Strukturchemie von Fluoriden und Oxidfluoriden der Nichtmetalle

Von Konrad Seppelt[”]

Das Strukturverhalten der Nichtmetallfluoride und -oxidfluoride ergibt heute ein einheitliches
Bild. Das gleiche gilt daher zum Teil auch fiir die Chemie dieser Verbindungen. Aussagen
tiber das Strukturverhalten sind z.B. aus dem ElektronenpaarabstoBungsmodell (VSEPR-
Theorie) leicht abzuleiten. RegelmiBigkeiten der Anzahl von Liganden '(,,Koordinationszahlen“)
ermoglichen Strukturvorhersagen fiir groBere Einheiten als isolierte Molekiile oder Ionen,
was bei den Verbindungen der schwereren Elemente bedeutsam wird. — Die Verbindungsklasse
findet ihre Grenze bei den leichteren Edelgasen, die selbst mit Fluor nur noch schwache oder

keine Bindungen mehr eingehen.
1. Einleitung

Die Zahl der Originalarbeiten iiber die Fluoride und Oxid-
fluoride der Nichtmetalle geht in die Tausende. Eine vollstindi-
ge Literaturiibersicht kann nicht Gegenstand dieses Aufsatzes
sein; dazu sei z. B. auf spezielle Periodica verwiesen!! =31 Hier
sollen vielmehr die Gemeinsamkeiten der Strukturchemie die-
ser Verbindungsklasse errtert werden.

Man kennt heute einfache Regeln, mit denen die Strukturen
von Verbindungen vorhergesagt werden konnen. Beschrankt
man sich auf die Nichtmetalle und 148t als Liganden nur
Sauerstoff und Fluor zu, so sind fast liickenlose Strukturvor-
hersagen und damit auch Vorhersagen iiber die Reaktivitit
der Verbindungen moglich. Bei monomeren Verbindungen
der Art AF, oder AO,F, ergibt sich die Struktur aus dem
ElektronenpaarabstoBungsmodell (VSEPR-Theorie; VSEPR
= Valence Shell Elektron Pair Repulsion). Obwohl dieses Mo-
dell nicht auf bindungstheoretischen Uberlegungen beruht
(was sogar seine Stirke ist), lassen sich damit alle bekannten
Strukturen erkldren, und die Vorhersagen sind als richtig
erkannt worden. Bei hohen Koordinationszahlen und anderen
Liganden, z.B. Chlor, gerdt das VSEPR-Modell allerdings
zunehmend in Schwierigkeiten (siche dazu Abschnitt 2). Katio-
nen und Anionen wie SF3 oder 10,F; fiigen sich jedoch
gut in das Schema. Beisolchen Spezies entstehen Komplikatio-
nen nur durch das Unvermd&gen, zwischen molekiil-ionischen
und verbriickt-polymeren Strukturen zu unterscheiden, weil
diese Grenze flieBend ist. Strukturen, in denen keine Molekiil-
fragmente mehr zu erkennen sind, also Salze, sind in der
hier diskutierten Stoffklasse naturgemiB selten.

Fiir die erste Periode des Periodensystems der Elemente
bleibt die Oktettregel giiltig. Eine analoge Duodezettregel
fiir die zweite und eventuell auch die dritte Periode ist aller-
dings ,,cum grano salis“ zu nehmen. Die moderne MO-Theorie
erkldrt auch hier am besten die Eigenheiten der Bindung.
Obgleich die physikalische Realitit fraglich ist, ist es anschau-
lich — vor allem bei hoherwertigen Fluoriden und Oxidfluo-
riden — die d-Orbitale in die Betrachtung einzubeziehen!*: !
(vgl. Abschnitt 4).

Zweifellos liegt nur ein Teil der Nichtmetallfluoride und
-oxidfluoride als Monomere vor. Uber Dimerisierungs-, Oligo-
merisierungs- und Polymerisicrungstendenzen 148t sich nichts
streng Giiltiges sagen, doch ist durch Vergleiche vieles erklér-
bar, und es sind auch Vorhersagen moglich. Ein frither Versuch
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war die Aufstellung der ,Doppelbindungsregel” (,nur Ele-
mente der ersten Periode bilden Doppelbindungen), die so
einfach nicht beibehalten werden kann.

2. Das ElektronenpaarabstoBungsmodell (VSEPR-
Theorie)

Dieses einfache Modell wurde 1939 initiiert'®: 7! und 1957
verfeinert!®), Eine detaillierte Beschreibung findet sich in %),

Nach der VSEPR-Theorie wird die Molekiilgestalt einer
Verbindung AF, oder AOF, durch die AbstoBung der binden-
den und nichtbindenden Valenzelektronenpaare bestimmt. Die
Elektronenpaare und damit die Liganden ordnen sich so an,
dall sie moglichst weit voneinander entfernt sind. Somit erge-
ben sich definierte Strukturen wie Dreieck (BF;, COF,), Te-
traeder (CF4, SO,F;, NF3), trigonale Bipyramide (PFs, SF,,
CIF,;), Oktaeder (SF¢, IFs, XeF4) etc. Bei Molekiilen mit
verschiedenen Liganden werden die Plidtze mit kleinstem
Raumangebot stets von den am stdrksten elektronegativen
Liganden eingenommen. Dies hat grofle Bedeutung vor allem
bei der trigonalen Bipyramide. Auch Abweichungen von idea-
len Bindungswinkeln konnen in vielen Fillen plausibel erklirt
werden. Die Struktureigenschaften der bekannten Nichtme-
tallfluoride sowie ihrer kationischen und anionischen Derivate
fiigen sich liickenlos in dieses Schema, besonders wenn die
Koordinationszahl 6 nicht iiberschritten wird. Dieselben
Strukturvorhersagen sind auch durch einfache Hiickel-Nihe-
rungsrechnungen erhiltlich!®); der Vorteil der VSEPR-Me-
thode liegt allein in der didaktischen Einfachheit.

Die sterische Wirksamkeit der ,freien Elektronenpaare®,
einer Eigenheit des VSEPR-Modells, nimmt mit zunehmender
GroBe und Zahl der Liganden ab. Dies wird im Falle von
Verbindungen wie XeFg, XeF2™ oder TeClZ~ deutlich: An-
scheinend haben freie Elektronenpaare bei Gegenwart von
acht Fluorliganden oder sechs Chlorliganden nur mehr wenig
sterische Wirkung. So sind die lonen SeCl2~, TeCl2~, PoClIZ~,
SbCIZ~ und BiCl3~ oktaedrisch gebaut (,sterisch inaktives
s-Elektronenpaar®). Allerdings machen sich auch Effekte be-
merkbar, die als dynamische Verzerrung des Oktaeders ge-
deutet werden konnen!' '),

DabB es hier flieBende Uberginge gibt, zeigt die Reihe der
Tellurchloride: TeCl3 ist pyramidal gebaut mit voller steri-
scher Wirksamkeit des Elektronenpaars (und zusitzlich der
drei weiter entfernten Chloratome), das tetramere TeCl, hat
cubanartige Struktur, TeCls ist polymer. Tellur erreicht in
dieser Reihenfolge zunehmend oktaedrische Umgebung durch
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sechs Chlorliganden!'?~ 1%, TeCl%~ ist schlieBlich fast oder
ganz oktaedrisch gebaut''!l Ein gleicher Ubergang kann
bei XeF?, XeF¢ und XeF3~ beobachtet werden (siche Ab-
schnitt 10).

3. Diskontinuitiiten bei gruppenhomologen Verbindun-
gen

Nichtmetalle der ersten Periode des Periodensystems haben
stets nur vier Orbitale in der Valenzschale zur Verfiigung
(,,Oktettregel“). Das heilit: Die Zahl der Liganden und die
Zahl der nichtbindenden Valenzelektronenpaare darf vier
nicht iiberschreiten. Ausnahmen von dieser Regel sind nicht
bekannt!®). So existiert zwar das lon NF], das hypothetische
NF; scheint dagegen nur als NF{F~ verwirklicht zu sein.
Siebert wies schon 1953 darauf hin und Gillespie wiederholte
es 1964, daB3 Elementen der zweiten und dritten Periode offen-
sichtlich nur das Aquivalent von sechs Einfachbindungen zur
Verfiigung steht!!”~*%}: Die Bindungsgrade der Nichtmetall-
Sauerstoff-Bindungen in den Anionen PO3~,SO3~ und ClO,
wurden zu etwa 1.41 (P), 1.52 (S) und 1.48 (Cl) berechnet.

Tatsichlich scheint also der Bindungsgrad 1.5 (mal 4=6
Einfachbindungen) die Obergrenze fiir diese Elemente zu sein:
Chlor kann nicht das Aquivalent von sieben Einfachbindungen
erreichen. Nimmt man Fluor anstelle von Sauerstoff, so ist die
Situation noch eindeutiger: Die Ionen CIF¢ und BrF¢ exi-
stieren, bis jetzt wurden jedoch weder CIF; noch BrF;, er-
halten. So ergibt sich die isoelektronische Reihe AIFZ ~, SiFZ~,
PF¢, SFg und CIF{.

In der dritten Periode treten erste Ausnahmen auf: BrFg
und SeClZ~ existieren, SeFZ~ allerdings nicht, sondern nur
SeFs. Die Divergenz zwischen SeCli™ und SeF; kann
mit der VSEPR-Theorie gedeutet werden: Fiinf Fluorliganden
im SeF5 bedingen volle sterische Wirksamkeit des freien Elek-
tronenpaares ; somit ist hier die quasi-oktaedrische Anordnung
erreicht. Obwohl Chlor groBer ist als Fluor, ist wegen des
groBeren SeCl-Abstandes mehr Platz um das Selenatom, so
daB ein SeClZ~ moéglich wird. Das freie Elektronenpaar sei
hier sterisch ohnehin wenig wirksam; SeClZ~ erreicht eine
fast oktaedrische Struktur. Zur Problematik der anderen Aus-
nahme BrFg sieche Abschnitt 9.

In der vierten Periode des Periodensystems wird die Grenze
von sechs Liganden endgiiltig durchbrochen: Es existieren
TeF3™, [F,, IFg und XeF3~. Als maximale Zahl von Ligan-
den und nichtbindenden Elektronenpaaren wurde bis jetzt
neun gefunden.

Diskontinuititen wurden nicht nur bei der maximalen
Koordinationszahl beobachtet, sondern auch bei der Bin-
dungsenergie. Dies ist dic Energie, die aufgebracht werden
muf}, um eine gasformige Verbindung vollstindig in Atome
zu zerlegen. Fiir bindre Verbindungen l40t sich die Bindungs-
energie meistens exakt angeben. Sinnvollerweise wird dicsc
Energie durch die Zahl der Bindungen dividiert. Trigt man
die so erhaltenen Werte fiir cinige Fluoride in ein Diagramm
ein, so bemerkt man folgende Besondcrheiten (sieche Abb.
1): Die Bindungsenergie geht durch zwei Maxima bei Si. P,
S und Cl sowie weniger ausgeprdgt bei Sn, Te, 1 und Xe.
Diese Diskontinuitdt in der Bindungsenergie geht mit dem
unregelmiBigen Gang der Elcktronegativitit parallel (z.B. C
2.5.S1 1.7, Ge 2.0, Sn 1.7, Pb 1.8; nach Allred und Rochow).

