
mit Benzol ausgekocht und zuletzt bei 100 "C uber P205 im 
Hochvakuum getrocknet. Das erhaltene Phosphoniumsalz 
(142) ist in Wasser, Alkohol und Chloroform sehr schwer 
Ioslich. Fp = 223-224"C, Ausbeute 87 "/,. 

9.10-Dihydrophenanthren (144) 

5 mMol des Phosphoniumsalzes (140) werden in 1 1 heiRem 
Wasser gelost und nach Zusatz von 50 mMol NaOH zum 
Sieden erhitzt. Hierbei scheiden sich ein kristalliner und ein 
oliger Niederschlag ab, der beim Abkuhlen gleichfalls er- 
starrt. Man saugt ab, wascht mit Wasser und trocknet die 
Kristalle an der Luft. Aus dem Kristallgemisch wird der 
Kohlenwasserstoff (144) im Wasserbad bei w lOO0C/l Torr 
sublimiert und aus Methanol umkristallisiert (Ausbeute 
89 %). Der Sublimationsrilckstand is1 reines Triphenylphos- 
phinoxyd vom Fp = 153 "C. 

9- bemy liden-9.10-dihydrophenanthren 

Aus 10 mMol des Phosphoniumsalzes (140) wird unter 
Stickstoff nach der Natriumamidmethode (siehe Teil I, Ab- 
schnitt D 2) eine Suspension des Ylids in absolutem Benzol 
hergestellt. (Das Ylid lost sich schlecht; daher wird nicht vom 
entstandenen Natriumbromid abfiltriert.) Zu der roten 
Ylidsuspension werden 10 mMol frisch destillierter Benz- 
aldehyd gegeben; anschlienend wird bei Raumtemperatur 
etwa 10 Std. magnetisch geruhrt, bis das Reaktionsgemisch 
farblos geworden ist. Jetzt kann der N2-Schutz entfallen. 
Man saugt vom Natriumbromid ab umd dampft das Filtrat 
zur Trockne ein. Zur Abtrennung des Triphenylphosphin- 
oxyds wird zweimal mit je 25 ml Methanol ausgekocht. Die 
in Methanol fast unlosliche Benzylidenverbindung zeigt roh 
einen Schmelzpunkt von 152-156 "C und 1aOt sich durch Um- 
kristallisieren aus n-Hexan reinigen (Fp = 158 "C, Ausbeute 
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Die chemische Bindung in der Sicht der modernen theoretischen Chemie 

VON PRIV.-DOZ. DR. H. PREUSS 

MAX-PLANCK-INSTITUT FOR PHYSIK UND ASTROPHYSIK, MUNCHEN 

Ausgehend von den klassischen Vorstellungen werden die halbempirischen Ansatze zur Er- 
fassung der chemischen Bindung kritisch diskutiert ; im besonderen werden ihre Grenzen 
besprochen. Regeln, wie die uber die Additivitat der Bindungskonstanten und die Oktett- 
regel, werden unter Beriicksich figung neuer chemischer Verbindungen gepruft. Dabei zeigt 
sich, daJ diese Regeln zurn Verstandnis der chemischen Bindung nicht ausreichen, Dis- 
krepanzen aufweisen und Vieldeutigkeiten enthalten ; dies gilt auch fur die Hybridisierungs- 
vorsteIUng, deren Ausgangspunkte diskutiert werden. Im Rahmen der wellennwchanischen 
Betrachtung Cassen sich einige allgemeingultige Aussagen uber die chemische Bindung heraus- 
stellen. Dabei ergibt sich, daJ die Hybridisierungsvorstellung sowie einige andere Regeln 
zu primitiv sind, um alIgemein guItige Aussagen und Voraussagen iiber Bindungsprobleme 
zu erlauben, j a  daj  sie teilweise von falschen Voraussetzungen ausgehen ; eine bessere 
Fundierung des Verstandnisses der chemischen Bindung ist nur mit der Wellenrnechanik 
denkbar, und auch moglich. 

1. Ausgangspunkte 

Wenn der Chemiker von der chemischen Bindung 
spricht, so unterscheidet er etwa die Ionenbindung,  
die covalente Bindung und die sogenannte semi- 
polare  Bindung. Die beiden ersten Bindungstypen 
werden oft auch durch die Bezeichnungen polare und 
nichtpolare (homoopolare) Bindung unterschieden. 
Bei der Ionenbindung, so meint man, seien Elektronen 
von einem Bindungspartner zum anderen iibergegangen, 
so dalj sich die verschieden geladenen Ionen anziehen. 
Diese 1917 von Kossel entworfene Vorstellung der 
el e k t r o s t a t is ch en  I o n  e n b i n dung in Molekiilen 
erklart einige Eigenschaften einer begrenzten Gruppe 
von Ionenverbindungen, doch erweist sie sich in vielen 
Fallen als ungeniigend. Dies liegt einmal daran, dalj die 
Bildung von Ionenmolekulen nicht notwendig iiber eine 
vorherige Ionisation der sich bindenden Atome zu gehen 
braucht, zum anderen zerfallen viele Ionenverbindungen 

nicht in Ionen. In diesem Bild werden die im Sinn des 
Valenzstrichschemas zu zeichnenden Valenzstriche mit 
der Zahl der Elektronen identifiziert, die zum anderen 
Atom iibergehen. So erhalt man zurn Beispiel 

Ca-0 ( l a ) ,  F-H ( l b )  oder C = O  ( l c ) ,  

wenn man voraussetzt, dalj in den Molekiilen die Ionen 
Ca2+, 02- ,  F-, C2+ und das Proton enthalten sind. 
SchlieBlich konnte man auch im CH4 oder NH3 die 
Ionen C4- und N3- annehmen. Man wurde dann auf die 
Strichschemata (1  d) und ( I  e) gefiihrt, die in der Regel 
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zweidimensional gezeichnet werden, wahrend in Wirk- 
lichkeit - wie die Erfahrungen gezeigt haben - ein Te- 
traeder und eine Pyramide vorliegen (siehe Abb. I). 

H Abb. 4. 

Abb. 1. 

Fur alle Verbindungen wird nach dieser Vorstellung an- 
genommen, daB sich ,,Edelgaskonfigurationen" bilden, 
die man seinerzeit fur besonders stabil und daher fur 
chemisch inaktiv hielt. Nach den obigen Beispielen ent- 
sprechen also 

Ca*f 2 Ar, C2f A Be, 
0 2 -  & Ne, C4- 2 Ne, 
F- & Ne, N3- A Ne. 

Im Fall des C2+ ist diese Vorstellung insofern erweitert 
worden, als auch Be in seiner Elektronenkonfiguration 
zwar keinem Edelgas (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn) ent- 
sprechen, aber immerhin edelgasartig sein sollte. 
Fast gleichzeitig mit der elektrostatischen Ionenbin- 
dungstheorie entwickelte Lewis seine Oktettregel,  die 
im wesentlichen fur die Molekule gelten sollte, deren 
Atome der ersten und zweiten Periode angehoren. Da- 
nach sollten die Atome nicht ionisiert in die Bindungen 
eingehen, sondern die Elektronen der Bindungen sollten 
beiden bindenden Atomen gehoren, derart, daB eine 
Bindung gesattigt ist, wenn jedes Atom seine Elektronen- 
schale zu einer ,,Edelgaskonfiguration" (zwei oder zehn 
(8 + 2) Elektronen) auffullen kann. Es ist iiblich, die 
Elektronen als Punkte zu zeichnen; so ergeben sich zum 
Beispiel die Abbildungen 2 und 3. 

Abb. 2. 

Ia11531 

Abb. 3. 

Dabei bedeutet der schraffierte Kreis die Konfiguration 
einer abgeschlossenen Schale mit zwei Elektronen, wie 
sie beim Helium vorliegt. Dieses Lewissche Model1 er- 
fa& auch die Bindungen zwischen gleichen Atomen 

(siehe etwa Abb. 4). Im Clz bedeuten die inneren Kreise 
die bereits abgeschlossenen Schalen fur zwei (He) und 
acht Elektronen (Ne). 

Die Lewissche Regel setzt schon eine gewisse Kenntnis 
der Elektronenkonfigurationen der beteiligten Atome 
voraus, und indem der Aufbau einer Krypton-Schale an- 
genommen wird, laBt sich diese Regel auch auf die Ele- 
mente bis zur Kernladung Z=36 ausdehnen. SchlieBlich 
konnen auf ahnliche Weise auch die iibrigen Elemente 
einbezogen werden. In jedem Falle haben die angenom- 
menen stabilen Konfigurationen gewisse ,,magische" 
Elektronenzahlen, z. B. 2 oder 10, die mit den Kon- 
figurationen der Edelgase korreliert werden. Jedem 
Elektronenpaar zwischen Atomen entspricht im Le- 
wisschen Bild eine Bindung, die durch einen Valenz- 
strich dargestellt wird ; es handelt sich also jedesmal 
um eine Zweielektronenbindung. 
Wir sehen also, daf3 der Valenzstrich im Kosselschen 
und Lewisschen Bild verschiedene Bedeutung hat; den- 
noch kommt es oft vor, daB sich nach beiden Vorstel- 
lungen das gleiche Valenzstrichschema ergibt, wie die 
Beispiele (lb), (Id), (le) und die Abbildungen 2 und 4 
zeigen. Aber selbst wenn nach beiden Vorstellungen 
gleiche Valenzstrichschemata folgen, sind diese in den 
meisten Fallen chemisch nicht gleichwertig, beispiels- 
weise die C-C-Bindung in CH3-CHO und CC13-CHO. 

