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Die chemische Bindung bei den hoheren Hauptgruppenelementen 

Von Werner Kutzelnigg* 

Viele qualitative Konzepte zur Beschreibung der chemischen Bindung, die aus der Friihzeit 
der Theoretischen Chemie stammen, sind zwar durch quantenchemische Rechnungen an 
Molekiilen rnit Atomen von Elementen der zweiten Periode (Li bis Ne) gestiitzt worden, las- 
sen sich aber - entgegen einer weit verbreiteten Auffassung - nicht ohne weiteres auf Mole- 
kiile mit Atomen von Elementen der haheren Perioden verallgemeinern. Insbesondere ist 
der Begriff der Hybridisierung bei den Atomen aus haheren Perioden nur rnit Vorsicht zu 
verwenden. Der wesentliche Unterschied zwischen den Atomen aus der zweiten und denen 
aus hoheren Perioden besteht darin, daB bei den einen die Rumpfe nur s-AOs, bei den letzt- 
genannten aber zumindest s- und p-AOs enthalten. Das hat zur Folge, daB die s- und p-Va- 
lenz-AOs der Atome aus der zweiten Periode ungefahr im gleichen raumlichen Bereich lo- 
kalisiert sind, wiihrend sich bei den Atomen aus den hoheren Perioden die p-Valenz-AOs 
deutlich weiter auBen befinden. Hierauf beruht die grbBere Bedeutung der ,,lone-pair-Ab- 
stoBung" und der ,,isovalenten Hybridisierung" sowie schlieBlich die Schwtiche von Ein- 
fachbindungen und die Starke von Mehrfachbindungen bei den leichten Hauptgruppenele- 
menten. Die Valenzausweitung (Verletzung der Oktettregel) bei Verbindungen der hoheren 
Hauptgruppenelemente hlngt nur sehr wenig mit der Verfiigbarkeit von d-AOs zusammen, 
mehr mit der GroBe dieser Atome und somit der geringeren gegenseitigen sterischen Hinde- 
rung von Liganden, etwas auch rnit der geringeren Elektronegativitat der schweren Atome. 
Jedenfalls kommt das Model1 von Elektroneniiberschufl-Mehrzentrenbindungen der 
Realitiit ntiher als dasjenige von Hybriden unter d-AO-Beteiligung. Die XO-Bindungen in 
Phosphanoxiden, Sulfoxiden, Oxosiiuren und verwandten Verbindungen werden besser se- 
mipolar als als echte Doppelbindungen formuliert, auch wenn viele Eigenschaften die an- 
dere Vorstellung nahelegen. - Das zunehmende Interesse der Theorie an den Verbindungen 
der hbheren Hauptgruppenelemente ftillt zeitlich zusammen rnit neuen und zum Teil spek- 
takullren experimentellen Forschungsergebnissen aus der Chemie dieser Elemente. 

1. Einleitung 

Die Molekul-Chemiel'] der hoheren Hauptgruppenele- 
mente hat in den letzten Jahren einen unerwarteten Auf- 
schwung genommen. Hervorgehoben sei die Synthese und 
Charakterisierung von Verbindungen mit ,,echten"121 Dop- 
pelbindungen, an denen Elemente wie Si oder P beteiligt 
~ i n d [ ~ - ' ~ ]  und die lange als nicht existenzfahig galten, z. B. 
SiC-[7-91, SiSi-L1"."l oder PP-Doppelbindungen['2-'61. Auch 
die relativ junge Chemie der Phosphor-Ketten, -Ringe und 
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-Polycyclen["~ sei erwlhnt, z. B. die Synthese eines substi- 
tuierten Tetraphosphabicyclobutans"'', sowie auch Fort- 
schritte in der Chemie von hypervalenten Verbindungen 
mit ,,unechten"[21 Doppelbindungen wie OSF2['91, 
RNSF4[20-221, H2CSF,'Z31 oder sogar Dreifachbindungen 
wie NSF3["I. 

Parallel zu diesen Fortschritten auf experimentellem Ge- 
biet hat sich auch die Quantenchemie zunehmend mit den 
hoheren Hauptgruppenelementen befabt. Dies wurde ei- 
nerseits durch leistungsfahigere ab-initio-Programme er- 
moglicht, fur welche die groBe Zahl von Elektronen in den 
schweren Atomen kein uniiberwindliches Hindernis ist, 
andererseits durch die Vervollkommnung der ,,PseudoPo- 
tentialmethoden", bei deren Anwendung die Atomriimpfe 
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nicht explizit auftreten, so daB man sich auf die Valenz- 
elektronen in einem ,,effektiven Feld" beschrlnken kann, 
wobei z. B. die Berechnung von SnHz nicht mehr Rechen- 
zeit verlangt als die von CH2 (vgl. Abschnitt 2.4). 

Semiempirische Verfahren (z. B. vom Typ CNDO), die 
bei den Atomen aus der zweiten Periode recht erfolgreich 
waren, haben sich bei den Atomen aus hoheren Perioden 
nicht so gut bewahrt, vor allem weil die Festlegung der Pa- 
rameter fur d-AOs sehr problematisch ist. Deshalb ist eine 
zuverlassige Auskunft iiber die Beteiligung von d-AOs an 
der Bindung nur aus ab-initio-Rechnungen zu gewinnen. 

Inzwischen sind auch relativistische Rechnungen mog- 
lich geworden, die bei den schwersten Atomen (z. B. Pb) 
unumganglich sind. Die relativistische Quantenmechanik 
ist sozusagen eine Kombination von gewohnlicher Quan- 
tenmechanik und spezieller Relativitltstheorie. Bekannt- 
lich gilt die klassische Mechanik fur die Beschreibung der 
Bewegung von Teilchen nur naherungsweise, wobei die 
Naherung um so besser ist, je kleiner die Geschwindigkeit 
(relativ zur Lichtgeschwindigkeit) und je groBer die Di- 
mension der Bewegung (im Vergleich mit atomaren Di- 
mensionen, z. B. Bindungslangen) ist. Fur Bewegungen in 
atornaren Dimensionen (aber mit kleinen Geschwindigkei- 
ten) wird statt der klassischen Mechanik die Quantenme- 
chanik zustlndig, fur Bewegungen mit groBen Geschwin- 
digkeiten (aber in makroskopischen Dimensionen) statt 
der klassischen Mechanik die spezielle Relativitatstheorie. 
Fur Bewegungen in atomaren Dimensionen mit Geschwin- 
digkeiten in der GroOenordnung der Lichtgeschwindigkeit 
eignet sich die relativistische Quantenmechanik, die die ge- 
wohnliche Quantenmechanik ebenso wie die spezielle Re- 
lativitatstheorie als GrenzGlle enthllt. 

Die Is-Elektronen in den Atomen von Elementen der 
hochsten Perioden erreichen durchaus Geschwindigkeiten, 
die der Lichtgeschwindigkeit nahekommen, so daB fiir sie 
nur die relativistische Quantenmechanik zustandig ist. De- 
ren Formulierung fur Mehrteilchenprobleme ist keines- 
wegs vollig g e k l a ~ t ~ ~ ~ ' ,  aber relativistische Hartree-Fock- 
Rechnungen sind schon durchfiihrbar und zeigen eindeu- 
tig, da13 fur die Unterschitde im chemischen Verhalten bei 
den Elementen der 5. und der 6. Periode (Rb bis Xe bzw. 
Cs bis Rn) relativistische Effekte ausschlaggebend sind, 
daB jedoch die relativistischen Effekte (von denen neben 
dern Geschwindigkeits-Masseneffekt vor allem die Spin- 
Bahn-Wechselwirkung wichtig ist) bei den leichteren Ato- 
men eine wesentlich geringere Rolle spielen. Die Bedeu- 
tung relativistischer Effekte fur die Chemie - besonders 
der Elemente der 6. Periode - wurde bereits in fhersichts- 
artikeln126-zx1 dargestellt. 

Die Sonderstellung der Elemente der 2. Periode, die wir 
in diesem Bericht bevorzugt erortern wollen, hat mit relati- 
vistischen Effekten aber nichts zu tun. 

In Anbetracht des aktuellen Interesses an Molekulen mit 
Atomen von Hauptgruppenelementen der dritten und ho- 
heren Perioden kommt der Frage nach den Bindungsver- 
haltnissen in diesen Molekiilen wieder eine besondere Be- 
deutung zu. Zwar hat bereits P a ~ l i n g [ ~ ~ '  fur die Unter- 
schiede im chemischen Verhalten der Elemente der zwei- 
ten Periode (Li bis Ne) und denen hbherer Perioden eine 
plausible Deutung gefunden, doch ist die Theorie der che- 
mischen Bindung, wie sie in modernen Lehrbiichern pra- 
sentiert wird, weitgehend auf die Hauptgruppenelemente 

der 2. Periode (und die Ubergangselemente der 4. Periode) 
beschrlnkt geblieben. Man hat sich daran gewohnt, die 
Bindungsverhlltnisse, die man von den Elementen Li bis 
Ne kennt, als normal anzusehen, und man mu0 feststellen, 
daO sich die schwereren Elemente ,,nicht normal" verhal- 
ten. Wir werden im folgenden zum SchluB kommen - das 
sei schon vorweggenommen -, daf3 eher die schweren Ele- 
mente ein normales Verhalten zeigen und eigentlich die 
Elemente der zweiten Periode in mancher Hinsicht aus 
dem Rahmen fallen. 

In diesem Fortschrittsbericht wird versucht, die Frage 
nach den Unterschieden der chemischen Bindung bei den 
Hauptgruppenelementen der zweiten und der hoheren Pe- 
rioden im Lichte neuerer Daten und quantenchemischer 
Rechnungen zu beantworten. Dabei wollen wir aus der 
Fulle interessanter Befunde und ihrer Erklarungen einige 
wenige herausgreifen, die besonders wichtig und grundle- 
gend erscheinen: 

Fiir eine Reihe von Verbindungen von Elementen der 
zweiten Periode haben die analogen Verbindungen von 
Elementen der hoheren Perioden deutlich verschiedene 
geometrische Parameter und physikalische Eigenschaf- 
ten. Beispiele dafiir sind die Paare H20/H2S oder NHJ 
PH3, aber auch CH2/SiHz. 
Gewisse Bindungstypen, die bei leichten Atomen hlufig 
vorkommen, lassen sich bei Elementen der hoheren Pe- 
rioden nur schwer realisieren, z. B. Mehrfachbindun- 
gen. Besonders auffallig ist die unterschiedliche Flhig- 
keit von C und Si zur Bildung von Doppelbindungen, 
die die Chemie des Kohlenstoffs und des Siliciums 
grundverschieden macht. 
Gewisse andere Bindungstypen sind nur bei den schwe- 
reren Atomen verwirklicht, vor allem in hypervalenten 
Verbindungen wie PFS oder SF,. 
SchlieBlich gibt es Bindungen, die formal sowohl bei 
Elementen der zweiten als auch bei denen der hoheren 
Perioden auftreten, die sich aber doch sehr unterschei- 
den, z. B. die semipolaren Bindungen in R3N0 und 
R-,PO. 

Auch die Unterscheidung ,,echter" und ,,unechter" 
Mehrfachbindungen''] werden wir im Zusammenhang mit 
den Punkten 2 und 4 diskutieren. 

2. Unterschiede bei den freien Atomen 
homologer Hauptgruppenelemente 

2.1. Orbitalenergien 

In Abbildung 1 sind schematisch die Energieniveaus 
von s,p und d-Atomorbitalen (AOs) fur einige Elemente 
der 2., 3. und 4. Periode dargestellt. Man erkennt in jeder 
Gruppe einen deutlichen Sprung von der 2. zur 3. Periode, 
wahrend sich beim Ubergang von der dritten zu den hbhe- 
ren Perioden wenig andert (mit Ausnahme einer zuneh- 
menden Spin-Bahn-Aufspaltung zwischen den P,,~- und 
p,,*-Niveaus bei den ganz hohen Perioden, die wir nicht 
dokumentiert haben). 

Nimmt man an, daB Hybridisierung um so leichter mog- 
lich ist, je kleiner die Promotionsenergie ist, so wiirde man 
erwarten, daD Hybridisierung bei den schwereren Atomen 
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Abb. I .  Energien von s-, p- und d-Valenz-AOs einiger Hauptgruppenelemen- 
te. Die angegebenen &@)-Werte sind (bis auf das Vorzeichen) gleich den ex- 
perimentell ermittelten Ionisationspotentialen fur die Ionisation aus einem 
p-AO. E(s)  ist gleich ~ ( p )  minus der niedrigsten s-p-Anregungsenergie (unter 
Erhaltung der Spinmultiplizitit). Entsprechend ist &(d) gleich &(p) plus der 
niedrigsten p-d-Anregungsenergie (unter Erhaltung der Spinmultiplizit%t). 
Die Hartree-Fock-Orbitalenergien unterscheiden sich nur um einige eV von 
den hier angegebenen E(s)- und E(p)-Werten. Alle Daten entstammen den 
Mooreschen Tabellen 1311. Nach Mulliken 1321 besteht ein Zusammenhang 
zwischen Ionisationspotentialen und Elektronegativitaten. 

etwas leichter zu erreichen ware, was bekanntlich nicht der 
Fall ist. 

2.2. GroDe der Atome 

Sehr wichtig fur das chemische Verhalten ist die 
,,GraBe" eines Atoms. Ein mogliches Malj fur diese GroBe 
ist der Erwartungswert (Mittelwert) (r) des Abstandes der 
Valenzelektronen vom Kern. Quantenchemisch berechne- 
teI3'I Werte von (r) fur s- und p-Valenz-AOs sind in Abbil- 
dung 2 graphisch wiedergegeben. 

Die berechneten (r),-Werte stimmen bei den Elementen 
der 4. und 5.  Hauptgruppe gut mit den Pa~lingschen['~' 
Kovalenzradien uberein, sie variieren aber starker als 
Funktion der Gruppe und sind bei der 3. Gruppe deutlich 
gr6Ber und bei der 7. Gruppe deutlich kleiner als die empi- 
risch bestimmten Radien nach Puuling. 

Wir nehmen zunachst zur Kenntnis, daB (r)s und (r), sich 
bei der zweiten Periode nur wenig voneinander unterschei- 
den (um ca. lo%), wahrend bei den hoheren Perioden die 
Unterschiede gr6Ber sind (20-33% in der 3. Periode, 24- 
40% in der 4. und 5. Periode, 36-55% in der 6. Periode). 

Wir sehen ferner, daB (r)p3,2 und (r)p1,2 in den ersten vier 
Perioden urn weniger als 2% voneinander abweichen, in 
der 5. Periode urn ca. 5%, aber in der 6. Periode urn ca. 
15%. In der ,,gewohnlichen" nichtrelativistischen Quanten- 
mechanik, etwa bei herkommlichen Hartree-Fock-Rech- 
nungen, gibt es keinen Unterschied zwischen pl/z und P3/2, 
das p-Niveau ist 6fach entartet (3fach bahnentartet und 
2fach spinentartet). Die Aufspaltung in ein 2fach entarte- 
tes p,,,-Niveau und ein 4fach entartetes p,,,-Niveau ist ein 
relativistischer Effekt aufgrund der sogenannten Spin- 
Bahn- Wechselwirkung. In der 6. Periode unterscheiden 
sich die beiden moglichen p-Zustande voneinander schon 
fast so wie s von p (in den Orbitalenergien wirkt sich das 
noch starker aus als in den Radien). Dieser relativistische 
Effekt hat beachtliche Konsequenzen fur das chemische 
Verhalten der ganz schweren Elemente['6-281. 

Vereinfachend gesagt, liegen bei den Atomen aus der 
zweiten Periode s- und p-Valenzelektronen ungefahr im 
gleichen raumlichen Bereich, bei den Atomen aus hoheren 
Perioden befinden sich hingegen die Valenzelektronen 
vom p-Typ deutlich weiter auBerhalb. 

Der Grund fur die unterschiedliche ,,GriiDe" von s- und 
p-Valenzorbitalen ist nicht ohne weiteres zu ~ e r s t e h e n [ ~ ~ ] .  
In Abschnitt 2.4 wird eine einfache Erklarung im Rahmen 
des Pseudopotentialmodells gegeben. 

Eine Warnung davor, die (r)-Werte von Abbildung 2 zu 
uberinterpretieren, ist angebracht. Sie basieren auf relativi- 
stischen SCF-Rechn~ngen[~~l, d. h. relativistische Effekte 
sind zwar beriicksichtigt, in der SCF-Naherung wurde je- 
doch jedem Elektron eine Einelektronenfunktion (ein Or- 
bital) zugeordnet und die AbstoBung zwischen den Elek- 
tronen nur gemittelt erfaBt. Eine genaue Erfassung der 
Elektronenwechselwirkung ist sehr aufwendig und nur mit 
der Konfigurations-Wechselwirkungs(configurati0n inter- 
action, C1)-Methode oder der Naherung der gekoppelten 
Elektronenpaare (coupled-electron pair approximation, 
CEPA) m o g l i ~ h [ ~ ~ ] .  Die Effekte, die in der SCF-Naherung 
vernachlassigt werden, bezeichnet man als ,,Elektronen- 
k~rre la t ion"~~~ ' .  Tatsachlich hat die Elektronenkorrelation 
einen merklichen Einflulj auf die ,,GroOe" des Atoms 
(d. h. auf die mittleren Radien (r)s und (r)p), vor allem bei 
den Alkali- und Erdalkalimetallatomen (wo die Elektro- 
nenkorrelation (r) um ca. 1Ooh erniedrigt C3'l), weniger aber 
bei den Atomen von Elementen der 4. bis 6. Hauptgruppe. 
Jedenfalls sind (r)* und (r), reine RechengroBen, die nicht 
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Abb. 2. Erwartungswerte (r),  und (r)" fur s- und p-Valenz-AOs. Die Indices 112 und 312 bei p-AOs kennzeichnen die beiden Komponenten als Folge der Spin- 
Bahn-Wechselwirkung (vgl. Text). Die angegebenen Werte stammen aus relativistischen Hartree-Fock-Rechnungen yon De.sclaux [30]. 
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unmittelbar mit physikalischen MeBgroBen gleichzusetzen 
sind. 

2.3. Polarisierbarkeiten 

Zu den in diesem Zusammenhang interessierenden Ei- 
genschaften der Atome gehort noch ihre Polarisierbarkeit 
(Tabelle 1). Bei den Polarisierbarkeiten sind Korrelations- 
effekte beriicksichtigt. Die Werte andern sich betrachtlich 
beim Ubergang von der zweiten zu den hoheren Perioden; 
noch ausgepragter ist die Abhangigkeit von der Gruppe im 
Periodensystem. Beschranken wir uns auf die Hauptgrup- 
pen 3 bis 5 ,  so ist ein signifikanter Sprung von der 2. zur 3. 
Periode nicht zu ubersehen. 

Tabelle. 1. Dipol-Polarisierharkeiten in atomaren Einheiten (1 a.u. = 
0.1482 A') [a]. 

Li 
164.5 

Na 
165.0 

K 
287.6 

Rb 
333.0 

cs 
416.5 

Be 
37.8 

Mg 
71.3 

Ca 
153.9 

Sr 
169 

Ba 
209 

B C N 0 F 
20.5 11.8 1.4 5.4 3.8 

Al Si P S CI 
56.3 36.3 24.5 19.6 14.7 

Ga Ge As Se Br 
54.8 41.0 29.1 25.4 20.1 

I 
(34) 

Ne 
2.1 

Ar 
11.1 

Kr 
16.7 

Xe 
21.3 

~~ 

[a] Werte fiir die Atome Li bis Ca aus genauen quantenchernischen Rech- 
nungen von Werner und Meyer [I361 oder Reinsch und Meyer [I371 
(CEPA-Rechnungen unter BerIlcksichtigung der Interschalen-Korrela- 
tionseffekte), fiir Rb und Cs nach Maeder und Kurzefnigg [37] (Reudopo- 
tential-Rechnungen), for Ge bis Br nach Miller und Bedenon [138), fiir die 
Ubrigen A t o m  nach Teuchour und Puck 11391. FUr die Alkalimetallatome 
sind die experimentell von Mofojet al. [I401 hestimmten Werte sehr ihn- 
lich. 