Weitere Diskontinuitiiten lassen sich am Beispiel der Chal-
cogene beobachten. Fiir dic Hydrolysc-Empfindlichkeit gilt
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SFy~SeFs«<TeFs. Es hat den Anschein, als ob SF¢ und
SeFg gleichermaBen unempfindlich gegen Hydrolyse sind und
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Abb. 1. Mittlere Bindungsenergie Ey, ciniger Fluoride (und Wasserstolfverbin-
dungen) pro Bindung [20]. Charakteristisch ist die ,M“-Form mit Maxima
bei den Elementen der zweiten und vierten Periode. Hier {iberlagern sich
GroBeneffekte (Ubergangsmetallkontraktion, Lanthanoidenkontraktion), Or-
bitaleffekte und Zunahme an metallischem Charakter (Abnahme der Elektro-
negativitit).

die groBere Unbestindigkeit des SeFg nur auf leichtere Redu-
zierbarkeit zuriickzufithren ist. So ist SeF¢ gegen konzentrier-
tes Alkali stabil wie SFg, jedoch nicht in Gegenwart von
17121 Auch die Oxidationskraft der Oxoanionen ist sehr unre-
gelmiBig abgestuft: SO3~ <SeO2 ™ >H,TeOZ . Die Instabili-
tit oder gar Nichtexistenz des FOTeF s — FOSFs und FOSeFs
sind seit langem bekannt — konnte ein Effekt der AtomgréBe
sein; bei der versuchten Synthese zerfallt FOTeFs in TeFq
und '5 0,22 Zum Vergleich: Es existiert ein FOCF3, jedoch
noch kein FOSIF;.

In der Reihe der Oxidfluoride FsSOSF5, F5SeOSeFs und
FsTeOTeFs zeigt FsTeOTeFs den grofiten Bindungswinkel
sowie die auffallendste Verkiirzung der Chalkogen-Sauerstoff-
Bindungen!2? 2#] (siche Abschniit 8).

Das Amin H,N—TeF s ist weniger basisch als H,N—SF5,
trotz der geringeren Elektronegativitit des Tellurs!? 2], Eine
vergleichende Untersuchung der Sdurestirke der Verbindun-
gen HOSF s, HOSeFs und HOTeF s scheiterte bisher an der
Aggressivitit von HOSeFs und der Unbestindigkeit von
HOSF 27281,

In diesem Zusammenhang auffallend ist die extreme Lewis-
Aciditit der Borverbindung B(OTeFs):/?°) verglichen mit
derjenigen der Borhalogenide. Leider fehlen hier die analogen
Schwefel- und Selenverbindungen.

Fiir dieses Verhalten bietet sich folgende Erkldrung an:

Aufgrund der Ubergangsmetall- und der Lanthanoidenkon-
traktion kommt es zu einem unregelmiiBigen Gang der
AtomgroBen (siehe Tabelle 1). Die erstmalige Ansiedlung von
d-Elektronen vor den Elementen Ga bis Kr und f-Elektronen
vor den Elementen Hf bis Rn fithrt zu einer Kontraktion
der Atomvolumina.

So ist schon aus riumlichen Griinden eine Aufweitung der
Koordinationssphire bei den Elementen der dritten und fiinf-
ten Periode (gegeniiber derjenigen bei den Elementen der zwei-
ten und vierten Periode) erschwert. Die erstmalige Auffiil-
lung relativ diffuser 3d- bzw. 4f-Orbitale fiilhrt auch zu einer
mangelnden Abschirmung der Kernladung, wodurch die Elek-
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Tabelle 1. Ubergangsmetall- und Lanthanoidenkontraktion anhand der Atom-
volumina ciniger Hauptgruppenelemente bei 0 K. Volumina in ¢m*/g-Atom

[30].

Mg Al Si P S Cl Ar
13.8 9.9 12.0 schwarz 11.4 150 16.3 23.5
violett  13.2
weill 154
Ca Ga Ge As Se Br Kr
256 11.7 13.5 13.0 rot 17.2 19.2 26.5

met. 15.8
Sr In Sn Sb Te i Xe
37.0 15.7 tetr. 16.0 18.1 20.2 24.5 36.0
grau 20.5
Ba Tl Pb Bi Po
370 16.9 17.9 21.0 224

tronen in den kleineren kugelsymmetrischen 4s- bzw. 6s-Orbi-
talen besonders stark gebunden werden. Deshalb sind die
Oxidationsstufen fiinf fiir Arsen und Bismut, sechs fiir Selen
und sieben fiir Brom instabiler als bei den gruppenhomo-
logen Elementen. Dieses Phidnomen dufBerte sich u.a. darin,
daB die Herstellung der Perbromate und des Arsenpenta-
chlorids erst vor einigen Jahren getang®! =331

Die vorgenannte Erklirung fiir Diskontinuitédten bei grup-
penhomologen Verbindungen ist physikalisch nachpriifbar.
Man kann aber auch umgekehrt die erstmalige Beteiligung
von d- und f-Orbitalen dafir verantwortlich machen, da3
die Bindungen der voranstehenden Elemente verstéirkt sind
(und nicht die Bindungen der nachstchenden Elemente ge-
schwicht sind; s.0.). So kommt man zum Bindungsmodell
der Schalenaufweitung.

Mit diesem Modell lassen sich die Eigenheiten der Elemente
Si bis CI durch das erstmalige Auftreten von d-Orbitalen
erklidren, die zu ciner Aufweitung der Koordinationssphire
(SiFZ ™) oder einer (p—d)n-Riickbindung (SiF4) benutzt wer-
den konnen. So kann man anschaulich zahlreiche Besonderhei-
ten der Si-Chemie gegeniiber der C-Chemie erkldren wie Un-
terschiede der Bindungswinkel oder Basizitiiten in vergleichba-
ren Verbindungen. (Der ,Wahrheitsgehalt® der Beteiligung
von d-Orbitalen wird in Abschnitt 4 erdrtert.)

Will man die sprunghafte Anderung zwischen der dritten
und vierten Periode mit dem gleichen Bindungsmodell be-
schreiben, so miiBlte man argumentieren, dal jetzt erstmals
4f-Orbitale zur Verfiigung stehen. Leider ist der Einflull der
f-Orbitale auf Hauptgruppenelemente noch nie genauer unter-
sucht worden, obwohl fir oder gegen ihre Beteiligung alle
Argumente dienen konnen, die auch im Streit um die d-Orbi-
talbeteiligung benutzt wurden. So ist denkbar, dal in einem
Molekiil wie TeFs aufgrund der hohen Ladung des Tellurs
die 4f-Orbitale energetisch giinstiger liegen als die 5d-Orbitale.
Die sieben {-Orbitale teilt man im oktaedrischen Feld in die
Klassen As,, T3, und T,, ein. In TeF, konnte T;, eine
o-Bindung, T,, o- und n-Bindungen geben, wihrend das
A,,-Orbital nur fiir eine 3-Bindung geeignet wire. Bindungen
in hoher koordinierten Verbindungen wie TeF3~ sind eben-
falls leicht zu erkldren.

Das Modell der f-Orbitalbeteiligung sollte mit groBer Vor-
sicht nur als Erkldrungshilfe fir das sprunghaft verdnderte
Bindungsverhalten angesehen werden.
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4. Bindungsprobleme

Die Frage nach der d-Orbitalbeteiligung bei Bindungen
von Hauptgruppenelementen untereinander hat in den letzten
zwanzig Jahren groBe Aufmerksamkeit gefunden®4~ 3461621,
Ein Teil der Argumente ist in Buchform gesammelt erschie-
nen*l, Die Frage lautet priiziser: Inwieweit gehen d-Orbitale
in Molekiilorbitale von Hauptgruppenelementverbindungen
ein und wie stark bindend sind diese? Wie realitéitsfern diese
Fragestellung ist, ergibt sich daraus, dal bereits die Dar-
stellung der Elektronenstruktur einer Verbindung in Form
von Molekiilorbitalen eine Vereinfachung ist. Wenn auch
noch kein abschlieBendes Urteil gefillt werden kann, so deutet
sich doch folgendes Ergebnis an: Die d-Orbitalbeteiligung
an Bindungen ist verschwindend klein und wird merklich
nur bei Verbindungen, die Hauptgruppenelemente in héchsten
Oxidationsstufen enthalten® *- >3 Einen Hinweis auf d-Orbi-
talbeteiligung scheinen die eigentiimlichen Strukturen von
FsSOSF;s und seinen Homologen zu geben!?3 2% 28] (siche
Abschnitt 8).

Die beste Beschreibung von Bindungseigenschaften gelingt
heute unter Verwendung der Molekiilorbitale. Das soll am
Beispiel der Hexafluoride SF¢, SeFe und TeF¢ gezeigt werden.
Die energetische Anordnung der Molekiilorbitale ist nach
mehreren Methoden berechnet worden. Der Entartungsgrad
der Orbitale ergibt sich in jedem Fall aus der Symmetrie
des Molekiils. Allerdings ist die MO-Beschreibung nur in
einfachen Fillen anschaulich und in jedem Fall auch nur ein
Modell. Abbildung 2 zeigt das MO-Schema des SF4'*®); die
relative Lage dicht beieinanderliegender Molekiilorbitale
schwankt je nach Berechnungsart.

Eine gewisse Kontrolle der Berechnungen ist mit der Photo-
elek tronenspektroskopie moglich, die das MO-Schema fiir SFe,
SeFs und TeF, einigermaBen zu bestiitigen scheint!*®- 371 die
Giiltigkeit des Koopmans-Theorems vorausgesetzt. Abbildung
2 zeigt die ,,nichtbindenden Elektronenpaare” an den Fluor-
atomen (le,, 1ti, 3ty 1tz,) sowie starke o-Bindungen, die
das Oktaedergeriist bilden (lay,, 1ti,, 24, 2t;,). Ity, und
2e, sind schwach bindend; gerade diese Orbitale enthalten
aber Schwefel-3d-Anteile. Insbesondere bei 2e, wird die d-Or-
bitalbeteiligung deutlich: LaBt man bei der Rechnung keinen
d-Charakter zu, so liegt 2e, oberhalb von 1t 5! Die Symme-
trie erfordert, daf3 2e, eine o-Bindung und 1t,, eine n-Bindung
bildet (,,(p—d)rn-back donation®). Durch Hereinnahme von
d-Orbitalen in die Rechnung wird dic Bindung auf alle Fiille
weniger polar. Insofern ist der Ausdruck ,back donation*
durchaus anschaulich.

Beim Ubergang zum SeF,, fillt auf, daB der Abstand 2a,, —
2ty (s-p-Aufspaltung™) wesentlich groer ist als im SFy; dic
mangelnde Abschirmung der Kernladung durch 3d-Elektro-
nen wird hier sichtbar (,,Ubergangsmetallkontraktion™).

In Abbildung 2 nicht gezeigt sind die antibindenden Orbi-
tale, von denen das unterste wohl 3a¥ ist. Da dieses sich
zusammen mit 2a,, im Falle von SeF senkt, wird die leichte
Reduzierbarkeit dieser Selenverbindung verstéiindlich.

Im TeF¢ hat sich der 2a,,—2t,,-Abstand wieder normali-
siert. Simtliche Orbitale fallen jetzt enger zusammmen. Die
Beriicksichtigung der 4f-Orbitale wiirden diesen Effekt viel-
leicht noch verstiirken. Allerdings sind wegen der Atomgréfic
des Tellurs die MO-Rechnungen sehr kritisch zu betrachten.
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Abb. 2. MO-Schema von SF¢ [48]. Die Abbildung zeigt nur besetzte Orbitale,
auferdem wurden innere Schalen (Fy,, Sy, S5, S2p) weggelassen. Die Abstiinde
der Orbitale schwanken je nach Berechnungsmethode; eine ungefihre Zu-
ordnung der oberen Orbitale mit Tonisierungsenergien des SF¢ ist moglich.
Die Hauptbeitrige fiktiver Atomorbitale zu den Molekiilorbitalen sind rechts
dazugeschrieben. Die Bindung wird hauptsichlich durch 1ay, 1ty,, 2a,, und
2ty, bewirkt, withrend ley, 1t5,, 3t,, und 1t;, als nichtbindende Elektronenpaa-
re an den Fluoratomen fungieren. Eine graphische Darstellung aller Orbitale,
allerdings basierend auf dlteren CNDO-Rechnungen unter Weglassung der
Ssa-Anteile, findet sich in [50]. - d-Atomorbitale des Schwefels sind nur
bei 11,, und 2e, beteiligt. wobet 15, aus Symmetriegriinden eine n-Bindung
[{p—d)m-Riickbindung] sein muB, die energetisch tiefer liegt als 2e, (o-Bin-
dung mit d-Orbitalbeteiligung).