Nimmt man das Valenzstrichschema genau, so mu13 man 
folgern, daB dieselbe Bindung in verschiedenen Mole- 
kulen die gleiche Eigenschaft hat. Die chemische Eigen- 
schaft eines Molekiils ware dann durch die Summe der 
Eigenschaften der Bindungen des Molekiils bestimmt. 
Eine solche Additivitat liegt bei vielen Verbindungs- 
klassen tatsachlich in guter Naherung vor. Es gibt aber 
auch Verbindungen, bei denen eine solche Darstellung 
der Molekiileigenschaften iiberhaupt nicht moglich ist. 
Aber selbst bei den Molekulen mit guter Additivitat der 
Bindungseigenschaften ist diese nicht restlos erfullt. Mit 
anderen Worten: In jedem Fall liegt eine Wechselwir- 
kung der Bindungen vor, die oft zu vollig neuen Eigen- 
schaften eines Molekiils fuhrt ; das chemische Verhalten 
einer Verbindung ist immer in gewisser Weise individuell. 
Auch hier gibt also das Valenzstrichschema nur einen 
ungefahren Anhaltspunkt, der iiberhaupt nur dann 
niitzlich ist, wenn Additivitat im obigen Sinn in erster 
Naherung erfiillt ist. Das Valenzstrichschema gibt dann 
an, zwischen welchen Atomen im Molekul die wesent- 
lichste Wechselwirkung vorliegt, die zur chemischen 
Bindung gefiihrt hat. 
In Weiterfiihrung der Lewisschen Ideen werden die 
Elektronenpaare eines Atoms, die an einer Bindung nicht 
teilnehmen (nicht zwei Atomen gemeinsam sind) als 
,,einsame" Elektronenpaare bezeichnet, die sozusagen 
in einer ,,inneren Bindung" nach auDen valenzmaBig ab- 
gesattigt scheinen. Man schreibt dann in der Regel eben- 
falls einen Strich an das jeweiligeAtom, z.B.in (2a) bis 
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(2c). Aber auch die Strukturen (3a) und (3b) ergeben 
sich so, denn fur die Ionen kann ebenfalls die Oktettregel 

angewendet werden. Es gilt also in diesem Sinne nicht 
(4a), sondern (4b), was mit der Erfahrung iiberein- 

H H  H 

H H  H 
H-P-H ICII", 

X - C l  I 

stimmt. Zwischen dem [NH4] Q und dem Chlor-Ion liegt 
somit eine ausgepragte Ionenbindung vor, wahrend die 
vier N -H-Bindungen vergleichsweise mehr covalent 
sind. 
Hier erhebt sich die Frage, ob man nach der Kosselschen 
Vorstellung nicht streng auch der Bindung zwischen 
[NH4] und C18 (als Ionenbindung) einen Valenzstrich 
zuordnen sollte. Es hat sich aber im Laufe der Zeit ein- 
geburgert, den Valenzstrich besonders fur eine Zwei- 
elektronenbindung zu schreiben und nur die Vorzeichen 
der Ladungen anzugeben, wie dies in (4b)  geschehen ist. 
In Konsequenz ware dann das Aniinoxyd in der Form 
(Sa) aufzuschreiben. In (5a)  liegt also eine sogenannte 

semipolare Bindung vor. Oft findet man daher auch die 
Strukturformel (5 b), die angibt, daI3 negative Ladung 
vom Stickstoff zum Sauerstoff iibergegangen ist. 
Dieses Vorgehen, eine gewisse Ordnung in die Vielfalt 
der chemischen Erfahrungen zu bringen, hat seinen Wert 
noch nicht verloren. In sehr vielen Fallen liegen wirklich 
chemische Bindungen vor, die von gemeinsamen Elek- 
tronen erzeugt werden, doch werden immer mehr chemi- 
sche Verbindungen hergestellt, die sich nicht, oder nur 
sehr zwangsweise, in dieses Schema einfiigen lassen. 
Schon das einfachste Molekiil Hz@ fallt darunter, oder 
etwa das Molekul NO, welches durch eine ungerade 
Elektronenzahl stabilisiert wird. Uberhaupt miissen fur 
Radikale neue ,,Strukturbilder" erfunden werden, in 
denen auch das valenzmal3ig nicht abgesattigte Elektron 
zu berucksichtigen ist. Schlierjlich sind es die Van der 
Waalsschen Molekule, oder die Molekiile mit den Ion- 
Dipol-Bindungen, die nicht mehr in dieses Schema pas- 
sen. Auch die Borwasserstoffe und deren Derivate, ge- 
wisse Komplexverbindungen, sowie die ,,Sandwich"- 
Verbindungen gehoren hierhei . Die Edelgasverbin- 
dungen sollten nach dem oben entwickelten Schema gar 

nicht existieren, da ja gerade die Edelgaskonfiguration 
zu den stabilsten Konfigurationen gehoren miifite 
Wir wollen daher betsnen, darj solche Schemata zwar 
eine gewisse Ordnung In das Erfahrungsmaterial bringen 
konnen, diese Ordnung aber recht formal ist und keine 
Moglichkeit zu quantitativen Berechnungen liefert. Zu 
den formalen Uberlegungen mussen wii auch fast alle 
Symmetriebetrachtungen zahlen, soweit sie nicht ge- 
wise Atomkonstellationen ausschlieDen, denn auch sie 
sind keine alleinige Basis fur quantitative Aussagen, wie 
iiberhaupt die Stereochemie der Wellenmechanik bedarf, 
wenn sie nicht allzu spekulativ bleiben soll. Aussagen, 
warum gerade eine bestimmte Struktur vorliegt, lassen 
sich auch kaum aus der Spektroskopie gewinnen. 
Ebensowenig ist es moglich, aus Symmetriebetrach- 
tungen zu schlieBen, wann uberhaupt ein stabiles Ge- 
bilde aus Atomen zu erwarten ist. Die Situation ist hier 
keineswegs so einfach, wie vielfach angenommen wird. 
Unter einem s t ab i l en  Molekiil  versteht man nam- 
lich nicht nur ein System von Atomen, welches fur eine 
meBbare Zeit zusammenhalt, sondern auch nicht mit 
seinesgleichen heftig reagiert. Andernfalls spricht man 
zuweilen von einem moleku la ren  Gebi lde .  Aber 
auch hier sind die Grenzen in der Praxis verwischt, denn 
auch der u b e r g a n g s z u s t a n d  bei Reaktionen mu0 in 
diesem Zusammenhang betrachtet werden. Wir werden 
sehen, daI3 die wellenmechanische Betrachtung eine klare 
Definition liefern und somit unterscheiden kann. (Ab- 
schn. 4). 
Fiir viele Verbindungen lassen sich nach dem allgemeinen 
Valenzstrichschema (einschlieI3lich der Atomladungen 
und einsamen Elektronenpaare) mehrere ,,Strukturen" 
schreiben. Diese Vieldeutigkeit, die allein in der Defini- 
tion der Valenzstrichstruktur begrundet ist, wird haufig 
falschlich mit energetischen Prinzipien in Zusammen- 
hang gebracht, indem man annimmt, daI3 eine erwiese- 
nermarjen stabile Verbindung um so stabiler sei, je mehr 
Valenzstrichstrukturen sich fur sie schreiben lassen. In 
Wirklichkeit wird hierbei eine wellenmechanische Nahe- 
rungsmethode falsch ubernommen, wie wir zeigen wer- 
den. (Abschn. 4, GI. 44). 

2. Halbempirische Ansatze 

Die Fahigkeit der Atome, dieses oder jenes Molekiil zu 
bilden, erklart sich aus den Eigenschaften der in den je- 
weiligen Atomen enthaltenen Elektronen. Zwei wichtige 
Eigenschaften der Elektronensysteme von Atomen sind 
die e r s t e  Ionis ie rungsenerg ie  1,und die E l e k t r o -  
nena f f in i t a t  A, des Atoms Z .  Kechnen wir die Ener- 
gie positiv, die einem System zugefuhrt wird, so betragt 
die Energie, die aufgewendet werden muB, wenn ein 
Elektron vom Atom Z nach dem Atom Y gebracht wird 

I,-Ay. (a) 

Wird das Elektron von Y nach Z uberfuhrt, so gilt ent- 
sprechend 

Iy-Az. (b) 

Nahern sich die beiden Atome, so wird von Bedeutung 
sein, welche der beiden Energien groRer ist, sofern sich 
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diese Energien nicht als gleich herausstellen sollten, was 
schon fur Z = Y der Fall ist [siehe GI. (c)]. 

Aus G1. (c) ergibt sich GI (d), SO daB wir auf diese Weise 

eine charakteristische atomare GroBe 

x I A [kcal/Mol] (e )  

gefunden haben, die man E 1 e k t ronega  t ivi t a t nennt, 
und die von Pauling und Mulliken zur Diskussion der 
Bindungen herangezogen wurde. Tatsachlich konnte 
Pauling damit eine gewisse Ordnung in die Vielfalt der 
Bindungen bringen. Die bestinmende Gro13e X ist die 
Differenz der Elektronegativitiiten 

wenn die beiden Atome A und B betrachtet werden. Es 
zeigte sich, daB die Dissoziationsenergien D(A-B) von 
Einfachbindungen naherungsweise der Beziehung (g) 

genugen, wobei a und p Konstanten sind. Fur X = 0 
geht GI. (g) in GI. (h) uber. 

Da tc eine von X unabhangige Konstante ist, so mu13 a 
fur A = B die Dissoziationsenergie einer gleich- 
atomigen Bindung darstellen. Man hat daher die beiden 
Mittelwerte (i) und (k) angesetzt, rnit denen GI. (g) 

einigermaBen erfiillt ist. Beweist diese Mehrdeutigkeit 
(die nicht einmal konsistent ist) schon, dal3 wir in G1. (g) 
nur eine mehr oder weniger willkurliche Formulierung 
rnit der GroBe X vor uns haben, so zeigt der Ansatz (l), 

(1) 
1 f  I 

D(A-B)- ID(A-A) + D(B-B)i = X* 
2 1  

daB sich bei einigen Beispielen negative Werte fur die 
linke Seite der G1. (1) ergeben, die rnit PXZ nicht erfa13t 
werden konnen, da p positiv ist. 
Es erhebt sich daher die Frage, inwieweit es berechtigt 
ist, dieBindungsverhaltnisse rnit den einfachenGrol3en x 
zu beschreiben. GI. (c) kann uberhaupt nur fur Einfach- 
bindungen einen gewissen Sinn haben. Der Energiever- 
gleich nach GI. (c) schlieI3t aber noch aus, da13 die zwei- 
ten Ionisierungsenergien (und zweiten Elektronenaffini- 
taten) eine Rolle bei der Bindung spielen, denn schliel3- 
lich wird nicht auf die detaillierteElektronenstruktur der 
beteiligten Atome eingegangen. 