2.4. Pseudopotentiale 

Die bloBe Existenz eines Periodensystems der Elemente 
ist bereits ein Hinweis darauf, daB nur die Valenzelektro- 
nen unmittelbar fur das chemische Verhalten der Atome 
maBgeblich sind, wahrend die Rumpfelektronen eine Art 
effektives Potential erzeugen, in dem sich die Valenzelek- 
tronen bewegen. H e l l r n ~ n n [ ~ ~ ~  und unabhlngig von ihm 
G ~ r n b u s ~ ~ ~ ~  haben dies als erste quantitativ formuliert und 
einfache Ansatze fur das ,,effektive Potential" entwickelt. 
Dieses Potential mu0 auch dem Besetzungsverbot im 
Sinne des Pauli-Prinzips Rechnung tragen, etwa dadurch, 
daB die Valenz-AOs zu den Rumpf-AOs orthogonal sein 
mussen, was einer AbstoBung entspricht, die urn so starker 
ist, je mehr das Valenzelektron in den Rumpf ,,eindringt", 
und die der erhohten (weniger abgeschirmten) Anziehung 
durch den Kern in Rumpfnahe entgegenwirkt. 

Das effektive Potential, das die Valenzelektronen ,,spu- 
ren", wird meistens als ,,Pseudopotential" oder ,,Modell- 
potential" bezeichnetIm! 

Die Pseudopotential-Naherung ist nicht exakt, insbeson- 
dere gilt dies fur die Ubertragbarkeit der atomaren Pseu- 
dopotentiale auf molekulare Probleme, sie erweist sich 
aber hiufig als eine erstaunlich gute Naherung. Man un- 
terscheidet nach der analytischen Form drei Typen von 
Pseudopotentialen, namlich ,,lokale", ,,semilokale" und 
,,nichtlokale". Ein lokales Pseudopotential ist (wie ein ech- 

tes Potential) einfach eine Funktion V(r) des Abstandes r 
des Elektrons vom Kern (die sich fur groBe Werte von r 
wie das Coulomb-Potential der durch die Rumpfelektro- 
nen abgeschirmten Kernladung verhalt, die aber fur kleine 
Werte von r die Moglichkeit des ,,Eindringens" und die 
,,Pauli-AbstoBung" beriicksichtigt); ein nichtlokales Pseu- 
dopotential ist (ahnlich wie z. B. der Austauschoperator 
der Hartree-Fock-Theorie) nur als Integraloperator dar- 
stellbar. Die meisten der heute verwendeten Pseudopoten- 
tiale sind vom semilokalen Typ 

wobei 1 die Nebenquantenzahl fur den Bahndrehimpuls 
bedeutet ( I = O  entspricht den s-AOs, I =  1 den p-AOs etc.) 
und P, einen sogenannten Projektionsoperator (zu AOs des 
jeweiligen I). Fur jedes gegebene I ist das Pseudopotential 
also Jokal". Fur 1>2 (oder I>  1) wihlt man V,(r) I-unab- 
hlngig als einfaches Coulomb-Potential, so daR nur noch 
V,(r) (fur s-AOs) und V, ( r )  (fur p-AOs) sowie gegebenen- 
falls V,(r) zu bestimmen sind. Zur Festlegung der Pseudo- 
potentiale (der in ihnen enthaltenen Parameter) gibt es 
prinzipiell zwei Mbglichkeiten, entweder ab-initio-Berech- 
nung unter EinschluD aller Elektronen oder semiempiri- 
sche Anpassung an experimentelle Daten. 

Beispielsweise kann man eine Form von V, und V,  wah- 
len, die jeweils nur einen freien Parameter enthalt, und 
diesen so be~timrnen'~~', daB die aus dem Experiment be- 
kannten niedrigsten Ionisationspotentiale fur s- und p- 
AOs richtig wiedergegeben werden. Mit einem solchen se- 
miempirischen 2-Parameter-Potential lassen sich fur Alka- 
li- und Erdalkalimetallatome nicht nur die ,,GroBe", die 
Polarisierbarkeit und Frequenzen sowie Oszillatorenstar- 
ken des Elektronenspektrums sehr gut be~chre iben~~~l ,  son- 
dern dieses Pseudopotential ist auch fur Rechnungen an 
Molekulen geeignet["]. Daher erscheint es durchaus nicht 
abwegig, fur die Unterschiede im chemischen Verhalten 
von Atomen mit der gleichen Zahl von Valenzelektronen 
in erster Naherung nur zwei Parameter wie z. B. die unter- 
schiedlichen Ionisationspotentiale der s- und p-Valenz- 
elektronen oder auch die unterschiedliche raumliche Aus- 
dehnung der s- und p-Orbitale verantwortlich zu machen. 

Ab-initio-Pseudopotentiale sind aus rein theoretischer 
Sicht die bessere Alternative zu den semiempirischen Mo- 
dellpotentialen. Die ersten Potentiale dieser Art wurden 
aus nichtrelativistischen Hartree-Fock-Rechnungen an 
Atomen gewonnen, und man konnte rnit ihnen solche 
Rechnungen an Molekulen (mit erheblich verringertem 
Aufwand) r e p r o d ~ z i e r e n ~ ~ ~ ~ l .  Die iibereinstimmung mit 
dem Experiment war aber in den meisten Fallen weniger 
gut als bei semiempirisch angepaBten Pseudopotentialen, 
weil diese implizit relativistische Effekte sowie die soge- 
nannte Rumpfpolarisation miterfassen. Seitdem man auch 
relativistische ab-initio-Pseudopotentiale bestirnmen 
kann[47x481 und es auch ab-initio-Verfahren zur Erfassung 
der Rumpfpolarisation gibt[491, ist zu erwarten, daB die Zu- 
kunft den ab-initio-Pseudopotentialen gehoren wird. 

Bei den Elementen der hoheren Perioden lassen ab-ini- 
tio-Rechnungen unter Beriicksichtigung aller Elektronen 
wegen deren groBer Zahl noch kaum auf Erfolg hoffen. 
Mit Pseudopotentialen ist hier vie1 zu gewinnen. Das zu- 
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nehmende lnteresse an Verbindungen der schweren Ele- 
mente und die verfugbaren theoretischen Erkenntnisse ge- 
hen mit der Vervollkommnung der Pseudopotentialmetho- 
den im letzten Jahrzehnt einher. 

Im Rahmen des Pseudopotentialmodells kann man, wie 
schon angekiindigt, auch die unterschiedliche relative 
raumliche Verteilung der s- und p-Valenzelektronen bei 
Elementen der zweiten und der hoheren Perioden 
verstandlich machen. Um eine Diskussion der Wechselwir- 
kung zwischen verschiedenen Valenzelektronen zu vermei- 
den, betrachten wir Systeme mit einem einzigen Valenz- 
elektron, z. B. Alkalimetallatome. Die Wellenfunktion 
tynrm(r) besteht aus zwei Faktoren, einer Radialfunktion 

f ( r )  und einer winkelabhangigen Funktion Y79, p), einer 
sogenannten Kugelflachenf~nktion~~~'. Die Radialfunktion 
f ( r )  ist hierbei Losung der ,,radialen Schrodinger-Glei- 
chung" (in atomaren Einheiten['*]) 

wobei sich das effektive Radialpotential Ul(r) zusammen- 
setzt aus dem Pseudopotential V,(r) und einem sogenann- 
ten Zentrifugalpotential Z,(r): 

I ( I +  1) 
U,(r) = Vl(r) + Zl(r) ; 2, = - 2 r2  

(3) 

Das Pseudopotential V,(r) kann seinerseits zerlegt werden 
in ein Coulomb-Potential - l / r  (im Feld der abgeschirm- 
ten Rumpfladung) und ein Zusatzpotential W,(r), das ei- 
nerseits das teilweise Eindringen des Valenzelektrons in 
den Rumpf und andererseits die ,,Pauli-AbstoBung" (oder 
,,Fermi-AbstoDung"), d. h. die erforderliche Orthogonali- 
tat zu den Rumpfzustanden beriicksichtigt. 

Wenn das Zusatzpotential W,(r) fur 1 = 0 (s-AOs) und 1 = 1 
(p-AOs) etwa gleich ist, gibt das Zentrifugalpotential Z,(r) 
(das ja fur 1=0 verschwindet und fur I =  1 stark abstoBend 
ist) den Ausschlag dafur, daD das tiefste p-Valenz-A0 eine 
deutlich hohere Energie hat und im Mittel deutlich weiter 
vom Kern entfernt ist als das tiefste s-Valenz-AO. 

Dies trifft in guter Naherung fur Na, K, Rb, Cs zu, denn 
hier ist sowohl Wo(r) als auch W,(r)  im Rumpfbereich 
stark abstoDend wegen der Orthogonalitat zu den besetz- 
ten Rumpfzustanden rnit I =  0 bzw. I =  1. 

Anders ist es bei Li. Hier ist im Rumpf nur ein s-AO, 
aber kein p-A0 besetzt, folglich ist zwar Wo(r) im Rumpf- 
bereich stark abstoaend, aber W ,  (r) sogar schwach anzie- 
hend wegen der geringeren Abschirmung der Kernladung 
im Rumpfbereich (die zwar sonst auch da ist, jedoch von 
der Pauli-AbstoBung mehr ais uberkompensiert wird). In 
diesem Falle sind die effektiven Radialpotentiale V,(r) fur 
s und p in ahnlichem MaBe abstoBend, so daB die Radial- 
funktionen in ungefahr dem gleichen raumlichen Bereich 
liegen. Da Wo(r) eine kunere Reichweite hat als Zl(r ) ,  
liegt ~ ( 2 s )  dennoch deutlich tiefer als .5(2p), aber im Ver- 
haltnis weniger tief als bei den anderen Alkalimetallato- 
men. 

Einfach ausgedruckt besteht das Besondere der Atome 
von Elementen der zweiten Periode darin, daB in ihren 
Rumpfen nur s-AOs besetzt sind und deshalb auf die p- 
AOs keine Pauli-AbstoBung des Rumpfes wirkt, anders als 
bei den schwereren Atomen, deren Rumpfe besetzte s- und 
p-AOs enthalten. 

Dieser Unterschied ist vollkommen mit der nichtrelativi- 
stischen Quantenmechanik zu erfassen; die starke 
Schrumpfung der &-Orbitale, ein wesentlicher Grund fur 
die Unterschiede zwischen den Atomen aus der 5. und der 
6. Periode, ist dagegen ein relativistischer Effektr26-281. 

3. Elektronenstruktur und Gleichgewichtsgeometrie 
in normalvalenten Molekulen 

3.1. Hybridisierung und Valenzkonfiguration 

Im folgenden werden wir oft vom Begriff ,,Hybridisie- 
rung" Gebrauch machen. Dieser stammt aus der Friihzeit 
der Theoretischen Chemie und ist bei vielen Chemikern 
nach wie vor sehr beliebt, obwohl er in der modernen 
Quantenchemie eigentlich keinen Platz hat und daher bei 
Theoretikern als problematisch, wenn nicht gar unserios 
gilt. Einige neuere Arbeiten'53.54' kommen aber auf eine 
formale Diskussion der Hybridisierung zuruck. Die eng 
zusammenhangenden Begriffe Valenzzustand und Hybri- 
disierung wurden urspriinglich fur die Valence-Bond(VB)- 
Naherung eingefuhrt[5s1, bei der z. B. die Vierwertigkeit des 
Kohlenstoffs damit erklart wurde, daB das C-Atom zu- 
nachst vom Grundzustand (3P,) rnit der Konfiguration 
1 s22s22p2 in den Valenzzustand rnit der Konfiguration 
ls22s'2p3 (und vbllig ungekoppelten Spins der Valenzelek- 
tronen) ubergefuhrt wird und anschlieDend eine Hybridi- 
sierung von sp3 nach te4 stattfindet. 

Bei der Molekulorbital(M0)-Naherung kommt man 
ohne ad-hoc-Annahmen uber eine Hybridisierung, ja sogar 
ganz ohne diesen Begriff aus. Wird beim Beispiel CH, von 
einer sogenannten minimalen AO-Basis ausgegangen, die 
aus einem Is-A0 (h) pro H-Atom und einem Satz 
ls,2s,2p,,2py,2p, fur das C-Atom besteht, so ergibt sich die 
Vierwertigkeit des Kohlenstoffs automatisch. 

Man kann, wenn man will, im AnschluB an eine MO- 
Rechnung die Begriffe ,,Valenzkonfiguration" (dieser ist 
angemessener als , ,Valenz~ustand"[~~~) und ,,Hybridhie- 
rung" zur Interpretation der Ergebnisse verwenden. 
Hienu ist zunachst eine Populationsanalyse - etwa nach 
M ~ l l i k e n ' ~ ~ '  - erforderlich, wobei man in Kauf nehmen 
mu13, daO die Ergebnisse einer solchen Analyse nicht un- 
abhangig von der gewahlten Basis ~ind' '~]. Die Mulliken- 
schen Besetzungszahlen (,,gross atomic populations") 
q s ( X )  und qp(X) sind ein MaB fur die Wahrscheinlichkeit, 
im Molekul ein atomares s- bzw. p-Orbital am Atom X an- 
zutreffen. 

Ergibt sich z. B. die Besetzungszahl (,,gross"-Popula- 
tion) fur das 2s-A0 am C-Atom in CH, zu qs = 1. I2 und die 
fur die 2p-AOs insgesamt zu qp=3.09, so konnen wir sa- 
gen, dal3 die Valenzkonfiguration 2s'.I22p3.O9 ist, und fest- 
stellen, daB sie von der Grundkonfiguration 2s22p2 deut- 
lich abweicht und der ,,idealen" Valenzkonfiguration 
2s2p3 nahekommP". 

Zunachst erscheint diese Aussage nur sinnvoll, wenn 
man rnit einer ,,minimalen" AO-Basis gerechnet hat. Sol- 

266 Angew. Chem. 96 (1984) 262-286 



che minimale Basen fiihren im allgemeinen zu sehr 
schlechten Ergebnissen, man kann aber bei Verwendung 
groDerer Basen die Populationen von s-artigen und p-arti- 
gen Basisfunktionen jeweils summieren und die Valenz- 
konfiguration durch die gesamten s-AO- bzw. p-AO-Popu- 
lationen ausdriicken, wobei man zwei s-AOs oder vier s- 
AOs und sechs p-AOs etc. fur die Riimpfe abziehen muD. 
Alle in diesem Beitrag diskutierten Valenzkonfigurationen 
wurden so ermittelt, und zwar aus SCF-Rechnungen rnit 
hinreichend groBen Based6']. 

Der Begriff der Hybridisierung kann dann zur Analyse 
der Ergebnisse von MO-Rechnungen herangezogen wer- 
den, wenn eine Beschreibung des Molekuls durch Zwei- 
zentren-MOs moglich ist. Tatsachlich gelingt es bei den 
meisten ,,normalen" Molekiilen (zu Einschrankungen vgl. 
["I), die delokalisierten sogenannten kanonischen MOs 
durch eine unitare Transformation[631 - z. 9. nach der Vor- 
schrift von BoydbS1 - zu weitgehend in einer Bindung loka- 
lisierten Molekiilorbitalen (LMOs) zu transformieren, wo- 
bei sich die Gesamtwellenfunktion nicht a n d e r P .  

Separate Populationsanalysen fur jedes LMO geben 
Aufschlulj dariiber, welche Art von Mischung aus s-, p- 
und d-Valenz-AOs, d. h. welches Hybrid-A0 sich an einer 
bestimmten Bindung beteiligt. Im Falle von Methan ware 
nach unserer Rechnung das Verhlltnis s : p  = 1 : 2.76, d. h. 
recht nahe dem Wert fur ein tetraedrisches sp3-Hybrid. 

Nehmen wir an, daR fur die LMOs zweier aquivalenter 
XH-Bindungen in einem Molekul XH, gilt 

wobei hy,, hyz zwei Hybrid-AOs des X-Atoms und h,, h2 
zwei 1s-AOs von H-Atomen bedeuten. Die LMOs seien 
,,gut lokalisiert", d. h. die Beitrage der ,,anderen" hk zu 
den cp,(k+f) seien vernachlassigbar klein. D a  MOs ortho- 
gonal sein miissen, d. h. d a  ihr Uberlappungsintegral 
(cpIIq2) verschwinden mu& gilt 

(cPI~,) =n2(hyl  Ihy,) +aB((hy, Ih,) + (hy21hl)l +p2(hl  Ih,) = 0 (6)  

Ublicherweise sind die Uberlappungsintegrale (h,lh2) zwi- 
schen zwei nicht direkt aneinander gebundenen H-Atomen 
sehr klein. Wir sehen Hybride als ,,gut" oder ,,ideal gerich- 
tet" an, wenn sie nur in einer Richtung binden, d. h. 
wenn 

Wenn die Uberlappungsintegrale (hy, Ih2) eines Hybrid- 
AOs mit den ,,falschen" H-Atomen verschwinden (und au- 
Derdem (hllh2)=O), so folgt aus Gleichung ( 6 )  

d. h. die verschiedenen Hybride an einem Atom sind or- 
thogonal zueinander. Man kann die Orthogonalittit der 
Hybride geradezu als ein Kriterium fur ,,gute Hybride" an- 
sehen. Da die Ausgangs-AOs am Atom, z. 9. 2s und 2p, or- 
thogonal zueinander sind, ergeben sich aus diesen ortho- 
gonale Hybride durch eine orthogonale Transformation[631. 
Das wird meistens vorausgesetzt, wenn man von Hybriden 

spricht. Unter der Voraussetzung, dalj die Hybride ortho- 
gonal zueinander sind, kann man einen Zusammenhang 
zwischen Hybridisierungsgrad und Valenzwinkel formulie- 
fenf6']. Fur den Winkel 8 zwischen gleichartigen Hybriden 
(d. h. Hybriden rnit den gleichen s-Anteilen) gilt dann fol- 
gender Zusammenhang rnit dem s-Anteil u2 des Hybrids 
(der p-Anteil ist dann 1 -a2)  

cos9= -a*/ ( l -aZ)  (9) 

Im Sinne dieses Zusammenhangs ist es heutzutage gera- 
dezu selbstverstandlich, z. 9. aus einem Bindungswinkel 
von 120" auf einen s-Anteil a'= 113 und damit auf spZ-Hy- 
bridisierung zu schlieBen. Wie in Abschnitt 3.3 erllutert 
wird, ist diese auf der Annahme orthogonaler Hybride ba- 
sierende Schluljfolgerung bei Verbindungen rnit Atomen 
aus der zweiten Periode noch zulassig, bei den Verbindun- 
gen hoherer Hauptgruppenelemente dagegen bedenklich; 
Gleichung (9) gilt nur fur Molekiile rnit den Atomen Li bis 
F in guter Naherung. 

Aus Populationsanalysen sind auch Informationen uber 
Ladungen der Atome in Molekulen und damit iiber die Po- 
laritat von Bindungen erhaltlich. Bei den schon erwahnten 
Rechnungen an CH4 resultierte qs + qp = 4.2 1 ; durch Ver- 
gleich rnit dem Wert 4.00 fur die Grundkonfiguration er- 
gibt sich fur das C-Atom also formal eine Ladung von 
-0.21'681. 

