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Struktur und theoretische Bedeutung der Edelgas-Verbindungen
Von P. Hemmerich

Institut für Anorganische Chemie, Universität Basel

Die Stabilität der Edelgas-Elektronenkonfiguration ist 
eine Erfahrungstatsache, welche seit Entdeckung dieser 
Elemente durch Lord Rayleigh und Ramsay 1894-1898 
allen Fortschritten der Experimentalchemie widerstan­
den hat - bis zum Jahre 1962. Die Edelgasstabilität 
ergibt sich andererseits auch theoretisch aus dem Pauli- 
Prinzip und den Regeln von Hund, welche von der neue­
ren Atom- bzw. Molekül-Orbital-Theorie unverändert 
übernommen werden: Diep-Elektronenkonfiguration ist 
nur in den Edelgasen bereits in elementarem Zustand 
vollsymmetrisch und diamagnetisch, d. h. die Grund­
terme lauten XSO.

Man sieht aber daraus, daß die Aufbautheorie des 
Periodensystems nur insofern Auskunft gibt über die 
Reaktivität der Edelgase, als deren Konfigurations­
symmetrie oder magnetische Eigenschaften sich im Laufe 
einer chemischen Reaktion wesentlich ändern, was nicht 
unbedingt der Fall sein muß: Mit zunehmender Ord­
nungszahl, d.h. sinkender lonisationsenergie des Gases, 
wird die durch Delokalisation von Valenzelektronen ver­
ursachte Symmetriestörung zunehmend geringer.

Schon um 1930 hat Grimm1 die lonenbeständigkeiten 
in hypothetischen Edelgashalogeniden anhand von 
Kreisprozessen diskutiert und darauf hingewiesen, daß 
für die schweren Gase sogar die exergone Bildung iono­
gener Fluoride aus den Elementen im Bereich des Mög­
lichen liegt. Dabei ist noch unberücksichtigt, daß für 
ein solches hypothetisches lonenpaar, z.B. Xe' F~, eine 
beträchtliche Deformationsenergie anzunehmen ist, d.h. 
daß ein polares Molekülradikal XeF energieärmer sein 
dürfte als das analoge lonenpaar. Eine rohe Abschätzung 
der anfallenden Bindungsenergie ist möglich aufgrund 
des Konzeptes der Elektronegativität (Pauling, Mul­
liken2), wonach für den Energieinhalt einer kovalenten 
Bindung A-B gilt

1 H. G. Grimm, Handbuch der Physik (Geiger und Scheel), Band 
24, Kapitel 6, S. 528 (1927).

2 Zusammenfassende Darstellung: H. 0. Pritchard und H. A. Skin­
ner, Chem. Rev. 55 (1955) 745.

^AB ~ K^AA ‘ ^BB + a(eA “ £fl)2’

Für Edelgase verschwindet EAA, so daß EAB im wesent­
lichen von der Differenz der Elektronegativitäten (ds) 
bestimmt wird. Aufgrund dieses Konzepts sind positive 
Energien zu erwarten für die Bindungen ArF, KrF, XeF, 
RnF sowie XeCl und RnCl.

Da aufgrund dieser keineswegs neuen Überlegungen 
Edelgasreaktionen thermodynamisch durchaus möglich

scheinen, war es verwunderlich, daß deren experimen­
telle Verwirklichung so lange auf sich warten ließ. Dies 
dürfte den unerwartet hohen Aktivierungsenergien zu­
zuschreiben sein, denen zufolge die Darstellung von 
Edelgashalogeniden aus den Elementen nur mit Hilfe 
elektrischer Entladungen oder bei Temperaturen über 
300 °C gelingt. Die Handhabung elementaren Fluors 
unter solchen Bedingungen stellt aber extreme verfah­
renstechnische Probleme: Insbesondere die Katalyse 
durch elektrische Entladungen (^) hat hier eine breite 
Anwendung gefunden. In diesem Zusammenhang sei auf 
die jüngst erschienene methodologische Zusammenfas­
sung von A.G.Massey3 verwiesen.