5. Stabilitit der Fluoride und Oxidfluoride

Aus der berechneten mittleren Bindungsenergie 148t sich
verallgemeinernd ableiten, daf3 die Bindungsstiarke der Fluori-
de und Oxidfluoride mit zunehmender Elektronegativitiit des
Zentralatoms abnimmt (siche Abb. 1). Fiir die Stabilitit einer
Verbindung gegen den Zerfall in die Elemente spielen aber
noch die Atomisierungsenergien der Elemente eine Rolle. Der
Beitrag des Fluors (Dissoziationsenergie 37 kcal/mol) ist
fiir die Fluoride maBgebend. Die hohe Dissoziationsenergie
des Sauerstoffs (118 kcal/mol) hingegen erkldrt die sichtlich
geringere Stabilitdt der Oxidfluoride und Oxide gegeniiber
den reinen Fluoriden, was z. B. am Paar XeF, (stabil) und
XeOy (explosiv) zu sehen ist. Ein Beispiel ist auch der Zerfall
von 10F5:

A
[OFs — IFs+ 50,

Diese Reaktion zeigt sehr gut die hohe Bildungstendenz des
molekularen Sauerstoffs, die sich auswirkt, obwohl! die I—O-
Bindung stirker ist als die [—F-Bindung. Da die Atomisie-
rungsenergie der Edelgase Null betriigt, sind XeF,, XeF, und
XeF¢ nebeneinander haltbar: Reaktionen wie

2XeF, » XeF4 + Xe

haben deshalb so geringe Wirmeténungen, weil Xe—F-Bin-
dungen stets etwa gleich stark sind und die Freisetzung des
Xenons keine Energie erbringt!®®). Diese Reaktionen sind so-
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mit hauptsidchlich entropiedirigiert. Ganz anders ist der Fall
bei den Schwefelfluoriden: Das instabile SF, zerfillt schnell
in Schwefel und SF,, wobei die treibende Kraft die Polymerisa-
tionsenergie des Schwefels ist (8 S—Sg)!*®). Dieses Phinomen
erklirt die Instabilitét vieler Fluoride niederwertiger Elemente
wie SF,, S,F», SeF,, Se,F,, BrF, IF und IF;.

6. Briickenbildung und Koordinationsprobleme

CF, ist monomer, CF; ist unter Normalbedingungen poly-
mer; desgleichen gibt es Paare wie IF; und (IF;),, SOF,
und (TeOF,),. Vorhersagen, ob ein Nichtmetallfluorid oder
-oxidfluorid monomer, oligomer, polymer oder ionisch aufge-
baut ist, sind ndherungsweise einfach, exakt dagegen schwer
zu treffen. Dariiber hinaus existieren Uberginge, die besonders
bei monomeren Molekiilen mit hohem Dipolmoment beob-
achtet werden (IFs). AuBerdem gibt es mehrere Arten polyme-
rer Strukturen: F-verbriickte (SbFs, BrF,), O-verbriickte
(Se;OF o, 1,04F¢) und zentralatom-verbriickte [(CF,),,
(SiF 2}y, B3Fs]. Von letzteren abgesehen polymerisieren die
Fluoride tiber Fluorbriicken, wihrend bei Oxidfluoriden
Sauerstoffbriicken vorherrschen. Bei Oxidfluoriden der Ne-
bengruppenelemente werden jedoch trotz des doppelt ge-
bundenen Sauerstoffs bevorzugt Fluorbriicken gebildet!®®,

Faszinierend sind zunichst die wechselwirkungsschwachen
Molekiile, die fast nur unter den Fluoriden und Oxidfluoriden
der hochstwertigen Nichtmetalle zu finden sind (siehe Ta-
belle 2 bzw. 3).

Tabelle 2. Wechselwirkungsschwache Fluoride hochstwertiger Nichtmetalle.
Kp in °C.

BI'; -1004 CF, —128.0

AlFy +1272 |SiF, — 950 PFs ~ 84.0 SF¢ —-63.8
GeF, — 365 AsF; — 529 SeF,  -46.6
SnF, +705  SbF; +150 |FeF, —389 IF- +4.8
PbF. BiFs; +550 |Pot,

Da der Ersatzzweier Fluoratome durch Sauerstoff die Koor-
dinationszahl vermindert, sind bei den Oxidfluoriden die wech-
selwirkungsschwachen monomeren Molekiile seltener.

Tabelle 3. Wechselwirkungsschwache Oxidfluoride héchstwertiger Nichtme-
talle. Kp in °C.

(BOF):|COF, —83.1 NOF; —9%0.0
(SiOF,), POF, --398 SOF, —485

(AsOF ) (SeOF.):
(SbOF;), (TeOF.);.,,

I0F; <4 XeO,F,

Monomere Verbindungen mit niederwertigen Zentralato-
men haben oft eine stark herabgesetzte Fliichtigkeit. Hiufig
sind groBe Dipolmomente (BrFs) oder dynamische Fluor-
briicken (SeF,4, XeF¢) die Ursache dafiir (Tabelle 4 und 5). Der
Ubergang zum fluorverbriickten Festkorper ist flieBend, z. B.

SF, (gasformig) — SeF, (fliissig) — TeF, (fest).

Ist also ein derartiges Molekiil noch unbekannt, so kénnen
seine physikalischen Eigenschaften aus denen verwandter Ver-

Angew. Chem. 91, 199-214 (1979)



Tabelle 4. Monomere, aber wechselwirkungsstarke Fluoride nicderwertiger
Nichtmetalle. Kp in °C.

(CF3)2,n NF; —129.0

(SiF2), PF, —101.§ SF, — 403 CIF; — 131

GeF, [AsF, + 63 SeF, +106 BrFs + 413

SnF, SbF, +376 TcF. | IFs 41045 XeF, +756

PbF; +1293 BiF;

Tabelle 5. Monomere, aber wechselwirkungsstarke Oxidfluoride niederwerti-
ger Nichtmectalle. Kp in °C.

CO —191.5 NOF —599 SOF, —43.7 [ CIOF; +27bis +29
(Si0) (POF) SeOF; +126 BrOF;7

(GeO) (AsOF), (TeOF,) IOF;

\ XeOF, + l()S_

bindungen abgeschiitzt werden; allerdings ist dabei Vorsicht
geboten: So sind SFs, SOF,, SO,F; sowie SeFs und auch
noch SeO,F, wechselwirkungsschwache Verbindungen, das
langgesuchte SeOF, tritt unter Normalbedingungen dagegen
als Dimer auf (siche Abschnitt 8). Die Fiinferkoordination
ist also besonders ungiinstig. Demnach war die dimere Struk-
tur des (IO;F3); analog zu verwandten Selen- und Tellurver-
bindungen und im Gegensatz zum monomeren CIO,F; von
vornherein zu erwarten (siche Abschnitt 9).

In der dritten und vierten Gruppe des Periodensystems sind
die Spriinge in den physikalischen Eigenschaften am stérksten
ausgepriigt: So siedet BF; bei —100.4°C und AlF; bei 1272°C.
CF, ist ein so inertes Gas, daB es als atmosphirisches ,,Kryp-
tonisotop“ nachgewiesen werden konnte!®'l SiF, und GeF,4
zeigen bereits Tendenzen zur Aufweitung der Koordinations-
sphiire wie in SiFZ~ und GeF2~, sind aber noch Gase, erst
SnF, hat eine Festkorperstruktur mit quasi-oktaedrischer
Fluorumgebung des Zinns, desgleichen PbF,1*?),

Die Diftuoride dieser Gruppe zeigen ebenfalls interessante
Uberginge. Monomeres CF, und SiF, sind kurzlebig (SiF,:
bei 0.2 Torr 1505)!°%), Beide Molekiile sind gewinkelt (CF,
105°, SiF, 101°)!°4766) und existieren auch in der isomeren
Triplettform mit zwei ungepaarten Elektronen!®”*°) Die Po-
lymerisation erfolgt iiber C—C- und Si—Si-Bindungen zu
(CF3), bzw. (SiF.),. GeF, hingegen ist ein fluorverbriicktes
Polymer, das sich niherungsweise als

beschreiben 148t7°). Die Bindungswinkel liegen in der Nihe
von 90°, und die sterische Wirksamkeit des nichtbindenden
Elektronenpaares ist evident (siche Abb. 3). Ge—Ge-Bindun-
gen sind nicht erkennbar! Im SnF, beobachtet man stark
verzerrte oktaedrische Umgebung am Sn mit gut erkennbarer
sterischer Wirkung des nichtbindenden Elektronenpaares'” ',
PbF, existiert bereits als Salz (CaF,-Typ), in dessen lonengitter
acht Fluoratome das Bleiatom umgeben.

Die Strukturen von GeF, und mehr noch SnF, zeigen
eine grundsitzliche Schwierigkeit der Interpretation von Kri-
stallstrukturen: Es ist nicht mdglich, wie bei Molekiilverbin-
dungen und Salzen die Umgebung des Zentralatoms in Form
einer Koordinationszahl streng zu definieren. Im Gitter kann
das Fluor iibergangslos als einfach gebundener Ligand, als
Briickenligand und gar als Fluorid-Ton vorkommen. Im Fall
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Abb. 3. Festkorper-Strukturen von GeF; [71] und SbF; [91] als Beispiele
fiir die Schwierigkeiten bei der Definition einer Koordinationszahl. Gezeigt
ist lediglich ein Zentralatom mit seiner K oordinationssphiire. In beiden Fiillen
ist die sterischc Wirkung eines nichtbindenden Elektronenpaars erkennbar
{(schraffiert). Im GeF, ist ein Fluoratom eng an das Zentralatom gebunden,
gehort aber auch als Briicke zur Sphire eines anderen Zentralatoms. Am
anschaulichsten wird die Umgebung des Germaniums als (verzerrt) trigonal-
bipyramidal beschrieben. Die Umgebung des Antimons im SbF; ist zuniichst
pyramidal, wie im PF3, doch kommt durch Beriicksichtigung von drei weiter
entfernten Fluoratomen eine verzerrte oktaedrische Anordnung zustande.

von GeF5 und SnF, ldBt sich je nach Ansicht eine Koordina-
tionszahl von vier bis fiinf (Ge) bzw. vier bis sieben (Sn)
angeben, das sterisch aktive Elektronenpaar jeweils mitgezihlt.
Mit diesem allgemeinen Problem befaBte sich Hoppe in einer
Ubersicht!”2!. Die Schwierigkeit, eine Koordinationszahl zu
bestimmen, tritt bei den kationischen und anionischen Deriva-
ten fast immer auf, besonders gravierend ber den Derivaten
mit schweren Elementen. Dennoch ist allgemein zu beobach-
ten, daB auch die fernere Koordinationssphire von der Elek-
tronenpaarabstofung dirigiert wird. Nichtbindende Elektro-
nenpaare machen sich als Liicken in der niheren und der
ferneren Koordinationssphire bemerkbar, ein gut untersuch-
tes Beispiel ist XeF3 Sb,F 1y (siche Abschnitt 10).