3.2. Bindungsenergien von Monohydriden XH und 
,,gesattigten" Hydriden XH, 

In Abbildung 3 sind die Bindungsenergien einer Reihe 
von Monohydriden X H  sowie die Energiebeitrage pro 
XH-Bindung in den ,,gesattigten" Hydriden XH, zusam- 
mengestellt. Es fallt auf, daB die Bindungsenergien pro 
XH-Bindung in XH, fur X = C ,  N,  0 groljer sind als die 
Bindungsenergien in den Monohydriden, und zwar um ca. 
18, 15 bzw. 10 kcallmol. Die entsprechenden ,,Bindungs- 
verstarkungen" fur X=Si ,  P, S betragen nur ca. 6 kcall 
mol. Noch wesentlich hoher sind die Bindungsverstarkun- 
gen beim Ubergang von BeH zu BeH2 und von MgH zu 

Abb. 3. XH-Bindungsenergen der Monohydrlde und der ,,gesettiglen" Hy- 
dride von Hauptgruppenelementen (zu den Quellen fur die Werte vgl. An- 
hang 1). 
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MgH2, aber auch hier ist der Effekt fur Be deutlich groRer 
als fur Mg. Es ist bemerkenswert, dalj bei den Fluoriden 
(vgl. Abb. 9) die Verhaltnisse ganz anders sind, worauf wir 
in Abschnitt 3.9 zuruckkommen werden. Die Bindungsver- 
starkungen bei BeHz und MgHz werden in Abschnitt 3.4, 
die ubrigen in Abschnitt 3.6 erkliirt. 

Ahnliche Trends findet man bei den Bindungslangen[6"1. 
So werden die XH-Bindungen beim Ubergang von den 
Monohydriden XH zu den Polyhydriden XH, um einige 
Prozent kurzer, und zwar sowohl fur X aus der zweiten als 
auch fur X aus der dritten Periode, wobei aber der Effekt 
starker von der Gruppe im Periodensystem abhangt (5% 
bei BH und CH, aber nur 1% bei OH). 

3.3. Hybridisierung und Polaritat bei den Hydriden 
BeH,, BH3, CH, im Vergleich mit MgH2, AIH3, SiH, 

In Abbildung 4 sind die Populationen der s-, p- und d- 
Valenz-AOs am Zentralatom in den Molekulen BeH,, 
MgH2, BH3, AIH3, CH, und SiH, dargestellt. Die Verhalt- 
nisse der s- und p-Populationen in diesen XH,-Molekulen 
haben Werte zwischen denen fur die Grundkonfiguratio- 
nen (G. K.) von X ohne Promotion und denen fur ,,ideale" 
sp"- '-Hybridisierung; die Molekule von Elementen der 
zweiten Periode (Be, R,  C) kommen den Werten fur ideale 
Hybridisierung vie1 naher als die Molekule von Elementen 
der dritten Periode (Mg, Al, Si). Es erscheint zunachst 
nicht leicht verstandlich, warurn z. B. Al mit einem Ver- 
haltnis s : p =  1 : 1.15 drei lokalisierte AIH-Bindungen bil- 
den kann, fur die drei sp'-Hybrid-AOs erforderlich waren, 
die in BH3 mit s : p = 1 : 1.64 immerhin annahernd realisiert 
sein konnen. 

XH2 ldwl 

BeH2 

MgH2 

X I G K I  

XH, ideal 

BH3 

AIH, 

x l G K l  

XH, Ideal 

CH, 

SI H, 

x ; G K I  

0 1 2 3 L  

Abb. 4. Mullikensche Besetungszahlen (,,gross"-Populationen) fur die Va- 
lenz-AOs von X in XH,-Molekiilen ohne freie Elektronenpaare. Von links 
nach rechts: s, p (schraffiert), d. Als .,XH,, ideal" rind die Populationen an- 
gegeben. auf die man unter der Annahme orthogonaler Hybride aus dem Va- 
lenzwinkel fur unpolare kovalente Rindungen achliefien wurde. X (G. K.) be- 
deutet die Grundkonfiguration d m  isolierlen Atoms. Die Populationen ba- 
sieren auf SCF-Rechnungen mil einer 9/5/1-Gaufi-Basis fur  Be, B, C ,  einer 
Il/7/l-Basis fiir Mg. Al, Si und einer 5/1-Basis fiir H in jeweils Triple-Zeta- 
Kontraktion; Exponenten nach Hirzinaga [ 1471, fur  d und p I I  nach Ahlrichs el 
al. 178, 14.31. 

Zu einer genaueren Analyse empfiehlt es sich, die Mole- 
kule BeH, und MgHz zu wahlen, die zwar fur den Chemi- 
ker nicht besonders interessant sind, sich aber formal ein- 
facher behandeln lassen als die XH,- oder XH,-Moleku- 

Aus einer MO-Rechnung a n  ReHz oder MgH, ergeben 
sich auner MOs, die den Rumpf von Be (Is') bzw. Mg 
(ls22sz2p6) beschreiben, kanonische Valenz-MOs der 
Form 

1 ~ 1 7 2 1 .  

wobei s bzw. p Valenz-AOs von Be oder Mg des s- bzw. pL- 
Typs (z=Molekulachse) und h,, hz s-AOs der beiden H- 
Atome bedeuten. Ublicherweise verwendet man AO-Basen 
von mehr als nur vier Funktionen, aber man kann das Er- 
gebnis immer in der Form (IOa, b) zusammenfassen, wobei 
s, p, h, und h2 nicht mit den entsprechenden Funktionen 
fur die isolierten Atome identisch sind. Genaugenommen 
unterscheiden sich auch h, ,  h2 in (10a) und in (lob), doch 
ist dieser Unterschied fur unsere Betrachtung belanglos. 

Die Gesarntwellenfunktion andert sich ni~ht ' '~] ,  wenn 
statt der beiden kanonischen MOs wI und wz die soge- 
nannten aquivalenten MOs c p ,  und cpz jeweils doppelt be- 
setzt werden. 

Wenn s und p ,,gleichermafien" mit h ,  und hz binden, was 
im Idealfall bedeutet, darj 

so wird aus den aquivalenten MOs 

d. h. sie werden zu echten Zweizentren-MOs, gebildet aus 
je einem sp-Hybrid-A0 und dem s-A0 eines der H- 
Atome. 

In Wirklichkeit ist die Beziehung (12) nie streng erfullt. 
Wenn der ,,Lokalisierungsdefekt" 

einen nur geringen Betrag hat, so ist eine Beschreibung des 
Molekuls durch lokalisierte Zweizentrenbindungen immer 
noch eine gute Naherung, unabhangig davon, ob der .,Hy- 
bridisierungseefekt" 
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groB oder klein ist. 1st Idh,] klein, so erweist sich die For- 
mulierung (13) mit zwei zueinander orthogonalen Hybri- 
den als eine gute Naherung. Wenn ldh,l nicht klein ist, so 
sind die an je einer XH-Bindung gema0 (11) beteiligten 
Hybrid-AOs nicht orthogonal zueinander, d. h. ihr Uber- 
lappungsintegral (hy,lhy,)=(c:-c:)/(cf+c:) kann be- 
trachtlich werden. 

Wir finden fur BeHz und MgHz folgende Werte 

Wie sich beim Vergleich von BH3 mit A H 3  und von CH, 
rnit SiH, bestatigt, sind bei allen in diesem Abschnitt dis- 
kutierten Hydriden die Lokalisierungsdefekte dem Betrage 
nach klein, also ist eine Beschreibung der Molekiile durch 
lokalisierte XH-Bindungen zulassig. Da jedoch die Hybri- 
disierungsdefekte nur bei BeH,, BH3 und CH, dem Betrag 
nach hinreichend klein sind, nicht aber bei MgH2, AIH3 
und SiH,, ist die Annahme orthogonaler Hybride fur die 
letztgenannten Molekiile nicht zulassig. Der s-Anteil in 
diesen Hybriden (vgl. Abb. 4) ist vie1 gro13er als nach Glei- 
chung (9) aus dem Valenzwinkel berechnet wiirde. Beson- 
ders klein ist der Hybridisierungsdefekt ubrigens bei CH, 
(d,=0.08; (hylhy'}=0.017). Offenbar sind ,,gute", d. h. 
optimal gerichtete Hybride nur moglich, wenn die s- und 
p-Valenz-AOs in etwa dem gleichen raumlichen Bereich 
lokalisiert sind; denn die Mischung von s und p mu6 ja so- 
zusagen auf einer Seite von X Verstarkung, auf der ande- 
ren nahezu Ausloschung bewirken, was nur moglich ist, 
wenn die Radialverteilungen ungefahr gleich sind. 

Es ist dennoch etwas uberraschend, da13 trotz ,,schlech- 
ter" Hybridisierung die XH-Bindungen auch in MgH?, 
AIH3 und SiHj recht gut lokalisiert sind. 

Eine Erklarung hierfiir ist, daI3 die XH-Bindungen in 
MgH?, AIHi und SiH, rnit einer starken Ladungsverschie- 
bung von X nach H verknupft sind. Man sieht leicht ein, 
daB im Falle einer idealen Ionenbindung z. B. vom Typ 
Mg2G(H0)2 die MOs der MgH-Bindungen gut lokalisiert 
sind, namlich an den H-Atomen, unabhangig von der Hy- 
bridisierung am Mg-Atom (fur eine ideale Ionenbindung 
ware qs = 0, qp = 0). Auch bei einer Bindung, die nicht ideal 
ionogen, aber doch stark polar ist, hat die s-p-Mischung 
am Zentralatom wenig EinfluR auf die Lokalisierbarkeit. 
Durch geeignete Hybridisierung laBt sich nur bei typisch 
kovalenten Bindungen eine nennenswerte Bindungsver- 
starkung erreichen. 

3.4. Vergleich von BeH und MgH mit BeH, und MgH, 

Besonders auffallig in Abbildung 3 sind die Unter- 
schiede der XH-Bindungsenergien fur die Monohydride 
BeH und MgH einerseits und die ,,gesattigten" Hydride 
BeHZ und MgH, andererseits. Nehmen wir der Einfachheit 
halber an, daB die Valenzkonfiguration von Be und Mg in 
jeweils beiden Molekulen sp ist (was nach Abschnitt 3.3 
nicht ganz richtig ist, vgl. hierzu Abb. 5 und Abb. 6), und 
setzen wir auch voraus, daO bereits zur Bildung einer BeH- 
bzw. MgH-Bindung die Promotion in den sp-Zustand er- 
forderlich ist, so konnen wir setzen 

wobei Ehind die Energie einer Bindung ist und Eprom die 
Promotionsenergie, und erhalten somit 

BeH/BeH,: E,,,, = - 104 kcal/rnol 
E,,,, = 58 kcal/mol 

MgH/MgH2: E,,,, = - 78 kcal/mol 
E,,,,,= 52 kcal/mol 

Die niedrigste s+p-Anregungsenergie im Be- bzw. Mg- 
Atom betragt 2.73 eV=63 kcal/mol bzw. 2.71 eV=62 
kcal/mo113'1 und ist von gleicher GroBenordnung wie die 
auf diese Weise abgeschatzte Promotionsenergie. 

3.5. lsovalente Hybridisierung bei den Monohydriden 

In Abbildung 5 sind die Ergebnisse detaillierter Popu- 
lationsanalysen fur die Monohydride LiH bis H F  sowie 
NaH bis HCl dargestellt. Auffallig sind die Resultate fur 
BeH und MgH, die wir bereits in Abschnitt 3.4 diskutiert 
haben, in gewisser Hinsicht auch die Resultate fur LiH 
und NaH, wo die Valenz-AOs im wesentlichen s-artig sind, 
wahrend sie bei allen anderen Molekiilen vorwiegend p-ar- 
tig sind. Die relativ starke s-p-Promotion bei LiH und 
NaH ist verstandlich, sol1 uns aber nicht weiter interessie- 
ren. 

Ein Vergleich der Gesarnt-s : p-Verhaltnisse (die aus 
Abb. 5 nicht unmittelbar zu ersehen sind) von BH bis H F  
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Abb. 5 .  Mullikensche Besetzungszahlen (.,gross"-Populationen) f u r  die Va- 
lenz-AOs von X in den lokalisierten MOs von Monohydriden XH.  Vgl. Le- 
gende zu Abb. 4. Die Populationen der d-AOs sind nicht eingezeichnet, man 
wurde sie bei dcm gewahlten MaBstab nicht wahrnehmen (sie sind kleiner als 
0.021. 
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und AIH bis HCI zeigt, daR bei BH bis H F  eine s-p-Anre- 
gung von ca. 0.1 bis 0.35 Elektron aus der Grundkonfigu- 
ration stattfindet, bei AlH bis HC1 eine solche von ca. 0.0 
bis 0.23 Elektron. Diese Promotion ist, wie erwartet, klein 
und bei den Atomen aus der dritten Periode noch deutlich 
kleiner als bei denen aus der zweiten Periode. Der SchluB, 
daB die Promotion und somit auch die Hybridisierung ver- 
nachlassigbar seien, ware dennoch voreilig. Eine getrennte 
Analyse fur Bindungs-MOs, einsame Elektronen und ein- 
same Elektronenpaare (Abb. 5 )  zeigt eine deutliche Beimi- 
schung von s-Anteilen von X im M O  der XH-Bindung, die 
oft als reine p-Bindung angesehen wird, und eine noch 
deutlichere p-Beimischung zu den einsamen Elektronen- 
paaren, fur die man reine s-AOs erwarten wurde. 

Eine Hybridisierung, die die Wertigkeit nicht erhoht, 
nennt man isovalent. Es gibt hier irn wesentlichen zwei 
Griinde fur das Auftreten von isovalenter Hybridisierung, 
die in Abbildung 7 schematisch illustriert sind: 

(a) Hybrid-AOs iiberlappen besser und machen festere 
Bindungen ; 

(b) durch p-Beimischung zu den einsamen Elektronenpaa- 
ren werden diese in Gegenrichtung zur XH-Bindung 
verschoben, wodurch die ,,Pauli-AbstoBung" (,,Fermi- 
AbstoBung") zu den XH-Bindungen verringert wird. 

Gegen die isovalente Hybridisierung spricht natiirlich, 
daR die s-p-Promotion Energie kostet. Es besteht eine 
Konkurrenz zwischen Gewinn von Energie durch Hybridi- 
sierung und Verlust von Energie durch Promotion. Von 
den beiden Griinden fur eine isovalente Hybridisierung ist 
(a) weitgehend bekannt'73a1, wahrend (b) eines Kommen- 
tars bedarf. 

Im B-Atom sind das (doppelt besetzte) 2s-A0 und das 
2p-A0 ,,orthogonal" zueinander, d. h. das Uberlappungs- 
integral ist gleich Null. Konstruiert man nun fur das BH- 
Molekiil ein MO aus dem 2p,-A0 von B und einern s -A0 
von H, so ist dieses MO nicht mehr orthogonal zum 2s-AO, 
weil das s-A0 von H mit dem 2s-A0 iiberlappt. Da das 2s- 
A 0  von B doppelt besetzt ist (wie auch das erwahnte MO), 
tritt die zwischen doppelt besetzten Orbitalen iibliche Ab- 
stoBung auf, die oft als Pauli-Kraft oder Austauschabsto- 
Bung bezeichnet wird. Diese AbstoBung IaBt sich verrin- 
gem, wenn man dem einsamen Elektronenpaar Gelegen- 
heit gibt, zur Gegenseite der Bindung auszuweichen. 

Ob der Effekt (a) oder der Effekt (b) wichtiger ist, bleibt 
offen. Dab aber beide Effekte z. B. bei AIH weniger in An- 
spruch genornmen werden, also auch weniger bewirken als 
bei BH, ist schon aus dern unterschiedlichen s : p-Verhalt- 
nis (vgl. Abb. 5 )  erkennbar. Effekt (a) ist bei den hoheren 
Perioden weniger wirksam, weil die s-Valenz-AOs sich 
weiter innen befinden als die p-Valenz-AOs und deshalb s- 
Beimischung der Uberlappungsfahigkeit weniger verbes- 
sert. Weil das s-Valenz-A0 in AlH weiter innen liegt und 
der XH-Abstand groner ist als in BH, ist auch die Pauli- 
Kraft nicht so groB und das ,,Ausweichen" des einsamen 
Elektronenpaars weniger gefordert. 

Weil diese beiden Effekte bei den hoheren Hauptgrup- 
penelementen schwacher sind, findet bei den hoheren 
Hauptgruppenelementen weniger isovalente Hybridisie- 
rung statt. Unterschiede in der Polaritat der Bindungen 
spielen hier nur eine geringe Rolle. 

Wir haben die Mullikenschen Uberlappungspopulatio- 
nen - die ein MaB fur die Starke kovalenter Bindungen 
sind - hier nicht angegeben. Die sh-Uberlappungspopula- 
tionen sind - auBer bei LiH, NaH, BeH und MgH - nega- 
tiv, und zwar vor allem bei AIH, SiH, PH sowie auch bei 
BH betrachtlich negativ (Werte zwischen -0.10 und 
- 0.20). Die Wechselwirkung der doppelt besetzten 2s- 
oder 3s-AOs der schwereren Atome mit dern Is-A0 des H- 
Atoms ist ja, wie bereits erlautert, abstoBend bzw. antibin- 
dend. Da die ph-Uberlappungspopulationen positiv und 
dem Betrag nach hinreichend groB sind ( + 0.30 bis + 0.40), 
resultieren insgesamt positive X-H-Uberlappungspopula- 
tionen zwischen +0.17 (AIH) und $0.33 (HCI). 

3.6. Pauli-Abstohng und isovalente Hybridisierung: 
Vergleich der Valenzwinkel in NH3 und H 2 0  rnit denen 
in PH3 und H2S 

Zu den spektakularen Unterschieden zwischen Verbin- 
dungen von Elementen der zweiten und der hoheren Peri- 
oden gehoren die der geometrischen Parameter von HZO 
und H2S, H2Se etc. oder von NH, und PH3, ASH, etc. 
Wahrend die Valenzwinkel in H 2 0  und NH, mit ca. 104" 
fast Tetraederwinkel sind, betragen sie in H2S, H2Se, PH, 
sowie ASH, ungefahr 90". Haufig wird angenommen, daR 
in H2S, PH3 etc. fast reine p-AOs die Bindung vermitteln, 
in HzO und NH3 dagegen Hybrid-AOs. Demnach wurde 
bei H 2 0  und NH3 in erheblichem MaBe von isovalenter 
Hybridisierung Gebrauch gemacht, nicht aber bei H2S und 
PH3173h1. 

Betrachten wir anhand von Abbildung 7 die Grunde fur 
eine isovalente Hybridisierung, von denen die Effekte (a) 
und (b) bereits in Abschnitt 3.5 eine Rolle spielten; nun- 
mehr kommt noch hinzu: 

(c) VergroBerung des Valenzwinkels durch Hybridisierung 
und damit Verringerung der Pauli-AbstoBung zwischen 
den XH-Bindungen. 

DaB es eine Pauli-Abstohng zwischen den XH-Bindun- 
gen unabhangig von der Annahrne einer Hybridisierung 
gibt, ist z. B. dann zu e ~ k e n n e n " ~ ~ ,  wenn man in einer 
Rechnung die Hybridisierung kiinstlich verhindert, indem 
man das 2s-A0 (oder 3s-AO) ,,eit~friert"[~", so daR seine 
Population q.= 2 sein muB. Obwohl dann die XH-Bindun- 
gen durch reine p-AOs vermittelt werden, ergibt sich bei 
H 2 0  nicht ein HOH-Winkel von 90", sondern von 97" 
(Ahnliches gilt fur NH3); hingegen wird der HPH- oder 
HSH-Winkel nicht a ~ f g e w e i t e t ' ~ ~ ] .  

Dies wird durch die folgenden Uberlegungen verstand- 
lich. Wahrend die beiden p-AOs, etwa px und pr, die je 
eine XH-Bindung in XH2 verrnitteln, orthogonal zueinan- 
der sind, trifft das fur die aus px sowie pr und jeweils ei- 
nern h gebildeten MOs nicht mehr zu, weil die s-AOs der 
H-Atome uberlappen. Die Nichtorthogonalitat der MOs 
fiihrt zu einer AbstoRung der H-Atorne und somit zu einer 
Aufweitung des Valenzwinkels (die ebenfalls in Frage 
kommende elektrostatische AbstoBung der gleich gelade- 
nen H-Atome ist dagegen vernachlassigbar). Diese .,Pauli- 
Kraft" hangt exponentiell vorn Abstand ab. Da der Ab- 
stand zwischen zwei H-Atomen bei einem Vdlenzwinkel 
von 90" in HZO oder NH3 ca. 1.4 A, hingegen in HZS oder 
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PH, ca. 2.5 A betragt, ist einzusehen, warum diese Kraft 
bei den Hydriden von Elementen der hoheren Perioden so- 
vie1 schwacher als bei denen von Elementen der zweiten 
Periode ist und nur bei den letztgenannten zu einer signifi- 
kanten VergroBerung der Bindungswinkel fuhrt. 

