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In einem k�rzlich erschienenen Essay �ußerten Himmel,
Krossing und Schnepf (HKS)[1] Kritik an der Schreibweise
von Strukturformeln f�r Molek�le der Hauptgruppenele-
mente mit Bindungspfeilen, die sich in den letzten Jahren
stark verbreitet hat. Die H�ufigkeit der Beschreibung von
Hauptgruppenelementverbindungen als Donor-Akzeptor-
Komplexe l�sst sich auf unsere Arbeit �ber das Carbo-
diphosphoran C(PPh3)2 aus dem Jahr 2006 zur�ckf�hren, das
wir aufgrund seiner Elektronenstruktur und seines chemi-
schen Verhaltens als Komplex eines Kohlenstoffatoms im
elektronisch angeregten 1D-Zustand mit zwei Phosphanli-
ganden Ph3P!C !PPh3 beschrieben haben.[2] Dies f�hrte zur
Einf�hrung der Carbone CL2

[3] als Verbindungen von zwei-
wertigem C0 mit zwei freien Elektronenpaaren am C, die sich
von Carbenen CR2 als CII-Verbindungen mit nur einem freien
Elektronenpaar am C sowohl in ihrer elektronischen Struk-
tur[4] als auch in ihrem chemischen Verhalten[5] deutlich un-
terscheiden. Beispiele f�r fließende �berg�nge zwischen den
beiden Bindungsarten wurden von uns ebenfalls beschrie-
ben.[6] Systematische theoretische Untersuchungen zeigten,
dass das Bindungsmodell der Carbone auch auf die isoelek-
tronischen Systeme (N+)L2 und (BH)L2

[7] sowie auf die
schweratomigen Tetrylone EL2 (E = Si–Pb)[8] angewendet
werden kann. Die theoretischen Untersuchungen dienten als
Wegweiser f�r die Synthese der Borylenkomplexe (BH)L2

[9]

sowie der Silylone SiL2
[10] und Germylone GeL2

[11] mit un-
terschiedlichen N-heterocyclischen Carbenliganden.

Im Folgenden mçchte ich eine Gegenposition zur Kritik
von HKS beziehen und aufzeigen, dass die Beschreibung ei-
ner zuvor nicht erkannten Klasse von Verbindungen der
Hauptgruppenelemente als Donor-Akzeptor-Komplexe nicht
nur in Einklang mit Experimenten und quantenchemischen
Rechnungen ist, sondern sich auch als �ußert n�tzliches
Modell f�r die Klassifizierung von bekannten und die Vor-
hersage von neuen Molek�len mit ungewçhnlichen Bindun-
gen und Reaktivit�ten erwiesen hat. Zugleich mçchte ich auf

die Kritik von HKS an der Beschreibung einer Vielzahl von
Molek�len mit dem Donor-Akzeptor-Modell und auf die
Unterstellung der Autoren eingehen, wonach die Schreib-
weise mit dativen Bindungen eine Vermarktungsidee sei, die
als „Tods�nde des akademischen Handelns“ anzusehen sei.[1]

Ich mçchte weiterhin aufzeigen, dass HKS ein falsches Ver-
st�ndnis der Bedeutung von klassischen Lewis-Strukturen f�r
die Beschreibung der chemischen Bindung haben.

HKS schreiben in ihrem Essay: „Auf jeden Fall von da-
tiven Bindungen Abstand nehmen sollte man, wenn eine
einzige konventionelle Schreibweise ausreicht“.[1] Die Auto-
ren schlagen klassische Lewis-Strukturen als Alternative zur
dativen Bindung vor. Dabei f�hren sie an, dass der Vorteil der
klassischen Schreibweise darin bestehe, dass sie in Einklang
sei mit „… allen Grundregeln, die Studierenden im Studium
mitgegeben werden (insbesondere bez�glich der Elektrone-
gativit�tsdifferenzen!)“. Offenbar sind die Grundregeln, die
in Freiburg und T�bingen gelehrt werden, andere als die, die
ich aus meinen Vorlesungen und aus Lehrb�chern kenne.
Danach sind die Atomladungen, die sich aus mesomeren
Grenzstrukturen ergeben, eine rein formale Grçße, die nichts
�ber die reale Ladungsverteilung in einem Molek�l aussagt.
So ergibt sich die formale Ladung des Kohlenstoffatoms im
Kohlenmonoxidmolek�l aus der wichtigsten Lewis-Struktur j
C�O j als �1 f�r C, obwohl die Partialladung am Kohlen-
stoffatom positiv ist.[12] Die formale Ladung des Stickstoff-
atoms in der wichtigsten Lewis-Struktur von NH4