Wir haben also hier eine sehr weit getriebene Verein- 
fachung der Bindungsvorstellung vor uns, die fur den 
Anfang zweifellos einen Fortschritt darstellte. Der Wert 
des Ansatzes nach Gleichung (c) ist besonders darin 
zu sehen, daB er gegenuber der Oktettregel und dem 
Valenzstrichschema auf einen s te t igen  u b e r g a n g  
zwischen Ionenbindung und covalenter Bindung hin- 
weist, indem der Valenzstrich oder das Elektro- 
nenpaar gewissermaI3en raumlich verstanden werden. 
Mit dem Valenzstrich werden somit Ionisierungsenergie 
und Affinitat in Zusammenhang gebracht, GroRen, 
deren endgultige Erfassung nur wellenmechanisch mog- 
lich ist. 
Wahrend also nach der Oktettregel beispielsweise das 
Xenon-Atom (wie alle Edelgasatome) schon eine volle 
Elektronenschale (Oktett) besitzt, also keinen Bindungs- 
partner benotigt, um diese zu bilden, bleibt nach Ein- 
fiihrung der Elektronegativitat die Frage, ob nicht viel- 
leicht doch ein Elektronenubergang zu einem anderen 
Atom energetisch giinstig sei. Die Edelgase werden also 
durch ihre ersten Ioiiisierungsenergien unterschieden. 
Ein eventueller Bindungspartner mu13 eine Elektronen- 
affinitat besitzen, die rnit diesen Ionisierungsenergien 
vergleichbar wird, denn nur dann konnte ein Elektron 
vom Edelgasatom auch zum anderen Atom uber- 
gehen. Eine Entscheidung kann allerdings im Rahmen 
der halbempirischen Regeln nicht getroffen werden, denn 
noch kann iiber die Gleichheit oder Verschiedenheit der 
\ ier Elektronenpaare eines Oktetts nichts ausgesagt 
werden. Andererseits bleibt - neben weiteren Effekten - 
imrner noch das Verhalten der innerenElektronen bei der 
Bindung, deren Rolle man fast immer als belanglos an- 
sieht, unberucksichtigt. Die halbempirischen Regeln sind 
daher als eine sehr primitivevorstufe der Theorie anzu- 
sehen Tatsachlich stimmen auch in Beispielen die Rela- 
tionen nach G1. (8) nur sehr ungefahr. So erhalt man 
z.B. bei den Bindungen P-H, C-S, H-Br und 0-F fur 
den Ausdruck (m) 

mit @ = 0,00137 die Werte 

36,4 66,3 96,2 80,6 [kcal/Mol] , (n) 

die nach GI. (1) rnit X~ ubereinstimmen sollten. Nach 
G1. (e) und (f) ergeben sich 

85,4 230 30.8 126,5 [kcal/Mol]. (0) 

lm allgemeinen ist es ublich, die Elektronegativitat x aus 
G1. (e) durch 130 zu teilen, damit die Zahlenwerte nicht 
zu grol3 werden: 

1 
y' = (I + A) . 
* 130 

Damit ergeben sich die Werte (n') und (o'), da anstelle 

0,28 0,51 0,74 0,62 (n') 
0,66 0.02 0,23 1,02 (o'j 

von p in G1. (m) die Konstante p' = 23,11 verwendet 
werden muR. 
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Fur die Wertereihen (n') und (0') scheint keine uberein- 
stimmung vorzuliegen. Man bedenke aber, daB a in G1. 
(g) eine groBe Zahl gegeniiber dei ,,Koriektur" fix2 ist, 
denn fur die obigen Beispiele ergibt sich die linke Seite 
von GI. (1) zu 

1 7 8  6,7 12,5 9,1 [kcal/Mol]. 

Man erkennt, daR diese Zahlenwerte im Mittel klein 
gegeniiber D(A-B) sind, so daB der Ansatz (8) nicht 
ungerechtfertigt scheint. Offenbar sind an den Elektro- 
negativitatswerten, die nach G1. (e) eingefiihrt wurden, 
Korrekturen anzubringen. Pauling ging daher folge- 
richtig so vor, daB er gemaf3 GI. (p) eine andere Skala 
von X"-Werten berechnete. 

(P) 

Danach erhalt man 

Diese x''. Werte berechnete man durch Mittelung, indem 
die Fehler nach G1. (p) moglichst klein gehalten wurden. 
Auf diese Weise wurde auch der p'-Wert erhalten, damit 
ein Vergleich der X"-Werte rnit den von Mulliken einge- 
fiihrten Elektronegativitaten x' [siehe G1. (e')] moglich 
ist. Dort erhalt man 

Man kann also verschiedene Elektronegat ivi-  
ta tsskalen aufstellen! Einmal nach GI. (e) oder (e'), 
zum anderen nach GI. (p), nachdem eine ausreichende 
Konsistenz durch Mittelwertbildungen erreicht ist. Wie 
der Vergleich der Reihen (r) und (s) zeigt, stimmen die 
Werte innerhalb einer gewissen Toleranzspanne weit- 
gehend iiberein. Uber die bereits angegebenen Beispiele 
hinaus, findet man die gleiche Ciiite der ubereinstim- 
mung, so etwa beim Vergleich der Reihen (r') und (s'). 

Es ist bemerkenswert, daB die Abweichungen zwischen 
x'' und X' die Genauigkeit der Naherung (g) sehr beein- 
flussen. Wir mochten hier die Definition der Elektrone- 
gativitat nach GI. (e) oder (e') vorziehen, die ihrer Struk- 
tur nach eindeutig und konsistent ist. Eine Verbesserung 
von G1. (8) konnte gegebenenfalls darin gesucht werden, 
daR X4 gemaB GI. (g') beriicksichtigt wird und daB die 

D(A-B) = ~ r +  X ' t  y X4 (6') 

Koeffizienten a, fi und y eindeutig festgelegt werden. Ge- 
rade die Wahl von cc in G1. (g) fiihrt rnit G1. (i) bei eini- 
gen Bindungen zu negativen Werten fur die linke Seite 

von GI. (l), so bei As-H, C-J und Se-H, woman -12,0, 
-1,s und - 7 3  [kcal/Mol] erhalt. 
Alle Formeln zeigen, daf3 an der Elektronegativitat 
,,etwas dran" ist; doch es gelingt nicht voll befriedigend, 
die Relationen zu anderen meobaren GroDen herzu- 
stellen. X ist zwar eine zur Beschreibung der Bindungs- 
vorgange wichtige, aber nicht ausreichende GroBe, so 
daR allen halbempirischen Beziehungen mit der GroRe 
X eine Unvollstandigkeit anhaften mu& 
Dies gilt besonders fur den rnit Hilfe von X definierten 
I o n e n c h a r a k t e r  AAB einer Bindung [siehe G1. (u)], der 
eigentlich nur fur die Halogenwasserstoffe zutrifft, bei denen 
er zuerst studiert wurde. Die Annahme, da13 h in GI. (t) 

ein Ma13 fur die Polaritat der Bindung sein soll, weil A = 0 
fur X = 0, scheint wenig begriindet, wenn man z. B. den 
Ausdruck A' [GI. (t')] mit A vergleicht, der ebenfalls vor- 
geschlagen wurde (siehe Tabelle 1). ErwartungsgemaB be- 
steht zwischen A m d  4' keine Relation. 

Tabelle 1. Dissoziationsenergien und Energiewerte 4 und A fi ir einige 
Wasserstoffverbindungen AH. 

D(A-H) 
A 
a. 

147,5 102.7 87,3 71,4 57,7 52,3 I '64,O I 22,l I 12,5 I 1,6 1 7.6 1 -8,7 
66,5 25,4 18.3 10,2 4,7 I 8,7 

Man wird daher Beziehungen wie (u), die X1 rnit dem Ionen- 
charakter verbinden, Skepsis entgegenbringen, zumal noch 

A,, = 0,16 X 1 + 0,035 iX 2 (u) 

andere analytische Beziehungen zwischen X und AAB vor- 
geschlagen wurden [l]. Man kann wellenmechanisch zeigen, 
da13 die Polarit%t einer Bindung keinen direkten Ausdruck im 
Dipolmoment zu finden braucht! Aus diesem Grunde sind 
auch die sogenannten e f f ek t iven  L a d u n g e n ,  die man in 
diesem Zusammenhang einfuhrt, durch Willkur sehr bela- 
stet. Die Definition (v), wobei ~ A F J  das Dipolmoment der 

Einfachbindung darstellt, und R ~ B  ihr Bindungsabstand ist 
(e = Elektronenladung), kann daher nur solange verwendet 
werden, solange eine exakte Einfachbindung vorliegt, also 
ein Elektronenpaar die Bindung bewerkstelligt und somit - 
von diesem Elektronenpaar abgesehen - jeder Atomrumpf 
nahezu punktformig die Ladung +e besitzt, was nur in we- 
nigen Beispielen ausreichend erfullt ist. Es wird gut sein, 
AAB in GI. (v) nicht mit jenem in G1. (u) zu identifizieren, 
denn 'XI kann nur ein Ma0 dafur sein, wie die Ladung in der 
Bindung ungefahr verschoben zu denken ist, wenn keine 
weiteren Effekte mitspielen, wobei auf die Lage des Schwer- 
punkts der positiven Ladungen insofern Rucksicht genom- 
men wurde, daB dieser R i s  entsprechend den Ladungen auf- 
teilt. Polarisationseffekte sind ebenfalls vernachlassigt. 
Um es nochmals zu sagen: Ein groBer X-Wert darf 
zwar zur Vermutung fiihren, daR eine Ladungsverschie- 
bung in der Einfachbindung vorliegt, etwa wie bei 