Die Pauli-Kraft zwischen den XH-Bindungen sollte die 
Bindungen schwachen, da der HXH-Winkel nicht mit dem 
Winkel zwischen den die Bindung vermittelnden AOs 
ubereinstimmt. Tatsachlich beobachtet man aber (vgl. Ab- 
schnitt 3.1) eine Verstarkung der Bindungen beim Uber- 
gang von O H  zu H 2 0  oder von N H  zu NH3 (und auch, 
wenn auch in geringerem MaRe, von SH zu H,S oder von 

Wenn man hingegen eine Hybridisierung nicht kunstlich 
verhindert, so kann der Valenzwinkel aufgeweitet werden 
und konnen gleichzeitig die Bindungen verstarkt werden. 
Die Populationsanalyse, deren Ergebnis in Abbildung 6 
dargestellt ist, lal3t erkennen, daB von der isovalenten Hy- 
bridisierung in allen der in diesem Abschnitt betrachteten 
Molekule Gebrauch gemacht wird. 

PH zu PH3). 

B l n d u n g  

0 1 2  

e insames 
Elektronen- 
p a a r  

II 
2 x  

3x 

0 1 2  
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3 x  
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Abb. 6. Mullikensche Besetzungszahlen (,,gross"-Populationen) fur die Va- 
lenz-AOs von X in den lokalisierten MOs von XH,-Molekiilen. Vgl. Legende 
zu Abb. 4 und 5.  Bei NH, und PH, bedeutet ,,pyr" die pyramidale Gleichge- 
wichtskonfiguration, ,,PI" die optimierte planare Struktur (Ubergangszu- 
stand fur Inversion). 

Fur H 2 0  und NH3 sind die s :p-Verhaltnisse der Hy- 
bride in den XH-Bindungen 1 :3.81 bzw. 1 :2.90. Nach 
Gleichung (9) wiirde man aus den tatsachlichen Valenz- 
winkeln auf 1 :3.99 bzw. 1 :3.38 schlieBen, was mit der 
Vorstellung orthogonaler Hybride befriedigend in Ein- 
klang ist. In diesen beiden Molekiilen sind die s :p-Ver- 
haltnisse der einsamen Elektronenpaare 1 : 2.25 bzw. 
1 :2.37. 

Fur H2S bzw. PH3 findet man in den XH-Bindungen 
s : p-Verhaltnisse von 1 : 4.71 bzw. 1 : 3.83, Gleichung (9) er- 
gabe jedoch mit den experimentell bestimmten Bindungs- 
winkeln 1 : 19.8 bzw. I : 15.1 .  Von reinen p-Bindungen kann 
also hier nicht die Rede sein, ebensowenig davon, daB die 
einsamen Elektronenpaare sich in reinen 3s-AOs befanden 
(s : p =  1 : 1.182 in H2S bzw. 1 :0.95 in PH,). 

Es ist auch festzustellen, daB die Hybride in den XH- 
Bindungen von O H  und H 2 0  oder SH und H2S etc. sich 
nicht wesentlich unterscheiden, weshalb von den in Abbil- 
dung 7 erlauterten Effekten der Effekt (a) als Erklarung 
fur die unterschiedliche Starke der XH-Bindungen in X H  
und XH4 weitgehend ausscheidet. Der Effekt (c) wiirde 

hochstens erklaren, warum die Bindungen in XH2 nicht 
schwacher als in X H  sind. MaBgebend ist offenbar der Ef- 
fekt (b). 

0 
A 

Abb. 7. Erlauterung dreier GFiinde fur isovalente Hybridisierung: (a) Hybrid- 
AOs uberlappen besser; (b) Hybridisierung vermindert die AbstoRung zwi- 
schen XH-Bindung und einsamen Elektronenpaaren; (c) Hybridisierung be- 
gunstigt grohere Bindungswinkel. 

Weil in H 2 0  zwei OH-Bindungen gebildet werden, ist 
eine etwa doppelt so grolje s-p-Promotion moglich (Ge- 
sarnt-s :p-Verhaltnis im 0-Atom 1 :2, in O H  1 :2.23, in 
H 2 0  1 :2.70); diese bewirkt einen hohen p-Anteil fur die 
einsamen Elektronenpaare, deren Schwerpunkt im H 2 0 -  
Molekul deutlich weiter vom 0-Atom ,,nach auBen" 
verschoben wird als im OH-Radikal. Weniger ausgepragt 
findet man dies beim Vergleich von H2S mit SH. 

Dalj der Effekt (b) tatsachlich wichtiger als der Effekt 
(c) ist, 1aBt sich auch an der Grolje der Uberlappungspo- 
pulationen erkennen, die zwischen 2s von X und h vie1 
starker negativ sind als zwischen h, und h2. Ein weiteres 
Argument dafiir ist, daB eine Anderung des HXH-Winkels 
weder bei H 2 0  noch bei H2S eine merkliche Anderung der 
Valenzkonfiguration und der Hybridisierung bewirkt. 

Nun sind zwei Fragen zu klaren: 

- Warum wird von der isovalenten Hybridisierung bei H2S 
oder PH3 weniger Gebrauch gemacht als bei H 2 0  und 
NH3? 

- Warum haben die Valenzwinkel in H2S sowie PH, Werte 
nahe bei 90", obwohl aus Valenzkonfiguration und Hy- 
bridisierung wesentlich groBere HXH-Winkel zu erwar- 
ten sind? 

Eine Antwort auf die erste Frage ist, daB die drei in Ab- 
bildung 7 erlauterten Griinde fur eine isovalente Hybridi- 
sierung bei den Elementen der hoheren Perioden weniger 
wirksam sind. Die Ursache hierfur ist offenbar, daB z. B. 
die 3s-AOs deutlich weiter innen liegen als die 3p-AOs. 
Folglich sind die Pauli-AhstoBungen zwischen den XH- 
Bindungen ebenso wie zwischen XH-Bindung und einsa- 
mem Elektronenpaar in H2S von vornherein schwacher als 
in H20. Zum anderen ist auch wegen der unterschiedli- 
chen (r)s- und (r),-Werte die Hybridisierung weniger effek- 
tiv. 

Aus Populationsanalysen kann man die (slh)- und (plh)- 
Uberlappungsintegrale (fur p in Richtung der Bindung) 
entnehmen: 

H20 :  (slh)=0.41; (plh)=O.44 
H2S: (slh)=0.33; (plh)=0.49 
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die ebenfalls bestiltigen, daB das 3s-A0 von H2S sich deut- 
lich nilher am Kern befindet als das 3p-AO. 

Nach den Erorterungen von Abschnitt 3.3 sollten wir gar 
nicht erwarten, daB die aus dem s : p-Verhaltnis nach Glei- 
chung (9) berechneten Valenzwinkel relevant sind, da  Glei- 
chung (9) nur fur orthogonale Hybride gilt, die bei H2S gar 
nicht vorliegen. Es gibt aber noch einen weiteren Grund 
fiir die Diskrepanz zwischen dem tatsachlichen und dem 
aus dem s : p-Verhilltnis erwarteten HSH-Winkel. 

Fur die GroBe der Valenzwinkel ist ja nicht nur die Pau- 
li-Abstoljung zwischen den H-Atomen, sondern auch die 
Pauli-AbstoBung zwischen H-Atomen und einsamen Elek- 
tronenpaaren maBgebend. Letztere begunstigt kleine Va- 
lenzwinkel. Wenn diese AbstoBung dominiert, kann man 
bildlich davon sprechen, daB ,,einsame Elektronenpaare 
einen groberen Platzbedarf als die XH-Bindungsorbitale 
haben". 

Wer gewohnt ist, mit dem Valenzschalen-Elektronen- 
paar-Abstob~ngs(VSEPR)-Mode11[~~~ zu arbeiten, mag im 
Ergebnis unserer Untersuchung eine Bestatigung des Prin- 
zips der ElektronenpaarabstoDung als Ursache von Mole- 
kulstrukturen sehen. Eine Schwache dieses Modells ist 
aber unter anderem[741, daB es die Rolle der Hybridisierung 
vollig ignoriert, indem es immer ideale Hybridisierung vor- 
a~sse tz t '~~ ' .  

Der Vergleich von NH3 mit PH3 fuhrt zu einem analo- 
gen Ergebnis wie der von H 2 0  rnit HIS, und wir wollen die 
gleichen Argurnente nicht wiederholen. Hingewiesen sei 
nur noch auf die Analyse von planarem NH3 und PH3 (vgl. 
Abb. 6). Hier ist das einsame Elektronenpaar notwendiger- 
weise n-artig, entspricht also einem reinem p-AO, und man 
wurde (ahnlich wie bei BH3 oder AH3) erwarten, daR fur 
die XH-Bindungen sp2-Hybridisierung ,,erzwungen" ist. 
Man findet aber, daD das s :p-Verhaltnis fur X in den XH- 
Bindungen fur NH3 nur 1 : 1.5, fur PH3 gar nur 1 : 1.25 be- 
tragt. 

Die Inversionsbarriere von NH, ist 6 kcal/mol, die von 
PH3 ca. 38 k ~ a l / m o l [ ~ ~ ] .  Dieser gewaltige Unterschied ist 
darauf zuriickzufiihren (vgl. Abb. 6), daB sich die Valenz- 
konfiguration von NH3 beim Ubergang zur planaren 
Struktur nur von s'.s3p4-11d0~03 nach s1.41p4.26d0.01 zu andern 
hat, bei PH, dagegen von s1.59p3.04d0.'2 nach s1.32p3.62d0."y. 
Nicht nur kostet die starke s-p-Promotion Energie. Im 
planaren PH3 entspricht dem einsamen Elektronenpaar 
notwendigerweise ein 3p-AO, das eigentlich fur die Bin- 
dung viel giinstiger wilre. 

3.7. Vergleich von CH, mit SiH2, GeHz und SnHz 

In der Grundkonfiguration s2p2 ist C ebenso wie Si, Ge 
etc. zweiwertig, so daB CH2, SIH,, GeH, etc. in den 'Al- 
Zustanden eigentlich keine Promotion erfordern. Popula- 
tionsanalysen (vgl. Abb. 8) und HXH-Winkel[78-"1 (CH2 
102.4", SiH2 94", GeH, 92") bestatigen, daB in CH2 ahn- 
lich wie in H 2 0  oder NH3 von isovalenter Hybridisierung 
Gebrauch gemacht wird (s :p = 1 : 1.56), wahrend SiH, eher 
H2S entspricht (s : p = 1 : 1.04). 

Zur Bildung der 3Bl-Zustande ist dagegen formal Pro- 
motion in die Valenzkonfiguration sp3 erforderlich, denn 
es werden zwei Valenz-AOs fur je eine XH-Bindung und 
zwei weitere fur ungepaarte Elektronen gebraucht; Die 

HXH-Winkel'79-811 sind daher wesentlich grWer (CH2 
136O, SiH, 117.6", GeH2 118.6"), obwohl die s :p-Verhalt- 
nisse weit von 1 :3 abweichen (CH2 1 :2.11, SiH, 1 : 1.77). 

einsarnes 
XH- Elektrcnen- etnsames 

Elektron Bindung paar 

CH I2n1 

CH2 ('All 

CH;, ( 3 s ~  ZX 

CHL 

C2H6 
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SiH, h,r 

Si H2 PB,I 2 x  

Si HL 

Si2H, 
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Abb. 8. Mullikensche Besetzungszahlen (,,gross"-Populationen) fur die Va- 
lenz-AOs von X in den lokalisierten MOs von XH.-Molekillen rnit X=C.  Si. 
Vgl. Legende zu Ahb. 4 und 5. 

Die Annahme orthogonaler Hybride ist in allen Fallen 
nicht zulilssig. Aus dem Hybridisierungsgrad wurde man 
vor allem bei SiH,, aber auch bei CH2 deutlich grMere Va- 
lenzwinkel erwarten. Allerdings sind die Potentialkurven, 
vor allem fur CH2(3B1), als Funktion des Winkels sehr 
flach. 

Natiirlich kann man alternativ zur Diskussion der HXH- 
Winkel in XH2-Molekulen auch die Walsh-Diagramme 
heranziehen'"]. 

In der Reihe CH,, SiH2, GeH2, SnH, ist CH2 das einzige 
Molekul rnit einem Triplett-Grundzustand. Dies ist ein 
Hinweis darauf, daR die zur Bildung der 3B,-Zustande er- 
forderliche echte Hybridisierung nur beim C-Atom durch 
Verstarkung der Bindungen uberkompensiert wird. Auf 
den EinfluR von Substituenten auf die XH,-Geometrie 
und den Singulett-Triplett-Abstand konnen wir hier nicht 
eingehenrxo* 831. 

3.8. Monofluoride und ,,gesattigte" Fluoride 

Bindungsenergien von XF-Bindungen sind in Abbildung 
9 wiedergegeben. Ein ausgepragtes Maximum tritt bei den 
Elementen der 3. Hauptgruppe (B bis Tl) auf. 

Die Monofluoride von Elementen der zweiten Periode 
haben festere XF-Bindungen als die ,,gesattigten" Fluoride 
XF,, die Bindung in BF ist gegenuber einer BF-Bindung in 
BF, um ca. 30 kcal/mol starker. In der dritten Periode fin- 
det man diesen Trend in abgeschwachter Form noch fur 
AlF/AlF3, wlhrend die SiF-Bindung in SiF bereits schwa- 
cher als in SiF, ist. 

Die auljerordentliche Bindungsfestigkeit in BF hlngt 
wohl damit zusammen, daR BF isoelektronisch mit CO 
und N2 ist und ein Rest von Dreifachbindung vorliegt. Zu- 
sgtzlich zur BF-o-Bindung gibt es eine n-Ruckbindung, die 
aber viel weniger ausgepragt ist als in N2 oder CO, weil in 
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Abb. 9. XF-Bindungsenergien von Elementmonofluoriden XF und XF.-Mo- 
lekiilen (zu den Quellen fiir die Wene vgl. Anhang 1). 

ihr Ladung von F zu B, also gegen die Elektronegativitats- 
differenz verschoben werden mu13 (in CO ist nur eine der 
beiden n-Bindungen eine Riickbindung, in N2 sind beide 
echt kovalent). Eine Stabilisierung der BF-Bindungen 
durch Riickbindung ist auch in BF, moglich (wo das pn- 
A 0  von B formal unbesetzt ist), nicht aber in CF,. Ahnlich 
la13t sich die besondere Festigkeit der XF-Bindungen in 
CF, NF und OF erklaren. 

Der deutliche Unterschied zwischen den CF- und SiF- 
Bindungen beruht wahrscheinlich einerseits darauf, daR 
die n-artige Ruckbindung in SiF vie1 schwacher ist als die- 
jenige in CF  (vgl. Abschnitt 4.1), andererseits auf einer 
moglichen Stabilisierung auch von SiF, durch Riickbin- 
dung, namlich unter Beteiligung von d-AOs am Si-Atom 
(vgl. Abschnitt 5.3). Sicherlich spielt auch die starkere Po- 
laritlt der SiF-Bindung eine Rolle. 

Die Bit~dungsliingen[~~' (hier nicht dokumentiert) stutzen 
dieses Bild; so verlangern sich die SF-Abstande von den 
Monofluoriden XF zu den gesattigten normalvalenten Po- 
lyfluoriden XF, um ca. 0.03-0.04 A fur X aus der zweiten 
Periode, wahrend fur X aus der dritten Periode eine Ver- 
kunung um 0.01 bis 0.03 A festgestellt wird. 

In Abbildung 9 wurden auch einige hypervalente Mole- 
kiile, namlich PF5, SF, und CIF3 (siehe dazu Abschnitt 5.2)  
aufgenommen. Die Bindungsenergie pro XF-Bindung ist 
in den hypervalenten Fluoriden immer kleiner als in den 
gesattigten Fluoriden, wie der Vergleich von PF5 mit PF3 
oder von C1F3 mit C1F zeigt. 

Die Unterschiede zwischen XH.- und XF,-Molekulen 
lassen sich also zum Teil auf die hohe Polaritat der XF- 
Bindungen zuriickfiihren, zum Teil aber auf die Tatsache, 
da13 im F-Atom mit n-Elektronen besetzte Orbitale vorhan- 
den sind, die eine Riickbindung ermdglichen. 

4. Mehrfachbindungen bei leichten und schweren 
Hauptgruppenelementen 

4.1. Bindungsinkremente 

In Abbildung 10 sind die Bindungsenergien von homo- 
nuclearen zweiatomigen Molekulen zusammengestellt. 
Man beobachtet eine deutliche Abnahme der Bindungs- 
energien beim Ubergang von Elementen der zweiten Peri- 

ode zu den Homologen hoherer Perioden (als einzige Aus- 
nahme hat Fz eine kleinere Bindungsenergie als C12). 

Bekanntlich lassen sich die Bindungsenergien von Mole- 
kiilen (vor allem von solchen, in denen alle Bindungen gut 
lokalisiert sind) in brauchbarer Weise aus Beitragen der 
einzelnen Bindungen zusammensetzen, so da13 es durchaus 
einen Sinn hat, von der Energie einer CC-Einfachbindung 
oder einer CC-Doppelbindung zu sprechen. Will man 
Energien von beliebigen Molekiilen sehr genau durch ein 
Inkrementsystem beschreiben, so kommt man mit (iiber- 
tragbaren) Beitragen fur die einzelnen Bindungen natur- 
lich nicht aus, sondern man braucht noch zusiitzliche In- 
krernente far Wechselwirkungen, Ringspannungen et~.['~I. 
Uns geht es aber hier nicht um ein Inkrementsystem, mit 
dem man beliebige Bindungsenergien reproduzieren kann, 
sondern urn die Quintessenz aus der Fiille der empirischen 
Kenntnisse iiber die Energien von Bindungen zwischen 
Atomen von Hauptgruppenelementen. 

- 
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Abb. 10. Bindungsenergien homonuclearer zweiatomiger Molekiile (zu den 
Quellen fiir die Werte vgl. Anhang 1). 

Statt die Energien fur Einfach-, Doppel- und Dreifach- 
bindungen fur sich zu dokumentieren, teilen wir diese (wie 
das zuerst schon P ~ u l i n g [ ~ ~ ~  tat) in o- und n-Beitrage auf, 
die in Tabelle 2 zusammengestellt sind. Diese Aufteilung 
ist in gewissem Grade willkiirlich. So wurde z. B. einfach 
(vgl. Anhang 2) das CC-o-Inkrement mit der Energie einer 
CC-Einfachbindung identifiziert (aus der Atomisierungs- 
energie fur C2H6 unter der Voraussetzung, daR eine CH- 
Bindung in C2H6 die gleiche Bindungsenergie wie in CH, 
hat und daR Nichtnachbar-Wechselwirkungen oder Mehr- 
zentren-Effekte zu vernachlassigen sind). Das CC-n-Inkre- 
ment ergibt sich somit einfach (vgl. Anhang 2) als die Dif- 
ferenz zwischen der Energie der CC-Doppelbindung in 
Ethen und der der CC-Einfachbindung in Ethan. Dabei 
bleibt unberiicksichtigt, da13 die o-Bindung in Ethen si- 
cherlich verschieden von der in Ethan ist. 

Aus Tabelle 2 geht hervor, daR die x-Inkremente fur ho- 
monucleare Bindungen bei den Elementen der zweiten Pe- 
riode (C bis 0) mehr als doppelt so groR sind wie bei den 
Elementen der hoheren Perioden, die sich voneinander 
nicht so sehr unterscheiden. Bei den hoheren Perioden 
sind die a-Inkremente deutlich grdl3er als die n-Inkremen- 
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Tabelle 2. Bindungsinkremenle (in kcal/mol) fur dn-Bindungen [a]. 