Wihrend im COF ; eine sehr starke Doppelbindung vorliegt,
gibt es unter normalen Bedingungen kein monomeres SiOF,,
so wie ganz allgemein Doppelbindungen des Siliciums bisher
nur in kurzlebigen Zwischenprodukten nachgewiesen werden
konnten. Dies scheint hauptsédchlich ein Problem der Koordi-
nationssphire zu sein: Wihrend sich im POF; und SO, F; for-
male Doppelbindungen miihelos bilden, weil die Koordina-
tionszahl vier gewahrt bleibt, ist dies mit Silicium aus arithme-
tischen Grinden nicht mdglich: Tetraedrische Konfiguration
bedingt entweder vier Fluorliganden (SiF.) oder Bildung von
Sauerstoffbriicken (—F ,Si—O—SiF ,—0—),.. Orbitaltheore-
tische Griinde miissen also fiir das Ausbleiben von Doppel-
bindungen am Silicium nicht bemiiht werden. Dal3 dasselbe
Phinomen beim Tellur (im Gegensatz zum Schwefel und Selen)
mit dem Verbot einer Doppelbindung zur Aufrechterhaltung
der Koordinationszahl sechs auftritt (siehe Abschnitt 8), ist
ein Hinweis fiir die Richtigkeit der Argumentation.

7. Fluoride und Oxidfluoride von Elementen der 5.
Hauptgruppe

NF; scheint nicht zu existieren; dieser Befund bestétigt
die Oktettregel. Bindungstheoretisch wiire ein kovalentes NFs-
Molekiil denkbar, wenn man Elektronenmangelbindungen zu-
liBt. Eine instabile Verbindung NF; F™ 73 ist — Bestiitigung
vorausgesetzt ~ ein Salz des Kations NFf U741,

Erst PF s ist wohlbekannt; es hat, wie auch AsFs, trigonal-bi-
pyramidale Struktur!?3-7¢). Axiale und dquatoriale Bindungen
sind fast gleich lang. Der axial-dquatoriale Ligandenaustausch
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verlduft allgemein um so schneller, je dhnlicher die Bindungs-
ldngen sind; dieser Ligandenaustausch wird durch Kernreso-
nanz bewiesen!”” 78], Ein Einfrieren dieses Fluoraustausches
ist bei PFs und AsFs noch nicht gelungen. Vom PF; leiten
sich lonen wie PFf und PFg ab, wihrend von AsFs nur
AsFg bekannt ist.

AsF ist als starke Lewis-Sdure bei zugleich hoher Fliichtig-
keit ein wertvolles Reagens in der Fluorchemie. SbF 5, die wohl
starkste Lewis-Sdure, 1st eine hochsiedende viskose Fliissig-
keit; NMR-Untersuchungen haben gezeigt, dafl SbFs in Lo-
sung als cis-verbriicktes Polymer vorliegt!”® 811 Selbst im
Gaszustand ist SbF5 noch teilweise polymer. Festes SbFs
hat wie die lonen Sb;F ¢ und Sb,F3, in Losung eine cis-ver-
briickte Struktur!®!-8%) wihrend das Salz Bri SbyF{s ein trans-
SbiFie-lon enthiilt’®”). Die Winkel am Briickenfluoratom
schwanken zwischen 141 und 173°#%788] Eine Diskussion
der Bindungswinkel von Fluorbriicken ist nicht ergie-
big[82-85]>

BiFs schlielich ist ein Festkorper, der sich aus Ketten
vom Typ

FF FF
\ / \ /
< F~-Bi--F—Bi-.-
/N /A
F F FF

zusammensetzt®® *°1, Die genaue Kenntnis der Struktur dieses
Fluorids (wie auch des PbF,) ist von Bedeutung fiir die Voraus-
sage der Eigenschaften der schwer zuginglichen Fluoride des
Poloniums, Astats und Radons (siche Abschnitt 11).

Die schon mehrfach beschriebene Periodizitdt tritt bei den
Trifluoriden ebenso gut hervor: NF; und PF; sind Gase;
AsF; ist eine monomere Fliissigkeit, deren Dipolkrifte bereits
zur Assoziation ausreichen, wie so oft, wenn nichtbindende
Elektronenpaare vorhanden sind; SbF3, ein Feststoff, hat im
Kristall noch den pyramidalen Aufbau, allerdings schon mit
zusitzlich drei weiter entfernt koordinierten Fluoratomen!®*!
(siehe Abb. 3). In BiF; ist das Bi-Atom von acht F-Atomen
umgeben, eine Leerstelle fiir das nichtbindende Elektronen-
paar ist erkennbar!®2~°4L Auch von diesen Trifluoriden leiten
sich zahlreiche Tonen ab. So hat das Ion Sb,F7 die Gestalt von
zwel axial verkniipften trigonalen Bipyramiden!®*), wiihrend
das Ton Sb,F3~ aus zwei eckenverkniipften Oktaedern be-
steht!®®! (die nichtbindenden Elektronenpaare jeweils mitge-
zahlt).

Niedere molekulare Fluoride sind besonders beim Stickstoff
bekannt®”): N,F, liegt sowohl in trans- als auch in gauche-
Form vorl®®~1%1); es steht schon bei Raumtemperatur im
Gleichgewicht mit +NF,, einem der wenigen stabilen Fluor-
elementradikale. Das Fluorazid N3 F zerfillt unter N,-Abgabe
zu N,F,. Letzteres existiert in cis- und trans-Form. Interes-
santerweise ist die cis-Form die reaktivere, aber auch die
thermodynamisch stabilere Form!!°%1%3] Ein N=NF, ist
ebenfalls denkbar!!®4] aber noch nicht nachgewiesen worden.
Phosphor bildet das P,F,'°% 190 das im Gegensatz zum
N,F, nur in der trans-Form vorkommt!*3- 1971 vermutlich,
weil sich die Fluoratome wegen des kleinen P—P-—F-Winkels
in jeder cis- oder gauche-Form behindern wiirden.

Sechs Oxidfluoride des Stickstoffs sind gesichert: FNO,
FNOQO,, FONO,, NOF;, ONNF, und O,NNF;; cinige andere
sind noch denkbar!!°8 109 NOF ist (wie AsFs als Lewis-Siu-
re) von groBem Wert als starke, gasférmige Lewis-Base. Die
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Tatsache, daB} das gebundene Fluor leicht als F~ abgegeben
wird, deutet sich schon in der Struktur des NOF an: Mit
1.51 A ist die N—F-Bindung extrem lang (NF; 1.36 A), wiih-
rend die N—O-Bindung mit 1.13A auBerordentlich kurz
ist[l a9, 110]‘

Von theoretischer Bedeutung ist das NOF;. Es wurde erst

relativ spit entdeckt; die Struktur kann formal als O*-fItJFs
geschrieben werden. Es muf} jedoch betont werden, daB das
Molekiil nach den Schwingungsspektren eine sehr starke NO-
Bindunghat, so daB hier eine Hyperkonjugation als Erkldrung
dienen muf:

O™"—N*F; «» O=N"'F, F~

In der Tat sind die N—F-Bindungen schwicher als in
NF,U'11-1131 Solche Probleme treten beim POF; nicht auf;
die Bindung zum Sauerstoff kann als echte Doppelbindung
angesechen werden. Hiermit im Einklang ist auch, daf die
PF-Bindungen im POF; (1.52 A) sogar etwas kiirzer sind als
im PF; (1.57A)[11%115] Eg ist also nicht erforderlich, fiir
POF; eine lonen-Kovalenz-Mesomerie zu fordern wie im
NOF; - formal ein Hinweis fiir die Beteiligung von mehr
als vier Orbitalen an den Bindungen. Uber ein niederes
Phosphoroxidfluorid mit Sauerstoffbriicke, F,P—O—PF,,
wurde berichtet!! 3},

Die Synthese eines monomeren AsOF;!''® konnte nicht
bestétigt werden. Es ist jedoch gelungen, polymeres (AsOF3),
zu erhalten, dessen Struktur in Einzelheiten noch unbekannt
istt**7] Insbesondere im Hinblick auf die Strukturen von
(SeOF,), und (TeOF,); ist auch hier Verbriickung zu einer
oktaedrischen Umgebung am Arsen zu erwarten:

\' R \] _r’\| R

/és\ /j?s\ /A?AS\
r O Op O

Dies wird noch klarer, wenn man sich die Strukturen der

Anionen (AsOF,)3~ und FsAsOAsFZ~ vergegenwir-
tigt“ 18-120].
2 2-
¥ F F ¥
F o) F F 0 P
| | | |
“As” “Ag” \As/ \As/

b O0h R Fp F Fp F

Zur Losung des Problems ist eine Rontgen-Strukturanalyse
des festen (AsOF;), erforderlich. Unter Beriicksichtigung der
marginalen Existenz des monomeren SeOF, sollte es vielleicht
doch gelingen, monomeres AsOF; abzufangen, das wie SeOF4
leicht polymerisieren diirfte. Zugunsten eines monomeren
AsOF; spricht die stabilere Tetraederkonfiguration gegeniiber
der trigonal-bipyramidalen Struktur von SeOF,, zuungunsten
jedoch, da3 Arsen grofer ist als Selen, die polymere Hexakoor-
dination also noch mehr favorisiert ist.

Fiir monomeres SbOF; steht die Prognose schlecht; ein
polymeres SbOF; wurde erhalten!! ! 7). Die Strukturproblema-
tik ist dieselbe wie bei der Arsenverbindung - ein Hinweis
darauf, daB bei den Oxidfluoriden Ahnlichkeiten zwischen
der dritten und vierten Periode ausgepréagter sind als zwischen
der zweiten und dritten Periode. Das Anion (SbOF4)3™ ist
trimer mit Ringstruktur und oktaedrischer Umgebung am
Sbl'211 Man kann erklidren, warum (AsOF4)3~ dimer und
(SbOF,)3~ trimer ist. Anscheinend konkurrieren zwei Kriifte:
AbstoBungskrifte im Vierring sowie Deformationskrifte im
oktaedrischen As bzw. Sb. Da Antimon aufgrund seiner Grofle
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die oktaedrischen Bindungswinkel stirker als Arsen deformie-
ren kann — wie fiir eine Trimerisierung notig — bildet sich
ein Sechsring. Das kleine Arsen muB} jedoch den Vierring
und die Winkeldeformation am Sauerstoff in Kauf neh-
ment 211,

Das Anion FsSbOSbF2Z ™ hat denselben Bau wie das Arsen-
Analogon!' 211, Uber die Struktur des BiOF; ist nichts be-
kannt!'?21. Es gibt noch mehr Oxidfluoride des Phosphors
(F,PO—O—POF,, (PO,F),), die alle tetraedrisch gebaut
sind!'231,

8. Fluoride und Oxidfluoride von Elementen der 6.
Hauptgruppe

Die Vielfalt der Fluoride und noch mehr der Oxidfluoride
erreicht in der 6. Hauptgruppe einen Hohepunkt. Relativ einfa-
che Fluoride bildet der Sauerstoff: Gesichert sind OF, und
0,F, sowie die Radikale OF und O,F. Die Verbindung O3F,
wurde angezweifeltt!?* 231 wihrend einiges fiir die Existenz
von O4F, spricht, des dimeren O,F-Radikals. OsF, und
O4F,""2%1 O5F und O,F"?" sind noch weniger gesichert;
die Verbindungen sollen Sauerstoffketten enthalten. Synthese
und Eigenschaften der Sauerstofffluoride sind schon ofter zu-
sammengefat worden'"?# ~12%. Die bisher hochste formale
Ogxidationsstufe des Sauerstoffs, + 2, wurde im OF, gefunden.
Die Existenz z. B. eines OF3SbFg scheint nicht vollig ausge-
schlossen; die formale Oxidationsstufe wire +4.

Schwefelfluoride sind noch zahlreicher: SF,, SSF,, FSSF,
FSSSF, FSSSSF, FS—SF3, SF,, SF4 und S;F o3 Die gene-
relle Instabilitidt der niederen Schwefelfluoride ist schon erkldrt
worden (siche Abschnitt 5).