[ I ]  L. Pnuling: Die Natur der chemischen Bindung. Verlag 
Chemie, Weinheim/Bergstr. 1962, S. 94. 
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H(+) Cl(-) oder Li(+) H(-), aber irgendwelche quantita- 
tiven Aussagen rnit den halbempirischen Regeln sind 
mit groBter Vorsicht zu machen und haben bestenfalls 
orientierenden Charakter ! 
Die Symbole (+) und (-) gehen aber immerhin uber die 
Symbole + und - oder @ und ' hinaus, denn nun kon- 
nen partielle Ladungsubergange erfaBt werden. Ionen- 
bindung und covalente Bindung (wie auch die semipo- 
lare Bindung) werden somit zu Grenzfallen des gleichen 
Bindungsmechanismus. Diese Vorstellung, die der 
wellenmechanischen sehr nahe kommt, ist leider im 
halbempirischen Bild zu vereinfacht wiedergegeben 
worden. Man spricht hier von Uberlagerungen 
ionischer und unpolarer Strukturen, z. B. (6a), (6b) und 

(6). Das Gleiche gilt auch fur die Vorstellung der 
Grenzstrukturen,  die davon ausgeht, daB sich fur 
ein Molekul mehrere Valenzstrichstrukturen schreiben 
lassen, die nur im Grenzfall vorliegen konnten. Das be- 
kannteste Beispiel ist der Benzolring (7). LaBt man auch 

ionische Strukturen zu, so kann die Zahl der Strukturen 
sehr erhoht werden, wie etwa im Phenol (8). Dabei wird 

vorausgesetzt, daB die in den Strukturen vorkommenden 
Atomionen im wesentlichen das gleiche Bindungsver- 
halten zeigen wie neutrale Atome mit der gleichen Elek- 
tronenzahl, wobei die Wertigkeit allein von der Elektro- 
nenzahl abhangen soll. Wir konnen die obigen An- 
nahmen also erweitern und schreiben: 

C+ A B(III), C- & O+ N(III), 
B- A N+ A C(IV), N- : O(II), 0- 2 F(1). 

Die Wertigkeit ist in diesem Rahmen eine reine Erfahrungs- 
groBe; allein die Zahl der Elektronen charakterisiert die 
Eigenschaften der Atome. Erst die Einfuhrung der Elektro- 
negativitat unterscheidet dann wenigstens in einer Eigen- 
schaft das am leichtesten gebundene und das eventuell noch 
aufzunehmende Elektron. Gegebenenfalls tritt die Vorstel- 
lung des einsamen Elektronenpaars hinzu. 

Die Meinung ist weit verbreitet, daB die Strukturen am 
starksten in einem Molekul verwirklicht sind, welche die 
elektronegativsten Atnme als negative Ionen im Ver- 
gleich zu ihren benachbarten Atomen enthalten ; aber 
nicht immer ist die Situation eindeutig. Die Zahl der 
moglichen Strukturen kann nicht uber die Stabilitat 
einer Verbindung entscheiden, denn ohne Zweifel fuhrt 
zwar die Vorstellung der Elektronegativitat dazu, den 
Strukturen gewisse Gewichte in der Gesamtheit zuzu- 
teilen, aber ohne quantitativ werden zu konnen, beson- 
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ders was angeregte Zustande betrifft. Mit anderen 
Worten : Die Resonanzvorstellung kann zu keiner quan- 
titativen Theorie fuhren, da ihr die Moglichkeit fehlt, 
etwas uber den Realitatsgrad einer Struktur auszusagen. 
Es ist daher sehr irrefunrend, gewisse Strukturen fur be- 
stimmte Verhaltensweisen des Molekiils verantwortlich 
zu machen. In der Regel wird daher eine solche Inter- 
pretation auch nachtraglich gegeben. 
Ein wichtiger, fast nie beachteter Punkt in der Meso- 
merievorstellung ist die Berucksichtigung der verschiede- 
nen Atomabstande. In Zesern Sinn ist die Zuordnung der 
Resonanzenergie auf e ine Struktur, deren Rolle im 
Gesamtgeschehen nicht ubersehen werden kann, erst 
recht fiktiv. 
Beim Aufschreiben der Strukturen wird auf die Satti- 
guilg der Valenzen geachtet, indem nur solche Struk- 
turen geschrieben werden, in denen so viele Valenzen 
von einem Atom ausgehen, wie seiner Wertigkeit ent- 
spricht ; dies wird auch bei ionischen Strukturen be- 
achtet. Andernfalls liegt ein Radikal vor, wenn in einer 
Struktur Valenzen unabgesattigt bleiben. 
Hier erhebt sich die Frage, ob bei Molekiilen, in denen jedes 
Atom alle Valenzen betatigt, ebenfalls radikalische Struk- 
turen mitberucksichtigt werden sollen. In der Regel meint 
man, da8 diese nur rnit sehr geringem Gewicht auftreten, mit 
der unsicheren (und teilweise falschen) Argumentation, da8 
diese ,,Molekiilzustande" energetisch ,,ungiinstig" seien. Wir 
werden im Rahmen der Wellenmechanik noch darauf ein- 
gehen. 
Soweit wie moglich wird also bei den Strukturformeln 
die Oktettregel beachtet. Die Sattigung von Valenzen ist 
daher ein Prinzip, welches man so versteht, daB die volle 
Befriedigung der Wertigkeit in jedem Fall zur stabilsten 
Verbindung fuhrt, indem weitere Atome nicht mehr ge- 
bunden werden, ihre Annaherung also zu keiner weiteren 
Energieverminderung des Systems fuhrt. 

Nach der Vorstellung der Valenzabsattigung kann am 
H2-Molekul kein weiteres H-Atom gebunden werden, 
und die Summe der Energien von He und H liegt tiefer 
als die Energie von HeH. So sollte auch die Energie von 
NH3 + H tiefer liegen als von N-, und die Annaherung 
eines Wasserstoffatoms an ein HF-Molekul sollte zu 
einer AbstoBung des H-Atoms fuhren. Im Gegensatz da- 
zu zeigen neuere wellenmechanische Rechnungen, daI3 
NH4 eine um rund 5 kcal/Mol tiefere Energie besitzt als 
NH3 + H, und daB die vier H-Atome ungefahr im Ab- 
stand von 1,0 8, vom Stickstoffatom an den Ecken eines 
Tetraeders liegen [2]. Dies ist eine Verletzung der Ok- 
tettregel, obwohl NH4 noch kein stabiles Molekul sein 
durfte und sicher rasch nach der exothermen Reaktion 
(w) reagiert. 

NH4+NH4 + 2 N H 3 f H z  (w) 

Wer garantiert daher, daB es keine im Sinn der Mole- 
kiilvorstellung stabilen Systeme gibt, die nach der Ok- 
tettregel (,,Absattigung") nicht stabil oder metastabil 
sein durften? - Wie wird das Radikal NH4 stabilisiert? 
Oder besser : Warum liegt NH4 energetisch tiefer als 
NH3 + H? Man konnte sich auf den Standpunkt stellen, 
da13 die Oktettregel nur auf Molekule, aber nicht auf 
molekulare Gebilde angewendet werden darf. Wie aber 

[2] D. M .  Biskop, J. chem. Physics 40, 432 (1964). 
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sieht es dann beispielsweise mit dem einfachsten Bor- 
wasserstoff, dem Diboran (9),  oder etwa den Sandwich- 
Verbindungen des Cyclopentadienyls (z. B. Ferrocen) 
aus ? 

Um die ,,Wertigkeitsregel" zu befriedigen, ist man im 
BzH6 gezwungen, die Strukturen ( 9 4  und (9b)  anzu- 
nehmen, die reichlich kiinstlich wirken, denn was sol1 

man unter ,,hin- und herschwingenden" a-Bindungen 
verstehen. Auch der Ansatz, daB beide Strukturen, (9a) 
und (96),  im Diboran verwirklicht sind, lost nicht die 
Schwierigkeit, da zwei BH3- Gebilde vorliegen, die 
gleichzeit ig zwei H-Atome ,,um die Ecke" austau- 
schen. Da B und H nahezu die gleiche Elektronegativitat 
besitzen, miissen ionische Strukturen wie etwa (9c) und 
(9d) so gut wie ausgeschlossen werden. 

Dagegen werden oft die Formeln (10) und (11) ge- 
schrieben, von denen es jeweils vier bzw. drei gibt. 

Warum also konnte nicht fur NH4 Formel (12) (es 
sind sechs Strukturen moglich) geschrieben werden ? 

So ware strukturell ein H2+ im NH4 angedeutet, genau 
wie ein BH3 im Diboran etwa nach Formel (9a). Wir 
sehen, daB die Oktettregel in (12) weitgehend gewahrt 
ist. In (9a) oder (96) muBte man noch ,,innere" Elek- 
tronen hinzunehmen, wenn man Formel (13) schreiben 

darf. In (11) hat nur CI- eine abgeschlossene Schale, 
wahrend zwei Elektronen von B+ an den Bindungen be- 
teiligt sind und die K-Schale den Atomrumpf bildet. 
Lassen sich auch solche Uberlegungen zur Erhaltung der 
Oktettregel nicht mehr anstellen, so ist es ublich, zu kras- 
sen ionischen Formulierungen iiberzugehen, wie etwa im 
Be(CsH& (14) oder im XeF2 (15). Darf man dann auch 

(14) 

(16) schreiben? Hier sind mit Recht Bedenken anzu- 
melden, zumal im Be(C5Hs)z das Be nicht,  wie in Struk- 
tur (14) postuliert, in der Mitte zwischen den Ringen 
liegt [ 3 ] .  