Die jüngsten chemischen Studien an Edelgasen haben 
bisher zur Entdeckung der folgenden Reaktionen bzw. 
Produkte geführt:

1) Xe + F2 - XeF24 y 2

2 XeF2 —-^ Xe + XeF4 4

2) Xe + 2F 
Krj

20° , XeK 5
2 ^ Krj 4

3) Xe + 3F2 60^, 300; XeFe6,7

XeF6 + 3H2O----- ► XeO3 + 6HF 8

4) Xe + PtFe 9-------► XePtFg 10

5) Rn + nF2------► RnF2„n

3 A.G.Massey, Use of Electrical Discharges in Preparative In­
organic Chemistry, J. Chem. Educat. 40 (1963) 311.

4 R. Hoppe, W. Dähne, H. Mattauch und K.M. Rödder, Angew. 
Chem. 74 (1962) 903. C.L.Chernick et al.. Science 138 (1962) 136.

5 H.H. Claassen, H. Selig und J. G. Malm, J. Amer. Chem. Soc. 84 
(1962) 3593. A.D.Kirshenbaum, L.V.Streng, A.G.Streng und 
A.V.Grosse, J. Amer. Chem. Soc. 85 (1963) 360. A. V.Grosse, 
A.D.Kirshenbaum, A.G.Streng und L.V.Streng, Chem. Eng. 
News 41 (1963) 47.

6 J.G.Malm, I.Sheet und C.L.Chernick, J. Amer. Chem. Soc. 85 
(1963) 110.

7 E. E. Weaver, B. Weinstock und C. P. Knop, J. Amer. Chem. Soc. 
85 (1963) 111.

8 D.F. Smith, J. Amer. Chem. Soc. 85 (1963) 816. Bei der Hydrolyse 
von XeF4 soll nach D. H. Templeton, A. Zalkin, J. D. Forrester 
und S.M.Williamson (J. Amer. Chem. Soc. 85 [1963] 817) eben­
falls XeO3 erhalten werden, während N. Bartlett und P. R. Rao 
von Xe(OH)4 sprechen (Science 139 [1963] 506). Diese Verhält­
nisse scheinen noch ungenügend abgeklärt.

9 B. Weinstock, J. G. Malm und E. E. Weaver, J. Amer. Chem. Soc. 
83 (1961) 4310.

10 N. Bartlett, Proc. Chem. Soc. 1962, 218.
11 P.R. Fields, L. Stein und M.H.Zirin, J. Amer. Chem. Soc. 84 

(1962)4164.
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Bis auf das Radonfluorid, welches noch nicht genau 
charakterisiert werden konnte, sind alle Edelgasfluoride 
farblose, gut kristallisierte Substanzen von relativ ho­
hem Dampfdruck. Auch das Xenontrioxid bildet farb­
lose Kristalle, welche leicht Wasser anlagern und in 
trockenem Zustand schon bei geringer mechanischer 
oder thermischer Anregung unter heftiger Detonation in 
die Elemente zerfallen.

Eine gewisse Ausnahme macht nur das XePtF8, wel­
ches hellorange gefärbt, aber immer noch unzersetzt 
sublimierbar ist. Es kann sich also auch hier nicht um 
eine stark polare Verbindung handeln, es muß vielmehr, 
da F als Brückenatom nicht vorkommt, eine direkte 
Elektronen-Wechselwirkung Xe-Pt vorliegen.

Die Edelgashalogenide sind starke Oxydationsmittel, 
analytisch am einfachsten durch ihre quantitative Um­
setzung mit H2 erfaßbar.

XeF„+"H2 — Xe + nHF*.’.

Sie reagieren jedoch mit Lösungsmitteln nicht unbe­
dingt oxydativ, sondern, wie z. B. mit H2O, solvolytisch, 
somit der Edelgaschemie wie der Fluorchemie weite, 
noch nicht im mindesten erschlossene Felder eröffnend8.

XeF4 und XeF6 lösen sich in HF abs., jedoch ohne 
die elektrische Leitfähigkeit zu erhöhen6. Insbesondere 
die Reaktion

XeF4 + 2F- ^|=; XeF82-

tritt daher nicht ein, d.h. 16 Valenzelektronen können 
nicht an Xe lokalisiert sein, sondern maximal 14.

