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Elektronendomiinen und das VSEPR-Modell der Molekiilgeometrie

Ronald J. Gillespie* und Edward A. Robinson*

Das Modell der Valenzelektronenpaar-
abstofung (VSEPR) - auch als Gilles-
pie-Nyholm-Regeln bekannt — bietet seit
vielen Jahren eine niitzliche Grundlage
fiir das Verstdndnis und die Erklarung
von Molekiilgeometrien und wird wegen
seiner Einfachheit als paddagogisches
Hilfsmittel breit akzeptiert. Die ur-
spriingliche Formulierung des Modells
basierte auf dem Konzept, daB sich die
Elektronenpaare in der Valenzschale ge-
genseitig abstoflen und daher so weit wie
moglich voneinander entfernt anord-
nen. In den letzten Jahren wurde das
Augenmerk jedoch mehr auf den Raum
gelegt, den die Valenzelektronenpaare
einnehmen, d.h. auf die Elektronen-
paardoméinen sowie auf die relativen
Groflen und Formen dieser Doménen.
Diese neuformulierte Version des
VSEPR-Modells ist einfacher anzuwen-
den und zeigt deutlicher, daB das Pauli-
Prinzip die physikalische Grundlage des

der und seine Mitarbeiter durch die
Analyse der Elektronendichteverteilung
bei vielen kovalenten Molekiilen, daf es
lokalisierte Anhdufungen von Elektro-
nendichte (Ladungskonzentrationen) in
den Valenzschalen der Atome eines Mo-
lekiils gibt, die die gleiche relative Lage
und Groéfle haben, wie fiir die Elektro-
nenpaardoménen im VSEPR-Modell
angenommen wurde, wodurch dieses
Modell noch zusétzlich gestiitzt wird.
Dieses erweiterte Verstdndnis des Elek-
tronenpaarabstoBungs-Modells  15ste
Bemiihungen aus, die Elektronendichte-
verteilung in Molekiilen, die lange als
Ausnahmen der VSEPR-Theorie galten,
zu analysieren, um diese Ausnahmen
besser verstehen zu koénnen. Es zeigte
sich, daB} es oftmals wichtig ist, nicht nur
die relativen Lagen und GrofBen, son-
dern auch die Formen der Doménen
von Bindungs- und freien Elektronen-
paaren zur Erkldrung der Details von

Ebenfalls wurde deutlich, daB} die
grundlegende Annahme des VSEPR-
Modells, die Rumpfelektronen eines
Atoms, die unter der Valenzschale lie-
gen, seien kugelférmig verteilt und iib-
ten keinen EinfluB auf die Molekiilgeo-
metrie aus, in der Regel fiir Nichtmetalle
giiltig ist, fiir Metalle, einschlieBlich der
Ubergangsmetalle, jedoch oft nicht zu-
trifft. Die Verteilung der Rumpfelektro-
nen eines polarisierbaren Metallatoms
kann von der Kugelsymmetrie abwei-
chen, da nichtbindende Elektronen ent-
halten sein konnen oder die Elektronen-
verteilung durch Liganden verzerrt sein
kann; die Rumpfelektronen haben in
solchen Fillen einen bedeutenden Ein-
fluf auf die Molekiilgeometrie.

Stichworte: Elektronendichteverteilung
- Elektronenpaardomdnen - Molekiil-
geometrie - VSEPR-Modell

Modells ist. Dariiber hinaus zeigten Ba-  Molekiligeometrien

heranzuziehen.

1. Einleitung

Seit vielen Jahren ist das Falence-Shell-Electron-Pair-Repul-
sion(VSEPR)-Modell eine niitzliche Basis fiir das Verstdndnis
und die Erkldrung von Molekiilstrukturen; seine Einfachheit
fiihrte zur weitverbreiteten Akzeptanz als paddagogisches Hilfs-
mittel™ ~ 3, Allerdings wurde das VSEPR-Modell hiufig als rein
empirische Theorie ohne physikalische Basis oder als klassische
elektrostatische Theorie betrachtet. In dieser Ubersicht sollen
folgende Aspekte herausgearbeitet werden: 1) Mit Hilfe des
VSEPR-Modells konnten die Strukturen vieler neuer Molekiile,
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die in den letzten Jahren hergestellt wurden, richtig erkldrt wer-
den. Dabei werden auch strukturelle Besonderheiten verstind-
lich, die hiufig auf andere Weise nicht so leicht plausibel ge-
macht werden kdnnen. 2) Das neu formulierte Modell, das auf
der Annahme von Elektronendoménen beruht, ist einfacher zu
verstehen und anzuwenden als die Originalversion des Modells.
3) Das Pauli-Prinzip ist die physikalische Basis des Elektronen-
paardomanenkonzepts und daher auch des VSEPR-Modells.
4) Die Doménenversion des VSEPR-Modells ist eine Ergdnzung
zum herkdmmlichen Orbitalmodell, die in den Anfangsseme-
stern nicht nur bei der Diskussion der Molekiilgeometrie, son-
dern auch bei der Erkldrung der chemischen Bindung selbst
niitzlich ist. 5) Die Domédnenversion des Modells wird durch die
Analyse der Gesamtelektronendichte eines Molekiils mittels
Elektronendichtedeformationskarten wie auch des Laplace-
Operators der Elektronendichte gestiitzt. 6) Die Analyse des
Laplace-Operators der Elektronendichte fiihrt zu einem besse-
ren Verstindnis der Strukturen von Metall-Nichtmetall-Mole-
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kiilen, einschlieBlich derer von Ubergangsmetallen, und zeigt,
wie das VSEPR-Modell modifiziert werden kann, so daB es
auch auf diese Molekiile anwendbar ist.

2. Das Pauli-Prinzip und die Elektronenpaardoménen
2.1. Das Pauli-Prinzip

Das Pauli-Prinzip liefert die physikalische Basis fiir das
VSEPR-Modell. In seiner allgemeinsten Form sagt es folgendes
aus: Die Gesamtwellenfunktion eines Systems mufl antisymme-
trisch beziiglich des Austausches zweier Elektronen sein'®. Dar-
aus ergibt sich, daB sich zwei Elektronen gleichen Spins mit
einer Wahrscheinlichkeit von Null am gleichen Ort aufhalten
und daB die Wahrscheinlichkeit, beide so weit wie moglich von-
einander entfernt anzutreffen, maximal ist. Anders ausge-
driickt: Elektronen mit gleichem Spin sind bestrebt, den groBt-
moglichen Abstand voneinander im Raum einzunehmen®™!, Aus
dem Pauli-Prinzip ergeben sich jedoch keine Einschrdnkungen
fiir Elektronen mit entgegengesetztem Spin, die dicht zusammen
oder gar am gleichen Ort lokalisiert sein k6nnen.

Die Bedeutung des Pauli-Prinzips fiir die Molekiilgeometrie
wird deutlich, wenn wir eine Valenzschale aus acht Elektronen
(das Oktett) betrachten, wie sie bei vielen Atomen in ihren Mo-
lekiilen vorliegt. In solch einer Valenzschale sind vier Elektronen
mit a-Spin und vier Elektronen mit -Spin vorhanden. Als Kon-
sequenz des Pauli-Prinzips besteht eine hohe Wahrscheinlichkeit
dafiir, daB3 die vier Elektronen mit «-Spin eine tetraedrische
Anordnung einnehmen, sowie eine ebenso hohe Wahrschein-
lichkeit, daB auch die vier Elektronen mit S-Spin tetraedrisch
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Abb. 1. Wahrscheinlichste Anordnung fiir a) vier Valenzelektronen mit a-Spin,
b) vier Valenzelektronen mit §-Spin und ¢) acht Valenzelektronen in einem AH,-
Molekiil. Zweidimensionale Darstellung der Domanen fiir d) vier Valenzelektronen

mit «-Spin, e) vier Valenzelektronen mit -Spin und f) acht Valenzelektronen in
einem AH,-Molekiil.

angeordnet sind (Abb. 1a, b, d, €)I*1. Aus dem Pauli-Prinzip lei-
tet sich kein Zusammenhang zwischen diesen beiden tetra-
edrisch angeordneten Sdtzen von Elektronen ab. Allerdings ver-
stirkt die elektrostatische AbstoBung nicht nur die tetraedrische
Anordnung der beiden Sitze von Elektronen, sondern sie trégt
auch dazu bei, daB die Tetraeder auseinander gehalten werden.
In einem einzelnen Atom wie dem Neonatom gibt es keine dufle-
re Kraft, die die freie Beweglichkeit der beiden Tetraeder ein-
schrinkte, so dal} insgesamt eine kugelsymmetrische Elekiro-
nendichteverteilung resultiert. In Verbindungen dagegen ziechen
die positiven Atomriimpfe von einem oder mehreren Liganden-
atomen die Elektronen in der Valenzschale des Zentralatoms an.
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In Einklang mit dem Pauli-Prinzip kann ein solcher Atomrumpf
zwei Elektronen mit entgegengesetztem Spin in der gleichen Re-
gion zusammenfiihren, wobei eine Bindung gebildet wird. Bei
einem Zentralatom A mit einer tetraedrischen Anordnung von
Elektronen mit a-Spin und einer tetraedrischen Anordnung von
Elektronen mit §-Spin in der Valenzschale gelangen bei der Bil-
dung von zwei A-H-Bindungen (oder zwei A-X-Bindungen,
X = einfach gebundener Ligand) die Tetraeder der beiden Elek-
tronensidtze annidhernd zur Deckung. Dadurch werden vier
Elektronenpaare gebildet — zwei bindende und zwei nicht-
bindende (freie) Elektronenpaare (Abb. 1¢ und 1f). Jedes Elek-
tronenpaar ist ndherungsweise in einem Teil der Valenzschale
von A lokalisiert — zwei Paare in den beiden bindenden und zwei
in den beiden nichtbindenden Bereichen.

2.2. Elektronenpaardominen

Der Bereich der Valenzschale, in dem sich ein Elektronenpaar
héchstwahrscheinlich aufhilt, wird Elektronenpaardoméne ge-
nannt. Daudel™! bezeichnete diesen Bereich frither als Joge
(,,Joge* ist ein im Englischen selten gebrauchtes Fremdwort aus
dem Franzoésischen fiir lodging place = Unterkunft). Eine
Valenzschale mit vier Elektronenpaaren kann daher als in vier
tetraedrisch angeordnete Bereiche oder Dominen aufgeteilt an-
gesehen werden, in denen die Aufenthaltswahrscheinlichkeit fiir
ein Elektronenpaar hoch ist. Spiter werden wir sehen, daB es
wichtig ist, auch die Form der Domaénen zu beriicksichtigen,
aber als erste grobe Niaherung betrachten wir die Domédnen als
Kugeln, so wie es zuerst von Bent in seinem Tangenten-Kugel-
Modell vorgeschlagen wurde!”. Vier um einen Punkt (den
Atomkern) dichtest gepackte Kugeln nehmen eine tetraedrische
Anordnung ein, wodurch in einfacher Weise gezeigt wird, daB3
fiir vier gleiche Domanen eine tetraedrische Anordnung zu er-
warten ist (Abb. 2). Analog nehmen zwet Kugeln eine lineare,

Abb. 2. Anordnung von zwei bis sechs kugelférmigen Doménen, die den Atom-
rumpf umgeben.

drei eine trigonale, fiinf eine trigonal-bipyramidale und sechs
eine oktaedrische Anordnung an (Abb. 2). In den Anordnungen
von zwei, drei, vier oder sechs Elektronenpaaren sind alle Do-
ménen dquivalent. Es ist jedoch nicht méglich, eine Anordnung
mit fiinf dquivalenten Doménen zu finden, aufler wenn sie in
einer Ebene angeordnet sind. Dann sind die Doménen jedoch
nicht so weit wie mdglich voneinander entfernt. In der trigonal-
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bipyramidalen Anordnung sind die drei 4quatorialen Dominen
dquivalent und die zwei axialen (Abb. 2). AX,-Molekiile mit
funf gleichen Liganden haben daher nicht fiinf gleiche A-X-Bin-
dungen, sondern zwei lingere axiale und drei kiirzere dquatoria-
le Bindungen.

Das urspriingliche VSEPR-Modell beruhte im wesentlichen
darauf, daBl Valenzelektronenpaare, die als Punkte betrachtet
werden, so weit wie mdglich voneinander entfernt angeordnet
sind {(das Modell von Punkten auf einer Kugelschale). Diese
Formulierung fithrte manchmal zu dem MiB3verstdndnis, dafl
nur elektrostatische AbstoBung zwischen den Elektronen fiir
den Abstand zwischen den Elektronenpaaren ursichlich ist. Die
Formulierung des Modells mit Hilfe von Elektronendoméinen
verdeutlicht, daBB die Anordnung von Elektronenpaaren in
groBtmoglichemr Abstand eine Konsequenz des Pauli-Aus-
schiuB-Prinzips der Elektron-Kern-Anziehung und der Elek-
tron-Elektron-AbstoBung ist.

2.3. Einfachbindungsdomiinen und Dominen
freier Elektronenpaare

In der Valenzschale eines Atoms, welches der Oktettregel ge-
horcht, befinden sich vier Elektronenpaardoménen. Sind diese
Domdénen dquivalent, wie in einem AX,-Molekill, in dem X ein
einfach gebundener Ligand ist, liegen vier dquivalente Einfach-
bindungsdomaénen in einer tetraedrischen Anordnung vor, und
das Molekill hat auch eine tetraedrische Struktur. In einem
AX,E-Molekiil, in dem E ein freies Elektronenpaar ist, sind drei
Einfachbindungsdoméinen trigonal-pyramidal mit annéhernd
tetraedrischen Bindungswinkeln angeordnet. Bei einem AX,E,-
Molekiil resultiert aus zwei Einfachbindungsdoménen und zwei
Domiénen der freien Elektronenpaare ein gewinkeltes Molekiil
mit einem Bindungswinkel von anndhernd 109° (Abb. 3).

Abweichungen der Bindungswinkel von den idealen Winkeln,
die den wahrscheinlichsten Elektronenpaaranordnungen ent-

i

Abb. 3. AX,-, AX4E- und AX,E,-Molekiile. a) Domanenmodell; S reprisentiert
eine Einfachbindungsdomine, L die Doméne eines freien Elektronenpaares.
b) Konventionelle Strichformeln. ¢} Ungefihre relative Formen und Gréfen der
Domdnen in einem AX,E-Molekiil.
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sprechen, werden dadurch verstindlich, daB} bindende und
nichtbindende Doménen nicht dquivalent sind, besonders wenn
man beriicksichtigt, daf} sie unterschiedliche Gré8en und For-
men haben. Ein nichtbindendes Valenzelektronenpaar wird nur
durch einen positiven Atomrumpf angezogen. Daher neigt seine
Domiéne dazu, den Rumpf zu umgeben und so viel Platz wie
moglich in der Valenzschale zu beanspruchen. Eine Einfachbin-
dungsdomiine ist dagegen in der Grofle eingeschriankt und hat
eine andere Form, da die beiden Bindungselektronen durch zwei
positive Atomriimpfe angezogen werden. Deshalb ist in jeder
Valenzschale eine nichtbindende Doméne grofler und dichter
am Rumpf als eine Einfachbindungsdoméine (Abb. 3¢). Der
groBere Raumbedarf der Domaéne eines freien Elektronenpaars
erkldrt die Beobachtung, daB in sehr vielen Molekiilen mit ei-
nem oder mehreren freien Elektronenpaaren die Bindungswin-
kel kleiner als die der idealen Strukturen sind. Beispielsweise
sind die Winkel in AX,E- und AX,E,-Molekiilen kleiner als
109.5° (Tabellen 1 und 2) und in einem AX,E-Molekiil kleiner
als 90° (Tabelle 3). Obwohi Elektronenpaardominen nicht so
lokalisiert sind, wie es in den Abbildungen 2 und 3 scheint, ist
es, wie wir spiter schen werden, sehr bequem, sie als nicht-

Tabelle 1. Bindungswinkel « [*] in trigonal-pyramidalen AX,E-Molekiilen und
-Tonen.