SiSi 

[a] Die Quellen fiir diese Werte sind im Anhang 2 angegeben. 

te, bei der zweiten Periode ist es aber genau umgekehrt, 
vor allem bei N und 0 (auch das kleine FF-o-Inkrement 
paBt in dieses Bild), auBer bei der CC-Bindung, fur die o- 
und n-Inkremente etwa gleich groD sind. 

Diese Inkremente spiegeln die Tatsache wider, daI3 Ver- 
bindungen rnit 00- oder NN-Einfachbindungen im allge- 
meinen wenig stabil sind und daD Sauerstoff sowie Stick- 
stoff unter Normalbedingungen als O2 bzw. Nz rnit Mehr- 
fachbindungen vorliegen, daB SiSi-, PP- oder SS-Mehr- 
fachbindungen ungiinstiger als entsprechende Einfachbin- 
dungen sind und Silicium, Phosphor sowie Schwefel 
Strukturen mit nur Einfachbindungen bevorzugen. 

Die Vielfalt der Organischen Chemie ist wesentlich da- 
durch bestimmt, daB CC-o- und -n-Bindungen durchaus 
konkurrenzfahig sind. Zwar sind die a-Bindungen etwas 
fester, weshalb Molekiile rnit Doppelbindungen zu recht 
als ,,ungesattigt" bezeichnet werden, x-Bindungen haben 
aber die Moglichkeit, sich durch Delokalisierung zu stabi- 
lisieren, so daB aromatische Verbindungen ahnlich stabil 
sind wie aliphatische und sich auch die Kohgsionsenergien 
von Graphit und Diarnant kaum unterscheiden. 

Eine solche Konkurrenz von a- und n-Bindungen ist im 
Periodensystem der Elemente einmalig, dies ungeachtet 
der Tatsache, daB neuerdings Molekule rnit SiSi-Doppel- 
bindungen synthetisiert worden sindi'"*'I1. Solche Mole- 
kiile sind (ganz in Einklang rnit dem Inkrementsystem von 
Tabelle 2) entweder nur kurzlebig, oder aber sie wurden 
durch sperrige Substituenten ,,kinetisch stabilisiert", so 
dal3 Oligomerisierungsreaktionen behindert werden. 

Bei Bindungen zwischen verschiedenen Atomen findet 
man, wenn beide Partner aus der zweiten Periode sind, dal3 
die n-Bindungen starker sind (N-0)  als die a-Bindungen 
oder von ahnlicher Starke (C-N, C-0). Die NO-Bindung 
verhalt sich also analog wie die NN- und 00-Bindung, die 
CN- und CO-Bindung hingegen wie die CC-Bindung, so 
daB sozusagen die Sonderrolle des Kohlenstoffs domi- 
niert. 

Wenn zumindest ein Partner aus der dritten oder einer 
h6heren Periode ist, sind die o-Inkremente vie1 gr6Ber als 
die n-Inkremente - rnit den Ausnahmen von CS (vermut- 
lich auch CSe) und SO, bei denen a- und n-Inkremente 
wenig verschieden sind. 

Einfach- und Mehrfachbindungen sind also nicht nur 
fur CC-, sondern auch fur CN-, CO- und CS-Bindungen 
konkurrenzfihig, was die besondere Rolle von Stickstoff, 
Sauerstoff und Schwefel in der Organischen Chemie ver- 
deutlicht. 

Ein ungefahres MaD fur die unterschiedliche StPrke der 
%-Bindungen ist auch die Verkiirzung der Atomabstlnde 
beim iibergang von Einfach- zu Doppelbindungen (ca. 
12% bei C, 9% bei Si["] und 0% bei Sn[85b1). 

4.2. Elektronenstruktur von 
homonuclearen zweiatomigen Molekulen 

Um das merkwurdige Verhalten der a- und n-Inkre- 
mente (vgl. Abschnitt 4.1) besser zu verstehen, betrachten 
wir nun die Uberlappung von 2po- und 2pn-AOs als Funk- 
tion des Abstandes zweier Atome (Abb. 11). Man kann er- 
warten, daB --Bindungen starker sind als n-Bindungen, 
zurnindest bei grol3en Abstgnden. Daher sollten die Ele- 
mente der hoheren Perioden das normale Verhalten zeigen 
und Ausnahmen eventuell bei den Elementen der zweiten 
Periode vorkommen. 

R lao]- 

Abb. 11.  Vergleich von 2pa- und 2pn-Uberiappungsintegrdlen als Funktion 
des Abstands zweier Atome. 

Wieso ist es mbglich, daI3 bei den Elementen der zweiten 
Periode die n-Inkremente grorjer sind als die a-Inkremen- 
te? Der Schliissel zu einem Verstandnis dieses uber- 
raschenden Befundes liegt wiederum in der relativen 
raumlichen Verteilung der 2s- und 2p-AOs im Vergleich 
rnit 3s- und 3p-AOs, auf die wir schon in Abschnitt 3.6 die 
unterschiedlichen geometrischen Parameter von H20 bzw. 
NH3 einerseits und HzS bzw. PH3 andererseits zuriickge- 
fiihrt haben. Den Mechanismus, um den es hier geht, lernt 
man in vielen Lehrbuchern der Theoretischen Cherniei86i 

1 a" 10" 
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Abb. 12. Schematische Darsteilung der MO-Niveaus in homonuclearen zwei- 
atomigcn Molekiilen. 
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im Zusammenhang mit der Elektronenstruktur der zwei- 
atomigen homonuclearen Molekule kennen (Abb. 12). W1- 
ren die MOs aus ,,reinen" 2s- und 2p-AOs der Atome auf- 
gebaut, so miiDte die Reihenfolge der Valenz-MOs sein: 
20,, 20., 30,, ln,, In,, 30,, wobei die ersten beiden von 2s, 
die letzten vier von 2p herriihren. Als Folge einer Wechsel- 
wirkung von 2s und 2p werden die Energien von MOs der 
gleichen Symmetrie ,,auseinandergeschoben", so daD 
schliel3lich eine andere Reihenfolge resultiert: 20,, 20,, 

Nach dem Aufbauprinzip wird in B2 zuerst das ln,,-MO 
doppelt und in C2 vierfach besetzt, bevor in N2 auch das 
3o,-MO doppelt besetzt wird, so daB B2 eine n-Bindung, 
C2 eine doppelte n-Bindung und N2 eine doppelte n- und 
eine einfache a-Bindung aufweist. 

In,, 30,, ln,, 30,. 

4.3. Vergleich von N, mit P2 

Da, wir wir bereits wissen, die ,,Mixhung" von s- und p- 
Valenz-AOs bei den Elementen der haheren Perioden (we- 
gen der starkeren raumlichen Trennung von s und p) weni- 
ger effektiv als bei den Elementen der zweiten Periode ist, 
erwarten wir, daD die Verschiebung der 2a, und 30, ent- 
sprechenden Niveaus beispielsweise bei P2 kleiner ist als 
bei N2. Dies wird bestatigt durch einen Vergleich der Ein- 
elektronenenergien im Potential von N,6' und von Pz" (wo 
die im wesentlichen aus s-Valenz-AOs gebildeten MOs voll 
besetzt sind): Wie Abbildung 13 zeigt, liegt 30, in N2 ober- 
halb von In,, und in P2 findet man 50, unterhalb von 2n,,, 
wenn auch in beiden Fallen der energetische Unterschied 
nicht sehr grol3 ist, namlich von der GraBenordnung 1 eV. 
Auch e~per imente l l~~ '~  Ill3t sich nachweisen, daB das erste 
Ionisationspotential bei N2 einer Ionisation aus 30, ent- 
spricht (das also das h6chste besetzte MO sein sollte), bei 
P2 hingegen einer Ionisation aus 2n,Igg1. 

In" -80L -90 

Abb. 13. Energienivedus irn Feld von Nge und PfO. 

Man kann die Abbildung 13 zugrundeliegende MO- 
theoretische Argumentation auch in die Terminologie der 
Hybridisierung ubersetzen. Danach ist z. B. das Stickstoff- 
atom N in seiner Grundkonfiguration ls22s22p3 dreiwertig, 
so dal3 sich daraus ein Molekul N2 mit einer Dreifachbin- 
dung bilden kannte. Der Bindung entgegen wirkt aber vor 
allem die Pauli-AbstoDung der doppelt besetzten 2s-AOs, 

ferner die Pauli-AbstoBung zwischen 2s-AOs und a-Bin- 
dung. Diese AbstoDungen lassen sich durch isovalente Hy- 
bridisierung mildern, im Extremfall durch Promotion in 
die Valenzkonfiguration ls2di32p2= ', wobei di 
ein digonales oder sp-Hybrid-A0 wie in Gleichung (13) 
ist. Dabei bedeutet di', da5 von den beiden Hybrid-AOs 
dil und di2 das eine mit einem einsamen Elektronenpaar 
doppelt besetzt ist und das andere als Valenz-A0 fur die 
NN-Bindung zur Verfugung steht. Bei einer derartigen iso- 
valenten Hybridisierung wird die Pauli-AbstoDung vemn- 
gert und zudem die NN-a-Bindung unmittelbar verstlrkt, 
aber sie erfordert Promotionsenergie. Beide Effekte sollten 
in P2 schwlcher sein, wo die Pauli-AbstoDung von vorn- 
herein eine geringere Rolle spielt. 

Man findet bei N2 die Valenzkonfiguration ~ ' ~ ' p ' . ' ~ d ~ . ~ ,  
bei P2 hingegen s'~s2p3~09d0~09 ; die Valenzkonfiguration in 
P2 kommt der Grundkonfiguration s2p3 etwas naher (setzt 
also weniger Promotion voraus), aber auch die in N2 ist 
von der fur digonale Hybride erforderlichen Konfigura- 
tion s'.~P'-' noch hinreichend entfernt. 

In Abbildung 14 sind die s- und p-Populationen der ein- 
zelnen MOs angegeben. Die p-Beimischung zu 40, und 
40, ist bei P2 kleiner als die zu 20, und 20, in N2. Entspre- 
chendes gilt fur die s-Beimischung zu 30, bzw. 50,. 

Mg2 R R I I 
N2 

p2 

F2 

CI2 

0 1 0  1 0  1 

Abb. 14. Mullikcnsche Besetzungszahlen (,~ross"-Populationcn~ fur die s- 
und p-Valenz-AOs in den kanonischen MOs von X2-Molekulen. Jeweils von 
links nach rechts: s, p (schraffert). Vcrwendete AO-Basen wie bei Abb. 4. 

Die 0-Bindung in N2 und in P2 liegt zwischen reiner p- 
Bindung und sp-Hybrid-Bindung, jedoch vor allem in Pz 
naher bei einer reinen p-Bindung. Auf die unterschiedliche 
isovalente Hybridisierung haben als erste Mulliken und Liu 
h i n g e w i e ~ e n ~ ~ ~ ~ .  Der relativ geringe Unterschied erkllrt 
aber noch nicht die gewaltigen Unterschiede in den 0- und 
n-Inkrementen. Hier helfen uns die uberlappungspopula- 
tionen etwas weiter. Die gesamten Uberlappungspopula- 
tionen der XX-Bindung sind z. B. 

N2: 0.71 P2: 0.73 

aufgeteilt in a- und n-Beitrage 

N ~ , c J :  0.17 P2, U: 0.23 
n: 0.27 n: 0.25 

wobei ,,n" den Beitrag je einer der beiden n-Bindungen be- 
deutet. Offenbar ist die a-Bindung in N2 schwlcher als 
eine n-Bindung, wahrend in P2 beide Typen von Bindun- 
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gen etwa gleich stark sein sollten. Man kann die a-Uber- 
lappungspopulationen weiter aufschlusseln in Beitrage der 
ss-, der spa- und der papo-Uberlappung (zusatzlich gibt es 
noch sdo-, poda- und dodo-Beitrage) 

N ~ , s s :  -0.13 P2, SS: -0.04 
spa: 0.05 spa: 0.00 

papa: 0.10 papa: 0.16 

Die relative Schwache der a-Bindung in N2 beruht offen- 
bar auf der negativen ss-ijberlappungspopulation, d. h. 
der AbstoDung der 2s-AOs. Diese ist durch isovalente Hy- 
bridisierung bereits gemildert, d. h. sie ware noch starker, 
wenn man die einsamen Elektronenpaare als reine 2s-AOs 
,,einfrieren" wurde. In P2 ist die 3s-AbstoBung wesentlich 
schwacher. 

Alternativ kann man die gesamten a-uberlappungspo- 
pulationen in Beitrage von 2a,, 2a, und 30, bei N2 sowie 
4ag, 40, und 5a, bei P2 aufteilen 

N2, Zag: 0.40 P2, 40,: 0.32 
20,: -0.19 40,: -0.09 
30,: -0.04 50,: 0.00 

Danach ist 20, bzw. 40, stark bindend, 20, bzw. 40, 
schwach antibindend und 30,  bzw. 50, nahezu nichtbin- 
dend. 

Allein aufgrund der gesamten Uberlappungspopulatio- 
nen ware zu erwarten, daI3 die Dreifachbindungen in N2 
und in P2 etwa gleich stark sein sollten. Man kann aber 
nicht ohne weiteres von den uberlappungspopulationen 
auf die Bindungsenergie schlie13en. Die Bindungsenergie 
wird auch dadurch mitbestimmt, wie fest ein Valenzelek- 
tron im freien Atom gebunden ist, d. h. im wesentlichen 
durch das Ionisationspotential. Dieses ist fur p-AOs bei N 
um einen Faktor 1.3 groDer als bei P, beriicksichtigt man 
den hoheren s-Anteil in der X=X-Bindung von N,, sollte 
der Faktor noch etwas gr6Ber sein. Daher wird zumindest 
qualitativ verstandlich, daB die Bindungsenergie in N2 
deutlich groBer als in P2 ist. 

4.4. Vergleich von Bez mit Mgz 

Im Falle von N2 und P2 haben sich die MOs 20, bzw. 
40, als stark bindend und 20, bzw. 40, als schwach anti- 
bindend erwiesen (vgl. Abschnitt 4.3). Wiirde das fur alle 
X2-Molekule gelten, so sollten auch Be2 und Mg, stabile 
Molekiile sein. 

Das Molekul Mg, ist experimentell nachgewiesen wor- 
den["] (Gleichgewichtsabstand re = 3.98 k Bindungsener- 
gie D,= 1.2 kcal/mol). Das Molekiil Be2 kennt man nur 
von - allerdings sehr zuverlassigen - quantenchemischen 
Re~hnungen[~~*~ ' ] ,  es sollte danach rnit re = 2.50 A und 
De=2.0 kcal/mol deutlich fester gebunden sein als Mg,. 
Das homologe Ca2 ist wiederum fester gebunden als Be2 
und Mg,. Gleichgewichtsabstand und Bindungsenergie bei 
Mg2 lassen auf eine van-der-Waals-Bindung schlieBen, wie 
sie zwischen beliebigen ,,closed-shell"-Systemen auftritt 
(z. B. He2: re = 2.97 A, D ,  = 0.02 kcal/mol; Ne2 : re = 3.07 A, 
D,  = 0.05 kcal/mol). Die van-der-Waals-Bindung (vgl. [941) 

geht anders als die chemische Bindung nicht mit der Uber- 
lappung von Orbitalen einher, sondern sie beruht auf der 
wechselseitigen Induzierung momentaner Dipole; sie ist 

urn so starker, je groBer die Dipol-Polarisierbarkeit der be- 
teiligten Atome oder Molekiile ist. Magnesium hat eine re- 
lativ hohe Dipol-Polarisierbarkeit (vgl. Tabelle 1), was 
verstandlich macht, daD die Bindung in Mg, vie1 fester ist 
als in He2 oder Ne2. Nach dem Gang der Dipol-Polarisier- 
barkeiten (Tabelle 1) sollte allerdings die Bindungsstarke 
in der Reihe Ca,, Mg,, Bez abnehmen. Wie schon erwahnt, 
ist Be2 aber sehr wahrscheinlich fester gebunden als Mg2 
(in Einklang damit, daR auch die Kohasionsenergie im fe- 
sten Beryllium groBer als im festen Magnesium ist). 

SCF-Rechnungen ergeben weder fur Be2 noch fur Mgz 
eine Bindung, nicht einmal lokale Minima der Potential- 
kurven. Man mu13 vielmehr die Elektronenkorrelation['61 in 
sehr aufwendiger Weise beriicksichtigen. Aber auch schon 
die aus SCF-Rechnungen gewonnenen Potentialkurven 
zeigen eine Besonderheit. 

Wahrend normalerweise starke Uberlappung von Orbi- 
talen entweder deutliche AbstoBung oder Anziehung (che- 
mische Bindung) bewirkt, findet man vor allem bei Bez (in 
geringerem MaBe bei Mg,) im Bereich starker Uberlap- 
pung nur eine ganz schwache AbstoBung, da sich der bin- 
dende Effekt von 20, und der antibindende Effekt von 20, 
weitgehend kompensieren. Normalerweise ist ein antibin- 
dendes MO immer wesentlich starker antibindend als das 
entsprechende bindende MO bindend ist. Offenbar hat die 
p-Beimischung zu diesen MOs (vgl. Abb. 14) eine Verstar- 
kung der Bindung durch 20, zur Folge und eine Schwa- 
chung der Antibindung von 20,. DaB dieser Effekt nicht 
so ausgepragt ist wie bei N2, erscheint plausibel, da 2p0 im 
N-Atom besetzt ist, im Be-Atom aber nicht. 

DaB Be2 fester gebunden ist als Mg2, erklart sich aus der 
Tatsache, daB Hybridisierung bei den Elementen der zwei- 
ten Periode effektiver als bei den Elementen der hoheren 
Perioden ist. Es liegt hier offenbar ein Grenzfall zwischen 
(schwacher) chemischer Bindung und (starker) van-der- 
Waals-Bindung vor. 

Eine der starksten echten van-der-Waals-Bindungen 
liegt im tiefsten Triplett-Zustand von Li2 vor (re = 4.2 A, 
D. = 0.8 k c a l / m ~ l [ ~ ~ ~ ) .  Sie ist der Bindung in Mg, lhnlicher 
als der in Be2. Enthielte Be, eine echte van-der-Waals-Bin- 
dung, so sollte die Bindung deutlich schwacher als im Liz- 
Triplett sein, weil die Polarisierbarkeit von Li (Tabelle 1) 
etwa 4mal so groI3 wie die von Be ist. 

4.5. Erklarung der unterschiedlichen u- und dnkremente 

Die a-Bindungsinkremente sind (vgl. Anhang 2) im Prin- 
zip den Molekiilen C2H6, N2H4, H202, F,, Si2H6, P2H4, 
HzS2 und CI, entnommen worden - unter der Annahme, 
daB die XH-Bindungen jeweils gleich wie in CH4, NH3, 
H20, SiH4, PH3 bzw. H2S sind. Ein Vergleich der Ergeb- 
nisse von Populationsanalysen in Abbildung 15 und Abbil- 
dung 6 zeigt, daB diese Annahme befriedigend zutrifft, zu- 
mindest fur die s :p-Verhaltnisse der AOs von X in den 
XH-Bindungen. 

Auch die Hybridisierung fur die einsamen Elektronen- 
paare erweist sich in den entsprechenden Molekulen er- 
staunlich ahnlich, sogar bei HF  und F2 oder HCI und 
c12. 

Zu den Pauli-AbstoBungen zwischen Paaren von XH- 
Bindungen und zwischen XH-Bindungen und einsamen 
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Abb. 15. Mullikensche Besetzungszahlen (,,gross"-Populationen) fiir die s- 
und p-Valenz-AOs von X in den lokalisierten MOs von X2H,.-Molekillen. 
Vgl. Legende zu Abb. 4 und 5. 