Was bedeutet nun die Existenz dieser Verbindungen 
für unser Verständnis von der Natur der chemischen 
Bindung ?

Alle diese Moleküle vereinigen mehr als acht Elek­
tronen in der äußersten Schale des Zentralatoms, näm­
lich acht vom Edelgas plus je eines von jedem Fluor­
atom. Der hier entscheidende Energiefaktor ist gegeben 
durch das Ligandfeld der Fluoratome. Nun fügen sich 
eine große Zahl altbekannter «Komplex»-Verbindungen 
der jp-Elemente nicht der Lewisschen Regel von der be­
vorzugten Stabilität der Achterschale. Zur Umgehung 
dieses Dilemmas beschritt man bisher folgenden Weg:

Das oktaedrische Ligandfeld, welches von der dritten 
Periode ab vorkommt, wird - unter Verzicht auf die 
Oktettregel — erklärt durch die Annahme von spd­
Hybrid-Orbitalen. Die Varianten des oktaedrischen Li­
gandfeldes sind12

tetragonal 
(sp^yd**-?')

z.B. JF4-, XeF4

L

tetragonal-pyramidal 
(sps4')

z.B. JF6

regulär oktaedrisch 
^P3d\)

L
z.B. SiF62~, SF8

Es ist klar, daß d-Orbitale in der zweiten Periode ener­
getisch nicht verfügbar sind. Aber auch in der dritten 
Periode ist die spektroskopische (p —>- d)-Promotions- 
energie, welche im oktaedrischen Komplex durch das 
Ligandfeld überkompensiert werden muß, noch sehr 
hoch.

Das grundlegende Axiom der älteren Theorie ist die 
Forderung, daß jedes bindende Orbital sich nur über 
zwei atomare Zentren erstrecken dürfe und mit zwei 
Elektronen besetzt sein müsse. Zur Erklärung aroma­
tischer Systeme, d. h. delokalisierter yt-Elektronen, be­
darf es daher einer speziellen Erweiterung, nämlich der 
Resonanztheorie oder — wie wir es aüch nennen können - 
Theorie der Mehrzentren-yt-Bindung. Die Bindungsver­
hältnisse in B2H8, BeCl2, NO, KO2 beanspruchen, jedes 
für sich, in diesem Rahmen eine neue ad-/ioc-Erklärung, 
erst recht gilt dies für die Struktur elektronisch angereg­
ter Zustände.

Während nun das XeF2 erwartungsgemäß trigonal­
bipyramidale Decett-Konfiguration hat und leicht dis­
proportioniert

unter Bildung von stabilen Konfigurationen höherer 
Symmetrie, d.h. «tetraedrischem» Xe und «oktaedri­
schem» XeF4, analog PC15 ^ PCF+PCl6-, sollte XeF8 
mit 14 Elektronen überhaupt instabil sein: Bei Energie­
ausgleich zwischen den 6 bindenden und dem einen 
nichtbindenden Elektronenpaar am Zentralatom müßte 
XeF8 als relativ asymmetrisch gebaute pentagonale Bi­
pyramide oder als verzerrtes Oktaeder vorliegen: d.h. 
als spsd3-Hybrid, wie es im JF713 verwirklicht ist. Ein 
Komplex ZL8 mit 14 Valenzelektronen stellt dabei einen 
Testfall dar für das theoretische Konzept der spd­
Hybrid-Orbitale.

Bisher waren nur ionogene Systeme dieser Konfigu­
ration bekannt, welche nur schwer in reiner Form er­
hältlich sind, so JFg" und SbBr83".14 Das letztere wurde 
schon 1933 untersucht und als regulär oktaedrisch be­
funden. Dieses Resultat paßte so wenig in die Theorie, 
daß es wieder vergessen wurde. Nyholm und Gillespie 15 
erwähnen die SbBr63~-Struktur in ihrer Review, jedoch 
ohne daraus Konsequenzen zu ziehen. Sie sagen: “These 
arrangements (der s,p,d-Hybrid-Orbitale, darunter die