Molekiil o Lit. Molekiil o Lit.
NH, 107.3 [44] Pl 102 [58)
PH, 93.8 [45} Asl, 100.2 {591
AsH, 91.8 [46] Sbil, 99.1 [60]
SbH, 91.7 [46] (CH,);N 110.9 61]
NF, 102.2 147 (CH,);P 98.6 f61]
PF, 97.8 [48] (CH,),As 96.0 [62}
AsF, 96.1 [49, 50) {CH,),Sb 94.2 611
SbF, 87.3 {511 (CH,),Bi 96.7 [63])
NCl, 107.1 152} (CF,),N 110.9 {641
PCl, 100.3 [531 (CF;);P 97.2 [65]
AsCly 98.6 {50] (CF;);As 100.0 [66)
SbCl, 97.2 [54] (CF;);Sb 100.0 {66]
BiCl, 100 {55] SFy 97.5 [67)
PBr, 101.1 [36] SefFy 94.5 [68]
AsBr, 99.8 [57] TeFy 90(2) [69)
SbBr, 98.2 [54] Neily 103.3 701
BiBr, 100{4) [55]

Tabelle 2. Bindungswinkel # [’} in gewinkelten AX,E,-Molekiilen und -Tonen.

Molekal -3 Lit. Molekiil o Lit.
OH, 104.5 713 CIF; 96 [87, 88]
SH, 921 {721 BrF; 92 [88]
SeH, 90.6 173} IC1; 93 [89]
TeH, 90.3 [74} HOF 97.2 [90]
OF, 103.1 {75] HOCt 102.5 91}
SF, 98.2 [76] HOBr 110 {92}
SeF, 94 771 CF,0F 104.8 193]
0ocCl, 111.2 [78) CH,OH 108.6 941
SCL, 102.8 {79 CH,SH 96.5 [95]
SeCl, 99.6 [80) CH,;SeH 95.5 {961
TeCl, 97.0 [81] CF,SH 111.2 197}
O(CH,), 111.7 [82] CH,SCt 99.4 1981
S(CH;), 99.1 [83] CF,SF 97.1 {85]
Se(CH3), 96.3 [84] CF,SCl1 98.9 [85]
S(CF,), 97.3 [85) ClO; 108.6 [99]
Se(CF,), 95.6 [86] NH; 99.4 [2]

NF; 96.7 {21
542

Tabelle 3. Bindungswinkel «(ax-iq) [°} und Bindungslingen d [pm] in AX E-Mole-
kiilen und -Tonen.

Verbindung d,, s o Lit.

XeF?! (RuFy) 179.3(9) 184.5(8) ~ {100]
XeF7 (AgFI) 182.6(9) 185.2(19) 77.7(3) [101]
XeF! (PtF) 181.0 184.3 79 [102]
CIF, 157(1) 167(2) 86(2) 103}
BrF, 168.9(8) 177.4(3) 84.8(1) {104]
IF, 184.4(25) 186.9(5) 81.9(1) [104}
TeF; (Na*) 186.2(4) 195.2(4) 87.8 [105]
SbF2™ (NH}), 191.6(4) 207.5(2) 88.0 [106)
SbCI2™ (NH; ), 236 258269 85 {107

iiberlappend anzusehen. Die in den Abbildungen2 und 3
gezeigten Dominen konnen daher als grobe Darstellungen
fiir die Regionen angesehen werden, in denen die Wahrschein-
lichkeit fiir das Auffinden eines Elektronenpaares relativ
hoch ist.

In der urspriinglichen Form!™ des VSEPR-Modells wurde
postuliert, daB die Stirke der AbstoBung zwischen den Elek-
tronenpaaren in folgender Reihenfolge abnimmt: freies/freies
Elektronenpaar > freies/Bindungselektronenpaar > Bindungs/
Bindungselektronenpaar. Diese Annahme fiihrt zu den gleichen
Schliissen beziiglich der Bindungswinkel wie das Doménen-
modell, wenn sie auch nicht immer so einfach gezogen werden
konnen. Wegen der geringen Wahrscheinlichkeit, daB sich Elek-
tronen mit gleichem Spin dicht beieinander aufhalten, vermei-
den die Elektronenpaardominen Uberlappungen. In diesem
Sinne kann man sagen, daB die Doménen sich gegenseitig ab-
stoBen und daB gréBere Domidnen andere Doménen scheinbar
stidrker abstoflen als kleinere Doménen.

Auf die Bedeutung der relativen Grofien und Formen von
Elektronenpaardoménen wurde von einem der Autoren bereits
vor vielen Jahren hingewiesen!!!, auch wenn der Ausdruck Elek-
tronenpaardomine zu dieser Zeit noch nicht eingefiihrt war.
Das Doménenkonzept wurde jedoch, auch wenn es einige Vor-
teile gegeniiber dem Konzept der ElektronenpaarabstoBung
aufweist, nicht sehr hiufig bei der Diskussion von Molekiilgeo-
metrien mit Hilfe des VSEPR-Modells angewendet. Diese Vor-
teile sind besonders bedeutsam fiir AX,E-, AX,E,- und AX,E;-
Molekiile. Zum Beispiel ist es leicht zu verstehen, warum ein
freies Elektronenpaar immer eine dquatoriale Position in diesen
Molekiiltypen besetzt. Eine dquatoriale Position bietet mehr
Platz als eine axiale Position, da sie zwei benachbarte axiale
Positionen im Winkel von 90° und zwei benachbarte dquatoriale
Positionen etwas weiter entfernt im Winkel von 120° hat, wohin-
gegen eine axiale Position zu drei d4quatorialen Positionen im
90°-Winkel benachbart ist. Da die Doménen der freien Elektro-
nenpaare grofler als die Bindungsdoménen sind, besetzen sie
immer die freieren dquatorialen Positionen in diesen Molekiilen.
Deshalb haben AX,E-Molekiile wie SF, immer eine doppelt
keilférmige, AXE,-Molekiile wie CIF, immer eine T-férmige
und AX,E;-Molekiile wie XeF, immer eine lineare Struktur
(Abb. 4). Ein weiterer Vorteil des Domidnenmodells liegt darin,
daB es verstindlich macht, wie die Domaéne eines freien Elektro-
nenpaars gerichtete, abstoflende Krifte ausiiben kann. Die
Winkel zwischen den Dominen in der Aquatorebene von
AX,E-, AX,E,- und AX,E;-Molekiilen sind gré8er als die
Winkel zwischen den axialen und den dquatorialen Doménen.
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Abb. 4. Beispiele fiir AX,E-, AX,E,- und AX,E,-Molekiile, in denen die freien
Elektronenpaare immer dquatoriale Positionen besetzen.

Folglich verteilt sich die Doméne eines freien Elektronenpaars
in einer d4quatorialen Position auch mehr in dquatorialer Rich-
tung als in axialer Richtung, so daB sie eine nichtzylindersym-
metrische Form annimmt und ein grofler dquatorialer Bin-
dungswinkel stirker verzerrt wird als ein kleinerer Winkel zwi-
schen axialer und dquatorialer Position. In SF, ist beispielsweise
der leichter zu deformierende F, SF, -Winkel um 19° gegeniiber
dem idealen Winkel von 120° verkleinert, wihrend die F, SF,-
Winkel nur 1.2° kleiner sind als der ideale Winkel von 90°.
Weitere Daten dieser Art finden sich in Tabelle 4. Eine Analyse
der Elektronendichte des SF,-Molekiils mit Hilfe des zu ihr
korrespondierenden Laplace-Operators'®! (diskutiert in Ab-
schnitt 3.2) bestitigte die unsymmetrische Form der Doméne
des freien Elektronenpaars.

In analoger Weise konnen wir auch die Struktur des planaren
XeF 7 -lons verstehen, welches das einzige Beispiel fiir ein Mole-
kil vom Typ AXE, ist (Abb. 5)!1°L Obwohl die strukturell

b) F
TN sy
F: T —F /—\———e/ \
\F/_/ F<;/i(/f:
F o

Abb. 5. a) Struktur des XeF; -Tons. Bindungslingen {[pm] und -winkel [°]. b) Ver-
gleich zwischen den Strukturen von IF,, einem AX,-Molekiil, und XeF;, einem
AXE,-Molekiil.

giinstigste Anordnung von sieben dquivalenten Elektronen-
dominen nicht mit Sicherheit vorhergesagt werden kann'?, ist
es doch sinnvoll anzunehmen, daB die Struktur des XeF; -lons
analog zu den Strukturen der eng verwandten Molekiile IF, und
TeF; ebenfalls von der pentagonalen Bipyramide abgeleitet
werden kann!'* 1?1 In der pentagonal-bipyramidalen Anord-
nung von sieben Elektronenpaardoménen in der Valenzschale
ist bei den beiden axialen Positionen, die 90°-Winkel mit ihren
Nachbarn bilden, mehr Platz vorhanden als bei den dquatoria-
len Positionen, die zwei Winkel mit 72° und zwei mit 90° mit
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Tabelle 4. Bindungswinkel a [°]und Bindungslingen d[pm]in doppelt keilférmigen
AX,E- und T-férmigen AX,E,-Molekiilen und -lonen.

Molekiil d,, diq « Lit.
AXE
PF; 174 160 F.PF,, 1683 [108)
F.PF, 999
SF, 164.6(3)  15453) F,.SF, 173.1(5) (109]
~ F.SF, 101.6(5)
FS-SF, 167.3(7)  156.98) F.SF, 1670 [410]
FiSSi,  1049(14)
CH,SF, 168.9(1)  157.5(5)  F.SF. 174.6(8) [111)
F,,SCiy  102.9(8)
CF,SF, 167.9(4)  159.6(11) F,SF, 165.2(25) [411]
F.SCi 100.7(16)
(CF,),SF, 168.1(3)  1888(4) F,SF, 173.9(8) (112}
C.SCsy  97.3(8)
(CH,),N-SF, 167.0(7)  1563(9)  F.SF, 174.0(12) {113}
F,SN,, 104.6(10)
[(CH,),NL,SF, 177.02)  164.8(2)  F.SF, 174.7(1) [114)
F, SN, 102.3(1)
Ph,S[OC(CF,),Ph], 188.9(4)  180.7(7)  0,SO. 175.1(2) [115]
CiSCyy  104.4(3)
(CICH,),SCl, 26-232 178 CL.SCL, 174.5(11) [116)
CiSCi  914(3)
SeF, 177.1(4)  168.2(4)  F,SeF, 169.2(7) [117]
F, SeF,, 100.6(7)
(CF,),SeF, 182.7 202.2 F.SeF,, 1578 [118]
Cy SeCy, 1187
(C4H,),SeCl, 230(5) - C),.SeCl,, 180(5) [119)
CiSeCye 118
(CH,C,H,),SeCl, 238 - Cl,.8eCl,, 1775 {120}
CyeSeCyy 106.5
(CH,),SeBr, 252(1) 191(3) Br, SeBr,, 180(3) [121]
CyoSeCy, 110(10)
(CH,C(H,),SeBr, 255 - B, SeBr,, 177 {120]
C,,5¢Cs, 108
(CeH.), TeF, 200.6 211.5(3)  E,TeF, 175.3(1) (122}
CieTeC,,  96.9(1)
(CH,),TeCl, 251 210 C1,,TeCl,, 172.3(3) [123]
Cy, TeCy,  98.2(11)
(2-CH,CN,TeCl, 250 215 C1,TeCl,, 169 [124]
CyTeC,, 98
(CeHJ),TeCl, 250.6 210.7 C1,,TeCl,, 175.5(1) [125]
C,TeC,,  99.003)
(CH,), TeBr, 268.2(3)  218(3) Br,, TeBr,, 177.9(2) {126]
Ci TeC,, 954
(CH,),Tel, 285-299  210-216  I,Tel,, 177-180 [127m
CyTeCy,  91-97
(CH,),Tel, 292.8(1)  213.3(13) L Tel,, 175.5(5) {128
CoTeC,,  95.3(5)
BrF; (Sb,F}) 186 177 EJF, 1735 [129]
FIF, 924
IF; 184 177 EJF, 160 [130]
FJF, 92
CIOF, 171.33)  160.3@4)  E.CIF, 170.5 {131
140.53) (a] F,,ClO,, 1089
10,F; 200 193 F.XcF, 180 [132]
0,10, 100
XeO,F, 189.93)  171.4(4)  F, XeF, 183.2(2) [133)
0,,Xe0,, 105.7(3)
AX,E,
CIF, 169.8(5)  159.8(5)  F,.CIF,, 1754) [134)
BrF, 181.0 1721 F.BiF,, 1724 1135
CeH,IC), 245 200 ClLICL, 172 [136]
XeF? (SbF;) 190.5(15)  183.5(10) F,XeF,, 160.9(5) [137]
[Br,Se-CN]~ 258 174 Br,,SeBr,, 179.2 [138]

[a] CI-O-Bindungslinge.

benachbarten Positionen bilden. Daher kann angenommen wer-
den, daf} die grolen Doménen freier Elektronenpaare in einer
pentagonal-bipyramidalen Anordnung von sieben Elektronen-
domaénen die axialen Positionen besetzen, was zu der beobach-
teten pentagonal-planaren Struktur des XeFj-lons fiihrt
(Abb. 5).
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2.4. FEinzelelektronendominen

In einigen freien Radikalen ist das ungepaarte Elektron iiber-
wiegend an einem Atom lokalisiert. Ein einzelnes Elektron be-
setzt eine Einzelelektronendomine, die kleiner sein sollte als
eine Elektronenpaardomine. Die Molekiilgeometrie wird daher
durch ein ungepaartes Elektron weniger beeinfluflt als durch ein
freies Elektronenpaar, wie die Strukturen der drei Molekiile
NO;, NO, und NO; verdeutlichen, die Bindungswinkel von
180, 134 bzw. 115° aufweisen (Abb. 6a). Der GroBenunter-

a) AXp AXze AX,E
0= N=0 NT N
v
~ O/\/\O‘ 0"~
180° 1340 nse
b)

81° 129.5%

Abb. 6. Einzelelektronendomdinen. ay Abnahme der Bindungswinkel in der Reihe
NO7. NO, und NOj; . b) Das SF, -Radikalion ist C,,-symmetrisch in Einklang mit
einer kleineren Domine fiir das einzelne nichtbindende Elektron und einer gréBeren
Domine fur das nichtbindende Elektronenpaar. ¢) Bindungswinkel fiir Methylen
(CH,) im Singulett- (links) und im Triplettzustand (rechts).