Elektronenpaaren, die wir von den XH,-Molekulen ken- 
nen, kommt bei den X2H2,-Molekiilen noch die Absto- 
Bung zwischen den einsamen Elektronenpaaren der beiden 
X-Atome hinzu, die wir auch schon von den X2-Molekiilen 
kennen (vgl. Abschnitte 4.2 und 4.3). Wahrend die beiden 
erstgenannten AbstoDungen durch isovalente Hybridisie- 
rung deutlich verringert werden konnen, ist die Hybridisie- 
rung in bezug auf die letztgenannte AbstoBung etwas weni- 
ger effektiv (wie etwa der Vergleich NH3/N2 zeigte). So 
sind die XX-Bindungen in NzH4, H202 und F2 naherungs- 
weise reine p-Bindungen, hingegen ist die s-Beimischung 
in den XH-Bindungen gro5er. 

Vergleicht man die Beitrage zur XX-Uberlappungspopu- 
lation, die von lokalisierten MOs der XX-Bindung herriih- 
ren (Tabelle 3), in der Reihe C2H6, NZH4, H2O2, Fz, so fin- 
det man eine stetige Anderung, ohne einen Sprung zwi- 
schen CzH6 und N2H4. Einen Sprung findet man aber bei 
den Beitragen der ubrigen lokalisierten MOs zur XX- 
Uberlappungspopulation. Die AbstoBung der CH-Bindun- 
gen in C2H6 schwacht also die CC-Bindung nur unwesent- 
lich, wahrend die AbstoBung der einsamen Elektronen- 
paare in N2H4, H202 sowie Fz eine erhebliche Schwachung 
der Bindung bewirkt. Diese Schwachung ist offenbar die 
Ursache fur den Sprung in den a-Bindungsinkrementen 
von CzH6 zu N2H4 (vgl. Tabelle 2). Dennoch sind einige 
Merkwiirdigkeiten nicht ohne weiteres zu verstehen. Wieso 
ist die Schwachung der Bindung z. B. in N2H4, H2O2 und 
F2 etwa gleich, obwohl pro X-Atom die Zahl der einsa- 
men Elektronenpaare 1, 2 und 3 betragt? Das mag daran 
liegen, daB als Folge der ,,lone-pair"-AbstoBung der XX- 
Abstand von N2H4 zu F2 zunimmt, was automatisch eine 
Verringerung der AbstoBung beim vergroBerten Abstand 
und zugleich eine Schwachung der unmittelbaren XX-Bin- 
dung bewirkt. Auch andern sich die empirischen o-Inkre- 
mente in Tabelle 2 von NN iiber 00 zu FF praktisch nicht, 
wahrend die gesamten Uberlappungspopulationen (Ta- 
belle 3) in dieser Reihe deutlich abnehmen. Dies ist zum 
Teil wohl darauf zuriickzufuhren (wie schon in Abschnitt 
4.3 beim Vergleich N2/Pz diskutiert), daB die Bindungs- 
energie nicht allein durch die Uberlappungspopulation, 

sondern auch durch das Ionisationspotential von X be- 
stimmt wird. Dieses steigt von N zu F und kompensiert die 
Abnahme der Uberlappungspopulation zum Teil. Es kann 
ferner eine Rolle spielen, daB die SCF-Naherung, auf der 
unsere Populationsanalysen basieren, in der Reihe 
CzH6.. . F2 zunehmend schlechter wird, d. h. daB Effekte 
der Elektronenkorrelationl%l zunehmend wichtiger wer- 
den, die zu einer Bindungsverstarkung fuhren, welche sich 
nicht in den Populationsanalysen widerspiegelt. 

Tabelle 3. Mullikensche XX-Uberlappungspopulationen fiir XzHz.-Mole- 
kale [a]. 

C2H6 N2H4 H202 F2 

LMO der XX-Bindung 0.43 0.40 0.30 0.25 
iibrige MOs -0.05 -0.23 -0.22 -0.21 
gesamt 0.38 0.17 0.08 0.04 

LMO der XX-Bindung 0.46 0.41 0.36 0.3 1 
Ubrige MOs -0.06 -0.12 -0.16 -0.23 
gesamt 0.40 0.29 0.20 0.08 

[a] Vgl. Abb. 15. 

Vergleichen wir nun die X2H2,-Molekiile der zweiten 
mit denen der dritten Periode! Die XX-Uberlappungspo- 
pulationen fur die lokalisierten MOs der XX-Bindungen 
sind in der Reihe Si2H6, P2H4, H&, C12 (Tabelle 3) nur 
wenig gr6Ber als in der Reihe C2H6.. . F2. Dagegen sind die 
Beitriige der ubrigen lokalisierten MOs zur Gesamt-XX- 
Uberlappungspopulation vor allem bei P2H4 und H2S2 
deutlich verschieden von den entsprechenden Werten fur 
N2H4 und H2S2. Es zeigt sich hier wiederum, da5 die Ab- 
stoBung der einsamen Elektronenpaare bei Elementen der 
hoheren Perioden weniger ausmacht. 

Die gesamten XX-Uberlappungspopulationen lassen 
verstandlich erscheinen, warum die o-Inkremente bei den 
Elementen der dritten Periode groaer als bei denen der 
zweiten Periode sind - vor allem, was den Vergleich NN 
und 00 mit PP und SS betrifft - obwohl im allgemeinen 
(vgl. Abb. 3 und 10) die Atome aus der zweiten Periode fe- 
stere Bindungen bilden. Die h d e r u n g  der Uberlappungs- 
populationen von H202 zu H2S2 ist so groB, da5 die in ent- 
gegengesetzter Richtung wirkende Anderung der Ionisa- 
tionspotentiale von 0 zu S den Trend nicht umkehren 
kann. 

Interessanterweise ist (trotz der unterschiedlichen Bin- 
dungslangen) die NN-o-Uberlappungspopulation in NzH4 
(0.17) fast gleich wie in N2 (0.17), wahrend sie in P2H4 
(0.29) etwas grUBer als in P2 (0.23) ist. 

Trotz der erheblichen Schwachung der XX-Bindung fur 
X = N oder 0 durch die AbstoBung der einsamen Elektro- 
nenpaare sind die XX-Mehrfachbindungen insgesamt star- 
ker als fur X=P, As oder S, Se (vgl. Abb. lo), was haupt- 
sachlich daher riihrt, daD die Valenzelektronen bereits bei 
den isolierten Atomen aus der zweiten Periode fester als 
bei denen aus hijheren Perioden gebunden sind (vgl. Ab- 
schnitt 4.3 und Abb. 1). Da die ,,lone-pair"-AbstoBung 
ganz zu den o-Inkrementen gerechnet wird, ergeben sich 
die n-Inkremente bei der zweiten Periode soviel groBer als 
bei den haheren Perioden. 
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4.6. Vergleich von P4 rnit Ps; 
Ringspannung in Phosphorringen 

In Anbetracht der unterschiedlichen o- und n-Bindungs- 
inkremente von N, 0 einerseits und P, S sowie As, Se etc. 
andererseits ist es nicht weiter verwunderlich, daB die sta- 
bilste Modifikation von Stickstoff und Sauerstoff aus N2- 
bzw. 02-Molekulen besteht, wahrend Phosphor und 
Schwefel gr6Bere Molekule (z. B. P4, S8) rnit nur Einfach- 
bindungen bevonugen. uberraschend ist dennoch die re- 
lative Stabilitat des P4-Tetraeders, fur das man, lhnlich wie 
fur Tetrahedran, eine betrlchtliche Ringspannung erwar- 
ten mag. Der Vergleich der Atomisierungsenergie von P4 
(284 kca lhol )  mit dem sechsfachen PP-o-Inkrement 
(6 x 48 = 288 kcal/mol) weist auf das Fehlen einer Span- 
nungsenergie hin. Zum gleichen SchluD kommt man an- 
hand von thermochemischen Daten fur die isodesmische 
Reaktion P4 + 8 PH3+6 P2H4, bei der die Zahl der PH-Bin- 
dungen und der PP-Bindungen erhalten bleibt. Auch das 
cyclische (PH), weist nach Rechnungen von Schoeller und 
Staemmler[98a1 praktisch keine Spannungsenergie auf. Die 
entsprechende Spannungsenergie von Tetrahedran betragt 
immerhin 122 kcal/m~l[~' '  und die von Cyclopropan 25 
k c a l / m ~ l ~ ~ ~ ~ ~ ' ~ .  

Es ist Vorsicht dabei geboten, aus dem Fehlen von Span- 
nungsenergie auf das Fehlen von Ringspannung zu schlie- 
Ben, da die Referenzenergie der PP-Einfachbindung in 
P2H4 ja auch schon (durch AbstoBung der einsamen Elek- 
tronenpaare) geschwacht ist, auch wenn die gleiche Absto- 
Bung ebenfalls in P4 sowie in (PH), vorhanden ist. Auffal- 
lig erscheint, daD ein kubisches Pa-Molekul nicht bekannt 
ist; auch in diesem gabe es nur PP-Einfachbindungen, und 
die Valenzwinkel waren sehr nahe dem fur P optimalen 
Wert von 92-94", der eigentlich noch gunstiger als ein Te- 
traederwinkel sein sollte. 

Einigen AufschluD geben ab-initio-Pseudopotentialrech- 
nungen[w*'Ool zum Vergleich der Molekule X2, &, Xa rnit 
X=N,  P, As. Wie zu erwarten, erweist sich ein hypothe- 
tisches N4 als energetisch sehr vie1 ungunstiger gegenuber 
2 N2 (um mehr als 200 kcal/mol), wahrend P4 je nach Re- 
chenaufwand entweder energetisch dicht bei 2 P2 oder 
deutlich darunter liegt, As4 immer deutlich unter 2 As2. Im 
Falle von P4 ist die Mitberiicksichtigung von d-AOs ent- 
scheidend, um P4 gegenuber 2 P2 zu stabilisieren, wobei die 
relative Energieerniedrigung nur ca. 30 kcal/mol betragt, 
bei einer d-AO-Population von 0.10 in Pa und 0.06 in P2 
(sehr iihnliche Werte ftndet man fur N2/N4 und As2/As4). 
Die d-AOs spielen also eine deutlich geringere Rolle als 
bei den hypervalenten Phosphorverbindungen (vgl. die 
Abschnitte 5 und 6), sind aber doch nicht unwichtig. Der 
in einer alteren Arbeitl'o'al gezogene SchluB, man konne das 
PE-Spektrum von P4 auch ohne d-AOs gut reproduzieren, 
folglich spielten die d-AOs keine Rolle, war also sicherlich 
voreilig. 

Eine Rechnung ohne d-AOs ergibt das kubische Pa um 
ca. 10 kcal/mol stabiler als 2 P4. Tn'nquier et al.[wl konnten 
eine Rechnung an P, rnit d-AOs nicht durchfiihren, aber 
sie argumentieren uberzeugend, daB der Beitrag der d-AOs 
beim kubischen Pa wesentlich geringer als beim tetraedri- 
schen P4 sein sollte, so daB rnit d-AOs Pa gegenuber 2P4 
nicht stabil ist. Diese Autoren machen auch plausibel, daB 

parallele PP-Bindungen sich abstoBen und diese Absto- 
Bung mehr ausmacht als die Ringspannung in P4. 

Auch wenn man bisher die genaue relative energetische 
Lage von P8 und 2 P4 nicht kennt, so kann man sich durch 
Symmetriebetrachtungen nach Art der Woodward-Hoff- 
mann-Regeln klar machen, daD die Reaktion P p 2  P4 ther- 
misch verboten ist["lbl. Folglich sollte sich Pa, selbst wenn 
es nur metastabil ist, nicht in 2P4 umlagern, jedenfalls 
nicht unimolekular. Wahrscheinlicher erscheint eine Poly- 
merisation zu schwanem Phosphor, wobei nur wenige 
Bindungen zu ,,springen" und die Valenzwinkel sich nur 
geringfugig zu erweitern hatten. Die Moglichkeit einer sol- 
chen Polymerisation ist bisher ebensowenig theoretisch 
untersucht worden, wie geklart ist, ob wiirfelformiges P8 
zumindest ein lokales Minimum der Potentialhyperfllche 
des Pa-Systems darstellt. 

Im schwarzen Phosphor liegen ebenfalls nur PP-Ein- 
fachbindungen bei offenbar optimalen Valenzwinkeln und 
ohne sich storende parallele PP-Bindungen vor. Vermut- 
lich gibt es aber noch einen metallischen (delokalisierten) 
Bindungsanteil, der bewirkt, daB die Kohasionsenergie pro 
PP-Bindung rnit 53 kcal/mol deutlich groBer als das PP-o- 
Inkrement (48 kcal/mol) ist. 

4.7. SIC- und SiO-Doppelbindungen 

Die Sic-Doppelbindung ahnelt der SiO-Doppelbindung 
insofern, als sie energetisch weniger gunstig ist als zwei 
Sic-Einfachbindungen. Aus den Bindungsinkrementen er- 
halt man etwa 78 kcal/mol fur die Dimerisierungsenergie 
von H2SiCH2 bezuglich des cyclischen Dimers (mit einem 
SiCSiC-Ring), wenn man eine Spannungsenergie vernach- 
lassigt, die kaum ins Gewicht fallen sollte. Ahlrichs und 
Heinzmann1'021 erhielten aus einer ab-initio-Rechnung eine 
Reaktionsenergie von etwa 76 kcal/mol fur diesen ProzeB 
und - was noch interessanter sein mag - eine Bamere von 
nur etwa 4 kcal/mol, die ein Hinweis darauf ist, daB die 
thermische Dimerisierung anders als im Falle des Ethens 
nicht mehr symmetrie-verboten ist. 

Die Sic-Bindung ist ausgesprochen polar, aber die SiO- 
Bindung z. B. im Oxosilan H2Si0 ist naturlich noch pola- 
rer und zwar derart, daB eine Beschreibung durch eine se- 
mipolare Bindung H2Si"-0" der Realitat fast noch naher 
kommt als die traditionelle Formulierung mit einer Dop- 
pelbindung H2Si=01'031. Diese Bindung hat tatsichlich ei- 
nige Ahnlichkeiten rnit der echten semipolaren Bindung 
wie in H,P"-O". Man findet in H2Si0 sogar eine tihnlich 
groBe d-AO-Population am Silicium wie in H3PO['04n1 am 
Phosphor (0.2 bzw. 0.3 Elektronen). 

5. Molekiile, die scheinbar die Oktettregel 
nicht befolgen 

5.1. Hybride mit d-Beteiligung oder 
Mehnentrenbindungen? 

Ein bedeutungsvoller Unterschied in der Chemie der 
Elemente der zweiten und der hoheren Perioden ist das 
Auftreten von Verbindungen, die scheinbar die Oktettregel 
nicht befolgen, wie z. B. SF6, XeF,, XeF6 etc. 
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Zur Erklarung der Bindung in derartigen Molekiilen gibt 
es zwei Hypothesen[IMb1: 

(a) Beteiligung von d-AOs, die z. B. zu sp3d2-Hybriden 

(b) Bildung von Dreizentren-Vierelekronen-Bindungen 
f"hren12%551. 

ohne nennenswerte d-AO-Beteilig~ng""~~. 

Das Zustandekommen einer Dreizentren-vierelektro- 
nen-Bindung ist im unteren Teil von Abbildung 16 erlHu- 
tert. Beispielsweise kann man bei XeFz aus den p-Valenz- 
AOs des Xe-Atoms und der beiden F-Atome drei Linear- 
kombinationen bilden, von denen eine (ob) bindend, eine 
(on) nichtbindend und eine (ma) antibindend ist (das gestri- 
chelte do-A0 bei on sol1 hierbei ignoriert werden). Vier 
Elektronen (zwei von Xe und je eines von den beiden F) 
besetzen dann die MOs ob und on, so daR insgesamt Bin- 
dung resultiert[Ia6! 

Abb. 16. MOs fGr eine Dreizentren-Vierelektronen-a-Bindung (unterer Teil 
des Bildes) und fiir die Riickbindung (oberer Teil des Bildes). Die d-AOs, die 
fiir diese Bindung nicht unbedingt erforderlich sind, sie aber ventarken kdn- 
nen, sind gestrichelt. 

Das Analogon dieser Dreizentren-Vierelektronen-Bin- 
dung in der VB-Theorie ware die Mesomerie zwischen 
zwei ionogenen Grenzstrukturen 

Diese Schreibweise macht (ebenso wie das MO-Bild) deut- 
lich, daO jedes der F-Atome etwa eine halbe negative La- 
dung trggt, und daR jede XeF-Bindung einen kovalenten 
und einen ionischen Anteil hat. Fur derartige Bindungen 
ist es gunstig['06~'a71, wenn das Zentralatom (hier Xe) ein 
kleines Ionisationspotential hat und das AuRenatom (hier 
F) moglichst elektronegativ ist. 

Wenn d-AOs des Zentralatoms fur die Bindung zur Ver- 
fiigung stehen, so kann das MO on auch bindend werden, 
wodurch insgesamt die Bindung stabilisiert wird. Im hypo- 
thetischen Fall, daB p- und d-Valenz-AOs von Xe gleich 
besetzt waren, konnte man von pd-Hybriden sprechen. 

5.2. Vergleich von NH3F2 mit PH3F2 

Es ist aufschlubreich, das hypothetische Molekiil NH3Fz 
mit dem existenten[lo*] Molekul FPH3F zu vergleichen, um 
das unterschiedliche Verhalten von N und P als repdsen- 
tative Atome aus der zweiten Periode bzw. aus haheren Pe- 
rioden verstehen zu lernen['Ogl. 

Wir kannen jedes der beiden Molekiile formal aus ei- 
nem planaren Fragment XH3 und zwei F-Atomen so auf- 
bauen, daB das n-artige einsame Elektronenpaar von XH3 
(Hhnlich wie das p-A0 von Xe) mit den beiden p-AOs der 
F-Atome eine Dreizentren-Vierelektronen-Bindung bildet. 
Wenn unsere Vorstellung von der Rolle des Ionisationspo- 
tentials des zentralen Atoms richtig ist, konnen wir erwar- 
ten, daR in beiden Molekiilen eine FXF-Bindung entsteht, 
da sowohl das planare PH, als auch das planare NH3 Ioni- 
sationspotentiale haben (9.9 bzw. 10.9 ev), die niedriger 
sind als z. B. das von Xe (12.10 eV). In der Tat finden wir, 
daB in der symmetrischen Dsh-Konfiguration (vgl. Abb. 
17) sowohl PH3F2 als auch NH3F2 stabil sind bezuglich der 
planaren XH,-Spezies und eines F,-MolekUl~['~~~. 

Fur NH3F2 betrggt die Stabilisierung allerdings nur we- 
nige kcal/mol, fur PH3F2 dagegen ungefahr 170 kcal/mol. 
Dabei ist der Beitrag der d-AOs am X-Atom zur Bindungs- 
energie schon mitberiicksichtigt (bei NH3F2 ca. 7 
mol, bei PH3F2 dagegen ca. 40 kcaI/mol). 

i 
F7TF H 
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ti 
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Abb. 17. Geometrische Strukturen von PH3F2 und NH3F2: (a) und (b) in D3,- 
Symmetric, (c) Symmetrie-Erniedrigung nach C,,. 

In dieser Hinsicht besteht zwar ein deutlicher quantitati- 
ver, aber noch kein qualitativer Unterschied zwischen 
NH3Fz und PH3Fz. Qualitativ verschieden verhalten sich 
die beiden Molekule jedoch bezuglich einer Symmetrieer- 
niedrigung von D3h nach CSv (vgl. Abb. 17). WHhrend die 
Potentialhyperfkhe von PH3F2 tatsachlich ihr Minimum 
fur D,,-Symmetrie hat, nimmt die Energie von NH3F2 ab, 
wenn sich die Symmetrie nach C3, erniedrigt. Die stabilste 
C3,-Struktur entspricht im wesentlichen einem Ionenpaar 
H3NFe . . Fe['Iol. Fur den NF-Abstand und den HNF- 
Bindungswinkel im NH3F@-Teil ergibt die Rechnung 
1.41 A und 107", fur den anderen NF-Abstand 2.06 A. Die 
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NF-Bindungen in der optimalen Dgh-Struktur erweisen 
sich rnit 1.70 A als ungewohnlich lang, viel zu lang fiir ko- 
valente NF-Bindungen, weshalb die Bindungen nur sehr 
schwach sein konnen. Deshalb ist es so vie1 gunstiger, 
wenn nur ein F-Atom kovalent (in normalem Abstand) ge- 
bunden ist, und wenn dafiir das andere F-Atom weiter ent- 
fernt bleibt. Um das Stickstoffatom ist nicht genug Platz 
fur fiinf nachste Nachbarn, in der Umgebung des Phos- 
phoratoms hingegen durchaus["'"'. 