+ mit vier N-
H-Bindungen ist + 1, obwohl die Partialladung am Stick-
stoffatom negativ ist. Gleiches gilt mit umgekehrten Vorzei-
chen f�r BF4

� , bei dem Bor in der wichtigsten Lewis-Struktur
die formale Ladung �1 tr�gt, obwohl es eine positive Parti-
alladung hat.[13] Die zwitterionische Schreibweise f�r das
Amminboran H3N�BH3 ergibt eine negative Ladung f�r Bor
und eine positive Ladung f�r Stickstoff, w�hrend die Partial-
ladung eine umgekehrte Polarisierung ergibt. Es gehçrt ei-
gentlich zum chemischen Allgemeinwissen, dass Lewis-
Strukturen keinen direkten Hinweis auf die tats�chliche La-
dungsverteilung in einem Molek�l geben. Es ist ein funda-
mentales Missverst�ndnis von HKS, die Beschreibung der
wechselwirkenden Donoren und Akzeptoren ohne Ber�ck-
sichtigung der Bindungsbildung als Ausdruck der Ladungs-
verteilung in den Komplexverbindungen zu nehmen!

Die Kritik von HKS an der Schreibweise mit dativen
Bindungen A!B ist umso unverst�ndlicher, als letztere

[*] Prof. Dr. G. Frenking
Fachbereich Chemie, Philipps-Universit�t Marburg
Hans-Meerwein-Straße, 35032 Marburg (Deutschland)
E-Mail : frenking@chemie.uni-marburg.de

[**] Der Autor bedankt sich bei Prof. H. Gr�tzmacher und Dr. R. Tonner
f�r konstruktive Kommentare sowie bei Markus Hermann f�r einige
der Abbildungen.

.Angewandte
Korrespondenz

6152 � 2014 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim Angew. Chem. 2014, 126, 6152 – 6158



durchaus einen R�ckschluss auf den Ladungsfluss von der
Lewis-Base A zur Lewis-S�ure B und damit auf die La-
dungsverteilung im Komplex AB als Resultat der dativen
Bindung erlauben. So ist die als „widersinnig“ und als „Un-
fug“ bezeichnete Beschreibung der Di- und Trikationen
(P4

2+)(EPh3)2 (E = P, As) bzw. (N3+)L3 (L = cyclo-C3(NMe2)2)
mit formalen Ladungen an den Akzeptoreinheiten durchaus
in Einklang mit theoretischen und experimentellen Befun-
den, wenn man die St�rke der Donor-Akzeptor-Wechselwir-
kung ber�cksichtigt.[14] Ein großer Vorteil der Beschreibung
der Molek�le als Komplexe liegt n�mlich darin, dass man bei
Kenntnis der Eigenschaften von A und B als Donor bzw.
Akzeptor sofort die mçgliche Stabilit�t und Struktur von
homologen Komplexverbindungen qualitativ vorhersagen
kann, wie Abbildung 1a f�r die isoelektronischen Addukte
E(PPh3)2 mit E = BH, C, N+ illustriert.

Die berechnete Partialladung von �1.38[15] am Zentral-
atom von (N+)(PPh3)2 spricht ebenso wenig gegen die als
„widersinnig“ bezeichnete Beschreibung als Donor-Akzep-
tor-Komplex Ph3P!N+ !PPh3, wie die Partialladung von �1
am Stickstoffatom von NH4

+ im Widerspruch steht zu einer
(richtig verstandenen) klassischen Beschreibung dieses Ions
mit vier N-H-Bindungen und einem formalen N+. Sie ist das
zu erwartende Ergebnis der Anziehung von N+ auf (PPh3)2 in
(N+)(PPh3)2 sowie auf (H)4 in NH4

+. Die Ladungsdonierung
von 2.38 e in (N+)(PPh3)2 bedeutet, dass f�r jede P!N+-
Bindung 1.19 e �bertragen werden und die Bindung damit wie
erwartet zum Stickstoffatom hin polarisiert ist. Die La-
dungsdonierung bei C(PPh3)2 ist mit 1.43 e erwartungsgem�ß
schw�cher, da neutrales 1D-C eine schw�chere Lewis-S�ure
als 1D-N+ ist. Trotzdem ist die Donierung noch recht stark,

weshalb auch das isoelektronische BH im angeregten Refe-
renzzustand 1D f�r den Komplex (BH)(PPh3)2 betrachtet
wurde (Abbildung 1a), bei dem das freie Elektronenpaar im
Bor-p(p)-Atomorbital ist. Die Rechnungen ergaben eine
negative Partialladung von �0.97 e an BH und erstaunlich
kurze und starke P-B-Bindungen.[7]