schied zwischen einer Elektronenpaardoméne und einer Einzel-
elektronendoméne ist ebenfalls deutlich an der berechneten
Struktur des SF, -Radikalions, welches C,,-Symmetrie hat, zu
erkennen. Die Struktur ist in Einklang damit, daB das freie
Elektronenpaar und das einzelne Elektron trans zueinander ste-
hen, sowie damit, da} die S-F-Bindungen vom freien Elektro-
nenpaar in Richtung des ungepaarten Elektrons weggebogen
sind (Abb. 6b)!'31. Man kénnte sagen, SF; habe eine AX,Ee-
Geometrie, wobeli ¢ eine Einzelelektronendoméne représentiert.
Ein weiteres Beispiel fiir den unterschiedlichen stereochemi-
schen Einflull von Einzelelektronendoménen und denen freier
Elektronenpaare sind die Singulett- und Triplettzustinde von
Carben (Abb. 6¢). Im Singulettzustand kann CH, als AX,E-
Molekiil beschrieben werden und hat erwartungsgemil einen
Bindungswinkel, der kleiner als 120° ist. Im Triplettzustand hin-
gegen kann es als AX,e,-Molekill aufgefalBt werden, mit einem
Bindungswinkel, der groBer ist als der Tetraederwinkel, woraus
sich der geringere stereochemische Einfluf3 der Einzelelektro-
nendoméne ableiten 146t %1,

2.5. FEinfachbindungsdoménen und Elektronegativitit

Der Platzbedarf einer Einfachbindungsdoméne in der Valenz-
schale von A hingt von den relativen Elektronegativititen des
Zentralatoms A und des Liganden X ab: Je groBer die Elektro-
negativitit von X und je kleiner die von A, desto weniger Platz
wird von der A-X-Bindungsdoméine in der Valenzschale des

544

Zentralatoms A eingenommen, und um so kleiner ist der Winkel
zwischen der A-X-Bindung und anderen benachbarten Bindun-
gen (siehe Beispiele in den Tabellen 1-4). Wenn wir ein freies
Elektronenpaar als ein Bindungselektronenpaar auffassen, das
einen Liganden mit einer Elektronegativitit von Null bindet,
wird wiederum ersichtlich, weshalb die Doméne eines freien
Elektronenpaars grofer als jede beliebige Domdéne ist, die an
einer Bindung teilhat.

Die Bindungswinkel der Hydride von Elementen der 5. und
6. Hauptgruppe scheinen jedoch Ausnahmen von der Regel zu
sein, daBl die XAX-Bindungswinkel mit zunehmender Elektro-
negativitit von X abnehmen. Die Bindungswinkel in PH; und
H,S sind beispielsweise kleiner als in PF; bzw. SF,, obwohl
Wasserstoff weniger elektronegativ ist als Fluor (Tabellen 1 und
2). Wasserstoff ist allerdings auch in vielerlei Hinsicht ein einzig-
artiges Element. Ein wichtiger Unterschied zwischen Wasser-
stoff und anderen Liganden ist, daB3 das Elektronenpaar einer
A-H-Bindung sowohl die Rolle eines Bindungselektronenpaares
spielt als auch die eines nichtbindenden Paares, welches das
Proton auf der der Bindung abgewandten Seite abschirmt. Mit
anderen Worten: Die Doméne dieses Elektronenpaares ist nicht
auf die Bindungsregion beschrinkt, sondern dehnt sich in den
nichtbindenden Bereichen des Wasserstoffatoms aus. Deshalb
ist die Elektronendichte in einer A-H-Bindung geringer als in
anderen Einfachbindungen. Daraus ergibt sich, daf} A-H-Bin-
dungen durch freie Elektronenpaare an A leichter zusammenge-
driickt werden konnen als A-X-Bindungen, woraus ein kleinerer
Bindungswinkel resultiert.

Die Existenz von Molekiilen wie SF;, SeF, und BrF/ sowie
die Nichtexistenz von Molekiilen wie CIF, und BrF, erwecken
den Eindruck, daB die Elemente der 3. und 4. Periode bis zu
sechs, aber nicht mehr, Elektronenpaardoménen in ihrer Va-
lenzschale in einer oktaedrischen Anordnung unterbringen kon-
nen!'*, (Einige Molekiile wie SeClZ~, die scheinbar Ausnah-
men zu dieser Regel sind, werden spiter diskutiert (Ab-
schnitt 4.2).) Dies spricht dafiir, daf} sich die AbstoBung
zwischen den Bindungsdominen in den Valenzschalen dieser
Elemente nur dann stark auswirkt, wenn die eingeschlos-
senen Winkel 90° nahe kommen - dem Bindungswinkel in
einer oktaedrischen Anordnung von sechs Dominen. Folg-
lich erreichen die Bindungswinkel in PH;, AsH;, H,S und
H,Se diesen limitierenden Wert. Bei allen anderen Liganden
wirkt sich die AbstoBung zwischen den Bindungspaardoménen
aus, bevor sich der Bindungswinkel einem Wert von 90°
ndhert.

Es ist seit langem bekannt, daB stirker elektronegative Ligan-
den bevorzugt die axialen Positionen und weniger elektronegati-
ve Liganden die dquatorialen Positionen in einer trigonal-bipy-
ramidalen Struktur einnehmen (Abb. 7). Die Elektronenpaar-
doménen haben in den axialen Positionen weniger Platz als in
den dquatorialen. Deshalb bevorzugen die kleineren Bindungs-
domainen der stérker elektronegativen Liganden die axialen Po-
sitionen, wohingegen die groBeren Bindungsdoménen der weni-
ger elektronegativen Liganden die adquatorialen Positionen
vorzichen. Umgekehrt ist die Situation in der pentagonal-bipy-
ramidalen AX,-Struktur, bei der in den axialen Positionen mehr
Platz als in den dquatorialen ist, weshalb die weniger elektro-
negativen Liganden bevorzugt axiale Positionen einnehmen
(siehe Beispiele in Abb. §).
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Abb. 7. Beispiele fiir PX;-Molekiile, in denen die weniger elektronegativen Ligan-
den immer dquatoriale Positionen besetzen.

Abb. 8. Strukturen der pentagonal-bipyramidalen Molekiile TeF,(OMe) (links)
und TeF;(OMe), (rechts), in denen die elektropositivere OMe-Gruppe immer axial
gebunden ist.

2.6. Mehrfachbindungsdoménen

Eine Doppelbindung entsteht dadurch, daB zwei Atome zwei
Elektronenpaardomadnen teilen, und eine Dreifachbindung wird
aus drei Elektronenpaardomdnen gebildet, die sich zwischen
zwei Atomen befinden (Abb. 9a,b). Diese Darstellung von
Mehrfachbindungen entspricht der im klassischen Modell der
gebogenen Bindungen (Abb. 9¢, d), welches die planare Gestalt
des Ethenmolekiils und die lineare Gestalt des Ethinmolekiils
sowie die Abnahme der C-C-Bindungslingen in diesen Molekii-
len erklart!!®), Fiir den H-C-H-Winkel in Ethen wiirde man
allerdings keinen Tetraederwinkel erwarten. Die beiden Bin-
dungselektronenpaare werden von denselben positiven Kohlen-
stoffrimpfen angezogen und riicken somit zusammen, so dafl
die AbstoBung zwischen den C-H-Bindungsdominen wirksa-
mer werden kann und eine Aufweitung des H-C-H-Winkels in
Ethen auf 117.4° zur Folge hat. In C,F, ist der F-C-F-Winkel
(112.4°) Kkleiner, und er liegt niher am Tetraederwinkel
(Tabelle 5).

In einer oft giinstigeren Betrachtungsweise werden die beiden
Einfachbindungselektronendoménen als so iiberlappend be-
trachtet, daB sie eine Doppelbindungsdoméne bilden, die vier
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Abb. 9. Verschiedene Darsteliungen der Strukturen von Ethen und Ethin. a), b)
Elektronenpaardomiinenmodell. ), d) Strukturdiagramme mit gebogenen Bindun-
gen. e) Gestreckte ellipsoide Doppelbindungsdomine, die aus zwei Elektronenpaar-
dominen gebildet wurde. f) Abgeplattete ellipsoide Dreifachbindungsdomine, die
aus drei Elektronenpaardominen gebildet wurde. g) Dominenmodell fiir Ethen,
welches die dreiecksférmige AX;-Anordnung von zwei Einfachbindungsdoménen S
und einer gestreckten ellipsoiden Doppelbindungsdomiéne D an den Kohlenstoffa-
tomen zeigt. h) Doménenmodel! fiir Ethin, welches die lineare AX,-Anordnung
einer Einfachbindungsdoméine S und einer abgeplatteten ellipsoiden Dreifachbin-
dungsdomiine T an den Kohlenstoffatomen zeigt.

Elektronen enthdlt und in der die beiden Paare nicht unter-
scheidbar sind (Abb. 9¢). Die Gesamtelektronendichtevertei-
lung zeigt einen elliptischen Querschnitt mit einem Maximum
auf der C-C-Achse. In Abbildung 9g ist die Anordnung der
Einfach- und Doppelbindungsdoméinen in einem planaren
Ethenmolekiil gezeigt. Analog konnen die drei Einfachbin-
dungsdoménen einer Dreifachbindung als Sechs-Elektronen-
Dreifachbindungsdoméine aufgefaBt werden (Abb. 9f). Abbil-
dung 9h zeigt die Anordnung der Einfach- und Dreifachbin-
dungsdominen in einem linearen Ethinmolekiil.

Die Beschreibung einer Doppel- oder Dreifachbindung mit
gebogenen Bindungen wird manchmal kritisiert, weil der Ein-
druck entstehe, entlang der Bindungsachse sei keine Elektronen-
dichte vorhanden. Dies ist jedoch eine falsche Interpretation des
Modells der gebogenen Bindungen, da Bindungslinien keinen
AufschluB {iber die GroBe der zugehdrigen Elektronenpaardo-
méne geben. Die Verbindungslinien zeigen vor allem nicht, dal
eine betrichtliche Uberlappung der gebogenen Bindungen vor-
handen ist, wobei eine Doppel- oder Dreifachbindungsdoméne
entsteht mit einer Elektronendichte entlang der C-C-Achse, die
groBer ist als die auf irgendeiner anderen Linie zwischen den
Kernen. Manchmal wird das Modell der gebogenen Bindungen
auch mit der Begriindung kritisiert, dal anhand des Photoelek-
tronenspektrums von Ethen auf zwei Ionisierungsenergien ge-
schlossen werden kann, deren Auftreten auf das Vorliegen der
Doppelbindungen zuriickgefiihrt wird, wihrend das Modell der
gebogenen Bindungen den Eindruck vermittelt, alle vier Bin-
dungselektronen seien dquivalent. Das Photoelektronenspek-
trum von Ethen sagt jedoch nichts iiber dessen Grundzustand
aus, sondern nur, daf nach dem Entfernen eines Elektrons aus
der Doppelbindung zwei ionische Zustinde moglich sind, die als
o’n!-und o'n2-Zustinde bezeichnet werden konnen. Natiirlich
ist es bei der Diskussion solcher Spektren praktisch, den Grund-
zustand als o?n?-Zustand darzustellen, aber es ist nicht unbe-
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Tabelle 5. Beispiele fiir Bindungslingen d [pm] und Einfachbindungs-Doppelbin-
dungs-Winkel [*] in X,C=CY,- und X,C=Y-Molekiilen.

Molekiil Bindung & Bindungswinkel Lit.
X-C-X Y-C-Y X-C-C Y-CC

H,C=CH, C-H  108.7(1) 1174 1174 1213 1203 [139]
C=C  133.9(1)

F,C=CH, C-F  131.5(3) 1106 1193 1247 1203 [140]
C-H 109.1(10)
C=C  134.0(6)

F,C=CF, C-F  131.9(1) 1124 1124 1238 1238 [141]
c=C  131.1(3)

F,C=CCl, C-F  131.5(15) 1121 119.0 1240 1205 [142]
C-Cl  170.6(8)
Cc=C 134.5(25)

C1,C=CCl, C-Cl  17193) 1156 1156 1222 1222 [143]
Cc=C 135.5(3)

Br,C=CBr, C-Br 1882(3) 1152 1152 1224 1224 [144]
C=C  136.3(9)

1,C=Cl, C-1 210.6(5) 1142 1142 1229 1229 [{143]
C=C 136.3(15)

(CH,),C=C(CH,), C-C  151.1Q2) 1132 1132 1234 1234 [145]
c=C 135.1(3)

(CH,),C=CH, c-C 150.7(1) 1156 1174 1222 121.3 [146]
C-H  109.5(20)
C=C  1342(1)

X-C-X X-C-Y

H,C=0 C-H - 116.5 121.8 147
Cc=0 120.8(3)

F,C=0 C-F 131.6(1) 107.7 126.2 [148]
Cc=0 117.2(1)

CL,C=0 C-Cl  173.82) 1118 124.1 (149]
Cc=0 117.6(3)

Br,C=0 C-Br  1923(5) 1123 123.8 [150)
C=0  117.8(9)

(CH,),C=0 c-C 15172 1167 12t.7 [151]
C=0 121.1(2)

(CF,),C=0 C-C  1549(8) 121.4 119.3 [152]
Cc=0 124.6(14)

(CF;),C=NH c-C 155.1(7) 121.6 119.2 [152]
C=N 129.6(29)

H,C=S C-H 109.2(2) 1169 121.6 [153]
C=s 161.1(2)

F,C=S C-F  131.6(2) 107. 126.5 [154]
C=S  1589(2)

Cl,C=S C-Cl 1729(3) 1112 1244 [155]
C=S  160.1(3)

Br,C=$ C—-Br  189.4(9) 1116 124.2 [156)
C=S  159.7(5)

dingt notwendig, da die Beschreibung mit Hilfe gebogener Bin-
dungen, die z.B. auf sp3-Hybridorbitalen beruht, im wesent-
lichen gleichwertig ist!*3!. Die Beschreibung des ionisierten Zu-
standes mit Hilfe gebogener Bindungen ist allerdings nicht zu-
ldssig, da das ungepaarte Elektron stirker delokalisiert ist, als
aus dieser Beschreibung ersichtlich wiirde.

Nur die elektronegativsten Atome iiben eine so stark anzie-
hende Wirkung auf Elektronen aus, da3 zwei oder drei Elektro-
nenpaare entgegen ihrer natiirlichen AbstoBung in den Bin-
dungsbereich gezogen werden konnen. Daher ist bei der iber-
wiegenden Zahl der Mehrfachbindungen wenigstens eines der
beteiligten Atome C, N oder O. Es sind nur wenige Beispiele fiir
Molekiile, die Doppelbindungen zwischen Elementen der drit-
ten oder hoherer Perioden enthalten, bekannt. Wegen der gerin-
geren Elektronegativitidt dieser Elemente bewirkt die Ab-
stoBung zwischen den vier Elektronen grofere, stirker diffuse
und daher auch reaktivere Bindungselektronendoménen, so daf3
sie sehr leicht von elektrophilen Reagentien angegriffen werden.
Die einzigen stabilen derartigen Molekiile enthalten sperri-
ge Substituenten, die die Doppelbindung gegen elektrophile
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Reaktionspartner abschirmen, so z.B. in Tetramesityldisilen
(Mes),Si=Si(Mes),.