Was die Population der d-AOs betrifft, so ist diese (vgl. 
Tabelle 4) in H3NFz (DSh-struktur) mit 0.05 Elektronen 
ahnlich gering wie in anderen ,,normahalenten" Verbin- 
dungen; in H3PF2 erreicht sie immerhin 0.27 Elektronen. 
Dies ist viel weniger als das Paulingsche sp3d-Hybridisie- 
rungsmodell verlangt, namlich die Besetzung mit einem 
ganzen d-Elektron. Das Rundlesche Modell einer elektro- 
nenreichen Mehnentrenbindung kommt der Realitat si- 
cherlich nBhe+l'lbl. 

Tabelle 4. Mullikensche ,,gross"-Populationen der d-AOs in analogen Mole- 
ktilen mit Atomen aus der nveiten oder dritten Periode [a]. 

H3N H,NFZ H3NO HzNOH 

an N 0.01 0.05 0.08 0.05 
an F, 0 0.02 0.05 0.05 

H3P H3PFZ H3FQ HzPOH HzPF HzFPO 

an P 0.08 0.27 0.30 0.15 0.13 0.36 
an F PI, 0 0.02 0.05 0.01 0.05 

H2S H2S0 HSOH HClO 

an S, CI 0.05 0.26 0.11 0.08 
an 0 0.05 0.01 0.03 

[a] Vgl. [104a, 1091; [b] nur axiale F-Atome. 

5.3. Ruckbindung 

Im oberen Teil von Abbildung 16 sind auch die MOs an- 
gegeben, die man als Linearkombinationen aus den zur 
Molekiilachse senkrechten p-AOs bilden kann. Da alle 
drei n-AOs (in jeder der beiden Richtungen) voll besetzt 
sind, mit anderen Worten, da alle drei MOs nb, nn und n. 
jeweils voll besetzt sind, resultiert insgesamt keine Bin- 
dung, sondern eher eine AbstoBung. Wenn sich dagegen 
am Zentralatom ein d-A0 beteiligen kann, welches das 
MO II, bindend macht, ist insgesamt eine bindende Wech- 
selwirkung mbglich. Da in der o-Bindung Ladung vom 
Zentralatom auf die AuBenatome ubertragen wird, im n- 
MO aber (bei d-AO-Beteiligung) in entgegengesetzter 
Richtung, spricht man von Ruckbindung. 

Die Riickbindung ist in PH3F2 relativ schwach, entspre- 
chend einer Population des dn-AOs von 0.05; sie ist we- 
sentlich starker in PF,, wo die dn-AO-Population 0.40 be- 
tr&gt[1'21. Weil die o-Bindungen in PF, soviel Ladung vom 
P-Atom abziehen, wird die Ruckbindung besonders effek- 
tiv. Die Population von d o  ist dagegen kaum groBer als in 
PH3F2 (0.24 gegeniiber 0.22 Elektronen). 

Zur Beantwortung der Frage, ob das Paulingsche Mo- 
dell der Wirklichkeit gerecht wird, darf man nur die Popu- 
lation von d o  heranziehen. Die Population von dn und da- 
rnit das Vorliegen von Ruckbindung ist im Paulingschen 

Modell sozusagen gar nicht vorgesehen. Die Annahme von 
sp3d-Hybriden ist also nicht einmal bei PF5 eine annil- 
hernd korrekte Beschreibung, und man sollte auch im Che- 
mieunterricht dem Rundleschen Modell den Vorzug ge- 
ben, wonach in PF, drei aquatoriale Zweizentren-Zwei- 
elektr~nen-Bindungen["~] und eine axiale Dreizentren- 
Vierelektronen-Bindung vorliegen, mit nicht unerheblicher 
Stabilisierung durch eine n-artige Ruckbindung. 

5.4. PHS und SH4 

Anders als PH3F21'081 ist die Stammverbindung PH, bis- 
her experimentell nicht bekannt; sie ist jedoch durch quan- 
tenchemische Rechnungen gut untersucht w ~ r d e n [ " ~ . " ~ ~ .  
In der Dsh-struktur ist PH, ein Minimum der Potentialhy- 
perflache rnit einer hinreichend hohen Barriere gegen den 
Zerfall in PH, und H2. Es sollte also zumindest metastabil 
sein. PH, ist ein ausgepragt nichtstarres Molekiil, die Bar- 
riere fiir die Pseudorotation (ca. 2 kcal/mol) ist von der 
gleichen GroDenordnung wie die Nullpunktsenergie der 
Schwingung, die die Pseudorotation initiiert. Das hat 
wahrscheinlich zur Folge, daR die fiinf H-Atome dyna- 
misch gleichwertig sind - wie das wohl auch fiir CHF 
gilt["61, das eine ganz andere Gleichgewichtsstruktur hat. 

Eine Merkwiirdigkeit der Potentialflache fur die Reak- 
tion PH,-PH,+ H2 besteht darin, daB die Ubergangszu- 
stande fur einen konzertierten ProzeD und fur eine zwitter- 
ionische Zwischenstufe H,P@. - HQ[''51 sich energetisch 
kaum unterscheiden und auch durch keine signifikante zu- 
satzliche Barriere getrennt sind. 

Ebenfalls vom Experiment her nicht bekannt ist das Mo- 
lekul SH4. Auch dieses Molekiil ist bezuglich des Zerfalls 
in SHz und Hz metastabil, d. h. es liegt nur ein lokales Mi- 
nimum der Potentialhyperflache vor. Die Gleichgewichts- 
struktur hat aber - wie erste quantenchemische Rechnun- 
gen ergaben[l"] - nicht C2,-Symmetrie wie SF,, sondern ist 
eine flache quadratische Pyramide mit C,,-Symmetrie und 
r(SH)= 1.40 A, 4 H S H =  155"[""'201. 

5.5. Lokalisierbarkeit von hypervalenten Bindungen 

Auf den ersten Blick besteht ein wesentlicher Unter- 
schied zwischen dem Paulings~hen[~~] und dem Rundle- 
schen M ~ d e l l [ ' ~ ~ '  darin, daB nach Puuling samtliche XR- 
Bindungen, etwa in SF6, lokalisierte Zweielektronen-Zwei- 
zentren-Bindungen sind, daI3 dagegen nach Rundle nur 
eine Beschreibung durch Mehrzentrenbindungen moglich 
ist. Die Hundsche Lokalisierungsbedingung[621 ist in der 
Tat nur erfiillt, wenn vom Zentralatom S nicht nur s- und 
p-, sondern auch d-Valenz-AOs an den Bindungen beteiligt 
sind. 

Fuhrt man zum Beispiel eine ab-initio-MO-Rechnung 
durch und versucht anschliel3end die kanonischen MOs 
durch eine unitare Transformation nach zu lokali- 
sieren, so stellt man fest, daB die neuen MOs erstaunlich 
gut in je einer Bindung lokalisiert sind, obwohl die Beset- 
zung der d-AOs wesentlich geringer ist, als einer sp3d2- 
(oder sp3d-)Hybridisierung entsprechen wiirde. Wir beob- 
achten hier etwas Ahnliches wie bereits in Abschnitt 3.3 
bei den ,,normalvalenten" Hybriden MgH2, AIH3, SiH4, 
namlich einen deutlichen ,,Hybridisierungsdefekt" (hier 
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weniger d-Population), aber nur einen geringen ,,Lokalisie- 
rungsdefekt". Die Erklarung dafiir bietet - in ahnlicher 
Weise wie in Abschnitt 3.3 diskutiert - die starke Polaritat 
der XR-Bindungen, d. h. eine erhebliche Ladungsiibertra- 
gung von X nach R. Die lokalisierten MOs der XR-Bin- 
dungen sind weitgehend an den Liganden lokalisiert. Die 
Hundsche Lokalisierungsbedingung gilt aber streng nur 
fur echte kovalente Bindungen. Anders als Pauling vermu- 
tete, braucht man die d-Valenz-AOs gar nicht, um recht gut 
lokalisierte XR-Bindungen zu erreichen. 

6. Semipolare Bindungen versus Hypervalenz durch 
Mehrfachbindungen 

6.1. Vergleich von HJNO mit H3P0 

Wenn man die Moglichkeit ausschliefit, daB sich d-AOs 
von N oder P an der XO-Bindung in H3X0 beteiligen, 
muD man die Bindung als semipolar farmulieren, d. h. als 
H3X'-Oe, wobei ein ganzes Elektron von X zu 0 iibertra- 
gen wird. 

Unter Beteiligung von d-AOs an X ist eine Ruckbindung 
moglich, die Ladung von 0 zu X transferieren und dabei 
die Bindung zugleich fester und weniger polar machen 
sollte. Im Falle, daR ein ganzes d-A0 an X besetzt sein 
sollte, konnte man versucht sein, eine Doppelbindung ge- 
man H3X=0 zu formulieren. Selbst in diesem hypothe- 
tischen Fall ware das aber keine gluckliche Formulie- 
rung[".'251, da hier sicherlich nicht (wie etwa bei H2C=O) 
eine u- und eine n-Bindung vorliegen wurde, sondern eine 
a-Bindung und zwei halbe, zueinander senkrechte x-Bin- 
dungen. Es ware dann zutreffender, von einer partiellen 
Dreifachbindung als von einer Doppelbindung zu spre- 
chen. 

Die Ergebnisse der Populationsanalyse in Tabelle 4 las- 
sen allerdings erkennen, daR die d-AO-Population in 
H3N0 sehr klein ist, dal3 sie aber auch in H3P0 nur 0.30 
Elektronen betragt, daI3 wir also weit von dem soeben dis- 
kutierten hypothetischen Fall einer ,,Quasi-Doppelbin- 
dung" entfernt sind. 

DaR ein Molekiil H3N0 existieren sollte, ein Molekiil 
H3NFz hingegen nicht, kann man damit erklaren, da13 um 
ein N-Atom Platz fiir vier, nicht aber fur funf Liganden ist 
(das tautomere H2NOH ist jedoch noch stabiler als H3N0, 
weshalb vermutlich H3N0 bisher nicht beobachtet wurde, 
im Gegensatz zu substituierten Aminoxiden wie R3N0 
oder F3NO). 

Aus dem Vergleich von H3N0 mit H3P0 geht hervor, 
dal3 die NO-Bindung in H3N0 (1.38 A) etwa die Lange ei- 
ner typischen NO-Einfachbindung hat, wahrend die PO- 
Bindung in H3P0 (1.47 A) deutlich kuner als eine echte 
PO-Einfachbindung (z. B. eine Briickenbindung in P4010: 
1.63 A) ist und daher als Doppelbindung in Frage kommt. 
Aus einer Rechnung ohne d-AOs erhalt man eine PO-Bin- 
dungslange von 1.60 A, d. h. eine Einfachbindung, was die 
Bedeutung der d-AOs (trotz ihrer relativ kleinen Popula- 
tion) hervorhebt. Gegen das Vorliegen einer Doppelbin- 
dung (oder besser einer partiellen Dreifachbindung) 
spricht auch die Polaritat der Bindung: Eine effektive La- 
dung von + 1.33 am P-Atom und von -0.97 am 0-Atom 
ist rnit einer semipolaren Bindung besser in Einklang zu 
bringen als rnit einer Doppelbindung (vgl. Tabelle 5). 
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Tabelle 5. Effektive Ladungen (nach Mulliken) in analogen Molekiilen mit 
Atomen aus der zweiten oder dritten Periode [a]. 

H3N H3NF2(D3,,) H 3 N 0  H2NOH 

N +0.16 +0.75 +0.39 +0.08 
0 -0.76 -0.48 
F - 0.65 

H3P HlPF2 HiPO HZPOH HiPF HzFPO 

P +0.34 + 1.49 +1.33 +0.58 +0.76 +I32 
0 -0.97 -0.56 - 1.01 
F -0.56 -0.60 -0.60 

H2S H2SO HSOH HClO 

s, CI +0.05 + 1.05 +0.28 +0.43 
0 -0.92 -0.44 -0.57 

[a] Aus Rechnungen rnit d-AOs [104a, 1091. 

Die Mullikenschen ifberlappungspopulationen (Tabelle 
6), vor allem der Vergleich von H3N0 und H3P0 rnit ihren 
Isomeren H2NOH und H,POH, weisen darauf hin, daB in 
H3N0 eine XO-Bindung vorliegt, die schwacher als eine 
Einfachbindung ist, in H3P0 dagegen eine XO-Bindung, 
die deutlich starker als eine Einfachbindung ist. Die An- 
wendung der Ahlrichs-Heinzmannschen Populationsana- 
lyse[601, die hier weniger basisabhiingig ist, zeigt die glei- 
chen Trends[1w1. 

Tabelle 6. Mullikensche Uberlappungspopulationen flir analoge Molekille 
mit Atomen aus der zweiten oder dritten Periode [1091. 

HTNOH HlNO H2POH H3PO HSOH HZSO HClO 

ohne XO 0.54 -0.01 0.20 0.19 0.17 -0.03 -0.16 
d-AOs XH 0.74 0.73 0.61 0.63 0.54 0.55 0.62 

rnit XO 0.60 0.35 0.35 0.71 0.31 0.47 0.11 
d-AOs XH 0.74 0.79 0.64 0.75 0.65 0.63 0.69 

In Tabelle 7 findet man die Bindungsenergien verschie- 
dener XO-Bindungen, sowohl aus quantenchemischen 
Rechnungen"-' als auch aus thermochemischen Da- 

Die NO- und SO-Bindungsenergien sind nur 
wenig groBer als die entsprechenden o-Inkremente (Ta- 
belle 2), die semipolare PO-Bindung hat jedoch die Starke 
einer doppelten bis dreifachen Bindung. 

Nimmt man alle Kriterien zusammen, so ergibt sich, daR 
in H3P0 eine semipolare PO-Bindung vorliegt, die durch 
etwas Riickbindung so sehr verstarkt ist, daR sie sich in 

Tabelle 7. Bindungsenergien fur semipolare XO-Bindungen (in kcal/mol). 

A) berechnet [104a] 

H3NO: 53 H3PO: 111 HISO: 59 
H2FPO: 127 HCIO: - 1  [a] 

8) empirisch [121-1243 

F3NO: 66 F,PO: 129 
(CH3)jPO: 139 (CH3)2SO: 87 
(C2H50)&Q: 148 
c i , m :  122 

[a] HClO ist beriiglich HCI+O('P) nicht gebunden, aber es stellt ein lokales 
Minimum der Potentialhyperfltiche dar. 
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mancher Hinsicht wie eine Doppelbindung (oder eine par- 
tielle Dreifachbindung) verhllt. 

6.2. Bindungsverstarkung durch 
Fluor- oder Alkylsubstitution 

Man beobachtet eine starke Variation der Eigenschaften 
fur die gleiche Art von Bindungen in Abhangigkeit von 
den Substituenten. Was die Stabilisierung durch Substitu- 
tion betrifft, so stellen wir fest, daB die Mechanismen fur 
Alkylsubstitution und Fluorsubstitution deutlich verschie- 
den sind. Die Stabilisierung durch Methylgruppen besteht 
zum Teil in einer Stabilisierung der positiven Ladung und 
zum Teil in einer Destabilisierung der unprotonierten Base 
als Folge sterischer Behinderung der S u b s t i t ~ e n t e n ~ ' ~ ~ ~ .  
Um das einsame Elektronenpaar so zu praparieren, daB es 
ein Proton anlagert (oder eine semipolare Bindung bildet), 
mussen die RPR-Winkel nur wenig aufgeweitet werden, 
zumindest in vie1 geringerem MaBe als die HPH-Winkel in 
H3P0. Die PO-Bindung als solche wird nicht stark beein- 
fluBt[ID4"'. 

Fluorsubstitution fuhrt andererseits zu einer Vemnge- 
rung der Elektronendichte an P (oder N oder S), erniedrigt 
die Energie der d-AOs und verstarkt die Ruckbindung. 
Dies festigt die PO-Bindung und verringert ihre Lange. 
Dieser Effekt fuhrt zu einer betrachtlichen Ruckbindung 
sogar in F3N0, wo die NO-Bindung die ungewohnlich ge- 
ringe Lange von 1.16 A hat['261. 

6.3. Ylide 

Von Interesse ist auch die Analogie der Phosphanoxide 
wie H3P0 zu den Yliden wie dem Methylenphosphoran 
H3PCH2, das theoretisch von Li~chka['*'~ untersucht wur- 
de. In HJPCH2 ist die PC-Bindung im wesentlichen semi- 
polar mit etwas Ruckbindung. Bemerkenswert ist die na- 
hezu freie Rotation der CHz-Gruppe beziiglich der PH3- 
G n ~ p p e ~ ' ~ ~ ] .  

Wenn man CH, durch BH3 ersetzt, ist kein zweifach be- 
setztes A 0  fur Ruckbindung verfugbar, und es kann nur 
eine semipolare Bindung gebildet werden. Man erhalt 
dann eine sehr geringe XB-Bindungsenergie, die uber- 
raschenderweise fur die NB-Bindung (27 kcal/mol) groBer 
ist als fur die PB-Bindung (17 kcal/mol)r'2s1. 

Zu den Yliden gehort im Prinzip auch F4SCH2, ob- 
wohl die Autoren, die uber diese Verbindung erstmals be- 
ri~hteten['~~, die Formulierung mit einer Doppelbindung 
bevonugen. Argumente dafiir sind zum einen der kurze 
SC-Abstand, zum anderen die hohe Rotationsbarriere. 
Eine quantenchemische Rechnung, die die Frage nach der 
Art der Bindung in diesem Fall endgultig klaren konnte, 
steht noch aus. Es ist aber zu erwarten, daB die Riickbin- 
dung hier besonders ausgepragt ist. Da Ruckbindung nur 
senkrecht zur CHz-Ebene moglich ist, liegen vermutlich 
eine 0- und eine x-Bindung vor, ahnlich wie in dem n- 
Elektronensystem der Organischen Chemie, aber auch in 
den einfachen Yliden wie H3PCH2, anders als in F4S0 
oder in H3EQ wo zwei zueinander senkrechte x-Bindun- 
gen moglich sind (partielle Dreifachbindung!). 

6.4. Mehrere semipoiare XO-Bindungen 
am selben X-Atom 

Wie man die Bindungsverhaltnisse in vielen elektronen- 
reichen Fluoriden zumindest qualitativ dadurch beschrei- 
ben kann, daB man Dreizentren-FXF-Bindungen an nor- 
malvalente Molekiile anfiigt['291, so konnen wir in ahnli- 
cher Weise semipolare XO-Bindungen an normalvalente 
Verbindungen anfugen. Molekule wie HCIO, H2S0, H3P0 
sind in der Tat von diesem Typ. Man kann auch eine wei- 
tere semipolare XO-Bindung hinzufiigen und so zu HCIO, 
oder H2S02 gelangen, oder man kann von OH-substituier- 
ten Molekulen wie HOCl ausgehen und HOCIO, HOCIO, 
bzw. (HO),SO, (H0),S02, (HOhPO erhalten. Viele wich- 
tige Verbindungen der Anorganischen Chemie lassen sich 
in dieser formalen Weise aufbauen. Deshalb ist das 
Verstandnis der semipolaren XO-Bindung nicht nur niitz- 
lich fur so ,,exotische" Verbindungen wie die Phosphan- 
oxide, sondern auch fur das Verstandnis der elektronischen 
Struktur der bekanntesten Sauren H2S04 und H3P04 sowie 
ihrer Salze. Wird die Schwefelsaure durch die erste oder 
die zweite der beiden folgenden Formeln besser reprasen- 
tiert? 