12 Vgl. z.B. R.B.Heslop und P.L.Robinson, Inorganic Chemistry, 
Elsevier, Amsterdam 1960, S. 124ff.

13 R.C.Lord, M.A. Lynch, W.C.Schumb und E. J. Slowinski, J. 
Amer. Chem. Soc. 72 (1950) 522.

14 J.L.Hoabd und B.N. Dickenson, Z. Kristallogr. 84 (1933) 436.
15 R. J.Gillespie und R.S.Nyholm, Quart. Rev. (London) 11 (1957) 

339.
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Pentagonale Bipyramide Pentagonale Pyramide Verzerrtes Oktaeder

Nicht realisiert

pentagonal-bipyramidale Anordnung für 7 Valenz­
elektronenpaare) appear to hold without exception for 
the non-transitional elements”. Diese Aussage trifft 
streng genommen also schon seit 1933 nicht mehr zu. 
Elektronenspin-Korrelation und Paarabstoßung erwei­
sen sich als nicht ausreichend zur Begründung der an­
organischen Stereochemie trotz der Fülle der Daten, 
welche sich daraus erklären lassen, wie in jüngster Zeit 
Gillespie16 in einer didaktisch überzeugenden Zusam­
menfassung zeigt.

16 R. J. Gillespie, J. Chem. Educat. 40 (1963) 295.
17 L.C.Allen, Science 138 (1962) 892.
18 R.E. Rundle, J. Amer. Chem. Soc. 85 (1963) 812.

Aufgrund dieses Konzepts wurde die Nichtexistenz 
des XeF6 auch vorausgesagt17 fast zur gleichen Zeit, 
als XeF6 erstmalig in sublimierbaren, stabilen Kristallen 
erhalten wurde.

Und wider alle Erwartung zeigt das Infrarotspek­
trum6’7 des XeFe nur eine (asymmetrische) F—Xe-F- 
Streckschwingung, das bandenarme Spektrum entspricht 
im übrigen völlig dem der vollsymmetrisch-oktaedrischen 
Hexafluoride, wie z. B. UF6, SF6. Es muß sich also auch 
beim XeFß um ein reguläres Oktaeder handeln. Das rest­
liche nichtbindende Elektronenpaar am Xe kann in­
folgedessen nicht in einem den bindenden Paaren äqui­
valenten Orbital lokalisiert sein, d. h. es liegt kein sp3d3- 
Hybrid vor.

Diese Lücke der Theorie wird nun ausgefüllt von dem 
Konzept der 3-Zentren-<T-Bindung, welches Rundle18 
ganz unabhängig von der Entdeckung der Xenonfluoride 
— zur Erklärung der Strukturen von Interhalogenverbin­
dungen - ausgearbeitet hat. Rundle postuliert eine line­
are F-Xe-F-Bindung, in welcher das in der Bindungs­
längsachse liegende p-Orbital des Xenons mit den beiden 
verfügbaren p-Orbitalen der F-Atome kombiniert. Die 
Kombination dieser drei Atomorbitale ergibt drei Mole­
külorbitale, welche je über die drei Zentren sich er­
strecken. Die Rechnung zeigt, daß von diesen Orbitalen 
je eines bindend, nichtbindend und antibindend ist. In 
räumlicher Veranschaulichung stellen sich die MO-Wel­
lenfunktionen wie folgt dar:

antibonding

nonbonding

bonding

Zur Besetzung dieser drei Orbitale stehen vier Elek­
tronen zur Verfügung, wovon zwei das bindende, wei­
tere zwei das nichtbindende Orbital einnehmen, wäh­
rend das antibindende Orbital leer bleibt. Das nicht­
bindende Elektronenpaar ist fast ausschließlich im Be­
reich der Liganden lokalisiert.

Xe stellt nun insgesamt seine drei orthogonalen p- 
Orbitale zur Bildung solcher 3-Zentren-4-Elektronen- 
Bindungen (3 z-4e-Bindungen) zur Verfügung. Lokali­
siert man zwölf Valenzelektronen des XeF6 in diesen 
Bindungen, so bleibt ebenfalls ein Paar übrig - aber für 
dieses steht, anders als im Falle der Hybridtheorie, ein 
energiearmes, vollsymmetrisches nichtbindendes Orbital 
beim Xenon zur Verfügung, nämlich das s-Orbital.