Die prinzipielle Form von Molekiilen, die Mehrfachbindun-
gen enthalten, kann mit Hilfe von Domiénen fiir Einfachbindun-
gen, Doppelbindungen, Dreifachbindungen und freie Elektro-
nenpaare in den Valenzschalen der entsprechenden Atome leicht
vorhergesagt werden, wenn die elementare Regel angewendet
wird, daf3 sich die Elektronendoménen in der Valenzschale eines
Atoms so verteilen, daB sie so weit wie moglich voneinander
entfernt sind. Daher haben drei Domaénen (fiir Einfachbindung,
Doppelbindung, Dreifachbindung oder freies Elektronenpaar)
immer eine trigonal-planare, vier Doménen eine tetraedrische,
fiinf Domdénen eine trigonal-bipyramidale und sechs Doménen
eine oktaedrische Anordnung. Beispiele fiir die Form von Mole-
kiilen, die Mehrfachbindungen enthalten, finden sich in Abbil-
dung 10.

AXz 0=C=0 H—C=N

AX Sc=0 _ Shi=o

- -y .
s 0 N
AXZE 0? Ny -0 "X,
ci N
| | )
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Abb. 10. Strukturen von Molekiilen mit Mehrfachbindungen.

Qualitative Vorhersagen liber die Gr6Be der Bindungswinkel
in Molekiilen mit Mehrfachbindungen kénnen auf der Grundla-
ge der relativen GroBen von Einfach-, Doppel- und Dreifach-
bindungsdoménen gemacht werden. Es ist offensichtlich, daB
eine Doppelbindungsdomine groBer als die einer Einfachbin-
dung ist und daB eine Dreifachbindungsdomine noch mehr
Raum als die einer Doppelbindung beansprucht. In Ethen bei-
spielsweise ist der H-C-C-Winkel (121.3°), fiir den die Doppel-
bindungsdomine eine Rolle spielt, groBer als der H-C-H-Bin-
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dungswinkel (117.4°); in SO,Cl, ist der Winkel zwischen den
beiden S-O-Doppelbindungen (123.5°) viel groBer als der zwi-
schen den beiden S-Cl-Einfachbindungen (100.3°). Weitere Bei-
spiele sind in den Tabellen 5 und 6 aufgefiihrt.

Tabelle 6. Beispiele fiir Bindungslingend [pm] und Bindungswinkel [°] in
X,S8(=Y),-Molekiilen.

Molekiil Bindung 4 Bindungswinkel Lit.
X-$-X Y-S-Y

F,S0, S-F 153.0(3) 96.1(2)  124.0(2) [157
S=0 140.5(3)

Cl1,80, S-C1 201.2(4) 100.3(2)  123.5(2) [158]
$=0 141.8(3)

(HO),S0, S-OH 157.4(10) 101.3(10)  123.3(10) [159]
$S=0 142.2(10)

(CH,),S0, S-C 177.1(4) 102.6(9)  119.7(11) {160}
S=0 143.5(3)

(CH,=CH),S0, S-C 176.9(4) - 119.5(12) [161]
$=0 143.8(3)

[(CH,),N],S0, S-N 162.3(5) 112.6(4)  119.7(4) [162]
$=0 144.5(5)

(CH,),S(NH), s-C 179.3(2) 101.2(14)  135.0(12) [163]
S=N 153.5(2)

Der héhere Raumbedarf einer Doppelbindungsdoméine im
Vergleich zu einer Einfachbindungsdoméine ist auch eine Erkla-
rung fiir die Beobachtung, dal} ein doppelt gebundener Li-
gand Y genauso wie ein freies Elektronenpaar immer die 4qua-
toriale Position in trigonal-bipyramidalen oder verwandten
Molekiilen besetzt (siche Beispiele in Abb. 11) und daf} im pen-
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Abb. 11. a) Formen von einigen AX,Y-Molekiilen, in denen der doppelt gebunde-
ne Ligand Y immer die weniger iiberfrachtete dquatoriale Position besetzt. b) Mo-
dell mit gebogenen Bindungen fiir H,C=SF,, wobei dic CH,-Gruppe in der axialen
Ebene der SF,-Gruppe liegt. ¢) Modell der ellipsoiden Doppelbindungsdoméne mit
der langen Achse in der Aquatorebene der SF,-Gruppe. d) Struktur von XeO,F,.
¢) Ungefdhre Form des freien Elektronenpaares in XeO,F,.

tagonal-bipyramidalen IOF;-lon das doppelt gebundene
Sauerstoffatom die weniger iiberfrachtete axiale Position be-
setzt (Abb. 12)112], Anders als das IF;-Molekiil, welches ein
nichtstarres, fluktuierendes Molekiil ist!'*12] hat IOF; eine
starre Struktur, was auf den Widerstand der I-O-Doppelbin-
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dung, eine stirker tiberfiillte Position
einzunehmen, zuriickgefiihrt werden
kann!t2],

Bei der Interpretation der Details
einer Molekiilgeometrie ist es oft
wichtig, nicht nur die Grofe einer
Mehrfachbindungsdomine, sondern
auch ihre Form zu beriicksichtigen.
Die Form einer Mehrfachbindungs-
domine hingt von den Orientierun-
gen der anderen Bindungen ab, die
von den beiden Atomen ausgehen.

Abb. 12. In einem pentago-
nal-bipyramidalen Molekiil
wie IOF besetzt die Dop-
pelbindungsdomiine immer
die weniger iberfrachtete

axiale Position.
Im gewohnlichen Fall eines Koh-

lenstoffatoms, welches eine Doppel-

bindung und zwei Einfachbindungen bildet, hat die Doppelbin-
dungsdomiine eine gestreckte ellipsoide Form und ist mit ihrer
langen Achse senkrecht zur CX,-Ebene orientiert, um die Wech-
selwirkung mit den Einfachbindungsdoménen zu minimieren.
Im Ethenmolekil sind daher die beiden CH,-Gruppen gezwun-
gen, in der gleichen Ebene zu liegen, so daB3 das Molekiil insge-
samt planar ist (Abb. 9g).

Weitere Beispiele dafiir, daB es wichtig ist, die Form einer
Mehrfachbindungsdomine zu beriicksichtigen, sind die Mole-
kiile OSF, und H,CSF, . Hier bewirkt der hohe Raumbedarf der
S-O- und S-C-Doppelbindungsdomdinen, verglichen mit dem
Raumbedarf der S-F-Einfachbindungsdomainen, daf} alle F-S-
F-Winkel kleiner als die idealen Winkel von 120 bzw. 90° sind
(Abb. 11a). Die S-C-Doppelbindungsdoméine wird durch die
CH,-Gruppe in eine gestreckte ellipsoide Form gezwungen, de-
ren lange Achse senkrecht zu der Ebene steht, in der die CH,-
Gruppe liegt (Abb. 11¢). Um ihre Wechselwirkung mit den
axialen S-F-Bindungsdoméinen zu minimieren, liegt die Dop-
pelbindungsdomiéne in der Aquatorebene (die CH,-Gruppe
steht senkrecht zu dieser Ebene), so dafi der F, -S-F, -Winkel
von 120 auf 96.4° abnimmt, wihrend der F, -S-F, -Winkel nur
von 180 auf 170° verringert ist'' %%, In diesem Beispiel ist das
Modell der gebogenen Bindungen fiir die Doppelbindung be-
sonders passend (Abb. 11b), weil alle Winkel nahezu dem ide-
alen Winkel von 90° fiir eine oktaedrische Anordnung von sechs
Dominen entsprechen. Im Gegensatz dazu wird die S-O-Dop-
pelbindungsdoméne in OSF, nicht durch Bindungen am
Sauerstoffatom in eine ellipsoide Form gedringt, so daB sie
nahezu zylindersymmetrisch ist. Aus diesem Grund beeinflufit
die S-O-Doppelbindungsdoméne in OSF, den F,,-S-F, -Winkel,
der auf 114.1° verkleinert ist, weit weniger als die C-S-Doppel-
bindung in H,CSF,, wihrend sie einen groBeren EinfluB auf
den F,_-S-F, -Winkel hat, der auf 160.4° reduziert ist'®’. Die
hinsichtlich der Formen der S-O- und S-C-Doppelbindungsdo-
ménen gewonnenen Erkenntnisse wurden durch eine Analyse
des Laplace-Operators der Flektronendichte dieser Molekiile
bestitigt (Abschnitt 3.2). Die ellipsoide Form der S-C-Dop-
pelbindungsdomine folgt auch aus der Elektronendichtevertei-
lung des verwandten Molekiils (CF,)(CH,)C=SF,!¢®.

Es ist bemerkenswert, dall der F-Xe-F-Winkel in dem
AX,Y,E-Molekiil XeO,F, (Abb. 11d, e) weniger als 180° be-
trdagt (175°) und nicht mehr als 180°, wie es normalerweise bei
AX,E-Molekiilen wie SF, (Abb. 4) der Fall ist. Wegen des
grofien Rumpfes von Xenon erwartet man, daB sich die Doma-
ne des freien Elektronenpaars in der Aquatorebene stirker aus-
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dehnt als in der axialen Ebene, so daB sie eine starke AbstoBung
auf die Xe=0-Bindungen ausiibt, zugleich aber eine schwichere
AbstoBung als die Xe=0-Bindungsdoméinen auf die Xe-F-Bin-
dungen hervorruft. Als Folge davon sind die Xe-F-Bindungen
in Richtung des freien Elektronenpaars und weg von den
Xe=0-Bindungen gebogen.

In linearen (zylindersymmetrischen) Molekiilen wie HF und
CO, besteht keine Notwendigkeit dafiir, daB sich Doménen von
Elektronen mit entgegengesetztem Spin in der gleichen Region
aufhalten. Dies wurde bereits vor vielen Jahren von Linnett
erkannt, als er das Doppelquartett-Modell formulierte!®!. Im
HF-Molekiil etwa werden zwei Elektronen mit entgegengesetz-
tem Spin in die Bindungsregion gezogen. Die beiden Tetraeder,
die aus den Elektronen mit entgegengesetztem Spin gebildet
werden, kénnen aber weiterhin frei um die Bindungsachse rotie-
ren, so dal} die freien Elektronen keine Paare bilden, sondern
wegen der elektrostatischen AbstoBung weit voneinander ent-
fernt sind (Abb. 132, b). Analog dazu fallen im CO,-Molekiil
die Tetraeder aus Elektronen mit entgegengesetztem Spin nicht
zusammen und bilden somit keine festen Paare (Abb. 13¢, d).
Vielmehr entsteht aus vier rdumlich nicht zusammenfallenden
Einzelelektronendominen eine zylindersymmetrische Doppel-
bindung (Abb. 13¢). Das CO,-Molekiil kann daher als lineares
AX,-Molekiil beschrieben werden, in dem zwei zylindersym-
metrische Doppelbindungsdoménen linear angeordnet sind. Da
die Flektron-Elektron-AbstoBung in dieser Art von Doppelbin-
dungsdoméne geringer sein sollte als in ellipsoiden Doppelbin-
dungsdomadnen, in denen die Elektronen enger gepaart sind, ist
es nicht {iberraschend, daB die C=0-Bindung in CO, (116 pm)
kiirzer ist als eine normale C-O-Doppelbindung (118 pm).

AN
¥y

Abb. 13. Domdnenversion des Linnett-Doppelquartett-Modells fir HF und CO,.
a) Domine der a-, b) Domine der $-Elektronen in HF; ¢) Doméne der «-, d)
Doméine der f-Elektronen in CO, . ¢) Uberlappungsbereich der CO-Doppelbindun-
gen in CO, . Es zeigt sich, daB die Uberlappung der beiden «-Elektronendominen
mit den beiden f-Elektronendominen zu einer zylindrischen Symmetrie fiihrt.

3. Die Analyse von Elektronendichteverteilungen

Das Elektronendoméinenmodell ist eine grobe Néherung zur
Beschreibung der Elektronendichteverteilung in einem Molekiil
und dennoch ein wertvolles Werkzeug zum Verstindnis von Mo-
lekiilgeometrien. Aus kristallographischen Untersuchungen mit
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Rontgenmethoden und durch ab-initio-Rechnungen kdnnen
heute jedoch zunehmend prézisere Informationen iiber die Ge-
samtelektronendichte in Molekiilen erhalten werden. Dies fithrt
zu einer stetig wachsenden Zahl an Analysen von Elektronen-
dichteverteilungen, anhand derer Konzepte fiir bindende und
nichtbindende Elektronenpaare und fiir Elektronendoménen
gewonnen und zugleich das Verstdndnis von Molekiilstrukturen
verbessert werden konnen. Jedoch sind die mit einer Bindungs-
kniipfung verbundenen Anderungen in der Elektronendichte re-
lativ klein, so daB sehr prizise Rontgendaten, die bei tiefen
Temperaturen gesammelt werden kdnnen, oder Ergebnisse von
ab-initio-Rechnungen auf hoherem Niveau herangezogen wer-
den miissen, um die Elektronendichteverteilung ausreichend ge-
nau bestimmen zu koénnen, was eine detaillierte Analyse erst
rechtfertigt.

Auf den ersten Blick liefert die Gesamtelektronendichtever-
teilung nur wenig Informationen, die fiir Chemiker von Inter-
esse sein konnten, da sie keine Hinweise auf lokalisierte Elektro-
nenpaare gibt, die man mit Bindungen oder freien Elektronen-
paaren assoziieren konnte. Ein Beispiel hierfiir ist die in Abbil-
dung 14 gezeigte Gesamtelektronendichte des Wassermolekiils.

a)

Abb. 14. Elektronendichteverteilung im Wassermolekiil. a) Konturliniendiagramm
in der Molekiilebene. b) Perspektivische Darstellung der Elektronendichte
in der Molekillebene. ¢} Perspektivische Darstellung der Elektronendichte
in der Ebene senkrecht zur Molekiilebene, in der die beiden Wasserstoffatomne
liegen.

Die Gesamtelektronendichteverteilung eines Molekiils wird
durch die hohe Rumpfelektronendichte im kernnahen Bereich
dominiert, wahrend die Elektronendichte in den zwischenato-
maren Bereichen, in denen Anderungen in der Elektronendich-
teverteilung durch Bindungsbildung hervorgerufen werden,
sehr gering und damit auch nur schwer zu detektieren ist. Bader
et al.!” konnten allerdings zeigen, daB die Gesamtelektronen-
dichte eines Molekiils mit rigorosen quantenmechanischen Me-
thoden in atomare Dichten unterteilt werden kann, und daB
zwischen aneinander gebundenen Atomen immer eine Linie exi-
stiert, entlang der die Elektronendichte gréBer ist als entlang
irgend einer anderen Verbindungslinie zwischen den beiden Ker-
nen, der sogenannte Bindungspfad. Der Bindungspfad ist der
Kamm in einer ,,HShenlinienkarte** der Elektronendichte in ei-
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ner Ebene durch das Molekiil, der zwei gebundene Kerne mit-
einander verbindet (Abb. 14a). Jedoch zeigen solche Darstel-
lungen der Elektronendichte weder bindende noch nicht-
bindende Elektronenpaare. Es hat viele Versuche gegeben, die
Elektronendichteverteilung so zu analysieren, dafl daraus auf
lokalisierte bindende und nichtbindende Elektronenpaare ge-
schlossen werden und somit das Konzept der lokalisierten Elek-
tronenpaare gestiitzt werden kann. Im folgenden wollen wir
zwei dieser Vorgehensweisen niher betrachten: a) die Berech-
nung von Deformationselektronendichtekarten und b) die Ana-
lyse der Gesamtelektronendichte anhand des Laplace-Opera-
tors.