SSF, ist das Schwefel-Analogon des Sulfinylfluorids. Die
Existenz zweier Isomere FSSF/S=SF, hat keine Parallele bei
CISSCL, HSSH und CISSF. Dieser Sachverhalt lieB sich auch
mit CNDO-Rechnungen nachvollziehen! 32!,

SF; ist monomer gebaut, der Winkel am Schwefelatom
(98° 16711331 ist verstindlicherweise etwas kleiner als im OF,
(103°491134) S,F, ist nicht etwa dimeres SF,, sondern
FS—SF3, ein Derivat des SF4 mit der Struktur

Fgp

|

F~S-S|/
F

wie die Kernresonanzspektren ergaben!? 136l Gehinderte
Rotation um die S—S-Achse ist notig, um die Nichtdquivalenz
der beiden axialen Fluoratome zu erkldren. Eine denkbare
tetragonale Anordnung bleibt vermutlich dem Ubergangszu-
stand nach dem Berry-Mechanismus vorbehalten; FS—SF;
reagiert spontan mit Sauerstoff zu SOF '],

SF,4 hat den erwarteten trigonal-bipyramidalen Aufbau mit
dem freien Elektronenpaar in der Basis. Der intramolekulare
Fluoraustausch 148t sich schon bei —20°C einfrieren, wenn
letzte Spuren HF entfernt werden!!37), Der Ligandenaustausch
erfolgt streng nach dem Berry-Mechanismus!'!*8l. Die Penta-
koordination des SF, bestimmt auch seine Chemie: Es iiber-
fiihrt viele Saverstoffverbindungen ohne Anderung der Wertig-
keit in Fluoride; treibende Kraft ist die Bildungstendenz des
Sulfinylfluorids SOF, (mit formaler Tetraecderkonfiguration).
Eine andere Variante der Koordinationsinderung ist die Ab-
straktion von F~ zum SF3 (pyramidal) oder die Anlagerung
von F~ zum SF35 (mit IFs-Struktur).
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Die kinetische Stabilitdt von SF¢ kann auf vollstindige
Abschirmung des Schwefels durch die Fluoratome zuriickzu-
fithren sein. Ein interessantes Derivat ist auch FsS—SF5 mit
einer Schwefel-Schwefel-Bindung, das noch kein Selen- oder
Tellur-Analogon hat.

Die Oxidfluoride des Schwefels sind sehr zahlreich (siehe
Tabelle 6). Das riihrt daher, da} Sauerstoff doppelt oder als
Briicke gebunden werden kann und dal} dic tetraedrische
und die oktaedrische Anordnung besonders stabil sind. SOF 4
bildet die einzige Ausnahme mit der Koordinationszahl funf.
Es hat trigonal-bipyramidale Struktur mit dem Sauerstoff in
dquatorialer Position. Der gegenseitige Austausch der ver-
schieden gebundenen Fluoratome konnte noch nicht eingefro-
ren werden. Derivate wie SOF$SbF; und Cs*OSF3 sind
bekannt. Das Anion OSF5 enthilt wie die Homologen OSeF35
und OTeF5 eine starke Sauerstoff-Schwefel-Bindung, die am
besten durch Ionen-Kovalenz-Mesomerie erklért wird (Hyper-
konjugation)!* 4%~ 1421 Hyperkonjugation scheint aber nur
dann als Erkldrung moglich zu sein, wenn eine Doppelbindung
beteiligt ist.

Es fdllt auf, daB das axiale Fluoratom, besonders bei OSF3
und OSeF5, weniger bei OTeF 5, den Hauptteil der negativen
Ladung aufnimmt, die mittlere mesomere Form also besonders
bedeutsam ist: trans-Effekt im Oktaeder.

N F\ /F N Fe
B0 G F <> 0=5 F° «>» O=S-F <> --*

2N N AN

¥ F F F F OF

Tabelle 6. Oxidfluoride des sechswertigen Schwefels [139]. KZ=Koordina-
tionszahl.

KZ

4 SO,F; FS0,080,F, FS0,(050,),080;F, FOSO,F,
FS0,00S0,F, FOOSO,F

5  SOF.

6  FOSFs, FsSOSFs, FsSOOSFs, FsSO—SF,—OSF; (¢is),
SF;0—SF,—0O0SFs, SFsO—SF,—00—SF,~OSF

4+6 FSO,0SFs, FsSOS0,08Fs, FSO,—OSF.—0S0,F (cis)

Die Gruppierung —O—SF,—0O— oder allgemein X—
SF,—X kann in cis- oder trans-Anordnung auftreten. Eine
Systematik ist noch nicht erkennbar, obwohl es viele Beispiele
gibt!*#3 1471 Erklirungsversuche miiBten sowohl die thermo-
dynamischen Stabilitdten als auch kinetisch kontrollierte Bil-
dungsweisen beriicksichtigen. So fillt auf, daB bei radikalischer
Bildungsweise vorwiegend cis-Systeme entstehen!"*?). Das in-
termedidre Radikal X—O—SF, existiert und reagiert nur in
der cis-Form (siche Abschnitt 12). Die meisten Systeme
mit Schwefel als Zentralatom verhalten sich entsprechend.
Beispielsweise  entsteht  cis-FsSO—SF,—OSFs radika-
lisch!*3%] wihrend dic Bildungsweise des homologen cis-
FsSeO—SeF,—0SeF s noch ungeklirt, vermutlich aber nicht
radikalisch ist!'*%}, Die trans-Isomere der beiden Molekiile
sind unbekannt, wihrend die isomeren Tellurverbindungen
cis- und trans-FsTeO—TeF,—OTeF s radikalisch nebeneinan-
der produziert werden. Diese lagern sich auch bei erhdhter
Temperatur nicht um!**® '*'1 Aber bei der nucleophilen Sub-
stitution am TeFsX zu TeF,XX' wurde eine bevorzugte
cis-Orientierung festgestellt!! 5271541,

Niedere Selen- oder Tellurfluoride kennt man noch nicht*1,
Auch Fluor-Analoga der Subchloride, -bromide und -iodide
des Tellurs!!>% 1561 sind noch nicht gefunden worden.

[*] Anmerkung bei der Korrektur: A. Haas berichtet iiber die Matrixisolie-
rung von SeF,, Se,F, und FSeSeF: Z. Anorg. Allg. Chem., im Druck.
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SeF, ist im Gegensatz zum SF, eine hochsiedende Fliissig-
keit; Fluorbriicken existieren mit Sicherheit. Dennoch konnte
der Fluoraustausch bei —140°C eingefroren und das SeF.,
in verdiinnter Losung als Monomer nachgewiesen werden.
So lieB sich die SFs-analoge Struktur eindeutig bewei-
sen!t37- 1381 QeF, bildet SeF3 und SeF5 ; Salze dieses Anions
sind deutlich stabiler als SF3-Salze.

Die Oxidfluoride des Selens zeigen einige Besonderheiten:
Ein SeOF, existiert als Monomer; seine Struktur diirfte die
gleiche wie die des SOF, sein!!?®'%°l Oberhalb — (00°C
dimerisiert SeOF, zu F,Se0,SeF,, die Struktur leitet sich
vom SeFg¢ durch Kantenverkniipfung zweier Oktaeder ab
(siche Abb. 4)118071621 45 wie FsSeOSeFs formal durch
Eckenverkniipfung zweier Oktaeder entsteht!!63- 1641,

Abb. 4. Molekiilstruktur von F,SeO,5%eF, (und F,TeO;TeF,), nach Elek-
tronenbeugungsmessungen [ 162]. Trotz der Nihe der beiden Chalcogenatome
zueinander ist eine transanulare Bindung wenig wahrscheinlich.

Das Dimer Se,0,F; wurde bald Modellsubstanz fiir andere
Oxidlluoride wie Te,Q,Fg und (10,F5);; ferner war das Anion
As,O,F%~ schon bekannt, das dieselbe Struktur hat. Vier-
ringeinheiten dieser Art scheinen 6fter vorzukommen als allge-
mein vermutet. Das ,uralte” Salz K3Se,OsH:F; hat vielleicht
auch solchen Aufbau!'®%) In [luorfreien Systemen ist dieses
Bauprinzip in den Anionen [Te;Og(OH),]®” und
[1,0:(OH),]* " realisiert!*®®- 1671

SeO,F, hat den gleichen tetraedrischen Bau wie SO,F,,
nicht jedoch dessen chemische Resistenz. Bereits mit HF wird
die Koordinationssphire zu HOSeF 5 aufgeweitet!' °81

Das andere Oxidlluorid des Selens mit formal tetraedri-
schem Bau ist SeOF,. Starke Dipolkrifte und Fluoraustausch
erhohen den Siedepunkt auf 125°C (SOF,: —40°C).

Weitere Oxidfluoride des Selens mit oktaedrischem Bau
sind FsSeQOSeFs, cis-FsSe—0SeF;—O0SeF 5, FOSeFs und
FSSeO*‘SeO*OSeFJMQ' 161,162,169~ 171]v

Bei den Tellurverbindungen dominiert die oktaedrische
Struktur. TeF, besteht nach der Kristallstrukturanalyse aus
kettenfdrmig verkniipften TeF ;- Einheiten mit sterischer Wirk-
samkeit des freien Elektronenpaares und hat somit eine quasi-
oktaedrische Struktur' 72!, Monomeres TeF, mit SF,-Struk-
tur konnte nur in Matrix nachgewiesen werden'' 7. Sterische
Wirksamkeit des nichtbindenden Elektronenpaares liegt auch
im Anion TeF5 vor, welches im tibrigen cin schones Beispiel
fiir die Orientierung auch der ferneren Koordinationssphire
nach dem ElektronenpaarabstoBungsmodell ist!* 74+ 173,

TeF, ist ein relativ inertes Gas, aber bei weitem nicht so
stabil gegen Hydrolyse wie SFs und SeFg. Die Hydrolyse
erfolgt stufenweisel!3217%1, TeF, hat die Moglichkeit, seine
Koordinationssphire aufzuweiten und TeF; sowie TeF3™ zu
bilden. Diese Ionen haben wahrscheinlich pentagonal-bipyra-
midale bzw. quadratisch-antiprismatische Struktur!*77-1781
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Ein Te,F ¢ (mit der Struktur des S,F o) existiert bis heute
nicht; die Fraktion, die durch Fluorierung von Te/TeQO, cnt-
steht, hat sich als FsTeOTeF s mit Anteilen an FsTeOOTeF s
erwiesen!?2: 1791801 Afle Oxidfluoride des Tellurs leiten sich
von der oktaedrischen Struktur ab (siche Tabelle 7 und Abb. 4
und 5).

Tabelle 7. Oxidfluoride des Tellurs [151].

FsTeOTeFs FTe(OTeFs)s

FsTeOOTeFs Te(OTeFs)s

F.TeO,TeF, (TeOF 4)a
TegOsF 26
Te(OTeFs)s

trans-F;Te—-OTeF,—OTeF5
cis-F Te(OTeFs);
trans-F;Te(OTeF 5)4
cis-F,Te(OTeFs)a

Doppelt gebundener Sauerstoff wurde bei den Oxidfluoriden
des sechswertigen Tellurs nie beobachtet. Sechswertigkeit und
Hexakoordination allein bedingen die Vielfalt der Chemie
der rein kovalenten Tellurverbindungen.

Der Sauerstoffbriickenwinkel in Oxidfluoriden des sechs-
wertigen Tellurs — vom F,TeO,TeF, abgesehen (vgl. Abb. 4)
— ist sehr konstant und groB - z B. im Fs;TeOTeFs
145.5°123: 241 _ aber nur wenig groBer als im FsSeOSeFs und
FsSOSF;(142-143°). Da benachbarte Fluoratome an verschie-
denen Chalcogenatomen trotz sterischer Probleme auf Dek-
kung stehen und die Chalcogen-Sauerstoff-Bindungen ver-
kiirzt erscheinen, bietet sich als Erkldrung eine (p—d)n-Riick-
bindung an, die im Falle des FsTeOTeF s am stirksten ist.