XeF6 erlaubt somit eine experimentelle Differenzie­
rung der beiden Bindungstheorien und einen Entscheid 
zugunsten der Mehrzentren-ff-Bindung.

Verallgemeinert man dieses Konzept, so ergibt sich 
eine verblüffend einfache Möglichkeit der Synopsis aller 
bekannten Typen chemischer Bindungen im Rahmen der 
MO-Theorie19, die aus folgenden Sätzen erhellen mag:

«Chemische Bindung» bedeutet allgemein Linear­
kombination von n überlappenden Atomorbitalen (AO) 
an n atomaren Zentren unter Bildung von n Molekül­
orbitalen (MO) und deren Besetzung durch m Elek­
tronen, deren jedes über alle Zentren delokalisiert ist. 
Die Bindung wird dargestellt durch die Summe der be­
setzten MO. Ist n eine gerade Zahl, so erhält man je % n 
bindende und antibindende MO. Ist n eine ungerade 
Zahl, so erhält man je 14 (n—1) bindende und antibin­
dende plus ein nichtbindendes MO. Bindende Elektronen 
liefern einen positiven Beitrag zur Bindungsenergie, 
antibindende einen negativen und nichtbindende keinen. 
Maximale Bindungsenergien werden daher erreicht, 
wenn möglichst alle bindenden und möglichst kein anti­
bindendes Orbital besetzt sind. Allgemein sind also Bin­
dungen möglich, an welchen n Zentren und m Elektronen 
beteiligt sind, wobei gilt Q<m<2n, unabhängig von der 
geometrischen Form der Bindung (er- oder Ttr-Charakter).

Beispiele:

a) Zwei Zentren: Die klassische kovalente Bindung 
ist die 2-Zentren-2-Elektronen-Bindung (2z-2e-Bin- 
dung), als symmetrische (unpolare) cr-Bindung die sta­
bilste Bindung überhaupt. Bei Entnahme oder Zugabe 
von Elektronen fällt die Energie sehr stark ab: Beispiel 
für (2z-le)o ist das Wasserstoffmolekülion H2+, für 
(2z-3e)a das Ion He2+, also ein Edelgas-Molekülion. Bei­
de Partikel sind aus der Plasmaphysik20 bekannt und 
haben positive Bindungsenergien. (2 z-1 e)^ ist bisher 
nicht mit Sicherheit gefunden worden, während (2z-3e)s

10 Ein auf die Bedürfnisse des Chemikers zugeschnittener Vergleich 
der Leistungsfähigkeit von VB- und MO-Theorie findet sich bei 
P. J.Dubrant und B.Dukbant, Introduction to Advanced In- 
organic Chemistry, Longmans, London 1962, S. 171 ff.

20 Eine neuste Übersicht bringt J. L. Franklin, The Chemical Be- 
haviour of Ions in Gases, J. Chem. Educat. 40 (1963) 284.
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in vielen nichtklassisclien paramagnetischen Partikeln21, 
vor allem den Molekülen NO und O2, verwirklicht ist.

b) Drei Zentren: (3z-2e)o ist die einfachste Darstel­
lung der Bor-Wasserstoff-Bindung, welche durch Kom­
bination von zwei B-sp3-Hybrid-Orbitalen und dem H- 
s-Orbital entsteht. Im B2H6 ist damit die Oktettregel 
gewahrt22. Dieselbe Bindungsart in anderer Geometrie 
liegt vor in den «nichtklassischen» Carbonium-Ionen23.

(3z-4e)o ist z.B. die symmetrische Wasserstoff brücke, 
welche im HF2“ verwirklicht ist. Deren Stabilität läßt 
Pimentel24 sogar vermuten, daß auch dem Molekül 
HeF2 eine gewisse Stabilität zukomme, jedoch darf dies 
vorläufig, in Anbetracht der hohen Elektronegativität 
des He, als wenig wahrscheinlich angesehen werden. Als 
(3z-4e) können ferner alle linearen X-Y-X-Bindun­
gen beschrieben werden, welche sich auch — mit Aus­
nahme von XeF6 und JF6~ - als spd-Hybride erklären 
lassen.