3.1. Deformationselektronendichtekarten

Deformationselektronendichtekarten erhdlt man, indem man
von der experimentell ermittelten oder berechneten Gesamt-
elektronendichte eines Molekiils die Elektronendichte eines
fiktiven Pridmolekiils subtrahiert, welches aus kugelférmigen
Atomen aufgebaut ist und den gleichen geometrischen Aufbau
hat wie das reale Molekiil. Im Prinzip sollte eine solche Defor-
mationselektronendichtekarte die Anderungen in der Elektro-
nendichte anzeigen, die durch die Bindungsbildung hervor-
gerufen werden. Tatsachlich zeigen solche Deformationsdichte-
karten oft eine Konzentration von Elektronendichte in binden-
den Bereichen und in Bereichen, die freien Elektronenpaaren
zugeordnet werden konnen, und spiegeln somit die Do-
ménen der bindenden und freien Elektronenpaare des VSEPR-
Modells wider. Die Ergebnisse solcher Studien stiitzen also das
VSEPR-Modell. Eine der ersten Deformationselektronen-
dichtekarten wurde fiir (CH;), TeCl,, ein Molekl des AX E-
Typs, publiziert; man erkennt deutlich die durch das freie Elek-
tronenpaar hervorgerufene Elektronendichte (Abb. 15a)tt8L
Ein Beispiel aus neuerer Zeit zeigt die nicht zylindersym-
metrische (sondern ellipsoide) Verteilung der Elektronendichte
der C=S-Bindung in (CF;)(CH,)C=SF, (Abb. 15b)!*6"]
Deformationsdichtekarten weisen jedoch nicht immer die fir
bindende und freie Elektronenpaare erwarteten Charak-
teristika auf, und dariiber hinaus gibt es oft erhebliche Schwie-
rigkeiten bei der Konstruktion eines geeigneten Prdmole-
kiils!*®). Daher wird anderen Methoden zum Studium der Elek-
tronendichteverteilung wie der topologischen Analyse ihres
Laplace-Operators zunehmend Beachtung geschenkt.

3.2. Die topologische Analyse der Elektronendichte
und ihres Laplace-Operators

Bader et al.l'”! konnten zeigen, dal die Gesamtelektronen-
dichte eines Molekiils anhand des Laplace-Operators V2p der
Elektronendichte p analysiert werden kann, wobei Glei-
chung (a) gilt. Diese Funktion hat die Eigenschaft, sehr kleine

V2p = 87p[ox + ¥p[dy* + 0*p[O2” (2)
Anderungen in der Elektronendichte zu vergréBern und geringe
lokale Konzentrationen in der Elektronendichte (Ladungskon-

zentrationen), die nicht deutlich in der Gesamtelektronendich-
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a)

Abb. 15. a) Deformationsdichtekarten von (CH,),TeCl, in der dquatorialen (links)
und der axialen Ebene (rechts), welche die Deformationsdichte verdeutlichen, die
durch das freie Elektronenpaar verursacht wird. b) Deformationsdichtekarten von
(CF,;)(CH;)C=SF, in der dquatorialen FSF-Ebene (links) und in der Ebene, die die
C=S3-Bindung schneidet und die Anisotropie der Bindung beziiglich der ellipsoiden
Form der Doppelbindungsdoméne verdeutlicht (rechts).

teverteilung hervortreten, sichtbar zu machen (siche Anhang).
Beispielsweise nimmt in einem freien Atom die Gesamtelektro-
nendichte mit zunehmendem Abstand vom Atomkern konti-
nuierlich ab, und es treten keine Minima und Maxima in der
Gesamtelektronendichte auf, die auf das Vorhandensein aufein-
anderfolgender Elektronenschalen hinweisen wiirden. Dagegen
sind diese Elektronenschalen deutlich anhand des Laplace-
Operators als lokale
Konzentrationen von
Elektronendichte in
Form  kugelférmiger
Schalen erkennbar, wo-
bei diese Schalen jeweils
von kugelférmigen Be-
reichen  verminderter
Elektronendichte um-
geben sind (Abb. 16).
Die Elektronenschalen
eines freien Atoms sind
auch in der Radialver-
teilungsfunktion zu er-
kennen, allerdings hat
diese Funktion in einem
Molekiil keine Bedeu-
tung. Dagegen zeigt der
Laplace-Operator  der
Elektronendichte eines
Molekiils immer noch
die FElektronenschalen

Abb, 16. a) Perspektivische Darstetlung der
Elektronendichte p in einer Ebene durch den
Kern des Argonatoms. b) Perspektivische Dar-
stellung des Laplace-Operators der Elektro-
nendichte als —V?p in der gleichen Ebene.
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durch Bereiche héherer und niedrigerer Elektronendichte an,
allerdings sind diese gegeniiber denen freier Atome durch die
Bindungskniipfung verzerrt. Bei vielen kovalenten Molekiilen
weist die Valenzschalenladungskonzentration Maxima auf, die
die Bindungen und die freien Elektronenpaare représentieren,
wie man sie auf der Basis konventioneller Lewis-Diagramme
erwarten wiirde. Beispiele hierfiir sind die in den Abbildun-
gen 1719 dargestellten Molekiile H,O, CIF, und SF, 72, Dar-
Uiber hinaus haben diese lokalen Ladungskonzentrationen die

Abb. 17. Perspektivische Darstellung von — V?p des Wassermolekiils a) in der Mo-
lekiilebene a,, b) senkrecht zur Molekiilebene a,,. Zwei der Maxima der CCs des
O-Atoms in a) sind bindende CCs. Das dritte ist der Sattelpunkt zwischen den
beiden in b) gezeigten Maxima die nicht bindende CCs darstellen (freie Elektronen-
paare).

a)

Abb. 18. Perspektivische Darstellung von —V?p in a) der diquatorialen Ebene und
b) der Molekiilebene des CIF;-Molekiils. In a) stellen die drei Maxima in der Valenz-
schale von Cl zwei nichtbindende CCs (freie Elektronenpaare) und eine nicht-
bindende CC dar. In b) sind die drei bindenden CCs zu sehen. Das vierte Maxitnum
stellt den Sattelpunkt zwischen den beiden nichtbindenden Maxima in a) dar.
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Abb. 19. Isooberfliche der Laplace-Verteilung der Elektronendichte des Schwefel-
atoms in SF,. Es zeigt sich eine groBe Ladungskonzentration fir das freie Elektro-
nenpaar, zwei deutlich geringere Ladungskonzentrationen fiir die bindenden dqua-
torialen Elektronen und zwei weitere, noch geringere Ladungskonzentrationen fir
die bindenden axialen Elektronen, die alle die kugelférmige Rumpfelektronenwolke
umgeben. Teile der Ladungskonzentrationen auf der Valenzschale der d4quatorialen
Fluoratome sind in den beiden unteren Ecken der Abbildung zu erkennen.

gleiche rdumliche Anordnung und die gleiche relative GroBe wie
die Elektronenpaardominen des VSEPR-Modells.

Das Sauerstoffatom im Wassermolekiil enthilt in seiner Va-
lenzschale zwei Ladungskonzentrationen fir bindende und
zwei fir nichtbindende (freie) Elektronenpaare, die etwa tetra-
edrisch angeordnet sind und somit den bindenden bzw. freien
Elektronenpaardoménen des VSEPR-Modells entsprechen.
Analog verfiigt das Chloratom in CIF; in der Valenzschale iiber
drei bindende und zwei nichtbindende Ladungskonzentrationen
in trigonal-bipyramidaler Anordnung. SchlieBlich treten in der
Valenzschale des Schwefelatoms in SF, vier bindende und eine
nichtbindende Ladungskonzentration auf. Auch in diesem Mo-
lekil ist die Anordnung erwartungsgemil trigonal-bipyrami-
dal. Ferner konnen wir aus Abbildung 20 erkennen, daB der
Laplace-Operator eine Bestitigung der zunehmend ellipsoid ge-
formten Doppelbindungsdoménen in der Reihe der Molekiile

SF,0 SF,NH SF.CH,

Abb. 20. Konturliniendiagramme der Elektronendichte p (oben) und von — V 2p
(unten) in der Ebene durch das Maximum von — V %p fiir die Doppelbindungen in
O=SF,, HN=SF, und H,C=SF,, die die zunehmende Ausbildung ellipsoider Dop-
pelbindungen zeigen.
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0O=SF,, HN=SF, und H,C=SF, liefert, was wir bereits in den
Abschnitten 2.2 und 2.5 auf der Basis des Elektronenpaardomé-
nen-Modells diskutiert haben!®.

Der Laplace-Operator der Elektronendichte liefert somit ei-
nen Beweis dafiir, daB die Doménenversion des VSEPR-Mo-
dells auf einer realen physikalischen Basis fufit. Obwohl die
Elektronen nicht so stark zu Paaren lokalisiert sind, wie man
sich es nach dem Doménenmodell vorstellen wiirde, gibt es lo-
kale Konzentrationen von Elektronendichte, die sowohl binden-
de als auch freie Elektronenpaardoménen reprisentieren und
auch die gleichen Eigenschaften und relativen GroBen wie diese
Domaénen haben.

4. Ausnahmen vom VSEPR-Modell

Wie in den vorangegangenen Abschnitten ausgefiihrt wurde,
kann das VSEPR-Modell sehr erfolgreich fiir die Vorhersage der
prinzipiellen Strukturmerkmale von Hauptgruppennichtmetall-
Verbindungen eingesetzt werden. Weiterhin sind qualitative
Aussagen iiber Abweichungen von den idealen Bindungswin-
keln moglich. Ausnahmen zu den Vorhersagen dieses Modells
sind ebenfalls bekannt geworden, wobei es sich speziell um Me-
tall-Nichtmetall-Molekiile handelt. Die nun folgenden Ab-
schnitte beschiftigen sich mit solchen — echten oder nur schein-
baren — Ausnahmen. Da das VSEPR-Modell sehr erfolgreich in
vielen Féllen angewendet werden kann, scheint es lohnenswert,
die Ausnahmen niher zu untersuchen, um festzustellen, warum
dieses Modell in einigen Fillen versagt, und um darauf auf-
bauend zu einem besseren Verstdndnis der chemischen Bindung
zu gelangen. SchlieBlich wollen wir versuchen, das VSEPR-Mo-
dell so zu modifizieren, daf3 auch die scheinbaren Ausnahmen
richtig beschrieben werden kdnnen. Als erstes betrachten wir
nun Ausnahmen bei Hauptgruppenelementverbindungen.

4.1. AX-Molekiile

Obwohl die trigonale Bipyramide mit lingeren axialen als
dquatorialen Bindungen die bevorzugte Struktur ist, liegt die
quadratische Pyramide energetisch nur geringfiigig hoher, was
sich beispielsweise darin zeigt, daB letztere den Ubergangszu-
stand bei der Berry-Pseudorotation eines trigonal-bipyramidal
gebauten Molekiils reprisentiert. PX,- und AsX,-Molekiile ha-
ben alle die erwartete trigonal-bipyramidale Struktur mit ldnge-
ren axialen als d4quatorialen Bindungen. Dies trifft ebenfalls auf
die meisten SbX;-Molekiile wie SbCly, Sb(CH,)12°* und auch
auf Bi(CH,), zul?°"l. Im Gegensatz hierzu haben Sb(C,H;) 2 1%
und Bi(C4H,);*!® im Kristall Strukturen, die am besten als
quadratisch-pyramidal beschrieben werden kdnnen, wobei in
beiden Fillen eine leichte Verzerrung in Richtung einer trigona-
len Bipyramide vorliegt. Die eng verwandten Molekiile Sb(p-
CH,C,H,)s und Bi(o-FC¢H,)s dagegen sind im festen Zustand
trigonal-bipyramidal, wobei die Bismutverbindung in Lésung
als Gemisch aus trigonal-bipyramidalen und quadratisch-pyra-
midalen Molekiilen vorliegt!??). Es ist bekannt, daB die Energie-
differenz zwischen der Struktur einer trigonalen Bipyramide
und der einer quadratischen Pyramide sehr gering ist. Weiter
kann angenommen werden, daB3 die Energiedifferenz zwischen
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diesen beiden Strukturen mit bei groBer werdendem Zentral-
atom abnehmender Wechselwirkung zwischen den bindenden
Dominen weiter abnimmt. So ist es nicht iiberraschend, daB die
Energiedifferenz zwischen trigonaler Bipyramide und quadrati-
scher Pyramide fiir die Verbindung Bi(o-FC.H,); nahezu null
ist. Es scheint daher klar zu sein, daBl wegen der sehr geringen
Energiedifferenz zwischen der trigonal-bipyramidalen und der
quadratisch-pyramidalen Struktur bei einigen Antimon- und
Bismutverbindungen Packungskrifte dazu fithren, dafBl im fe-
sten Zustand die bevorzugte Struktur die quadratische Pyrami-
de ist.

4.2. Stereochemisch inakftive freie Elektronenpaare
Wie bereits erwihnt wurde, sind SeClZ~ und die anderen

AXE-Molekiile, die in Tabelle 7 aufgefiihrt sind, Ausnahmen
zur Duodezet-Regel; diese Molekiile enthalten scheinbar sieben

Tabelle 7. Bindungslingen in einigen AX E-lonen mit oktaedrischer Struktur.

Ton Bindungslidngen {pm]

beob. ber. [a] Abweichung [%)] [b] Lit.
SnCl~ 283 239 18.4 [164]
SnBr¢~ 308 254 21.3 [165]
PbCl¢- 289 252 14.7 [165]
PbBré~ 313 267 17.2 [166]
Pblé- 322 286 12.6 [167]
SbCt3~ 265 242 9.5 (168}
SbBr? - 279 257 8.6 [169]
BiCL3~ 266 248 7.3 {170]
BiBr;~ 285 263 8.4 {171]
Bil~ 307 282 8.9 [172]
SeCl2~ 240 216 11.1 [173]
SeBr2~ 258 231 11.7 [174]
TeClZ ™ 254 234 85 [175}
TeBr~ 269 249 8.0 [176]
Tel2™ 293 268 9.3 [177]
BrF; 185 168 [c] 10.1 [25]

{a] Summe der Kovalenzradien r,. [b] Verhiltnis beobachtet/berechnet.
[c] 72, + rE, = (114 + 54) pm =168 pm. Der Kovalenzradius von Fluor wurde zu
54 pm angenommen, wie von uns 1992 vorgeschlagen [178].