F- 
F- I?- 

F - F- 

116) 

F- XeZ+ F- Xe6+ 

(15)  F- 

Aus alledem ersehen wir, daB ein solches Jnterpre- 
tieren" der Bindungsverhaltnisse unbefriedigend ist. 
Einmal werden zum Verstandnis immer mehr Kennt- 
nisse iiber die Elektronenstrukturen der beteiligten 
Atome verlangt, zum anderen geraten wir in Vieldeutig- 
keiten, so daB von einem wirklichen Verstandnis nicht 
mehr die Rede sein kann. Es fehlt uns in diesem Rahmen 
die Kenntnis iiber die Wichtigkeit der einzelnen Struk- 
turen im realen Molekul. Was bedeutet es, daB eine be- 
stimmte Struktur eines Molekuls wesentlicher sei als die 
andere? LaBt sich dies eindeutig aus seinem chemischen 
und physikalischen Verhalten schlieBen ? Sollte es aber 
nicht so sein, daR aus theoretischen Uberlegungen her- 
aus das Verhalten des Molckuls vorausgesagt und ver- 
standen werden kann ? 

Wir wollen hier die Meinung vertreten, daR sehr viele 
Verbindungen gut mit der Oktettregel und den 
Valenzstrichstrukturen erfaBt werden konnen. Nicht in 
vollei Tiefe, aber SO, daB der Chemiker vorerst damit 
arbeiten kann, wenn nicht alle Erfahrungen zusammen- 
hanglos bleiben sollen. Viele der in den letzten Jahren 
hergestellten Verbindungen sind aber nicht mehr ohne 
Zwang unter diese Regeln zu bringen oder fallen ganz 
aus den bisherigen Vorstellungen der Chemiker heraus. 
Und es ist klar, daB man bei diesen neuen Verbindungen 
zu falschen Aussagen gefuhrt werden kann, wenn das 
alte Schema zu unkritisch iibernommen wird. 

DaB Regeln nur auf bestimmte Verbindungsklassen an- 
wendbar sind, ist an sich nichts Neues. Beispielsweise 
gilt die Additivitat der mittleren Dissoziationsenergien 
nur bei lokalisierten Bindungen, d. h. fur Molekiile, die 
im wesentlichen durch e ine  Valenzstruktur beschrieben 
werden konnen. Eine Additivitat von Bindungskon- 
stanten trifft dann noch zu, wenn alle Wechselwirkungen 
zwischen den verschiedenen Bindungen von gleicher Art 
sind. Der Gultigkeitsbereich dieser Additivitatsregel 
1aBt sich nicht immer in voller Strenge angeben, zumal 
die Bedeutung der einzelnen Valenzstrukturen nur 
wellenmechanisch diskutiert werden kann. Alle Mole- 
kiile, die naherungsweise eine Additivitat der mittleren 
Dissoziationsenergien zeigen, gehoren zu den Verbin- 
dungen, fur welche die Qktettregel ungefahr gilt. 

Die Additivitatsregel der Dissoziationsenergien erfaBt 
die Verhaltnisse nur BuBerst grob, was man an den von 

~~ 

[3] A .  Almenningen, 0. Bnstiansen u. A .  Haalnnd, J .  chem. 
Physics 40, 3434 (1964). 
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Szubo [4] eingefuhrten idea l  en  T r  ennung  se n e r  - 
gien DT sehen kann; fur diese Energien existiert keine 
Additivitatsregel. Unter der Annahme aber, daR die 
Storungen auf eine betrachtete Bindung nur von den be- 
nachbarten Atomen und Bindungen herruhren, konnten 
die wirklichen Trennungsenergien DT so vorzuglich be- 
stimmt werden, daB eine sehr brauchbare Regel ent- 
stand. Die Storungen von den Nachbarn her sind dabei 
durch GroRen d gegeben, die fur ein bestimmtes Atom 
und eine bestimmte Bindung in allen Molekiilen kon- 
stant sein sollen. Liegt etwa eine Verbindung der 
Form (17) vor, so gilt fur dieBindung A--p Gleichung(x). 

u 

x =U 
W-Z-A- ' 

II p* 

( 1 7 )  

' 2  Y - v  

- 
DTO-v) DT(h-p) + d(-X) + d(GY) + d(-Z) + d(=Z)  (x) 

Diese Regel 1aRt sich auch auf ungesattigte und aroma- 
tische Systeme erweitern und spielt in der Abschatzung 
von Akt iv ie rungsenerg ien  eine groBe Rolle. In 
ihrer Struktur kommt die Regel uber die Trennungs- 
energien theoretischen Vorstellungen nahe, die mit den 
Methoden der Valenzstrukturen und der Gruppenfunk- 
tionen verbunden sind. Sie versagt dort, wo auch von der 
Theorie her eine Anderung der Bindungsverhaltnisse 
erkannt wird. 

3. Die Hybridisierung 

Kein Begriff wie der der Hybridisierung wird so haufig 
verwendet und keiner ist letztlich so umstritten. 
Das Problem der gewinkel ten  Valenz, d.h. des ge- 
winkelten Baus eines Molekiils, ist im wesentlichen 
schon 1931 von SIuter und Puuling [ 5 ]  geklart worden. 
Die ubliche, elementare Vorstellung enthalt vie1 mehr 
Theorie, als vermutet wird, und ist nicht ohne Einwande 
bezuglich ihrer Voraussetzungen und Resultate ge- 
blieben [6]. Urn die Hybridisierungsvorstellung sinnvoll 
anzuwenden, sind wellenmechanische Begriffe wie der 
des Atomzus tands  (0) und der A tomfunk t ionen  
(q,, yP) sowie ferner die Einfuhrung des Elektronenspins 
( t  ,J.) notwendig. Bildlich macht man sich dies ub- 
licherweise, z.B. fur die Atome Be, C, N und 0 nach 
Abbildung 5 ,  klar. Dabei bedeutet C* einen angeregten 
Zustand. Danach bestimmt der Elektronenaufbau 
des Zentralatoms entscheidend die gewinkelte Valenz, 
eine Annahme, die keineswegs in allen Fallen gut er- 
fullt ist, wie wir gleich sehen werden. Die elementare 

[4] Z. G. Szubo, Z.  Elektrochem., Ber. Bunsenges. physik. Chem. 
61, 1183 (1957). - Die idealen Trennungsenergien D T  sind einer 
Bindung zwischen zwei Atomen zuzuordnen, wenn diese Bindung 
ungestort von benachbarten Atomen und Bindungen ist. 
[5] J.  C. Sluter, Physic. Rev. 37, 481 (1930); 38, 1109 (1930); 
L. Puuling, J. Amer. chem. SOC. 53, 1367 (1930); Physic. Rev. 37, 
1185 (1930); The Nature of the Chemical Bond. New York 1939 
und [I]. 
[6] K.  Artmann, Z. Naturforsch. I ,  426 (1946); Z. Physik 137, 
137 (1954); 141, 445 (1955); 142, 518 (1955); D.v. Loessf, Disser- 
tation, Universitat Hamburg, 1952. 
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Fassung der Hybridisierung, die fast ausnahmslos ver- 
wendet wird, geht von zwei Voraussetzungen aus: 
1. Die Wellenfunktionen $1, $ 2 .  . $M der Valenzelektro- 
nen des Zentralatoms stehen orthogonal aufeinander. 
2. Die AuRenatome lagern sich in den Richtungen an, 
in welchen die Wellenfunktionen $1, $ 2 .  . . ihre maxi- 
malen Werte besitzen, wobei die $j-Funktionen nach 
GI. (y) Linearkombinationen der Atomfunktionen 'pI 

und yp sind; mit h als Hybridisierungsparameter. Der 
Ansatz in GI. (y) ist so gewahlt, da13 $j normiert ist: 

J+; 4, d?- - 1 (Y') 

Die p-Funktionen in GI. (y) liegen vorerst in beliebiger 
Raumrichtung ; die Zahl der $,-Funktionen richtet sich 
nach der Zahl der Valenzelektronen, die hier als die 
Elektronen der einfach besetzten Atomzustande der 
freien Atome definiert sind. Die Richtung der p,-Funk- 
tionen und der Wert von A wird durch die Forderungen 
1. und 2. festgelegt. Unter Berucksichtigung von d- und 

f-Funktionen wird G1. (y) zu GI. (z) erweitert. Das We- 
sentlichste 1aRt sich aber schon an G1. (y) studieren. 
Im angeregten Zustand C* des Kohlenstoffs sind nach 
Abbildung 5 vier (J-Funktionen zu bilden. Nach 1. ist 

also die Bedingung (a*) zu verlangen, die mit G1. (y) 

cos 0.. ~ -1/h2; (i, j ~ I ... M ;  i # j )  (b*) 

LU GI. (b*) fuhrt, wenn Qij der Winkel zwischen den 
beiden Funktionen ypj und 'pPi ist. Um Punkt 2. zu 
erfullen, wird nach G1. (c*) die Bindungsstarke, 
welche den winkelabhangigen Teil einer $j-Funktion in 
Richtung groljter Ausdehnung darstellt, eingefiihrt, die 
einen maximalen Wert annehmen sol1 [ *] : 

[*] 1/ 3 in GI. (c*) ruhrt von der p-Funktion her. 

Angew. Chem. 1 77. Jahrg. 1965 1 Nr. 15 673 



dB _ _  ; 0  
dh 

So folgt mit der Forderung (d*) aus G1. (c*) derWert (e*). 