Auch in trans-F,Te(OTeFs), und Te(OTeF ) !t 181.182]
betrigt der Winkel am Sauerstoffatom 139° 1 1. Dieser grofe
Winkel wird wie im FsTeOTeF; nicht durch sterische Proble-
me verursacht.

Abb. 5. Kristallstruktur von Te(OTeFs)s [151]. Die oktaedrische Umgebung
des zentralen Telluratoms und der duBeren Telluratome fiihrt zu einer voll-
stindig abgeschirmten Struktur. Dadurch wird dieses Oxidfluorid chemisch
ihnlich inert wie TeFs.

Monomeres TeOF, (mit doppelt gebundenem Sauerstoff)
scheint es nicht zu geben, es wird nur das Dimer F,TeO,TeF,
oder ein Polymer (TeOF,), beobachtet!?%- 1601831 Dyoch ist es
niitzlich, in Anionen wie TeOF5 und TeO,F2%~ formal doppelt
gebundenen Sauerstoff (Hyperkonjugation) anzunehmen. Die
cis-Anordnung der Sauerstoffitome im TeQ,FZ~ erklirt
man am besten dadurch, daB die Ubernahme der negativen
Ladung durch trans-stindige Fluoratome nur im cis-Anion
moglich ist!!32: 109184 (Dyje ElektronenpaarabstoBungstheo-
rie sagt fiir das Anion TeQ,F3~ die trans-Anordnung voraus.)
Dagegen hat TeOF2™ wieder die erwartete XeOF,-analoge
Struktur!'®#51,
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Das Verbot einer echten Doppelbindung des sechswertigen
Tellurs ist analog zum Verbot einer Doppelbindung des Sili-
ciums zu sehen: Eine Doppelbindung fithrt zu einer Verkleine-
rung der Koordinationssphire (funf Liganden im Fall des
,»1eOF,“, drei Liganden im Fall des ,SiOF,*), und genau

oo F og F oF
N N o o |
Oo—’lre;F <> O=Te-\-~F > O—Te;—F
F F F F r Fo

das scheint schwierig oder unmdglich zu sein. Echte Doppel-
bindungen treten auf, wenn die giinstige Koordinationszahl
sechs gewahrt bleibt (IOF;, XeO,F,).

9. Fluoride und Oxidfluoride von Elementen der 7.
Hauptgruppe

Bei den Halogenfluoriden und -oxidfluoriden nimmt der
strukturelle Reichtum ab. Insbesondere kommen Verbindun-
gen mit Sauerstoffbriicken nur noch selten vor (Ausnahmen
0;CIOCIO;, (10,F3),). Andererseits stehen jetzt Oxidations-
stufen von 1 bis 7 zur Verfiigung, so dafl man wieder auf
eine groBe Zahl von Verbindungen kommt (siche Tabelle
8). Alle Verbindungen gehorchen in ihrem strukturellen Ver-
halten der VSEPR-Theorie — ein erstaunlicher Erfolg dieser
Methode. Von den meisten der Verbindungen sind kationische
oder anionische Derivate bekannt (siche Tabelle §).

Tabelle 8. Fluoride und Oxidfluoride der Halogene [ 186].

Chlor, Brom und lod bilden Fluoride des Typs XF, XF;
und XFs, lod zusitzlich ein IF,. CIF ist der beste Lieferant
fiir partial positives Chlor und gewinnt deshalb zunehmend
an priparativer Bedeutung. Reines C17 tritt allerdings nicht
auf. So reagiert CIF mit Fluoridacceptoren nicht zu C1*SbFg,
sondernzu Cl,F*SbF5 12722331 Das Kation Cl,F* ist unsym-
metrisch und gewinkelt:

CI—C1~
\
F

ClIFs, erst 1963 entdeckt™**, scheint koordinativ gesittigt
zu sein, wie schon der tiefe Siedepunkt zeigt!?** Es gibt
zwar ein Fluorid-Ion ab zu CIF}[2%¢2571 pildet aber im Ge-
gensatz zum BrFs; und IF s kein ClFg. CIF existiert ebenfalls
nicht. Dieses — wie auch das hypothetische BrF+ - wiire anders
als TF; moglicherweise nicht pentagonal-bipyramidal aufge-
baut!238], Das oktaedrische Kation CIF¢ ist bekannt!'87718°]

Die Oxidfluoride des Chlors sind recht gut, aber noch nicht
abschlieBend untersucht worden. CIOF existiert wohl nur als
instabile Spezies' ®®), wihrend ClO,F das erste faBbare Hy-
drolyseprodukt der Chlorfluoride isti?3°T. CIOF; wurde wie
CIF 5 vor nicht allzulanger Zeit entdeckt!*°! '°2], Die Kontro-
verse liber seine Struktur konnte zugunsten der erwarteten
quasi-trigonal-bipyramidalen Struktur mit einem Fluoratom,
dem Sauerstoffatom und dem freien Elektronenpaar in der
Basis entschieden werden!26,

ClL,F+ ?
CIF/ [197,198]BI.F::
IR, BrF, 0199
/CIFZ+ BrF, +[200,201]
ClFy BrFy
SC1F,” Brr, 2021
ciF*t Brr,+84]
C1F; BrF;
N \Br'Fs_[203]
C1F,+[187-189] /BI.FS+[204]
CIF BrF
[ 7]\_ [ 7]\~
(190l C10F BrOF?
C10F2+ BrOFZﬂzos,zoe]
[191,192] C10F (205,206l BrOF,
C1OF,~ BrOF, 1205206]
Cc10,* Bro,+(210]
ClO,F 1207-209] Br O, F 20
Cl0,F," Bro,F, [205.206]
bs3lciow, [BrOF;]
/C102F2+[l96]

(194,195} C10,F5
~

el
C105F
N

R [Bro,Fs)

[212-214] BI‘O;,F/
~a

?
[215,216](IF)H/
o

?
[217-219]) (IF3)n/
\IF[ , IFsa—[216,217,220,221]

IF4+ [222,223-228)

IF;
\IFG'

Fgt (229231

IOF?

[233,234] IOF3 -
™ oF, 2]

[237

o

[236] IO,F
\IOZFz—[zss,zsv]

Vel
[238-240] 10Fg
~a

e [249]

[241-248|(IO F )
B P cis, trans—lOzF[[“z'z“S]

|250,251] (103FY,
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Unerwartet sind die chemischen Eigenschaften von ClO5F.
Es ist kinetisch weitgehend stabil gegen Hydrolyse; der Ersatz
des Fluoratoms ist aber schon gelungen. Uber CIOF; ist
schon berichtet worden!*?*], wenn auch ein strenger Existenz-
beweis noch aussteht'®¢]. Das Kernresonanzspektrum des
CIOF s ist nicht mit Sicherheit vorhersagbar. Wegen der fast
oktaedrischen Struktur des Molekiils ist eine erhebliche Li-
nienverbreiterung durch Quadrupolrelaxation, wie im CIO;F,
denkbar. Eine Reindarstellung des CIOF s wire wiinschens-
wert, denn es steht in dhnlicher Relation zum bekannten IOF 5
wie NOF; zu POF; (siche Abschnitt 7). Die Chlor-Sauerstoff-
Bindung diirfte sich auf Kosten der axialen Fluor-Chlor-
Bindung verstidrken.

ClO,F; und sein Kation ClO,F; sind gut unter-
sucht94-1961 Dag Anion ClO,F; scheint nicht stabil zu
seint!?3 1965 Zur Herstellung des ClO,F; oder seines Kations
muf} C1O,F mit PtF, fluoriert werden.

Die Natur der instabilen blauen, violetten und griinen Reak-
tionsprodukte von O,F, mit CIF (oder BrF; oder SF,) ist
noch unklar. Vermutlich handelt es sich um radikalische Sauer-
stoff-Fluor-Verbindungen'2¢! ~ 264},

Die Bromfluoride sind thermodynamisch stabiler als die
Chlorfluoride, dennoch ist BrF nicht rein fal3bar, weil es in
Brom und Bromtrifluorid disproportioniert!*®7- 128,

BrF3, eine hochsiedende, gelbe Fliissigkeit, ist auch im fliissi-
gen Zustand stark verbriickt. Es ist noch nicht gelungen, den
Fluoraustausch wie beim CIF; und SeF,4 durch geeignete Wahl
des Losungsmittels einzufrieren; man findet stets nur ein '°F-
NMR-Signal. Der Fluoraustausch (,,Eigendissoziation”) macht
BrF; andererseits zu einem guten Losungsmittel, das im weite-
ren Sinn zu den ,,wasserdhnlichen Losungsmitteln® zu zihlen
ist; das gleiche gilt fiir IFs, SeF, und XeFs. BrFs gibt als
quasi-oktaedrisches Molekiil mit Miihe ein Fluorid-Ton unter
Bildung von BrF{Sb,F;; ab; andere Fluoridacceptoren als
SbFs sind nicht stark genug. Das freie Elektronenpaar im
Kation BrF; macht sich trotz der Existenz zweier Fluorbriik-
ken durch Winkeldeformation bemerkbar'®#!, Es ist insofern
iberraschend, daf3 BrFs im Gegensatz zu CIF 5 auch F~ akzep-
tiert und BrF;{2%%) bildet. Leider ist iiber die Struktur dieses
Anions wenig bekannt, auBer daBl es nicht oktaedrisch gebaut
ist. Wenn BrFg tatsiichlich als isoliertes Anion mit einem
freien Elektronenpaar existiert, so wire dies unter den hier
besprochenen Derivaten das einzige, bei dem ein Element
der dritten Periode eine hohere Koordinationszahl als sechs
hat. Méglicherweise handelt es sich aber auch um ein Addukt
BrFs-F~. Das BrFg-lon ist isoelektronisch mit XeFg, das
im festen Zustand auch als (XeF{F~), angesehen werden
kann. - In jedem Fall wiire eine vollstdndige kristallographi-
sche Untersuchung des Cs "BrFg von groBem Interesse.

BrFs hat als starkes Fluorierungsmittel Bedeutung, das we-
gen scines niedrigen Siedepunktes noch leicht gehandhabt
werden kann. Dennoch kann es mit KrF* (oder Kr,F3) sogar
noch zum Kation BrF¢ fluoriert werden!2%#). Diese Fluorie-
rung gelingt nicht mehr mit PtF, (das CIFs zu CIF¢ fluoriert),
was einmal mehr zeigt, wie schwer die siebenwertige Stufe
des Broms zu erreichen ist. BrF¢ ist streng oktaedrisch gebaut.
Die Synthese von BrF, aus BrF¢ gelang bis heute nicht;
die Meldung einer direkten Fluorierung des BrFs zu BrF,
ist wohl irrtiimlich'2¢%],

Die Oxidfluoride des Broms sind erst liickenhaft untersucht,
sie scheinen denen des Chlors zu gleichen. Die geringere Hy-
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drolysebestindigkeit von BrO;F kann ein koordinativer Effekt
des etwas groBeren Broms sein. Es gibt bereits massenspektro-
skopische Hinweise auf BrO,F;!2'!] Da es ein Homologes
von (IO,F3), und (SeOF,), ist, konnte es sowohl monomer
(wie C1O,F;) als auch dimer mit zwei Sauerstoffbriicken (wie
(10,F3;);3) vorliegen.