Elektronenpaare in der Valenzschale des Zentralatoms, obwohl
die maximale Zahl von Elektronenpaaren normalerweise sechs
ist. Diese Molekiile sind auch in einem anderen Sinne Ausnah-
men, da sie anscheinend reguldre oktaedrische Strukturen ha-
ben, d.h. das freie Elektronenpaar ist stereochemisch inaktiv
und wird daher auch als ,,inertes Paar* bezeichnet!?3. Jedoch
sind die Strukturen dieser Verbindungen nicht in jedem Fall
experimentell eindeutig belegt: Im Kristall kann eine oktaedri-
sche Struktur durch Fehlordnung vorgetduscht werden. und in
Losung gelingt der spektroskopische Beweis fiir das Vorliegen
einer oktaedrischen Struktur nicht immer einwandfreil®*. So
konnen in Losung fluktuierende nichtoktaedrische Strukturen
durchaus oktaedrisch erscheinen. Dennoch gilt als sicher, daB3
einige dieser Molekille tatsidchlich oktaedrische Strukturen auf-
weisen. In diesen Fillen scheint es so zu sein, daB3 entweder die
Valenzschalenelektronenpaare und/oder die Liganden aus steri-
schen Griinden (,,Uberfrachtung*) die Besetzung der Valenz-
schale mit sieben Elektronenpaardoméinen verhindern. Somit
wird das freie Elektronenpaar gezwungen, eine kugelférmige
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Domine, welche den Atomrumpf umgibt, einzunehmen. Diese
Interpretation wird durch den experimentellen Befund gestiitzt,
daB die Bindungen in solchen Molekiilen ungewohnlich lang
sind (Tabelle 7).

Das Argument, daBl die riumliche Uberfrachtung der Grund
fiir die oktaedrischen Strukturen mancher AX E-Molekiile ist,
wird auch dadurch gestiitzt, dall das BrF -Ion eine regulire
oktaedrische Struktur hat?*!, wihrend bei IF g 1 und XeF,1*"
wegen der grofleren Atomriimpfe und der damit geringeren
Uberfrachtung der Elektronenpaardominen einfach iiberdach-
te oktaedrische Strukturen mit dem freien Elektronenpaar in der
iiberdachenden Position gebildet werden. Wird jedoch die
Uberfrachtung mit Elektronenpaaren in der Valenzschale von
Xenon noch weiter gesteigert, wie es beim XeFz ~-Ion, einem
AXGE-Typ, der Fall ist?®], so wird das freie Elektronenpaar
stereochemisch inaktiv; daher hat das XeFZ ™ -Ion eine quadra-
tisch-antiprismatische Struktur, wie man sie fiir AX g-Molekiile,
z.B. IFg, erwarten sollte. Hiermit in Einklang sind die Xe-F-
Abstéinde in XeFZ~ linger als die I-F-Abstinde in IF,, was
wiederum darauf hindeutet, dal das freie Elektronenpaar in
XeFZ~ eine innere, kugelférmige Domiine besetzt.

4.3. ,,Jonische* Molekiile

Molekiile vom OX,E,-Typ sollten winkelférmig sein und ei-
nen Bindungswinke! aufweisen, der kleiner als der Tetraeder-
winkel ist. Obwohl dies fiir H,O und F,O zutrifft (Tabelle 2)
betragen die Bindungswinkel in (SiH;),0 und (GeH,),0 144°
bzw. 126°, im Li,O- und im Na,O-Molekiil 180°. Das VSEPR-
Modell basiert auf der Annahme, daB} die Liganden X in einem
AX,-Molekiil die Elektronen des Zentralatoms A ausreichend
stark anziehen, so daf3 relativ stark lokalisierte Elektronenpaare
gebildet werden. Dies trifft dann zu, wenn X eine A dhnliche
oder grofere Elektronegativitit aufweist (z.B. F, O, OH). Sol-
che Molekiile haben stets die mit dem VSEPR-Modell vorausge-
sagte Struktur. Sind die Liganden weniger elektronegativ als das
Zentralatom, bilden die Elektronen keine deutlich lokalisierten
Paare an A aus. In einem so extremen Fall wie bei Na,O ist die
Lokalisierung so schwach, dal das Molekiil als aus einem
schwach verzerrten Oxid- und zwei Natrium-Ionen bestehend
angesehen werden kann. In diesem Fall wird die Geometrie des
Molekiils von der Ligand-Ligand-AbstoBung dominiert — es
entsteht ein lineares Molekiil. Viele Liganden sind weniger elek-
tronegativ als Sauerstoff; in diesen Fillen erwarten wir Bindun-
gen mit deutlich ionischem Charakter, schwach lokalisierten
Elektronen am Sauerstoffatom und damit Bindungswinkel, die
grofer als der Tetraederwinkel sind. So wurden durch ab-initio-
Berechnungen28® die Ladungen des Sauerstoff- und des Sili-
ciumatoms in (SiH,),0 zu —1.7 bzw. + 3.1 bestimmt, was den
ausgeprigt ionischen Bindungscharakter und den groflen Bin-
dungswinkel widerspiegelt. Das Kohlenstofthomologe (CH,),0
weist einen Bindungswinkel (112°) auf, der nur wenig gréfler als
109° ist. Dies ist mit dem kleineren Elektronegativitdtsunter-
schied und dem schwicher ionischen Charakter der C—O-Bin-
dungen konsistent. Im allgemeinen sind die VSEPR-Regeln nur
anwendbar, wenn die Liganden eine dem Zentralatom dhnliche
Elektronegativitit aufweisen, so daf3 die Bindungen hauptsich-
lich kovalenten Charakter haben.

552

5. Metall-Nichtmetall-Molekiile

Die grofite Zahl von offensichtlichen Ausnahmen vom
VSEPR-Modell tritt bei Molekiilen auf, die Metalle, einschlie3-
lich der Ubergangsmetalle, enthalten. Aus diesem Grund und
weil die Bindungen in vielen Metall-Nichtmetall-Molekiilen
itberwiegend ionisch sind, wird hdufig angenommen, daB3 das
VSEPR-Modell nicht auf solche Molekiile angewendet werden
kann, obwohl bereits vor iiber zwanzig Jahren gezeigt werden
konnte, dal} viele dieser Ausnahmen erklart werden konnen,
wenn die Verzerrung der Rumpfelektronendichte des Metall-
atoms zu einer nichtsphérischen Form beriicksichtigt wird!!.
Neuere Analysen des Laplace-Operators der Rumpfelektronen-
dichte in Metall-Nichtmetall-Molekiilen haben diese Sichtweise
bestédtigt und wichtige Informationen iiber die Art der Rumpf-
elektronendichteverzerrung geliefert. Im folgenden wollen wir
diese neueren Arbeiten diskutieren.

5.1. Die Erdalkalimetalldihalogenide und
verwandte Molekiile

Vor einiger Zeit wurde vorgeschlagen!®®!, daB die Polarisie-
rung der Metallatomriimpfe in den Erdalkalimetalldihalogenid-
Molekillen durch die Halogenidliganden die Beobachtung ver-
stdndlich machen kann, daB einige dieser Verbindungen in der
Gasphase gewinkelt vorliegen, obwohl sowoh! einfache elektro-
statische Modelle fiir ionische Molekiile als auch das VSEPR-
Modell fiir kovalente Molekiile eine lineare Struktur voraus-
sagen. Fiir CaF, wurde spiter vorgeschlagen!":?], da3 — wenn
die Bindungsverhdltnisse in diesem Molekiil als tiberwiegend
ionisch angesehen werden — die Wechselwirkung der negativ
geladenen Fluoridliganden mit dem polarisierbaren Ca®*-
Rumpf zu einer teilweisen Lokalisierung der acht Elektronen
der duBleren Schale als vier tetraedrisch ausgerichtete Elektro-
nenpaare fithrt, woraus eine nichtsphéirische Form des Elektro-
nenrumpfes resultiert. Diesem Modell entsprechend besetzen
die negativ geladenen Liganden zwei gegeniiberliegende FIli-
chen des so gebildeten Tetraeders und minimieren so die Wech-
selwirkung zwischen ihnen und den vier teilweise lokali-
sierten Elektronenpaaren (Abb. 21¢). Daraus folgt, daB MX,-
Molekiile eine gewinkelte Struktur annehmen werden, wenn
die Rumpfelektronen hinreichend stark polarisiert sind
(Abb. 21a, b). Diesem Modell zufolge sollte der Bindungswin-
kel mit zunehmender Polarisierbarkeit des Metallatoms, d.h.
von Beryllium zu Barium, und mit zunehmender Polarisations-
kraft der Liganden, d.h. von Iod zu Fluor, immer stirker
von 180° abweichen. Dies ist, wie Tabelle 8 zeigt, tatsdchlich
der Fall.

Tabelle 8. Bindungswinkel [°] von Halogeniden der 2. Hauptgruppe in der Gas-
phase [2].

MX, X=F Cl Br I

BaX, 180 180 180 180
MgX, 180 180 180 180
CaX, 133155 180 173-180 180
SrX, 108135 120-143 133-180 161-180
BaX, 100-117 100-127 95-135 102-105
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Abb. 21. Strukturen der Erdalkalimetalldihalogenide. a) Konturliniendiagramm
von —V?p fiir StF, in der Molekiilebene (oben) und senkrecht zur Molekiilebene
(unten). b) Konturliniendiagramm von — V2p fiir BaH, in der Molekiilebene (oben)
und senkrecht zur Molekiilebene (unten). ¢) Das Modell, das urspriinglich vorge-
schlagen wurde, um die gewinkelte Struktur von CaF, zu erkldren. Zu erkennen sind
die vier tetraedrisch angeordneten partiell lokalisierten Elektronenpaare. d) Dreidi-
mensionale Darstellung der Null-Konturlinie von —V?2p fiir BaH, . Deutlich zeigen
sich die vier Ladungskonzentrationen auf der AuBeren Schale des Atomrumpfes, die
den inneren sphirischen Atomrumpf umgibt.

Ab-initio-Rechnungen haben ebenfalls gezeigt, daB die Diha-
logenide und die Dihydride von Ca, Sr und Ba gewinkelte Struk-
turen aufweisen sollten!3°*®! und die aus diesen Rechnungen
erhaltene Gesamtelektronendichte ist beziiglich ihres Laplace-
Operators analysiert worden. Obwohl die Laplace-Operatoren
der berechneten Elektronendichten der Fluoride und Hydride
von Ca, Sr und Ba sowie von Ca(CH,;), vermutlich wegen der
ionischen Natur dieser Molekiile keine Ladungskonzentratio-
nen auf der Valenzschale aufweisen, zeigen sie in jedem Fall, daB3
die duBerste Schale des Atomrumpfes nicht kugelférmig ist, son-
dern vier etwa tetraedrisch angeordnete Ladungskonzentratio-
nen aufweist (Abb. 21)13%), Zwei dieser Rumpfladungskonzen-
trationen (Charge Concentrations, CC) befinden sich auf der
den Ligandatomen gegeniiberliegenden Seite. Diese CCs rithren
von der AbstoBung der Rumpfelektronen durch die Liganden
her, wihrend die anderen beiden Ladungskonzentrationen eine
Konsequenz des Pauli-Prinzips sind. Damit konnte das friiher
vorgeschlagene Modell vollstindig durch die Analyse des
Laplace-Operators der Elektronendichte bestitigt werden.
Die Bildung von vier Ladungskonzentrationen auf der duBeren
Schale des Metallatomrumpfes in diesen Molekiilen kann
analog zur Bildung der vier Ladungskonzentrationen in
der Valenzschale des Sauerstoffatoms im Wassermolekiil gese-
hen werden. Beim Wassermolekiil handelt es sich um die
Anziehung des Wasserstoffkerns auf Elektronen in Kom-
bination mit dem Pauli-Prinzip, die zu zwei bindenden und
zweil nichtbindenden Ladungskonzentrationen fiihrt. Im
Gegensatz dazu bewirkt beispielsweise im BaF,-Molekiil
die AbstoBung der Rumpfelektronen durch die Fiuorid-
liganden die Bildung von vier Ladungskonzentrationen auf
der duBersten Schale des Rumpfes, wobei die Fluoridliganden
Positionen gegenitber den Ldchern zwischen den Ladungs-
konzentrationen besetzen, so daB ein gewinkeltes Molekiil re-
sultiert.

Es ist verniinftig anzunehmen, dafl die gewinkelte Struktur
von Bis(pentamethylcyclopentadienyl)caicium®!!  ebenfalls
durch die Verzerrung des Calciumrumpfes durch die Liganden
verursacht wird.
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5.2. d°-Ubergangsmetallverbindungen

Ublicherweise wird davon ausgegangen, daB das VSEPR-
Modell nicht fiir iibergangsmetallhaltige Molekiile heran-
gezogen werden kann, und die meisten neueren Diskussionen
zur Struktur dieser Molekiile basieren auf dem Molekiilorbi-
tal(MO)-Modell. Trotzdem kann das VSEPR-Modell auf viele
iibergangsmetallhaltige Molekiile angewendet werden, obwohl
es eine relativ grofe Zahl von Ausnahmen gibt. Die Anwendung
des VSEPR-Modells auf Ubergangsmetaliverbindungen, spe-
ziell solche, in denen das Metall d°-Konfiguration hat, ist auf
den ersten Blick problemlos, da es keine nichtbindenden Elek-
tronen in der Valenzschale der Metalle gibt, so daB nur Struktu-
ren des Typs AX,, AX;, ... AX, vorausgesagt werden. Die An-
ordnung von negativen lonen um ein zentrales, positives
Metall-Ion fithrt zur Vorhersage der gleichen Strukturen, so da
die vorhergesagten Strukturen unabhingig vom ionischen Cha-
rakter der Bindungen sind. Trotzdem haben einige dieser Mole-
kiile nicht die erwarteten Strukturen. Im folgenden wird gezeigt
werden, daB diese abweichenden Strukturen durch die Verzer-
rung der Rumpfelektronenwolke durch die Liganden erklirt
werden kénnen, analog wie dies schon bei den Halogeniden und
Hydriden der Erdalkalimetalle angefiihrt wurde, und daf3 diese
Verzerrung in einigen Fillen durch eine Analyse des Laplace-
Operators der Elektronendichte des Metallrumpfes bestitigt
werden konnte.

5.2.1. MX,-Molekiile

Die berechneten Strukturen von ScH,, TiH und Ti(CH,);
sind pyramidal und nicht planar’3? 331, Die pyramidalen Struk-
turen stimmen mit der Bildung von tetraedrisch angeordneten
CCs wie in BaH, iiberein, was zu einer insgesamt pyramidalen
Geometrie dieser Molekiile fiihrt, in denen die Liganden Posi-
tionen einnehmen, die den ,,L.6chern* zwischen den CCs gegen-
iiberliegen (Abb. 22). Diese SchluBfolgerung bedarf allerdings
noch der Bestédtigung durch eine genaue Analyse des Laplace-
Operators der Elektronendichte.

Abb. 22. Schematische Darstellung des Einflusses von vier tetraedrisch angeordne-
ten Rumpfladungskonzentrationen auf die Strukturen von MX,-, MX ;- und MX,-
Molekitlen (M ist ein polarisierbares Metallatom), der zu gewinkelten, pyramidalen
bzw. tetraedrischen Molekiilstrukturen fiihrt.