Mit diesem A-Wert ergibt sich aus G1. (f *), daR die vier 
Bindungen des C* gemal3 der 2. Voraussetzung nach 

1 
cos 0.. ~ - d. h. Oij = 109,5 ', 

11 3 ' 

den Ecken eines Tetraeders zeigen. Hier darf man nicht 
vergessen, daR noch die Anlagerung der vier Bindungs- 
partner an das Kohlenstoffatom gerade in diesen Rich- 
tungen maximaler #j-Funktionen angenommen wird. 
Diese Annahme ist wichtig, da sie nicht selbstverstand- 
lich ist, wie oft behauptet, und es zum andern Sy- 
steme gibt, in denen der Kohlenstoff funf Nachbarn 
hat. Wir erinnern dabei auch an das NH4-Radikal 
oder an Verbindungen, in denen Phosphor vierwer- 
tig angenommen werden konnte. Nach Abbildung 5 
hat N (wie auch P) drei Valenzelektronen in p-Zustan- 
den, und es tritt keine s-Funktion auf. Danach miil3te'h 
in GI. (y) unendlich groD werden, und es liegt keine Hy- 
bridisierung vor [@ = 90" nach G1. (b*)]. Beim funf- 
bindigen Phosphor konnte man u.a. an Zustande ge- 
maD Abbildung 6 denken. Welcher Zustand aber kommt 

Abb. 6. 

nun der Wirklichkeit am nachsten ? Hier spielen 
offenbar energetische Fragen eine Rolle und die Zahl der 
verschiedenen Atomzustande (z. B. funf bei d-Zustan- 
den), die wellenmechanischen Betrachtungen entnom- 
men werden mul3. Gibt es auch einen funfbindigen 
Stickstoff, wie beispielsweise zuweilen fur das Azid-Ion 

(18) geschrieben wird? Konnte man nicht auch (18a) 
schreiben ? 

Wahrend in (18) Hybridisierungen niit 3d- oder 4s-Funk- 
tionen vorliegen konnten, hat in (18a) das inittlere N- 
Atomion die Elektronenhulle des Kohlenstoffs, so daB 
dafur nach GI. (y) vorgegangen werden kann. Wir kon- 
nen in diesem Bild nicht entscheiden, ob (18) oder (18a) 
der Wirklichkeit naher kommt, denn was die Beteiligung 
von d-Zustanden in (18) an Energie verlangt, erfordert 
in (18a) vergleichsweise die Bildung von Atomladungen. 
Betrachten wir die Molekule BeX2 oder BX3 (vgl. dazu 
Abb. 7), so widerspricht das Ergebnis nach Gi. (d*), was 

zu A = 1/3 I fiihrte, der Beobachtung, denn BeXz ist ge- 
streckt und BX3 eben mit dem Valenzwinkel 120 O Man 
pflegt in diesem Fall h = 1 bzw. )i = 1/2 zu setzen, was 

2P 000 
2 s  @ 'ps 

B* 
0 

B 

Abb. 7 

nach G1 (b*) die Winkel 0 = 180" bzw. 0 = 120" 
liefert. Damit ist die Forderung 2., die beim Kohlenstoff 
so gute Ubereinstimmung rnit dem Experiment gab, 
durchbrochen worden. Die eben angegebenen Beispiele 
(undviele andere) zeigen, dal3 die gewinkelte Valenz  
n ich t  a l le in  aus den Postulaten 1. und 2. folgt. Ein 
Erfahrungselement, die Forderung A = 1 oder A = 1/2 , 
steckt das gewiinschte Ergebnis von vornherein hinein. 
Es war wohl zuerst Artmann [6], der 1946 auf diese 
Diskrepanz der elementaren Hybridisierungsvorstellung 
hinwies und eine bessere Interpretation gab, ohne die 
Hybridisierung zu benutzen. Wir werden darauf im 
nachsten Abschnitt eingehen. 

Die kleineren Werte fur h werden oft damit begriindet, 
daR zur Herstellung der Konfiguration sp (bzw. sp2) vom 
Grundzustand des Zentralatoms aus eine Anregungs- 
energie ( E ~ - E ~ )  notwendig ist, und daher der p-Anteil in 
G1. (y) kleiner ausfallt, als er sich nach der Forderung (d*) 
ergibt; allerdings ist auch der Ubergang nach sp3 
mit einer Anregungsenergie verbunden. Damit tritt 
ein energetisches Prinzip auf, was im Gegensatz zur 
Forderung 2. steht. Zugleich ist damit eine Unsicher- 
heit in die Bestimmung der Valenzwinkel hineinge- 
tragen worden, da der Zusammenhang zwischen A 
und der Anregungsenergie bekannt sein mul3. Ab- 
schatzungen in theoretischen Untersuchungen zeigen 
[7],  daD Beziehung (g*) gilt, wenn ED die Dissoziations- 
energie eines Bindungspartners vom Zentralatom be- 
deutet. 

Offensichtlich hat G1. (g*) nichts mit der Beziehung (b*) 
zu tun. Das Kriterium der maximalen  u b e r l a p -  
pung,  welches in GI. (d*) steckt, reicht also zur Be- 
rechnuiig von Valenzwinkeln nicht aus, worauf schon 
Van VZeck hinwies [8]. Dabei zeigte sich, ganz im Ein- 
klang mit den obigen uberlegungen, daD sich auch im 
CH4 beide Forderungen 1. und 2. nicht gleichzeitig er- 
fullen lassen, wenn man kleine hderungen  aus der te- 
traedrischen Gleichgewichtslage der H-Atome diskutiert. 

Aus alledem ergibt sich, da13 die Hybridisierungsvorstellung 
in der iiblichen elementaren Fassung nicht nur vieldeutig ist, 
sondern nicht einwandfrei begrundet werden kann und zu 
Widerspriichen fiihrt. Der Wert der Hybridisierungsvor- 
stellung fur die chemische Bindung ist daher tumindestens 
umstritten. In der Regel wird diese erst nach der Erfahrung 
zur Interpretation herangezogen. 
Msnches Unbehagen der Chemiker an der theoretischen 
Chcmie mag u. a. ciarin seine Ursache haben. 

[7] K .  Arimann, 2. Physik 138, 640 (1954). 
[ S ]  J .  H.VanVleck, J. chem. Physics I ,  209 (1933). 
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4. Wellenmechanische Aspekte [*I 

Hier tritt als bestimmende GroRe die Wellenfunk-  
t i on  'I" auf, die von allen Elektronenkoordinaten ab- 
hangt (einschliel3lich der zwei moglichen Spinstellungen 
der Elektronen, die durch Spinkoordinaten beschrieben 
werden), und deren Quadrat 'IJ *Y proportional der 
Wahrscheinl ichkei t  W ist [GI. (h*)], die Elektronen 
an den Stellen zu finden, die durch die jeweils gewahlten 
Werte der Elektronenkoordinaten gegeben sind. 

w -Y*Y. (h *) 

Zu jeder W a h r  s c h ei  n 1 i c h kei t s v er  t e i lu  n g 'I'"k*y."l, 
der Elektronen gehort eine bestimmte Energie &k 

(k = 0,l . . .) des gesamten Systems, welche eine Funk- 
tion der Atomlagen im Raum ist. Exakt gilt 

E~ = Ek + A, (k = 0, 1, 2...) (k*) 

wobei Ek die sogenannte re ine Elektronenenergie  
bedeutet und A die Abstoliungsenergie der positiven 
Atomkerne (Ladung Z,e; A = 1 . .N) darstellt, die sich 

danach in der Form (1*) ergibt, wenn N-Atome vorliegen 
und RAW der Abstand der Kerne A und p ist. 
yk und die dazugehorige Energie sk (bzw. Ek) kannen 
im Prinzip beliebig genau aus der S c h r o d in  ger - 
gleichung ermittelt werden. Im allgemeinen reicht es 
allerdings aus, Naherungswerte Yk und E, zu kennen, 
urn die Bindungsverhalinisse m diskutieren. Aus 'F und 
E lassen sich prinzipiell a l le  Informationen uber ein 
Atom oder Molekul erhalten. 
Nach G1. (k*) gibt es in der Regel unendlich viele Ener- 
giezustande sk eines Molekiils, die wir uns als Funktion 
eines Bindungsabstands R etwa nach Abbildung 8a  vor- 
zustellen haben. 

R El7 
Abb. 8. Gesarntenergie Ek und Elektronenenergie Ek eines Molekiils 
als Funktion eines Atornabstands R. 
Die I<urven I, 11, 111, I V  und V gelten f u r  verschiedene k-Werte. 

Die Elektronenenergien E, (Abb. 8 b) bezeichnet man 
fur R + 0 als Energie EEL eines sogenannten ver- 
einigten Atoms,  fur R + C O  als Energie EF' der 

[*I Eine Monographie ,,Quantenchemie fur Chemiker. Elemen- 
tare Einfuhrung in ihre mathematischen und wellenmechani- 
schen Grundlagen" von H. PreuJ erscheint demnachst im Ver- 
lag Chemie, Weinheim/Bergstr. 

_____ 

ge t r enn ten  Atome.  Zum Beispiel ist hinsichtlich der 
Elektronenenergie das vereinigte Atom des Hl-Mole- 
kuls das He-Atom. CH4 entspricht dem Ne, wenn alle 
C-H-Abstande gegen Null gehen; trifft dies nur fur einen 
C-H-Abstand zu, so erhalt man das NH3-System. 
Aus Abbildung 8 sehen wir, dal3 die AbstoBung zweier 
Atome fur kleine Abstande nicht davon herriihrt, dal3 
sich die ,,Elektronenwolken" durchdringen und sich da- 
bei die Elektronen abstol3en. Es ist allein der A-Term ic 
G1. (k*), der zur AbstoBung fuhrt, da immer EuA<Esn 
gilt. 
Die kinetische Energie K der Elektronen ergibt sich 
(V i r i a 1 sa t  z !) [9] aus der Schrodingergleichung zu 
GI. (m*). 

Da im Fall einer Bindung ein Gleichgewichtsabstand 
R = R, existiert, fur den fur 0 < R < co 

und 

gilt (vgl. Abb. 8a fur I), ergibt sich aus (m*) 

Andererseits verschwindet der zweite Term in (m*), 
wenn R --f CO, und man erhalt G1. (q*). 