Unter den Iodfluoriden sind IF und IF; erst in den letzten
Jahren genauer untersucht worden!?!3~21%1 Beide sind iiber
Fluorbriicken polymerisiert. Interessant ist auBerdem, dall
das gelbe TF; zuerst zu IFs und IF disproportioniert, das
seinerseits in I, und IFs tibergeht. Yom IF; leitet sich nicht
nur ein IF;, sondern auch ein IF3~ ab?2%, von dessen Struk-
tur man bis jetzt leider nur wei}, da sie nicht oktaedrisch
ist.

Erst IFs — das am wenigsten aggressive Halogenfluorid
tiberhaupt — ist eine Molekiilverbindung. Dipolkrifte erhGhen
den Siedepunkt auf 104.5°C. IF; bildet leicht IFZ, IFg und
I3F 16 (siche Tabelle 8). IF¢ ist ebenfalls nicht oktaedrisch und
sicher weniger symmetrisch gebaut als BrFy. IFs hat die
bekannte tetragonal-pyramidale Struktur wie BrFs und CIFs,
wobel die sterische Wirksamkeit des freien Elektronenpaars
so groB ist, daB es die vier Fluoratome in der Basis betriicht-
lich zum axialen Fluoratom abdringti?¢¢:2¢71;
dquatoriale Bindungen sind fast gleich lang!

IF; ist eine vollig unverbriickte Verbindung. Seine Struktur
war wegen einer Fehlmessung des IR-Spektrums und der ge-
ringen Aussagekraft des '°F-NMR-Spektrums lange umstrit-
ten. Heute steht fest, dal es pentagonal-bipyramidale Struktur
besitzt!231- 268, 2693 Dje axialen und dquatorialen Fluoratome
tauschen schnell aus, selbst bei tiefsten Temperaturen. Das
1°F-.NMR-Spektrum zeigt deshalb auch keine Feinaufspal-
tung. Das sehr breite Resonanzsignal ist auf den Kernspin des
Tods (5/2) zuriickzufiihren, der wegen der Quadrupolrelaxation
des fast spharischen IF;-Molekdils nur eine Verbreiterung mit
schwacher Struktur hervorruft. Die Kontur dieses Signals
dhnelt denen von ClOQs;F und MnO;F?7%. [F, bildet ein
stabiles Kation IF¢, das im '*F-NMR-Spektrum erwartungs-
gemiif ein deutliches '2°I-°F-Kopplungs-Sextett zeigtt?2°~231]
1974 gelang auch die Herstellung des IFg ; seine Struktur ist
noch unbekannt, k&nnte aber durchaus ein tetragonales Anti-
prisma sein!?32. Die Festkorperstruktur des IF, sollte noch
einmal vermessen werden. Es wire interessant zu wissen, wie
sich das Molekiil im Kristall anordnet; wahrscheinlich zerfdllt
es nicht in [F¢F 1271 (XeF, zerfillt).

Die '°F-Kernresonanzspektren der Iodfluoride IFs, IOFs,
IF; und IF? zeigen einen schonen Ubergang von schneller
zu langsamer Quadrupolrelaxation fiir den '27Iod-Kern:

axiale und

IFs:  Asymmetrisch gebaut — schnelle Relaxation — schar-
fe Linien ohne ' °F-!27lod-K opplung, aber wegen star-
rer Struktur F,-F.,-Kopplung mit entsprechender
Feinstruktur.

IOFs: Fast oktaedrisch — langsamere Relaxation — Linien-
verbreiterung, '°F,.-*°F.,-Kopplung noch sicht-
barl238-240, 2721

IF;:  Nichtstarres Molekiil, im zeitlichen Mittel praktisch
sphirisch umhiillter lodkern — langsame Relaxation
— angedeutete '°F-!?"I-Aufldsung, wegen des Aus-
lauschs keine F,,-F.-Kopplungl?72,

IF¢: Streng oktaedrisch — sehr langsame Relaxation —
scharfe Linien mit klarer *°F-'2’I-Kopplung,
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KrF,

Mit Ausnahme des IOFs sind alle Iodoxidfluoride ver-
briickt. Die Kristallstruktur des IOF ;%33 2343 zeigt wohl noch
molekulare IOF;-Einheiten, doch sind zugleich Fluorbriicken
zu beobachten, so daB eine Koordinationszahl zwischen fiinf
und acht angenommen werden kann.

Nach der Kristallstrukturanalyse ist 10,F; dimer!2**), das
gleiche gilt fiir den Gaszustand'>*4.

o /oFoOo

NS PN

F ~o 8o ko’

Die Struktur des (IO,F3), hat viel Diskussion hervorgeru-
fen, weil die Verbindung zunichst fiir monomer gehalten wur-
de!242:243] wihrend die Kernresonanzen auf ein Trimer schlie-
Ben lieBen24%). TO,F1238 2391 hat vielleicht ebenfalls eine Vier-
ringstruktur, wie sie fir die meta-Periodsiure vorgeschlagen
wurdet?7?1,

10. Fluoride und Oxidfluoride der Edelgase

Die Fluoride und Oxidfluoride der Edelgase sind in ihrem
strukturellen und chemischen Verhalten den entsprechenden
Halogenverbindungen auffallend dhnlich, doch konnte die
Chemie bisher fast nur an Xenonverbindungen studiert wer-
den. Wohl das einzig zugidngliche Argonfluorid wire das Ka-
tion ArF* (vielleicht mit SbF; als Anion)!27#l. ArF, selbst
diirfte sehr instabil sein. KrF, wird heute leicht durch eine
Photolysereaktion hergestellt™”*!, KrF, und mehr noch sein
Kation KrF * sind die starksten bekannten Fluorierungsmittel.

Tabelle 9. Edelgasfluoride und -oxidfluoride.

KrF+, KrzF3+ [280-285] XeF+, Xe2F3+ {286,287]

XelF, -

XeF3+ [288-293]

XeFy
S~a

XeFy* [294-296] Xe2F1+1 [297]

XeFyg
T v Fy—, XeFg?1298-300]

[301,302] XeOFz/
T xeor; 1302

XeOF3+ [289,291,293,303]

XeOF, 203
XeOF; 1303

XeO,F +[293,304)

[305] -t
! XeOZFZ\
XeO,F5 302]

(XeOFg") 2[276.289,306]
(XeOFs)\

B0l XeO,F,

[308,309) Xe O3F,

Thermodynamisch wirkt KrF, um ca. 13 kcal/mol stiarker
fluorierend als Fluor. Mit KrF, konnten BrF{ und AuFs
erstmals hergestellt werden!?°4-27%1 Der Bericht iiber den
Nachweis von KrF,*77! erwies sich als Fehlmeldung!?78!.
Krypton-Sauerstoff-Verbindungen existieren bisher ebenfalls
nicht; ihre vermeintliche Beobachtung ist offenbar auf eine
Xenonverunreinigung zuriickzuftihren!?7°1,

Beim XeF, und XeF, fallt auf, daB3 keine Anionen gebildet
werden. Das hypothetische XeF3 wire wahrscheinlich T-f6r-
mig gebaut®'%. An den Kristallstrukturen vieler Xenon-
Fluor-Kationen (siche Tabelle 9) ist erneut sehr schén das
Problem der Koordinationszahl im Festkorper zu erken-
nen'’?\. Fiir Verbindungen des Typs XeF,-AFs gibt es alle

. 3+
Ubergiinge zwischen F—Xe*..."F—AF; (lon), F--Xe..-

F.A.RFS (Briicke) und F—Xe—F...AFs (Addukt). Die Koor-
dinationszahl (einschlieBlich der drei nichtbindenden Elektro-
nenpaare am Xenon) schwankt also zwischen vier und fiinf.
In den Kationen XeF7 und XeF: kann man die sterische
Wirksamkeit der freien Elektronenpaare daran zeigen, dal
dort, wo sie vermutet werden, auch in groBerer Entfernung
kein F-Atom koordiniert ist!299-292},

Die Chemie des vierwertigen Xenons ist am wenigsten unter-
sucht. XeF, kann durch Bestrahlung von XeF¢ rein und quan-
titativ hergestellt werden!®*!), Das Oxidfluorid XeOF, ist sehr
instabil; es scheint keine Doppelbindungen zu enthalten, son-
dern iiber den Sauerstoff verbriickt zu sein!??#: 3021,

Die Struktur des XeF¢ hat viele Kontroversen hervorgeru-
fen. Die Struktur des gasformigen (monomeren) XeFs-Mole-
kiils ist mit Sicherheit nicht oktaedrisch (siche Abb. 6a). Am
wahrscheinlichsten ist eine Struktur, bei der sich das nichtbin-
dende Elektronenpaar iiber einer Oktaederfliche oder Okta-
ederkante befindet und die oktaedrische Anordnung entspre-
chend verzerrt: C;,- und C,,-Symmetrie. Diese Anordnungen
wandeln sich schnell iiber sehr niedrige Potentiaischwellen
ineinander um. Wegen dieser nichtstarren Anordnung ist das
Xenon im Mittel fast spharisch umbhiillt. Mit diesem Struktur-
modell sind alle physikalischen Eigenschaften in Einklang!®! 2.
Die andere Erklarung der Struktur, dall XeF¢ zwei oder drei
elektronische Isomere bildet*'3], die sich in Minutenzeitriu-
men ineinander umwandeln, kann als widerlegt gelten. Im fliis-
sigen Zustand ist XeFs fluorverbriickt; sicher treten interme-
didir auch XeFJ- und XeF; -Ionen auft®!4L In verdiinnter L&-
sung von Fluorchlorkohlenwasserstoffen oder dhnlichen Sol-
ventien beobachtet man ein tetrameres Xe,F,4 mit dquivalen-
ten Xenon- und Fluoratomen31!:315.3161(Abb_6b). Dieser Be-
fund ist !°F- und '2°Xe-NMR-spektroskopisch belegt und
durch Messungen am angereicherten !2°XeF¢ bewiesen wor-
den'®*%!, Die Struktur des Tetramers ist wahrscheinlich tetra-
edrisch; die magnetische Aquivalenz von 24 (!) Fluoratomen
wird durch eine schnelle Umlagerung aller Fluoratome nach
Art eines Zahnradmechanismus erkldrt. Der Zusammenhalt
des Tetramers beruht einerseits auf flexiblen Fluorbriicken,
andererseits vielleicht auch auf Xenon-Xenon-Wechselwirkun-
gen. So kann man Elektronenmangelbindungen auf den Tetra-
ederflichen wie im B4Cls annehmen oder das Problem nach
einem einfachen MO-Modell*'™! fiir Vieratompolyeder be-
handeln. Die Struktur im fliissigen Zustand hat in der Kristall-
struktur gewisse Entsprechungen (Abb. 6¢)P!8 73291 Vier
kristalline Modifikationen sind bekannt, von denen die ku-
bische kristallographisch am genauesten untersucht ist?>2°l,
Man beobachtet (XeF{F~);- und (XeF{F ~)s-Einheiten, in
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denen die Xenonatome die Ecken eines Tetraeders bzw. Okta-
eders besetzen, Die anderen drei Modifikationen scheinen nur
aus Tetraedereinheiten aufgebaut zu sein. Diese hiufige tetra-
edrische Einheit kann als eingefrorener Cluster der dyna-
mischen Fliissigkeitsstruktur Xe,F,,4 gelten. Die Struktur des
XeF hat in ihrer Kompliziertheit unter allen hier vorgestellten
Strukturen keine Analoga. Die sterische Wirksamkeit des
freien Elektronenpaares, im XeFs dominierend, im XeFq noch
erkennbar, verschwindet jedoch im XeF3 ™ fast vollstindig?°°1.