OH OH 
I o=s===o 
I 

%-pP I 

OTi OH 

Nach quantenchemischen scheint die erste 
(semipolare) Struktur der Wirklichkeit naher zu kommen. 
Die Ruckbindung, die hierbei den semipolaren Bindungen 
uberlagert ist, 1aBt sich weniger gut in einer Valenzstrich- 
formel darstellen. 

Weiterhin stellen sich die Fragen: Warum sind HNO,, 
NGO oder Cog' monomer, aber POP oder SiOg' poly- 
mer oder zumindest oligomer, und warum existieren die 
Orthoanionen NOZe und CO:' nicht? 

In NO,' oder CO:' sind die x-Bindungen ziemlich 
stark und fuhren zu einer signifikanten Resonanzstabilisie- 
rung. Im monomeren PO: oder SiO:" sind die z-Bindun- 
gen und die Resonanz schwacher; Strukturen mit nur o- 
Bindungen haben eine niedrigere Energie, besonders da 
durch Ruckbindung (die bei den Elementen der zweiten 
Periode praktisch nicht moglich ist) und Madelung-Terme 
eine weitere Stabilisierung erreicht wird. 

Eine Besonderheit der Oxosauren des Phosphors besteht 
darin, daO z. B. in H3P03 ein H an P und nicht an 0 ge- 
bunden ist (analog H2S03). In diesem Zusammenhang sei 
darauf hingewiesen, daB nach quantenchemischen Rech- 
nungen H3P0 und H2POH nahezu die gleiche Energie ha- 
ben, wahrend HSOH deutlich stabiler als HISO i~ t""~ '~ .  

Eine andere interessante Tatsache ist, dalj - obwohl 
ElektroneniiberschuBfluoride oft ungleichwertige Satze 
von Fluorsubstituenten enthalten - die 0-Atome in elek- 
tronenreichen Oxiden wie SOz und SO3 immer aquivalent 
sind. In SO2 sind die SO-Bindungen so stark, daB isova- 
lente Hybridisierung stattfindet, und da8 der OSO-Winkel 
ca. 120" betragt (wie fur sp2-Hybridisierung erforderlich), 
wahrend HzS oder SF, Bindungswinkel von ca. 90" ha- 
ben. 
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7. SchluOfolgerungen und Ausblick 

Die chemische Bindung ist ein komplexes Phanomen, 
das sich allen Versuchen einer einfachen Beschreibung 
entzieht. So ist die hier erorterte Unterscheidung der Bin- 
dungen von Jeichten" und ,,schweren" Hauptgruppenele- 
menten auch nur eine Annaherung an die wirklichen Ver- 
haltnisse. Man darf deshalb die zentrale Aussage nicht zu 
wortlich nehmen, daR die Unterschiede der beiden Klas- 
sen von Elementen auf der verschiedenen relativen rlumli- 
chen Lage der p-Valenz-AOs inbezug auf die s-Valenz-AOs 
beruhen. Denn je tiefer man in Details einzudringen 
versucht, um so mehr verwischen sich die Unterschiede 
wieder, und man stoat auf Widerspriiche wie etwa den, daD 
die Unterschiede der Hybridisierungen in H 2 0  und in H2S 
vie1 geringer sind als man nach den verschiedenen Valenz- 
winkeln erwarten sollte. 

Dabei haben wir uns hier nicht einmal um den eigentli- 
chen physikalischen Mechanismus der chemischen Bin- 
dung gekummert, sondern nur unterstellt, dal3 chemische 
Bindung hauptsachlich mit der fjberlappung von Atomor- 
bitalen zusammenhangt. Eine strenge A n a l y ~ e [ ~ ' . ~ . ' ~ ' - ' ~ ~ I  
wiirde alles noch verwickelter machen. 

Mit einigem Vorbehalt konnen wir aber doch sagen, daD 
sich die Unterschiede im chemischen Verhalten der Haupt- 
gruppenelemente der zweiten und der haheren Perioden 
erklaren lassen. Es ist sicherlich nicht abwegig zu behaup- 
ten, daR die Elemente der hoheren Perioden sich eher nor- 
mal verhalten und die der zweiten Periode die Ausnahme 
darstellen - einerseits, was ihre starke Neigung zur Hybri- 
disierung betrifft, andererseits wegen der Starke der von 
ihnen gebildeten Mehrfachbindungen. 

Die Hybridisierung ist in der zweiten Periode sehr effek- 
tiv, weil sich die Radialfaktoren der s- und p-Valenz-AOs 
stark iiberlappen (anders als in den hoheren Perioden). 
DaR von der isovalenten Hybridisierung, die die Wertig- 
keit nicht erhoht, Gebrauch gemacht wird, obwohl sie Pro- 
motionsenergie kostet, ist nur zum Teil in der Verstarkung 
der Bindungen (wegen der besseren Uberlappung der Hy- 
brid-AOs) begriindet, in erheblichem MaRe auch in der 
Moglichkeit, durch Hybridisierung die Abstohng freier 
Elektronenpaare zu vermindern. Fur das Zustandekom- 
men der Valenzwinkel sind beide Effekte wichtig. 

Die Schwache von o-Bindungen bei den Elementen der 
zweiten Periode ist weitgehend eine Folge der AbstoDung 
der einsamen Elektronenpaare. Diese AbstoDung wird bei 
den 0-Inkrementen mitgerechnet. Die Starke der n-Bin- 
dungen beruht auf einem Zusammenwirken mehrerer Ef- 
fekte. Nicht unwichtig fur die GroBe der n-Inkremente ist, 
daR die AbstoDung der einsamen Elektronenpaare ganz in 
die o-Inkremente eingeht. 

Was die Natur der Bindungen in Molekiilen betrifft, die 
die Oktettregel nicht zu befolgen scheinen, so ist einiger 
Einblick aus ab-initio-Rechnungen gewonnen worden. Das 
Rundlesche M ~ d e l l [ ' ~ ~ ~ ,  in dem Dreizentren-vierelektro- 
nen- oder andere ElektroneniiberschuI-Bindungen die 
entscheidende Rolle spielen, kommt der tatsachlichen Si- 
tuation naher als das Paulingsche Mode11[29,551, in dem z. B. 
sp3d"-Hybride angenommen werden. Obwohl d-artige 
AOs sehr wichtig sind als Polarisationsfunktionen, um hy- 
pervalente Molekule sogar qualitativ richtig zu beschrei- 
ben, ist ihre Population im allgemeinen vie1 kleiner als das 

Hybridisierungsmodell verlangen wurde, und die d-AOs 
sind zu einem groDen Teil an etwas komplizierteren Mehr- 
zentrenbindungen, besonders an Riickbindung beteiligt. 
Die XO-Bindung, nicht nur in den Phosphanoxiden oder 
Sulfoxiden, sondern auch in den meisten Oxosiuren wie 
H2S04 und ihren Anionen, muB als semipolar angesehen 
werden, soweit es die Ladungsverteilung betrifft. Obwohl 
die d-AOs einen starken stabilisierenden Effekt haben, gibt 
es keine Anhaltspunkte fur eine Formulierung mit Doppel- 
bindungen, wie sie in der Friihzeit der Chemie ublich war, 
bevor die Oktettregel bekannt w ~ r d e [ ' ~ ~ ] .  Eine ,,Valenzauf- 
weitung", die es rechtfertigen wiirde, z. B. fur das S-Atom 
in SF, oder in H2S04 sechs Valenzstriche zu formulieren, 
findet tatsachlich nicht statt. 

Die Theoretische Chemie hat mehrere Aufgaben, zu de- 
nen es unter anderem gehort, ein qualitatives Verstandnis 
der chemischen Bindung zu vennitteln, wie es in diesem 
Fortschrittsbericht versucht wurde. Sie ist aber auch im- 
stande, bei einzelnen Molekulen quantitative Aussagen 
iiber deren Struktur und Eigenschaften zu machen, was vor 
allem dann von Interesse ist, wenn die fraglichen Molekule 
noch nicht bekannt sind. Insbesondere bei kleinen Mole- 
kulen ist es heute bereits einfacher, durch eine quanten- 
chemische Rechnung herauszufinden, ob sie stabil oder 
zumindest metastabil sind und welche Struktur sie haben. 
Einige Beispiele fur solche unbekannten Molekiile wie 
HSPO, H,SO, PH5, P8 wurden in diesem Bericht diskutiert. 
Gerade bei den Verbindungen der hoheren Hauptgruppen- 
elemente, wo man aus dem Experiment noch nicht vie1 Er- 
fahrung hat und wo man von der Intuition im Stich gelas- 
sen wird, sind ab-initio-Rechnungen oft hilfreich. Was 
etwa die Gleichgewichtsstruktur des Disilaacetylens Si2H2 
ist[lssl, wiirde man ohne Rechnung kaum geraten haben, 
namlich eine nichtplanare zweifach uberbriickte Struktur 
mit C1,-Symmetrie (metastabile Isomere sind H,SiSi und 
nichtlineares trans-HSiSiH). 

Die Zahl der Kollegen. die durch wertvolle Hinweise zu 
diesem Bericht beigetragen haben, ist zu groJ, als daj3 hier 
aNe namentlich genannt werden konnten. Von ganz besonde- 
rem Wert fur das Gelingen dieser Arbeit waren Gesprache 
oder Schrifrwechsel mit R. Ahlrichs, H. Kollmar, W. W. 
Schoeller, W. H .  E. Schwarz und V. Staemmler. Allen ge- 
nannten und ungenannten Kollegen sei fur ihre Beitrage ge- 
dankt. Mein Dank gilt auch allen Bochumer Mitarbeitern, 
insbesondere M. Schindler und H.  Wallmeier. Die numeri- 
schen Rechnungen wurden auf der Anlage Cyber 175 und 
205 des Rechenzentrums der Ruhr- Universitat durchge- 
fuhrt. 

Eingegangcn am 20. Oktober 1983 [A 4881 

Anhang 1 

Quellen fur die venvendeten Dissoziationsenergien (sofern 
verfugbar, vor allem bei zweiatomigen Molekiilen, wurden 
DE-Werte verwendet, sonst AH,-Werte, in wenigen Fallen 
auch AH298-Werte, wenn AHo nicht tabelliert war; da die 
Fehler meistens einige kcal/mol betragen, wurde keine 
Vereinheitlichung angestrebt): 

Fur zweiatomige Hydride XH mit X aus der 2. und 3. 
Periode ,,empfohlene" Do-Werte aus ab-initio-Rechnungen 
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von Meyer und R o s ~ ~ u s ~ ' ~ ' ~ ;  diese stimmen im allgemeinen 
gut rnit den Daten bei Huber und HerzbergrS7l uberein. 
Werte fur die Monohydride XH rnit X aus der 4. bis 6. Pe- 
riode nach Huber und Her~berg '~~] ,  nur fur RbH nach Gay- 

Fur die Polyhydride XH, rnit X aus der 2. und 3. Peri- 
ode Werte nach JANAF112'], fur BeH211431, MgH2I7'] und 

aus ab-initio-Rechnungen von Ahlrichs et al., fur 
diejenigen rnit X aus der 4. und 5. Periode nach Barin und 
Knacke['221. 

Fur die Monofluoride XF Werte nach Huber und Herz- 
berg1871, aber fur folgende nach JANAF[1211: OF, PF, SF, 
oder nach Barin und Knacke1'221: TeF, BiF. 

Fur die Polyfluoride XF, Werte nach JANAFl'2'1, 
aber fur folgende nach Barin und Knacke1'221: MgF,, GeF4, 
AsF3, AsF,, SeF,, SeF,, TeF,, TeF,, TeF,, oder nach Ros- 
sini et al."231: SrF2, BaF,, schlieBlich fur SeF, und XeF, 
aus ['-I. 

Die Werte fur die homonuclearen zweiatomigen Mole- 
kule stammen aus [871. 

d 0 n 1 ~ ~ ~ l ,  

Anhang 2 

Quellen fur die Energieinkremente in Tabelle 2: 
CC-o: Aus AH von C2H6 und CH21241 unter der Annah- 

me, daB die CH-Beitrage in beiden Molekiilen gleich sind, 
erhalt man 78.9 kcal/mol. Werte um 80 kcal/rnol erhalt 
man aus A H  anderer Alkane, wahrend sich aus der Koha- 
sionsenergie des Diamanten 85.5 kcal/mol ergibt. Die Dis- 
soziationsenergie fur CzH6 -+ 2 CH3 betragt 88 kcall 
m~l"~ ' I ;  sie ist groBer als das Inkrement der CC-Bindung, 
wed fur jede der CH-Bindungen in C2H6 die gleiche Bin- 
dungsenergie wie in CH, angenommen wurde, die um ca. 2 
kcal/mol gri3Ber als in CH3 ist. 

CC-n: Aus AH von C2H4 und CH311241 unter der Annah- 
me, daB die CH-Inkremente in C2H4 und CH3 gleich sind, 
erhalt man 148.7 kcal/mol fur die Energie der Doppelbin- 
dung. Durch Subtraktion des a-Inkrements aus C2H6 und 
CH, ergibt sich ein n-Inkrement von 69.8 kcal/mol. Aus 
der Dissoziationsenergie des C2-Molekuls mit einer dop- 
pelten n-Bindung erhalt man 72 kcal/mol pro CC-n-Bin- 
dung. Aus AH von Acetylen laBt sich ein n-Inkrement von 
ca. 65 kcal/mol abschatzen. Die Dissoziationsenergie fur 
C2H4 -+ 2 CH2 betrigt 167 k~a l /mol [ '~~] ,  was abziiglich der 
Dissoziationsenergie von C2H6 ein n-Inkrement von 79 
kcal/mol ergeben wurde. Auch die Rotationsbamere des 
Ethans kann als MaB fur die n-Bindungsstarke angesehen 
werden; sie betragt 65 kcal/mo11'461. 

NN-a: Aus AH von N2H4 und NH311241 unter der An- 
nahme gleicher NH-Bindungen ergibt sich 38 kcal/mol. 
Die Dissoziationsenergie fur N2H4 -P 2NH2 betragt 56 
kcal/mol, fiir N2(CH3), -, 2N(CH3)2 42 k ~ a l / m o l [ ' ~ ~ ~ ;  die 
NC-Bindungen Bndern sich bei der Dissoziation offenbar 
weniger als die NH-Bindungen. 

NN-n: Aus der Dissoziationsenergie von N2 und einem 
a-Inkrement von 38 kcal/mol ergibt sich ein n-lnkrement 
von 94 kcal/mol. 

0 0 - a :  Aus AH von H 2 0 2  und H2011241 unter der An- 
nahme gleicher OH-Bindungen erhalt man 35 kcal/mol. 
Die Dissoziationsenergie fur H202 -c 2 0 H  betrtigt 5 1  kcal/ 
mol, fiir (CH3)202-,2CH30 36 k ~ a l / m o l ~ ' ~ ~ ] .  

00-n: Kombination des a-Inkrements von 35 kcal/mol 
rnit DO von 0 2  ergibt ein n-Inkrement von 83 kcal/mol. 

SiSi-a: Aus AH von Si2H6 und SiH21241 ergibt sich 46 
kcal/mol, aus der Dissoziationsenergie fur Si2H6 -+ 2SiH3 
45 k ~ a l / m o l [ ' ~ ~ ~ ;  aus der Kohasionsenergie von festem 
Si[12'l wiirde man auf 54 kcallmol schlieBen. 

SiSi-n: Nimmt man an, daB im Si2-Molekul eine o- und 
eine n-Bindung vorliegen, so erhtilt man rnit einem a-In- 
krernent von 46 kcal/mol ein n-Inkrement von 28 kcal/ 
mol. 

PP-a: Aus AH von P2H4 und PH311241 ergibt sich 48 kcal/ 
mol, aus AH von schwanem Phosphor['221 53 kcal/mol. 

PP-n: D0(P2) und das obige PP-o-Inkrement fuhren zu 
34 kcal/mol. 

SS-o: Die AH-Werte von (CH3)2S und (CH3)2S2[1241 erge- 
ben 64 kcal/mol, diejenigen von H2S und H2S2 58 kcall 
mol, die Dissoziationsenergie fur H2S2-2HS betragt 66 
kcal/mol, und aus AH von Ss[14s1 schlieBt man auf 64 kcall 
mol. 

SS-n: Aus Do des S2-Molekiils und dem o-Inkrement 
von 64 kcal/mol ergibt sich 37 kcal/mol. 

GeGe: a-Inkrement aus AH von Ge2H6 und GeH2'241, x- 
Inkrement aus Do von Ge2 und dem a-Inkrement. 

AsAs: a-Inkrement aus AH von As, (unter der Annah- 
me, daB keine Ringspannung vorliegt), n-Inkrement aus D, 
von As2 und dem a-Inkrement. 

SeSe: o-lnkrement aus Se,[1221, n-Inkrement hieraus und 
aus Sez['221. 

CN: o-Inkrement aus (CH3)3N und CH4, n-Inkrement 
aus HCN1'241. 

CO: a-Inkrement aus CH30H, CH4 und H2011241 oder 
aus der Dissoziation (CH3)20 -r CH30 +CH3"451. 

NO : a-Inkrement aus einer ab-initio-Rechnung an 
H2NOH1'@" und aus AH von NH3 und H20, n-Inkrement 
aus NOF und NF3r'2'1. 

S i c  : a-Inkrement aus Si(CH3), und CHq[1241 (aus festem 
wurde man 74 kcal/mol abschatzen), n-lnkrement 

aus dem SiC-Molekul['"]. 
PC: o-Inkrement aus P(CH3)311241 und CH,, n-Inkrement 

aus dem PC-Molekiil unter der Annahme, daB eine 1.5fa- 
che n-Bindung vorliegt. 

SC: o-Inkrement aus (CH3)2S[1241 und CHI, n-Inkrement 
aus einer ab-initio-Rechnung[1031 an H,CS. Aus dem CS- 
Molekul wurde man unter der Annahme einer doppelten 
n-Bindung ein n-Inkrement von 58 kcal/mol erhalten. 

SiO: Das o-Inkrement ist ziemlich unsicher; es stammt 
aus (CH3)3SiOSi(CH3)3 und (CH3)4Si1'241. Aus AH-Werten 
anderer Molekiile erhalt man stark variierende Werte. Das 
n-Inkrement stammt aus einer ab-initio-Rechnung an 
H2Si01'031. Aus dem SiO-Molekul wurde man unter der 
Annahme, daB eine doppelte n-Bindung vorliegt, 45 kcall 
mol erhalten. 

PO: o-Inkrement aus einer ab-initio-Rechnung an 
H2POH"wJ, n-Inkrernent aus dern PO-Molekiil, wobei eine 
1.5fache n-Bindung angenommen wurde. Aus P40i1211 
wurde man ein o-Inkrement von 99 kcal/mol erhalten. 

SO: o-Inkrement aus einer ab-initio-Rechnung an 
HSOH['041, n-Inkrement aus dem SO-Molekul. 
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diesem Aufsatz nicht beriicksichtigt werden, aber vieles, was hier dis- 
kutiert wird, gilt auch fUr die chemische Bindung in Festkdrpern. 

121 Wir wollen Doppelbindungen als ,,echt" bezeichnen, wenn wie in 
Ethylen eine kovalente IS- und n-Bindung vorliegt. wobei die n-Kom- 
ponente aus p-AOs der he~eiligten Atome aufgebaut werden kann; 
,,unechte" Doppelbindungen sind daher solche, bei denen eine semi- 
polare o-Bindung von einer ,,Ruckbindung" unter Beteiligung von d- 
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Doppelbindung entspricht (vgl. dam Abschnitt 7). Eine Sonderstellung 
nehmen die Doppelbindungen in den Molekiilen C, und 0, ein (vgl. 
z. B. [3], S. 131ff.). 
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