5.2.2. MX,-, MX, Y-, MX, Y,- und MX,Z-Molekiile

Vier Liganden sollten auch vier CCs erzeugen, und falls die
Liganden tetraedrisch angeordnet sind, sollten sie auch den
,,Lochern zwischen den CCs gegeniiber liegen, womit keine
Verzerrung gegeniiber der von dem VSEPR-Modell vorausge-
sagten tetraedrischen Anordnung zu erwarten wire (Abb. 22).

553



AUFSATZE

R. J. Gillespie und E. A. Robinson

Alle bisher studierten MX,-d°-Ubergangsmetallmolekiile ha-
ben tatsichlich eine reguliire tetraedrische Struktur; hierzu zih-
len die Tetrahalogenide von Titan, Zirconium und Hafnium,
alle MO" " -Ionen und die Tetraoxide RuO, und OsO,,. Berech-
nungen ergaben, daB die tetraedrische Struktur von TiH, einem
lokalen Minimum entspricht, welches wahrscheinlich auch das
globale Minimum reprisentiert'**l. Sdmtliche MX,Y-, MX,Y,-
und MX,Z-Molekiile wie VOF,, VOCl,, MoNF;, CrO,F, und
WNF, haben ebenfalls Teiraedergeometrie, wobei allerdings die
Bindungswinkel von denen des idealen Tetraeders auf unerwar-
tete Weise abweichen!?). Beispielsweise sind die O=Cr=0-Win-
kel in CrO,F, und CrO,Cl, kleiner als die idealen Tetraederwin-
kel, wihrend beim analogen Hauptgruppenmolekiil SO,F,
dieser Winkel erwartungsgeméif groBer als 109.5° ist (Abb. 23a).
Der Laplace-Operator der Elektronendichte zeigt keine La-
dungskonzentration auf der Valenzschale, aber auf der duBeren
Schale des Atomrumpfes gegeniiber jedem Liganden, wobei die
Ladungskonzentrationen auf den von den Sauerstoffatomen
abgewandten Seiten grofBler sind als die auf den von den Haloge-
nen abgewandten (Abb. 23 b—d). Die Wechselwirkung der Dop-
pelbindungsdomiinen mit diesen gréBeren Ladungskonzentra-
tionen verringert den O=Cr=0-Winkel und fiihrt so zu einer
Zunahme des F-Cr-F-Winkels (Abb. 23¢). Analog hierzu sind

d)

Abb. 23. a) Strukturparameter von SO,F, und CrO,F,. b)-e) Detaildarstellungen
zu CrO,F,. b) Konturliniendiagramm von — V?p in der OCrO-Ebene. ¢) Konturli-
niendiagramm von — V?p in der FCrF-Ebene. d) Isooberfliche von —V?p fiir den
Rumpf des Chromatoms. welche die vier Ladungskonzentrationen zeigt. Es existie-
ren zwei hohere Ladungskonzentrationen den Sauerstoffatomen gegeniiber und
zwei schwichere den Fluoratomen gegeniiber. Diese Ladungskonzentrationen um-
geben alle einen kugelférmigen Bereich von inneren Rumpfelekironen. ¢) Anord-
nung der Rumpfladungskonzentrationen relativ zu den Liganden.
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die O-V-Cl-Winkel in VOCI, kleiner als der Tetraederwinkel,
wihrend in POCI, die O-P-Cl-Winkel erwartungsgemif groer
als der Tetraederwinkel sind, was durch den grolen Raumbe-
darf der P-O-Doppelbindungsdoméine erklirt werden kann.
Auch beim VOCI, wird eine starke Ladungskonzentration in
der dufleren Rumpfelektronenschale auf der dem Sauerstoff-
atom abgewandten Seite gefunden, was zu einer Aufweitung des
Cl-V-Cl-Winkels und zu einer Abnahme des O-V-Cl-Winkels
fithrt (Abb. 24)13%), Eine dhnliche Situation liegt bei den berech-
neten Strukturen der Molekiile MoNF, und WNF; vor, bei
denen der N-Mo-F-

(104.5°) bzw. N-W-F-  a) 0 b)

Winkel (105.8°) klei- |Lk
ner als der Tetraeder- v
winkel ist und grofe A_/\
CCs auf der dem & ¥ &
dreifach gebundenen c
Stickstoffatom abge-

wandten Seite beob-
achtet werden371.

cl

Abb. 24. a) Strukturparameter, b) Anordnung
der Rumpfladungskonzentrationen relativ zu
den Liganden im VOCI;-Molekiil.

5.2.3. MX;- und MX,Y-Molekiile

Alle bekannten Pentahalogenide von Vanadium, Niob und
Tantal haben die nach dem VSEPR-Modell vorhergesagte trigo-
nal-bipyramidale Struktur mit lingeren axialen und kiirzeren
dquatorialen Bindungen. Dagegen ist Ta(CHj;); quadratisch-
pyramidal gebaut!’®® und die berechneten Strukturen von
Ta(CH,); und den hypothetischen Molekiilen VH, V(CH,);
und TaH; sind ebenfalls quadratisch-pyramidal®®,

Der Laplace-Operator der Elektronendichte wurde fiir VF;,
VH, und V(CH,), analysiert. In allen Fillen gibt es keine Hin-
weise auf eine Ladungskonzentration auf der Valenzschale, aber
auf fiinf Ladungskonzentrationen auf der dufleren Rumpfelek-
tronenschale, jeweils von den Liganden abgewandt (Abb, 25)55),
Im trigonal-bipyramidal gebauten VF,-Molekiil befinden sich
die dquatorialen Fluorliganden gegeniiber ,,positiven Lochern®
der Rumpfelektronenwolke, wihrend die axialen Fluorliganden
gegeniiber Ladungskonzentrationen liegen. In den quadratisch-
pyramidalen Molekiilen VH; und V(CH,); sind dagegen alle
Liganden gegeniiber ,,positiven Lochern der Rumpfelektro-
nenwolke angeordnet. Die Wechselwirkung der Liganden mit
den Ladungskonzentrationen sollte zu einem Anstieg der Ener-
gie der trigonal-bipyramidalen gegeniiber der der quadratisch-
pyramidalen Struktur fithren. Daher sollte bei hinreichend
grofer Wechselwirkung der Liganden mit den Rumpfelektronen
die quadratische Pyramide gegeniiber der trigonalen Bipyrami-
de stabilisiert werden. Hiermit in Einklang ist die Tatsache, daB

Der Platzbedarf einer Einfachbindungsdoméne in der Valenz-
die am stdrksten kovalent gebundenen Liganden H und CH, die
quadratisch-pyramidale Struktur in VH;, TaH; und Ta(CH;);
stabilisieren, wihrend die weniger kovalent gebundenen Halo-
genidliganden die Rumpfelektronendichte nicht genligend ver-
zerren, um eine quadratisch-pyramidale Struktur bilden zu kon-
nen. Daher haben Molekille wie VF; auch die gemifl dem
VSEPR-Modell vorhergesagte trigonal-bipyramidale Struktur.

Alle bekannten d°-MX,Y-Molekiile wie CrOF,, MoOF, und
WSCl, haben quadratisch-pyramidale Strukturen'®! und nicht
die erwartete trigonal-bipyramidale Struktur des analogen Mo-
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Abb. 25. a) Konturliniendiagramm von —V?p fiir die Aquatorebene des trigonal-
bipyramidal gebauten VF,-Molekiils. b) Isooberfliche von —V?p fiir den Rumpf
des Vanadiumatoms in VF,, mit den fiinf Rumpfladungskonzentrationen, die die
inneren, kugelfdrmigen Rumpfelektronen umgeben. c¢) Konturlinienkarte von
—V?p fiir eine Ebene durch die C,-Achse des quadratisch-pyramidalen V(CH,),-
Molekiils.

lekiils SOF,. Der Laplace-Operator der Elektronendichte von
CrOF, und MoOF, zeigt!*3), wie auch schon bei VF, beobach-
tet, keine Ladungskonzentration in der Valenzschale, aber in
jedem Fall weisen die Rumpfelektronen fiinf CCs mit einer qua-
dratisch-pyramidalen Anordnung auf. Es zeigt sich, daB die CC,
welche durch den doppelt gebundenen Sauerstoff hervorgerufen
wird, groBer ist als die CCs, die durch die einfach gebundenen
Fluoratome erzeugt werden (Abb.26a-c). Diese durch den
Sauerstoff hervorgerufene Ladungskonzentration ist fiir die
Stabilisierung der quadratischen Pyramide gegeniiber der trigo-
nalen Bipyramide verantwortlich. Es besteht eine bemerkens-
werte Ahnlichkeit zwischen den Strukturen dieser qua-
dratisch-pyramidalen MX_Y-Ubergangsmetalimolekile und
den quadratisch-pyramidalen Hauptgruppenmolekiilen des
Typs AX,E, z.B. BrF, (Abb. 26d), in denen das nichtbindende
Elektronenpaar E eine Position unterhalb der quadratischen
Grundfldche besetzt und somit die oktaedrische Anordnung
von sechs Valenzschalendoménen vervollstdndigt. Die hohe La-
dungskonzentration auf der vom Sauerstoffatom abgewandten
Seite in MoOF, und CrOF, verhilt sich wie ein freies Elektro-
nenpaar in der Weise, daB sie die Struktur der trigonalen Bipyra-
mide zu der einer quadratischen Pyramide verzerrt. Diese Ver-
zerrung ist allerdings erwartungsgemdf schwécher als die, die
durch das freie Elektronenpaar in AX,E-Molekiilen hervorge-
rufen wird; die X;,-A-X,,-Winkel in den quadratisch-pyramida-
len iibergangsmetallhaltigen Molekiilen sind gréBer als 90°,
wihrend sie in den AX E-Molekiilen kleiner als 90° sind
(Abb. 26b, d).
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Abb. 26. a) Konturliniendiagramm von — V?p fiir eine vertikale Ebene durch das
quadratisch-pyramidale CrOF,-Molekiil. b) Strukturparameter und c) Anordnung
der Rumpfladungskonzentrationen relativ zu den Liganden in CrOF,. d) Struktur
des BrF,-Molekiils.

In allen bisher untersuchten Fillen zeigte sich, daB ein dop-
pelt gebundener Ligand wie Sauerstoff die Rumpfelektronen-
dichte stdrker verzerrt, als dies bei einfach gebundenen Ligan-
den wie Fluor oder Chlor der Fall ist. Dem Laplace-Operator
der berechneten Elektronendichte der Nitridokomplexe MoNF,
und MoNF, nach scheint es so zu sein, daf3 das dreifach gebun-
dene Stickstoffatom die Rumpfelektronendichte noch stirker
verzerrt als ein doppelt gebundenes Sauerstoffatom®7!. So hat
MoNF, genau wie MoOF, eine quadratisch-pyramidale Struk-
tur.

5.2.4. MX¢-Molekiile

Zwei Strukturtypen konnten fiir d°-konfigurierte ibergangs-
metallhaltige MX,-Molekiile gefunden werden — die nach dem
VSEPR-Modell vorausgesagte oktaedrische bei CrFg; MoF,,
WFE,, WCl,, WBr,, TiFZ~, ZrClZ2~, W(NMe,)¢ und W(O-
Me), 8! und eine trigonal-prismatische Struktur bei WMe**!
und ZrMe2 ™ 91 Der Laplace-Operator der Elektronendichte
des Metallatomrumpfes in CrFg weist sechs LOCCs mit oktaed-
rischer Anordnung auf, so daB3 sich jeder Ligand einer Ladungs-
konzentration gegeniiber befindet (Abb. 27a)!3%.. Der Laplace-
Operator der Elektronendichte ist fir WMeg und ZrMe2~
bisher nicht berechnet worden, wohl aber fiir eine angenomme-
ne trigonal-prismatische Struktur von Cr(CH,)s"* (Abb.
27b, ¢). Indiesem Fall wurden fiinf LOCCs mit trigonal-bipyra-
midaler Anordnung gefunden, wobei die Liganden jeweils ge-
geniiber einer der sechs Flichen der trigonalen Bipyramide sit-
zen. Dies entspricht einer Anordnung, in der die Liganden ge-
geniiber ,,positiven Lochern® in der Ladungsdichte der Rumpf-
elektronen sitzen. Offensichtlich ist bei CrF, die Wechselwir-
kung zwischen den Fluorliganden und den Rumpfelektronen
nicht stark genug, um zu einer Abweichung von der nach dem
VSEPR-Modell vorhergesagten oktaedrischen Struktur zu fiih-
ren, wihrend bei Cr(CH,), die stirkere Wechselwirkung der
Methylliganden mit den Rumpfelektronen eine starkere Verzer-
rung bewirkt und zur trigonal-prismatischen Struktur fithrt, in
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Abb. 27. a) Konturliniendiagramm von —V?p in einer Ebene des oktaedrischen
CrFs-Molekiils. b) Konturliniendiagramm von — V2 in einer vertikalen Ebene des
trigonal-prismatischen Cr(CH;),-Molekiils. c¢) Konturliniendiagramm von —V?Zp
fir die horizontale Symmetrieebene von Cr(CH y),.

der die Wechselwirkung zwischen den Liganden und den CCs
minimiert ist®3],

Auf der Basis aller zur Verfiijgung stehenden Beispiele scheint
es sinnvoll anzunehmen, daB3 die Rumpfelektronenwolke der
Metallzentren von den Liganden in {bereinstimmung mit dem
Pauli-Prinzip verzerrt wird und so mehrere CCs ausbildet. Diese
bevorzugen eine Anordnung, die die Wechselwirkungen zwi-
schen ihnen minimiert; vier CCs haben daher eine tetraedrische,
fiinf eine trigonal-bipyramidale und sechs eine oktaedrische An-
ordnung. Liganden, die mit den Rumpfelektronen des Metall-
zentrums stark genug wechselwirken — besonders H, CH, und O
im Fall von Ubergangsmetallverbindungen und F, H und CH,
in Verbindungen mit den leichter polarisierbaren Erdalkalime-
tallen — nehmen daher Positionen ein, die in manchen Fillen von
der durch das VSEPR-Modell vorhergesagten abweicht. Sie be-
setzen den ,,Lochern® der Rumpfelektronen gegeniiberliegende
Plitze zwischen den CCs und minimieren so ihre Wechselwir-
kung mit diesen, ohne dabei die Ligand-Ligand-Wechselwir-
kung stark zu vergroBern. Die Struktur von Molekiilen mit nur
schwach mit den Rumpfelektronen wechselwirkenden Liganden
—etwa Fluor in Ubergangsmetallverbindungen — wird von den
Wechselwirkungen zwischen den bindenden Elektronenpaaren
oder den Liganden bestimmt, so dafB sie die erwartete VSEPR-
Geometrie aufweisen. Es zeigt sich dariiber hinaus, daf} stirker
kovalent gebundene Liganden auch zu einer stirkeren Verzer-
rung der Rumpfelektronen fithren. Beispielsweise konnte durch
ab-initio-Rechnungen fiir die Serie ScH2~, TiH2~, VH, CrH,
und MnH; gezeigt werden, daB bei den mehr ionischen Mole-
killen ScH?~ und TiHZ" die oktaedrischen Strukturen energe-
tisch niedriger liegen als die trigonal-prismatischen, wiahrend die
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mehr kovalent gebundenen Molekiile VH;, CrH, und MnH
aus energetischen Griinden trigonal-prismatische Strukturen
bilden. Weitere Arbeiten sind allerdings notwendig, bevor diese
Hypothese endgiiltig bestétigt werden kann.