(3z-2e)K ist verwirklicht im «aromatischen» Cyclo- 
propenium-Kation26, (3z-4eü im Ozon21.

c) Mehrzentren-cr-Bindungen liegen dem Winstein- 
schen Konzept der «Homoaromatizität»23 zugrunde. Im 
Benzol liegt eine (6n-6e)n-Bindung vor. Zwar läßt sich 
die Hückelsche (4n-|-2)-Regel für die Stabilität aro­
matischer Systeme aus dem Konzept der Mehrzentren- 
Tt-Bindung nicht direkt ableiten, aber es läßt sich dar­
aus verstehen, daß Aromaten bis zu zwei antibindende 
Elektronen aufnehmen können, ohne daß Veränderun­
gen der Skelettgeometrie eintreten26, also die Möglich-

21 Vgl. z.B. L.Pauling, The Nature of the Chemical Bond, Cornell 
University Press, Ithaca 1960, Kapitel 10.

22 Vgl. hierzu Ref. 19, S. 51011.
23 Vgl. z.B. J.Winstbin und J.Sonnenberg, J. Amer. Chem. Soc. 83 

(1961) 3248.
24 G. C. Pimentel und R.D.Spratley, J.Amer. Chem. Soc. 85 (1963) 

826.
25 R.Breslow und H.Höver, J. Amer. Chem. Soc. 82 (1960) 2644.
26 G. H. Hoijtink, E. de Boer, P. H. van der Meij und W. P. Weij- 

land, Rec. Trav. Chim. Pays-Bas 74 (1955) 277.

keit einer (nz-[n-|-2]e)-Bindung. Die (metallische) Bin­
dung des Graphits ist demnach lim (nz-ne)^.

n -> oo
Man sieht, daß sich in das Konzept der n-Zentren-m- 

Elektronen-Bindung so verschiedene Typen wie die ali­
phatische, die aromatische, die Borhydridbindung, die 
Wasserstoff brücke, die metallische sowie die koordi­
native Bindung (in ihren einfachen Varianten) gleich 
sinnvoll einordnen lassen, ohne zusätzliche ad-hoc- 
Annahmen im Einzelfall zu erfordern.

Die Mehrzehntren-o'-Bindung wird immer dann die 
bessere Darstellung der tatsächlichen Bindungsverhält­
nisse geben, wo die spd-Hybrid-Theorie den Energie­
ausgleich zwischen energetisch relativ ungleichwertigen 
Orbitalen verlangt, also vor allem bei schwereren Zen­
tralatomen, wo die s,p-Separation groß ist.

Es wird Aufgabe der Zukunft sein, über dies Konzept 
zu entscheiden durch Vergleich von berechneten und 
experimentellen Ladungsdichten, wobei vor allem jüng­
ste Meßtechniken wie die Elektronenspinresonanzspek­
troskopie27 und die Auswertung des Mößbauer-Effekts28, 
welche die exakte Bestimmung des Delokalisationsgra­
des «markierter» Elektronen (Spindichte in Radikalen) 
ermöglichen, für die Chemie aussichtsreich sind. Schon 
heute läßt sich jedoch sagen, daß die Edelgas-Verbin­
dungen in diesem Zusammenhang entscheidende neue 
Perspektiven eröffnen.

Die Anregung zu dieser synoptischen Darstellung verdanke 
ich Herrn Prof. Dr. H. Erlenmeyer. Sie wurde auszugsweise 
vorgetragen im März 1963 vor der Philosophisch-naturwissen­
schaftlichen Fakultät der Universität Basel als Teil des Habi­
litationsverfahrens zur Erlangung der Venia legendi in Anor­
ganischer Chemie sowie im Kolloquium des Chemischen In­
stituts an der Universität Lausanne.

27 D.J.E. Ingram, Free Radicals as Studied by Electron Spin Reson- 
ance, Butterworth, London 1958.

28 E. Fluck, W. Kerler und W. Neuwirth, Der Mößbauer-Effekt 
und seine Bedeutung für die Chemie, Angew. Chem. 75 (1963) 461.