Abb. 6. Struktur des XeFg. a) im Gaszustand bewegt sich das perichtete
(reic Elektronenpaar hauptsiichlich zwischen einer Position iiber einer Fliche
und iiber einer Kante des somit dynamisch verzerrten Oktaeders [312]. b)
In nichtverbriickenden Losungsmitteln (CF,Cl,, CF3CL SO,CIF, FsSOSFs)
findet Tetramerisierung statt. Wiahrend die Xenonatome vermutlich ein Te-
traeder bilden, ist iiber die Lage der Fluoratome nur bekanni, daB sic magne-
tisch dquivalent sind. Daraus folgt, daB alle 24 Fluoratome an einer Umlage-
rung teilnehmen, dic Sphiire des Tetracders jedoch nicht verlassen. Der Zusam-
menhalt des XceyFoa-Clusters ist nicht nur auf dynamische Fluorbriicken,
sondern vielleicht auch auf (schwache) Xenon-Xenon-Wechselwirkungen zu-
riickzuftbren {311, 315, 316]. Eine vergleichbare dynamische Struktur hat
die Hochtemperaturform des Rhy(CO)y > (F. A. Cotton, C. Kruczynski, B.
C. Shapiro, J. Am. Chem. Soc. 94, 6191 {1972); J. Evuns, B. F. G. Johnson,
J. Lewis, J. R. Norton, F. A. Cotton, J. Chem. Soc. Chem. Commun. 1973,
807). ¢} Kristallstruktur des XeF,. Hier sind die tetrameren Xe,F »4-Einheiten
eingefroren und werden am besten als (XcFiF ™), beschrieben. In der kubi-
schen Modi(ikation treten auch hexamere Einheiten (XeFs F ™), auf {318-320].

Ein XeF,, einmal beschrieben!*?!), scheint nicht zu existie-
rent®22l; man kann abschiitzen, daB es unter Abgabe von
zwei Fluoratomen zu XeF, zerfallen diirfte.

Auch die Oxidfluoride des achtwertigen Xenons sind sehr
instabil; durch Reaktion von XeQO, mit XeFy erhilt man
sowohl XeO3F,308:3991 415 auch XeO,F,%7): letzteres ist
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nur massenspektroskopisch nachgewiesen worden. Das als
Derivat des hypothetischen XeOFs beschriebene Kation
XeOF 128 erwies sich als Addukt XeFi - XeOF, 2763061 Dje
achtwertige Stufe des Xenons ist also aufler in den stabilen
Perxenaten schlecht zugiinglich.

11. Fluoride und Oxidfluoride von Polonium, Astat und
Radon

An das Bismut schlielen sich drei radioaktive Elemente
an, die wegen threr kurzen Halbwertszeiten nur wenig unter-
sucht sind. Analog zum Tellur sollte Polonium e¢in Tetrafluorid
und vielleicht auch ein Hexafluorid bilden. Wihrend fiir das
Tetrafluorid eine weitgehend ionische Struktur erwartet wer-
den kann, kdnnte das Hexafluorid, wenn iiberhaupt existent,
sowohl monomer als auch iiber Fluorbriicken dimerisiert oder
polymerisiert vorliegen.

Wegen der hohen x-Aktivitdt aller lingerlebigen Polonium-
isotope kann es auch zu Selbstzersetzungen (wie im Plutonium-
hexafluorid) kommen!323),

Das im Reaktor leicht zugingliche 2! °Po (#,, = 138 d) konn-
te nicht zu PoF, fluoriert werden®?*. Dagegen scheint es
gelungen zu sein, 29%Po (¢, , =29 a) zu einem fliichtigen Fluo-
rid, also einem Hexafluorid, zu fluorieren32%!, Da ein relativ
stabiles 2°°Po (1, =103 a) im Cyclotron aus Bismut erzeugt
werden kannt329] konnte sich unser Wissensstand hier verbes-
sern.

Dasselbe gilt wohl nicht fiir das Astat. Das Idngstlebige
Isotop *!°At hat nur eine Halbwertszeit von 8.3 h. Wird 2''At
(t12="7.2h) mit CIF; behandelt, bildet sich offenbar ein nicht-
fliichtiges Fluorid, also kein AtF,271 Die Stabilitiit der hoch-
sten Wertigkeitsstufen nimmt in der untersten Reihe des Perio-
densystems anscheinend stark ab: TIF; >PbF, > BiFs >
PoF, als Folge der mangelnden Abschirmung durch die volle
4{-Schale (Lanthanoidenkontraktion). Insofern kann ein RnFyg
nicht mehr erwartet werden. Wird ??2Rn (r,, =3.8d) unter
verschiedensten Bedingungen fluoriert, so scheint sich immer
dasselbe Fluorid zu bilden®*?®! wahrscheinlich RnF,. So rea-
giert es analog zu XeF, mit Wasser zuriick zu Rn, bildet
keine Oxoanionen und fdllt stets mit XeF, als Koprizipi-
tat aus’*2°% Die Rn—F-Bindung ist fraglos wesentlich stirker
ionisch als die Xe—F-Bindung. Damit wird auch erklart, war-
um vermutlich nicht einmal ein RnF, gebildet wird, weil es
kinetisch nicht moglich ist, ein weitgehend ionisches RnF; zu
fluorieren'*3%. Die Anwendung relativistischer Quanten-
mechanik auf das Bindungsproblem der Radonfluoride besti-
tigt den hohen ionischen Charakter des Radondifluo-
ridsP3313321 Ob allerdings einwertige ionische Fluoride
RnTF~ oder "'"® ETF~ vorkommen konnen, wie in dieser
theoretischen Arbeit diskutiert, sei dahingestellt. Die radika-
lischen Fluoride KrF und XeF sind sehr instabil, sie sind aller-
dings auch nicht ionisch aufgebaut'*?* 3341 Wenn das Radon-
fluorid tatséichlich einwertiges Radon enthilt, konnte dieses
leicht durch ESR-Spektroskopie nachgewiesen werden.

Es hat schon Uberlegungen gegeben, ob Caesium oder Fran-
cium in hoheren Wertigkeiten als 1 vorkommen konnten.
Dazu scheint Francium weniger geeignet als Caesium, wenn
man die Chemie des Xenons mit der des Radons vergleicht.
Aber auch ein CsF; sollte spontan in CsF und F, zerfal-
lent333), Bisher konnte man lediglich ein Cs*F3 in Matrix

nachweisen!®3°1,
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12. Radikale

Die Hypothese iiber Rn*F~ bringt in Erinnerung, dafl
auch radikalische Fluoride existieren. Stabile Radikale sind
nur wenige bekannt: NF,°7] SO,F1337733%1 yund vielleicht
auch PF,[1%31 sowic O,FP*%], Diese stehen im Gleichgewicht
mit den Dimeren N,F4, FSO,—0—0—SO,F, P,F; und
0,F,. Das O,F-Radikal, von dem sich das stabile Radikal-
kation O3 ableitet®*1-342] ist vielleicht sogar bei Raumtem-
peratur bestindigP**. Das Radikal PO,F, ist noch nicht
gesichert®**); das angegebene UV-Spektrum ist mit dem des
ClO, identisch.

Die meisten anderen Radikale sind nur in Matrix nachge-
wiesen worden. Ein guter Uberblick iiber diese Technik und
die Ergebnisse findet sich in *#3] Die instabilen Radikale
werden zumeist in Matrix durch y- oder UV-Strahlung erzeugt
und durch ESR-, IR- oder Raman-Spektroskopie nachgewie-
sen. Die Diskussion soll sich auf wenige Beispiele beschridnken.
Bei der Photolyse einer C1F/F,/Ar-, CIF/F ;/N»- oder CIF;/Ar-
Matrix bei 15K IiBt sich CIF, nachweisen'**®. Aulgrund
der Isotopenaufspaltung im IR-Spektrum kann man einen
Bindungswinkel von ca. 136° annehmen. Der Bindungswinkel
liegt zwischen dem in CIF3 (ca. 100°) und CIF; (180°)347 73491,

Es hat also den Anschein, daf3 hier die VSEPR-Thcorie
noch gilt, daf also auch das einsame Elektron sterisch wirksam
ist, jedoch nicht so stark wic ein freies Elektronenpaar.
Nichtplanarc Struktur (2hnlich wie beim SF,) wire dann auch
fiir CIF, zu erwarten, wenn auch die Abweichung von der
Planaritdt geringer sein sollte als die von der Linearitit im
CIF,, weil der Platzbedarl der vier Fluoratome in einer flache-
ren Struktur besser befriedigt werden kann. CIF, wurde nach-
gewiesen**%1; die ESR-Daten sind aber mit einer planaren
Struktur vereinbart worden.

Das Radikal CIF!3%!:3321 ebenso wie die Radikale BrF
und 1F4#32) diirfte fast oder ganz oktaedrisch gebaut sein.
Dynamische Effektc wic bei XeFq und TeClZ™ sind mit der
ESR-Methode naturgemifl schwer zu erfassen.

In den genannten Fillen wie auch bei den isoelektronischen
Spezies SFg, SeFy und TeFg3* [ifit sich durch die Hy-
perfeinstruktur im ESR-Spektrum zeigen, dal das ungepaarte
Elcktron mit dem Zentralatom und den Fluorliganden in
Wechselwirkung steht, wihrend es in den verwandten, immer-
hin bis —30°C stabilen Radikalen SeOF s und TeOF s haupt-
sichlich am Zentralatom und am Sauerstoff lokalisiert ist'22!,

Wie anzunchmen, ist das Radikal SFs quadratisch-pyrami-
dal gebaut, und fiir CF3;—O—SF, ergibt sich dieselbe An-
ordnung, wobei der Ligand O—CFj eine dquatoriale Position
einnimmt. Daraus folgt, daB dieses Radikal zu cis-Isomeren
CF30—SF,—X reagiert?®%*! (siche Abschnitt 8).

Als Regel hat sich bisher immer wieder bestitigt, daf} freie
Radikale qualitativ die gleichen Strukturen haben wie die um
ein Elektron reicheren Neutralmolekiile oder Anionen**+%),
vgl. z. B. die Paare CIF,/CIF;, NO,/NOj, SFs/SF5. Eine
genaue Untersuchung dieser These wire wiinschenswert.

13. Ausblick

Das Gebiet der Fluoride und Oxidfluoride ist ~ wie diese
Ubersicht zeigen mag - bereits gut untersucht worden, ein
Gesamtbild der Strukturproblematik zeichnet sich ab. Liicken
in diesem Bild sind zum Beispiel Verbindungen des sicben-
wertigen Broms wie BrO,F; und BrOFj, fiir die Existenz von
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BrF- und CIF; ist die Prognose ungiinstig. Es ist auch noch
nicht einzusehen, warum die Chemie des Radons so unterent-
wickelt bleiben muf} (im Vergleich zu der des Xenons), obgleich
achtwertige Verbindungen des Radons nicht zu erwarten sind.
Auch wire die Herstellung einer Argonverbindung ein grofier
synthetischer Erfolg. Die Losung aller dieser Probleme er-
scheint jedoch experimentell extrem schwierig, fiir jeden Ein-
zelfall miiBte wohl eine eigene, raffiniertere Arbeitstechnik
entwickelt werden.

Viele der hier beschriebenen Fluoride und Oxidfluoride
sind Ausgangsverbindungen fiir eine umfangreiche Chemie,
als Beispiel seien nur die Liganden —OSO,F, —OTeFs5,
—OSeFs, —OPOF, und —ClO; genannt. Die Verwendung
von PF;, AsFs und SbFs als Fluoridionenacceptoren ist schon
zu einem Standardverfahren geworden.

Von Ausnahmen abgesehen, ist also in Zukunft nicht so
sehr von der Herstellung einzelner Verbindungen dieser Sub-
stanzklasse, sondern vielmehr von deren chemischer Anwen-
dung Neues zu erwarten.

Zu danken habe ich zahlreichen Kollegen fiir richtungswei-
sende Diskussionen. Die hier zitierten eigenen Arbeiten wurden
von der Deutschen Forschungsgemeinschaft und dem Fonds der
Chemischen Industrie grofiziigig unterstiitzi.
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