Der Vergleich von GI. (p*) und (q*) liefert wegen GI. 
(n*) die Beziehung (r*), die 

(r*) K(R0) > K(R + CO) 

fur j ede  Bindung gilt und besagt, daB in einer Bindung 
die kinetische Energie der Elektronen zugenommen hat. 
Die Gesamtenergie E setzt sich nach GI. (s*) exakt aus 

E = K + P ( s * )  

kinetischer Energie K der Elektronen und potentieller 
Energie P des Gesamtsystems zusammen, so dali ganz 
allgemein in jeder Bindung die potentielle Energie des 
Gesamtsystems so stark abgenommen hat, daR sie die 
Zunahrne der kinetischen Energie der Elektronen mehr 
als kompensiert. 
Wichtig fur die chemische Bindung ist der Verlauf der 
Energien E als Funktion der Kernabstande. Energie- 
kurven nach Abbildung 8a konnen sich schneiden. 
Man kann nun zeigen, daB fur best immte Energie-  
zus  t a n de ein U b er  s c hne  i dung  sver b o t existiert 
[lo]. In diesem Fall erhalten wir etwa das Bild der 
Abbildung 9a, wobei die Energie E~ zu einem angereg- 
ten Zustand gehort, da fur R + E, grol3er als die 
Energie des Grundzustands EO ist. An der ,,Schnitt- 
stelle" werden dann die gestrichelten Kurven durch- 

[9] Z.B. P. 0. Lilwdin, Molecular Spectroscopy 3, 46 (1959). 
[lo] Z.B. H. Hellmann: Einfuhrung in die Quantenchemie. Deu- 
ticke, Wien 1937, S. 285-290. 
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Abb. 9. (a): Verlauf der Gesamtenergie f u r  einen bindenden und einen 
nicht bindenden Zustand; es  Silt ein uberschneidungsverbot. 
(b): Verlauf der Energiekurve filr metastabile Systeme (2. B. XeF,  Hey). 

laufen. Wurde man also nur den Grundzustand, ohne 
Berucksichtigung von E , ,  betrachten, so erhielte man 
keine Bindung, da E~ L f(R) kein Minimum durch- 
lauf t . 
Ahnliche Verhaltnisse liegen 2.B. im CH4 vor, wenn R 
die C-H-Abstande bedeutet, die alle gleichgesetzt wer- 
den. E, entspricht fur R --f 00 der Energie des Systems 
C* + 4H, wahrend EO etwa die Energie des Systems 
C + 4H ist. Auch in den Xenonfluoriden durften die Bin- 
dungsverhaltnisse so sein; €1 entspricht Xe@-Fe und €0 

entspricht Xe-F. Liegt die EI-Kurve hoher, schneidet 
aber noch €0, so konnen metastabile Zustande auftreten, 
indem sich eine tiefste Energiekurve nach Abbildung 9b 
ergibt. Dies ist in, He;+ oder in den metastabilen Syste- 
men der Edelgase Ne und Ar mit Fluor oder Sauerstoff 
der Fall. 
Die Kenntnis der Potentialkurven (Poten t ia lhyper -  
f lachen, wenn mehr als zwei Atome betrachtet werden) 
erlaubt, die Schwingungs- und Ro ta t ionszus t an -  
de  der Systeme wellenmechanisch zu berechnen. Auch 
chemische  Reakt ionen  sind damit zuganglich ge- 
worden, da diese als Bewegungen eines Systems auf den 
Energiehyperflachen angesehen werden konnen. 
Reaktionskinetik und Spektroskopie basieren also auf 
der Kenntnis von E als Funktion der Atomkernabstande! 
Aus den Energieverlaufen laDt sich auch der Unterschied 
zwischen Molekul und molekularen~ Gebilde hemislesen. 
Im Molekul M(C5H5)2 konnte daran gedacht werden, 
die Energie naherungsweise als Summe der Potential- 
kurven des Metalls zu den einzelnen Ringcn aufzufassen, 
wobei die E-Werte der rechten Seite von GI. (t*) gemai13 

Abbildung 8 a  verlaufen und die linke Seite eine Form 
nach Abbildung 10a aufweist, wenn sich das Metall be- 
wegen kann Wir sehen, da13 unter Umstanden die asym- 
metrische Lage des Metalls verstandlich wird, wenn der 
,,Potentialberg" in der Mitte (Abb. 10a) hoch genug ist 
und die Schwingungen des Molekuls bevorzugt in einer 
Schwingung des Metalls bestehen. Dies kann nur dann 
der Fall sein, wenn die Masse des Metalls vergleichs- 

Abb. 10. Verlauf der Energiekurve fur eine Dicyclopentadienyl- 
Metali-Verbindung M(C5Hs)2. 
(a): Bewegung des Metallatoms; (b): Bewegung der Cyclopentadienyl- 
Ringe. 

weise klein gegenuber der der beiden Funfringe ist (z.B. 
in (14)). 1st das Metallatom schwer, so werden im wesent- 
lichen die Ringe Schwingungen ausfuhren, so da8 die 
Potentialkurve (b) der Abbildung 10 resultiert und daher 
auch kein asymmetrisches Molekul zu erwarten ist, 
wenn die beiden Ringe gleich gebaut sind. 
Die Bedeutung der Potentialflachen fur die Chemie ist in 
den letzten Jahren irnmer mehr erkannt worden. Selbst 
die Verflussigung und die Erstarrung hangen mit den 
molekularen Wechselwirkungsenergien zusammen, in- 
dem Lage und Tiefe der Minima die jeweiligen Tem- 
peraturen niitbestimmen. Das schwache Minimum in der 
Potentialkurve von He.  . . .He beispielsweise ist Ur- 
sache fur die Bildung von Kondensationskeimen bei sehr 
tiefen Temperaturen. 
Bei Betrachtungen mit Hilfe der Energieflachen, die 
vergleichsweise einfach siiid und schon sehr weit reichen, 
bleibt kein Platz fur die Hybridisierungsvorstellung, 
wenn man davon absieht, daD mehrere Energiekurven 
betrachtet werden, die zu verschiedenen Zustanden 
des Zentralatoms gehoren. (Fuhrt man die 'Y-Funk- 
tionen ein, so laDt sich etwas mehr uber Hybridi- 
sierungen sagen !) 
In den rein theoretischen Verfahren wird in der Regel die 

Naherungsfunktion 'y fur '3? als Linearkombination 
[GI. (u*)] von Funktionen @, angesetzt, wobei die Sum- 

M 

J =  I 

me die exakte Y-Funktion darstellen kann, wenn die 
Zahl der @,-Funktionen immer gro8er wird (M -+ .;I. 
Die Koeffizienten C, werden durch die Forderung be- 

stimmt, daR %" (bei festem M) moglichst gut mit $ uber- 
einstimmen soll. (Ein solches Vorgehen ist moglich, ob- 

wohl 'Y selbst nicht bekannt ist!) Dann gilt auch, daR E 

eine Naherung fur E ist (Ek w E~). 

Die Funktionen (I)! werden in den meisten Verfahren als 
Determinanten angesetzt, die von E ine lek t ronen-  
funk t ionen  x, (i i 1 ,2 . .  .) abhangen. 

N 

N 

Wir haben in G1. (v*) angenommen, da8 das zu betrach- 
tende System n Elektronen enthalt. cc und 13 stellen die 
beiden Sp in funk t ionen  fur die zwei moglichen Stel- 
lungen des Spins (Eigendrehimpuls des Elektrons) dar, 
was wir bildlich durch t (oc) und r (p)  andeuteten. 
Darstellung (v*) erfullt eine an ' y  zu stellende For- 
derung, daD die Wellenfunktionen nur ihr Vorzeichen 
andern sollen, wenn die Koordinaten von zwei Elektro- 
nen vertauscht werden (Pa u 1 i - Pr  i n z i p). 
Von den gewahlten X-Funktionen wird verlangt, dab sie 
ein vo  11s t a n  diges F u n k  t i on ensy s t e m  darstellen 
und daD die mit ihnen gebildeten Integrale, die im Rah- 
men der Theorie auftreten konnen, endliche Werte be- 
sitzen. 
Betrachten wir zum Beispiel wieder das BeX2, SO 

konnen wir dieses Molekul als ein Vierelektronen- 
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system bezeichnen, in dem fur jede Bindung zwei Elek- 
tronen vorliegen, die sich im Felde der ubrigen (Atoni- 
rumpfe) befinden. Nach Abbildung 5 konnen die beiden 
Elektronen (Valenzelektronen) des Be einen 2s- und 2p- 
Zustand (cp,, cpp) besetzen, nach G1. (y) sind somit zwei 
Funktionen (~1 und $2 zu bilden. Die Elektronen der bei- 
den Atome X sollen die Funktionen 'px und (px, besetzen. 
Dann ergibt sich eine Naherung fur die Wellenfunktion 
des BeXz nach GI. (w*), worauf wir hier nicht naher 

eingehen konnen. Nach GI. (y) ist A noch frei, was so be- 

stimmt wird, daD Y? die exakte'p-Funktion moglichst gut 
annahert (Energievariation).  Ebenso sind die R i c h -  
tungen  von (ppl und 'pp2 noch frei, die man allerdings 
vorerst, um die Rechnungen zu vereinfachen, schon so 
annehnien kann, als ob das Molekul linear ware. Aus 
den Rechnungen erhalt man A = 0,61, und es zeigt sich 
daruber hinaus nach GI. (x*), daD $1 und $2 nicht wie 
in der Hybridisierungsvorstellung nach Punkt 1. und 
Formel (a*) orthogonal aufeinander sind. Gleichung 