5.3, d'- bis d'°-Ubergangsmetallverbindungen

Es scheint klar zu sein, daB die Strukturen von iibergangsme-
tallfreien und von d°-iibergangsmetallhaltigen Molekiilen ver-
zerrt werden und von den nach dem VSEPR-Modell vorherge-
sagten Strukturen abweichen, wenn dies durch die Wechselwir-
kung zwischen den Liganden und einem verzerrten, nicht-
kugelférmigen Atomrumpf begiinstigt wird. Daher ist es sinn-
voll anzunehmen, dafl auch die Strukturen der iibergangsmetall-
haltigen Molekiile mit Elektronenkonfigurationen von d' bis
d'® durch die Form der Rumpfelektronenwolke bestimmt wer-
den. Ist die d-Schale weder vollstindig leer noch vollstindig
gefiillt (d*-d®), kann sie bereits verzerrt sein, ohne dafl dies
durch einen Liganden verursacht wiirde. Tatsdchlich konnte be-
reits in einer ersten groben Niherung gezeigt werden, daB3 unter
der Annahme, daB die unvollstindig gefiillten d-Schalen entwe-
der eine gestreckte oder eine abgeplattete ellipsoide Form ha-
ben, die Strukturen vieler ibergangsmetallhaltiger Molekiile
auf dieser Basis erklirt werden kénnen!?). Beispielsweise kann
ein gestreckter ellipsoider Rumpf zu quadratisch-planaren AX,-,
quadratisch-pyramidalen AX;- und quadratisch-bipyramidalen
Molekiilen (D,,) fithren.

MacDougall und Hall™*!! berichteten iiber eine erste Analyse
des Laplace-Operators der Elektronendichte einiger iibergangs-
metallhaltiger Molekiile, einschlieflich solcher mit nicht-
abgeschlossener d-Schale. Bisher gibt es aber zu wenige solcher
Arbeiten, um verallgemeinernde Schliisse iiber den Einflu} der
Rumpfelektronen auf die Struktur solcher Molekiile zu ermog-
lichen. Laing!*? hat auf die bemerkenswerte Tatsache hingewie-
sen, daB iibergangsmetallhaltige Molekiile, die der Sidgwick-
Regel*3! gehorchen, nach der stabile Organometallverbindun-
gen insgesamt 18 bindende und nichtbindende Elektronen in
ihrer Valenzschale enthalten, immer die nach dem VSEPR-Mo-
dell vorhergesagten Strukturen aufweisen. Ubergangsmetallhal-
tige Molekiile hingegen, die nicht der Sidgwick-Regel gehor-
chen, weichen oft von den nach dem VSEPR-Modell vorherge-
sagten Strukturen ab. Bisher konnte allerdings noch keine ein-
fache und allgemeingiiltige Erklarung fiir dieses Verhalten ge-
funden werden. Es scheint aber verniinftig anzunehmen, da8 die
Ubergangsmetalle in Molekiilen, die der Sidgwick-Regel gehor-
chen, auch ein kugelférmiges Rumpfelektronenpotential auf-
weisen, wihrend dies bei denen, die nicht der Sidgwick-Regel
folgen, oft nicht der Fall ist. Es ist zu hoffen, dal} weitere Studien
der Elektronendichteverteilung von Rumpfelektronen in iber-
gangsmetallhaltigen Molekiilen schlieBlich auch zu einem besse-
ren Verstindnis dafiir fiihren, inwieweit die Form der Rumpf-
elektronenwolke vom VSEPR-Modell abweichende Strukturen
begiinstigen kann. Dariiber hinaus scheint die Hoffnung berech-
tigt, da3 ein modifiziertes VSEPR-Modell entwickelt werden
kann, welches ebenso erfolgreich zur Vorhersage der Strukturen
von Verbindungen der Ubergangsmetalle eingesetzt werden
kann wie das urspringliche VSEPR-Modell zur Vorhersage der
Strukturen von Molekiilen, die keine Metallatome enthalten.
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6. Zusammenfassung und Uberlegungen zur
pidagogisch geschickten Einfiithrung in
Molekiilstrukturen und chemische Bindung

Das VSEPR-Modell, speziell in seiner erweiterten Form der
Elektronenpaardomdnen, ist nach wie vor das einfachste und
niitzlichste Modell zur qualitativen Vorhersage von Molekiil-
strukturen. Es hilft uns, qualitativ viele Eigenschaften von Mo-
lekiilstrukturen zu verstehen, die anders nur schwer erklirt wer-
den koénnen. Dariliber hinaus bietet es eine Basis fiir die
Diskussion und das Verstdndnis der Strukturen vieler neuer
Molekiile. Seine physikalische Basis ist das Pauli-Prinzip, und es
ist von keinem Orbitalmodell abhidngig. Somit ist es eine niitzli-
che Alternative zu den vertrauten Valence-bond(VB)- und MO-
Methoden, die uns ebenfalls wichtige Informationen zum Ver-
stindnis von Molekiilstrukturen liefern kénnen.

Einfache Betrachtungen zu Molekiilstruktur und Bindung
basieren fast immer auf wasserstoffihnlichen Atomorbitalen.
Auf diesem Niveau wird dann hdufig argumentiert, dal3 ,,ein
Orbital als der Raum betrachtet werden kann, in dem die Wahr-
scheinlichkeit hoch ist, ein Elektron zu finden**. Dariiber hinaus
wird auch oft ein Orbital als Ladungswolke mit variierender
Elektronendichte beschrieben. Dann werden die Formen von s-,
p- und manchmal auch d-Orbitalen — meist in sehr angendherter
Weise — beschrieben, aber nicht abgeleitet, erklirt oder in ande-
rer Weise diskutiert. Eine Bindung wird in diesem Modell defi-
niert als ,,eine Vereinigung oder Uberlappung von Orbitalen der
bindenden Atome, wodurch eine Ladungswolke erzeugt wird,
die sich an und zwischen den Kernen befindet und diese so
zusammenhalt”. Da Atomorbitale oft nicht fiir diese Art der
Bindungsbeschreibung in Molekiilen geeignet sind, z.B. bei
Kohlenstoffverbindungen, wurde das Konzept der Hybridisie-
rung eingefithrt, wobei die Hybridorbitale so gewéhlt werden,
daB sie die zu beschreibende Struktur richtig wiedergeben. Wie-
derum kann die mathematische Prozedur der Bildung von Hy-
bridorbitalen auf diesem Anfingerniveau nicht erkldrt werden,
und die iiblicherweise verwendeten Darstellungen dieser Hy-
bridorbitale geben den falschen Eindruck, daB die Hybridisie-
rung von einem Satz von Atomorbitalen zu einem Satz von
Hybridorbitalen ein physikalischer Vorgang ist, bei dem sich die
Gesamtelektronendichte am Atom &dndert. Diese iibliche Art
der Einfithrung in die chemische Bindung gibt nicht nur keiner-
lei Erklirung fiir eine vorliegende Molekiilstruktur, sondern
fithrt auch zu falschen oder zumindest sehr irrefiihrenden Ge-
dankengebduden. Im Gegensatz hierzu ist die Doménenversion
des VSEPR-Modells eine einfache und leicht verstindliche Me-
thode, um chemische Bindungen zu beschreiben, wobei zugleich
die Molekiilstruktur erklirt werden kann, ohne falsche oder
irrefiihrende Beschreibungen von quantenmechanischen Kon-
zepten nutzen zu miissen, mit denen man sich auf dem ,,Ein-
steigerniveau** nicht gebiihrend befassen kann.

Gute quantitative Vorhersagen von Molekiilstrukturen kon-
nen fiir viele Molekiile durch ab-initio-MO-Berechnungen er-
halten werden, allerdings liefern diese Berechnungen wegen der
Komplexitit der groBen Basissitze (modifizierte Atomorbitale)
wenig Verstdndnis fiir die Griinde, die zu einer bestimmten
Struktur fithren. Jedoch konnen wir aus solchen ab-initio-Rech-
nungen wie auch aus sehr sorgféltig bei tiefen Temperaturen
durchgefiihrten Rontgenstrukturanalysen recht genaue Elek-
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tronendichteverteilungskarten eines Molekiils erhalten. aus de-
nen wir wiederum im Idealfall ein besseres Verstindnis der che-
mischen Bindung gewinnen konnen. Es ist besonders wichtig,
daB noch prizisere Elektronendichteverteilungen aus Tieftem-
peraturrontgendaten abgeleitet werden, um die aus ab-initio-
Studien erhaltenen zu bestéitigen und auch um ein nicht selten
auftretendes MiBBverstindnis auszurdumen, nach dem die Ana-
lyse von mit ab-initio-Methoden berechneten Elektronendichte-
verteilungen nicht mehr zum Verstédndnis der chemischen Bin-
dung beitrigt, als es bereits durch die MO-Beschreibung eines
Molekiils der Fall ist. Richtiger ist vielmehr, dal3 die Elektro-
nendichteverteilung eines Molekiils eine beobachtbare Eigen-
schaft ist, die von der verwendeten experimentellen oder theore-
tischen Methode unabhiingig ist, solange sie mit ausreichender
Genauigkeit bestimmt wird.

Die Analyse der Elektronendichteverteilung in Form ihres
Laplace-Operators hat sich als besonders ergiebig herausge-
stellt. Der Laplace-Operator der Elektronendichte von metall-
freien Hauptgruppenmolekiilen zeigt lokale Konzentrationen
von Elektronendichte an, die in ihrer Lage, GroBe und Form
recht gut den Elektronenpaardominen des VSEPR-Modells
entsprechen, und stiitzt somit nachhaltig dieses Modell, welches
ein zwar sehr grobes, aber dennoch niitzliches Bild der Valenz-
elektronendichteverteilung in einem Molekill liefert. Dariiber
hinaus fiihrt das Studium des Laplace-Operators der Elektro-
nendichte zu einem besseren und tieferen Verstdndnis dafiir,
warum bestimmte Molekiile als Ausnahmen zum VSEPR-Mo-
dell auftreten. So konnte gezeigt werden, daB es wichtig ist, nicht
nur die relative GréBe von freien Elektronenpaaren und Dop-
pelbindungen zu betrachten, sondern auch ihre Formen. Die
grundlegende Annahme des VSEPR-Modells, dal die Rumpf-
elektronen eines Atoms eine kugelformige Verteilung aufweisen
und somit keinen EinfluB auf die Anordnung der das Atom
umgebenden Liganden ausiiben, scheint auf die Molekiile zuzu-
treffen, die aus Nichtmetallatomen aufgebaut sind. Analysen
des Laplace-Operators der Rumpfelektronendichte von Metall-
atomen in ihren Molekiilen haben dagegen gezeigt, daB diese oft
eine nicht kugelfdrmige Anordnung der Rumpfelektronen auf-
weisen, was die Struktur dieser Molekiile beeinfluBBt. Auch wenn
wir heute die Strukturen von libergangsmetallhaltigen Molekii-
len noch nicht in jedem Fall mit Sicherheit vorhersagen kdnnen,
ist doch klar, daB3 die nichtsphirische Form der Rumpfelektro-
nendichte als wichtiger Faktor bei der Strukturvorhersage in
Betracht gezogen werden mull. Weitere Studien zur Form der
Rumpfelektronendichte in iibergangsmetallhaltigen Molekiilen
sind erforderlich, um uns ein besseres Verstindnis ihrer Struktu-
ren zu ermdglichen und uns in die Lage zu versetzen, das
VSEPR-Modell auch auf solche Molekiile zu erweitern.

R. J. G. dankt dem Trevellyan College der University of Dur-
ham, Grofibritannien, fiir ein Forschungsstipendium (1994), wih-
rend dessen der erste Entwurf dieser Ubersicht entstand, und
Professor K. Wade fiir fruchtbare Diskussionen und niitzliche
Hinweise.

Anhang: Der Laplace-Operator der Elektronendichte

Der Laplace-Operator einer Funktion, V2f(x,,z), ist die
zweite Ableitung dieser Funktion von x, y und z. Um ndher
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ungsweise verstehen zu kénnen, wie der Laplace-Operator der
Elektronendichteverteilung eines Molekiils (V2p) Eigenschaften
hervorhebt, die nicht schon in der Gesamtelektronendichte of-
fensichtlich sind, betrachten wir die Ableitungen einer eindi-
mensionalen Funktion, wie sie in Abbildung 28 gezeigt sind.

e Y L
df(x)
Fe X, dx
o
X X
c) d)
TN
df(x) _ df(x) "
dx? dx?
\]
X X

Abb. 28. a) Die Funktion f{x) = 8e™ 7% 4 e~ 1% =09 b) jhre erste Ableitung,
J'(x), ¢) ihre zweite Ableitung, f"(x), d) das Negative ihrer zweiten Ableitung,
—/"(x).

Diese Funktion konnte beispielsweise das Radikalverhalten der
Elektronendichte eines Atoms beschreiben, obwohl in der Rea-
litdt die Schulter bei x, , wo f{x) grof3er ist als der Mittelwert von
flx + dx) und f{x — dx), nicht so deutlich hervortreten wiirde.
Die erste Ableitung der Funktion ist fiir alle Werte von x nega-
tiv, was das Fehlen von Maxima in der Funktion f{x) anzeigt,
hat aber einen Wendepunkt bei x,. An diesem Punkt weist die
zweite Ableitung ein ausgepragtes Minimum auf, daher zeigt
—d?f{x)/dx* an dieser Stelle ein Maximum. Somit tritt die
Schulter bei x,, bei der fix) > [f{x + dx) + Alx — dx)]/2 ist, viel
deutlicher in der Funktion —d?f{x) hervor. Falls diese Funktion
das Radialverhalten der Elektronendichte beschreiben wiirde,
konnten wir sagen, daf} die Elektronendichte in radialer Rich-
tung lokal konzentriert ist. Analog zeigt ein Maximum in —V?p
eine lokale Konzentration in der dreidimensionalen Elektronen-
dichteverteilung an. Maxwell (Treatise on Electricity and Mag-
netism, Vol. 1,S. 31, Dover-Nachdruck, New York, 1954) prigte
den Ausdruck lokal konzentriert, um auszudricken, daf} der
Wert einer Funktion von r, in diesem Fall p(r), bei einem be-
stimmten r groBer als der durchschnittliche Wert von p auf der
Oberfliche einer infinitesimalen, bei r zentrierten Kugel ist. Da-
her sind die Bereiche, in denen —V?p positiv ist (bzw. V?p
negativ), solche, in denen die Elektronendichte lokal konzen-
triert ist. Analog hierzu entsprechen Bereiche mit negativen
Werten fiir —V?p Regionen lokaler Elektronenverarmung. Eine
detailliertere Diskussion des Laplace-Operators der Elektronen-
dichte findet sich in Lit. [17].
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