N 

(x*) bedeutet, daR bei Berucksichtigung aller Bindungs- 
elektronen die Forderungen 1 .  und 2. nicht erhoben 
werden konnen. Entsprechende Erfahrungen macht man 
auch bei den Verbindungen BX3 und CH4. Allgemeiner 
IaDt sich feststellen, daD die Orthogonalitatsforderung 1. 
in fast alien Fallen einen VerstoD gegen die wellenme- 
chanische Behandlung des Molekuls bedeutet. Es gibt 
daher keinen Grund, die Forderungen (a*) an die Funk- 
tionen (y) zu stellen. Bei einer wellenmechanischen Dis- 
kussion des Valenzwinkels zeigt sich, daR z.B. beim 
BeX2 ein gewinkeltes Molekul resultiert, wenn nur die 
A-Werte zugelassen werden, die mit G1 (a*) im Ein- 
klang stehen [6,7]. 
Denkt man sich vereinfachend die Atomabstande ver- 
groBert, so daR man in guter Niiherung, bezuglich der 
Valenzwinkel, das Zentralatom allein behandeln kann, 
so wird dieses nur noch wenig von den AuRenatomen 
gestort (Model1 des au fge locke r t en  Molekuls) Fur 
das C*-Atom ist z. B. nach Abbildung 5 etwa G1. (y*) zu 

schreiben, wenn px, py und p, die Indices fur die p- 
Funktionen in x-, y- und z-Richtung bedeuten. 
Fragt man nun nach der maximalen Elektronen-Auf- 
enthaltswahrscheinlichkeit W [vgl. GI. (h*)] auf einer 
Kugelschale um das C-Atom, so erhalt man das bemei- 
kenswerte Resultat, daD sich die vier Elektronen am 
wahrscheinlichsten an den Ecken eines Tetraeders auf- 
halten, so daR sich in diesen Richtungen bindende 
Atome am besten anlagern konnen [6,7]. Dieses Ergeb- 
nis folgt allein aus der Annahme, daB vier Valenzelektro- 
nen in der Konfiguration sp3 vorliegen und ist nicht auf 
das C-Atom beschrankt. Rechnungen fur die Konfigura- 

tionen sp2 und sp liefern nach dem Verfahren ebenfalls 
die richtigenwinkel. Fur die spzd-Konfiguration ergeben 
sich maximale Aufenthaltswahrscheinlichkeiten fur die 
vier Elektronen an den Ecken eines Quadrats, im Ein  
klang mit experimentellen Ergebnissen z. B. a.n 
[PdC14]2-. 
Es mu13 betont werden, daR die Schreibweise nach GI. 
(y*) allein aus dem Pauli-Prinzip folgt und keine elektro- 
statischen Effekte zwischen den Elektronen irn Spiel 
sind; auch der Begriff der Hybridisierung ist nicht be- 
nutzt worden. Das wellenmechanische Verfahren ist da- 
her schon der elementaren Hybridisierungsvorstellung 
uberlegen, zumal es eindeutig die Bindungsrichtungen 
zu bestimmen gestattet. Sind mehrere Konfigurationen 
zu diskutieren, so ist von diesen Rechnungen ausgehend 
die zu jeder Konfiguration gehorende Potentialkurve zu 
berechnen und auf uberschneidungsverbote zu achten. 
Die ubliche Hybridisierungsvorstellung ist schon des- 
wegen nicht ausreichend, da sie ohne Gesamtwellen- 
funktion auskommt. 
Man kann das nach Gl. (v*) angegebene Verfahren noci 
weiter treiben und von einer verbesserten Naherung 'fr 
ausgehen. Diey-Funktion von He beispielsweise ist sehr 
genau bekannt. Danach ist die Elektronenverteilung 
(schematisch) auf einer Kugelschale urn das Helium- 
atom nach Abbildung 11 fur den Fall (a) am wahr- 
scheinlichsten. Aus gleichen Grunden wird im Xe-Atom 

i b i  
Abb. I I .  

die wahrscheinlichste Elektronenverteilung die nach Ab- 
bildung 12 sein, wenn wir die Konfiguration p6 des 

f 

Abb. 12. Wahrscheinlichste Elektronenverteilung im Xenonatom 
(ph-Zustand); sehr schematisiert. 

Grundzustands betrachten. Nahert sich nun ein anderes 
Atom, dessen Elektronenaffinitat mit der Ionisierungs- 
energie von Xe vergleichbar ist (z. B. F oder 0), so 
kann dieses ein p-Elektron zu sich heruberziehen, so 
dal3 eine Bindung entsteht und das gesamte Gebilde ein 
Radikal wird. In diesem Sinn konnen XeF2, XeF4 und 
XeF6 entstehen, die danach linear, quadratisch und 
oktaedrisch gebaut sein sollten. 
Diese sehr vereinfachenden Betrachtungen an den Xenon- 
fluoriden zeigen, daR fur grobe Uberlegungen die Elektro- 
negativitat nach GI. (e) herangezogen werden kann. 
lm einzelnen aber geben erst die wellenmechanischen 
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Rechnungen rnit Y und E die Verhaltnisse richtig wieder. In 
den Abbildungen 11 und 12 sind schon eine Reihe wellen- 
mechanischer Aspekte beriicksichtigt worden. 
Wie wir oben bemerkten, wird ein Y! gesucht, welches 'J! 
nahekommt. Dabei enthalten die Ansatze nach G1. (u*), 
wenn M klein ist, eine gewisse Willkur in der Auswahl 
des Qj. Zuweilen werden im Rahmen der M e t h o d e  
der  Valenzs t rukturen  die Qj rnit Valenzstrukturen 
identifiziert. Ein solches Vorgehen ist aber unsicher, 
weil man nicht immer weil3, welche Rolle die Struk- 
turen spielen, die weggelassen worden sind. Erst wenn 
eine groBe Zahl von Qj-Funktionen (wenn moglich alle!) 
beriicksichtigt werden, kann den erhaltenen Cj-Werten 
eine gewisse Bedeutung beigemessen werden. Man darf 
nicht vergessen, daB die @; -Funktionen im Molekul 
nicht vorkommen, da sie keine stationaren Zustande des 
Systems beschreiben. Die CDj haben also in dieser Inter- 
pretation fiktiven Charakter, so daB auch den Resonanz- 
energien, die in diesem Zusammenhang oft berechnet 
werden, keine absolute Bedeutung zukommt, da sie von 
den ausgewahlten Qj-Funktionen abhangen. Da es n ur 

auf 9 ankommt konnen ganz verschiedene Qj-Systeme 
verwendet werden, soweit sie nur fur M + die exak- 
ten Y-Funktionen darstellen. Mit anderen Worten: 
Bilder uber chemische Bindungen sind nur dann zu- 
lassig, wenn eine ausreichende wellenmechanische Basis 

- 
vorhanden ist. Wir denken dabei etwa an die zuweilen 
gemachte Bemerkung, daD Antiparallelstellung der 
Elektronenspins zur Bindung fiihre. In Wirklichkeit ist 
dies nicht der Grund fur eine chemische Bindung, son- 
dern die Antiparallelstellung der Spins ist ein Kenn- 
zeichen fur einen besonderen Typ von Bindung. 

SchlieBlich 1aBt sich aus? rnit Hilfe der Integrale (z*) fur 
das System mit n Elektronen der Schwerpunkt in der x-, 

y- und z-Achse bestimmen, was Schlusse auf D ipo l -  
momente  eimoglicht. Dabei ist zu beachten, daB dieser 
Schwerpunkt rnit dem der positiven Kernladungen in 
Beziehung gebracht werden muB. Die Abhangigkeit des 
Dipolmoments von 'P" ist daher nicht von einfacher 
mathematischer Form. Zwischen der Elektronegativi- 
tatendifferenz der Bindungspartner und dem Dipol- 
moment gibt es daher keinen echten Zusammenhang. 
Ein Beispiel dafur ist das Kohlenmonoxyd, wo man 
sehr geneigt ist, der Struktur C e = O @  eine wesentliche 
Bedeutung zu geben, zumal das CO dem N2 sehr ahnelt. 
Andererseits hat das CO ein sehr kleines Dipolmoment. 

Eingegangen am 4. Januar 1965 [A 4451 

ZUSCHRIFTEN 

Synthese von Diazomethylketonen ohne 
Anwendung von Diazomethan 

Von Prof. Dr. S. Hauptmann, Chem.-Ing. M. Kluge, cand. 
chem. K.-D. Seidig und cdnd. chem. H. Wilde 

Institut fur Organische Chemie der Universitat Leipzig 

Diazoketone vom Typ des Benzoyl-diazomethans wurden 
bislang aus Sriurechloriden und Diazomethan erhalten [l]. 
Wir fanden, dal3 Phenacylbromid ( I )  (R = C&) rnit Hydra- 
zin in alkoholischer Losung bei 60°C nach Gieichung (a) in 

R-CO-CH2Br + 3 N2H4 --f 

(1) 

R-CO-CH=N-NHz + N2H5Br + 2 NH3 (a) 
12) 

60-proz. Ausbeute zu 2-Phenyl-glyoxalmonohydrazon (2) 
(R = C6H5) reagiert. Die Isolierung des schon von Busch und 
Foerst 121 dargestellten Phenacylhydrazins (3) (R = C6H5) 
aus dem Reaktionsgemisch gelingt, wenn man unterhalb 5 "C 
arbeitet. Djes deutet auf einen Mechanismus gemaR Sche- 
ma 1. Xhnlich wie bei der Osazonbildung wird hier die oxy- 
dierende Wirkung des Hydrazins nur vorgetauscht. 

2-Phenyl-glyoxalmonohydrazon (2) (R = C&5) wird durch 
Mangandioxydhydrat [3] in Chloroform bei ca. 20°C in 
SO-proz. Ausbeute zu Benzoyl-diazomethan (4) (R = C6H5) 
dehydriert. Neben zwanzig bereits bekannten Diazoketonen 
wurden auf diesem Weg die in Tabelle 1 angefuhrten bisher 

e @  MnOL 
R-CO-CH=N-NHz - -  R-CO-CH-N=N 

(2) (4 )  

unbekannten Diazomethylketone hergestellt.lDie Ausbeuten 
an Hydrazonen (2) liegen zwischen 50 und 70%, die Aus- 
beuten bei der Dehydrierung zwischen 80 und 85 %. 

Tabelle 1.  Bisher unbekannte Diazometbylketone (4 ) .  

Analog sind Diazoketone RCOC(C6HdN2 (Azibenzil-Typ) 
aus Desylhalogeniden BCOCH(C6H5)X zuganglich, wobei 
allerdings die Ausbeuten an Monohydrazonen nur 30 bis 
40 % betragen; die in Tabelle 2 angegebenen Verbindungen 
wurden neu hergestellt : 

0 
Tabeile 2. Neu hergestellte Diazoketone R-CO-C(C6Hs)-NEN. 

Schema 1. 
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