Allerdings liegt der elektronische 1D-Zustand von BH
131.5 kcalmol�1 hçher als sein X1Sg

+-Grundzustand, weshalb
nach st�rker bindenden Donorliganden f�r (BH)L2 gesucht
wurde. Diese wurden zun�chst in den N-heterocyclischen
Carbenen (NHCs) gefunden, die nicht nur zu einer NHC!
(BH) !NHC-s-Donierung, sondern auch zu einer p-R�ck-
bindung NHC !(BH)!NHC bef�higt sind. Quantenchemi-
sche Rechnungen best�tigten dieses Bild und ergaben deut-
lich st�rkere Donor-Akzeptor-Bindungen in (BH)(NHC)2 als
in (BH)(PPh3)2 (Abbildung 1b).[7] Dies wiederum f�hrte zur
erfolgreichen Isolierung des Komplexes (BH)(cAAC)2 (Ab-
bildung 1 c) bei dem die NHC-Liganden durch cyclische Al-
kylaminocarbene (cAACs) ersetzt sind.[9] cAACs haben nur
ein Stickstoffatom in Nachbarschaft zum Carbenkohlen-
stoffatom, wodurch die p-R�ckbindung cAAC !(BH)!
cAAC noch etwas verst�rkt wird. Die Beschreibung der
Bindungssituation in (BH)(cAAC)2 mit Pfeilen cAAC!
(BH) !cAAC f�hrt zwanglos zu einem freien Elektronen-
paar an Bor, was mit der berechneten Elektronenstruktur und
der Reaktivit�t des Borylendicarbens �bereinstimmt.[9] Auch
hier darf man auf die Darstellung von Lewis-Strukturen durch
HKS gespannt sein. Gleiches gilt f�r die k�rzlich syntheti-
sierte Komplexverbindung NHC!B�B !NHC mit einer
Bor-Bor-Dreifachbindung,[16] die zuvor in einer theoretischen
Arbeit �ber dative Bindungen bei Hauptgruppenelement-
verbindungen E2L2 der Gruppe 13 (E = B–In) vorhergesagt
worden war.[17]

Die Synthesen von (BH)(cAAC)2
[9] und dem Carbodi-

carben C(NHC)2,
[18] die durch unsere theoretischen Unter-

suchungen[17, 19] angeregt wurden, sind klare Belege der
N�tzlichkeit des Donor-Akzeptor-Modells f�r die Prognose
von Verbindungen, die sich in sinnvoller Weise mit dativen
Bindungen beschreiben lassen.[20] Im Gegensatz zur nur
nachtr�glich mçglichen Beschreibung experimenteller Er-
gebnisse mit Lewis-Strukturen gestattet unser Modell Vor-
hersagen und Erkl�rungen f�r experimentelle Befunde. Dies
zeigt sich beim Vergleich der Donor-Akzeptor-Komplexe EL2

in Abbildung 1, bei denen sich die Bindungswinkel L-E-L
mithilfe des Dewar-Chatt-Duncanson(DCD)-Modells[21]

leicht erkl�ren lassen. So sind die Winkel L-C-L immer grçßer
als die Winkel L-(N+)-L, und der Trend bei den isoelektro-
nischen Spezies betr�gt (N+)(N2)2 = 111.28< (N+)(CO)2 =

130.78<C(CO)2 = 156.08, was in Einklang mit dem Anstieg
der p-R�ckbindung L !E!L ist. Auch die Bindungsst�rken
der Komplexe EL2 und damit ihre Stabilit�ten lassen sich
absch�tzen, wenn man die elektronischen Referenzzust�nde
von E und L und die daf�r notwendige Anregungsenergie
ber�cksichtigt. F�r eine detaillierte Diskussion verweise ich
auf die Originalliteratur.[4, 7]

Besondere Beachtung verdient das Kohlenstoffsuboxid
C(CO)2, von dem HKS behaupten: „Die Frage, ob Kohlen-
stoffsuboxid in der Gasphase linear oder gewinkelt ist, ist
immer noch nicht abschließend gekl�rt.“ Diese Aussage ent-

Abbildung 1. Berechnete Bindungswinkel von isoelektronischen Verbin-
dungen EL2 und Partialladungen Dq des zentralen Fragments E = BH,
C, N+. Experimentelle Bindungswinkel sind in Klammern angegeben.[7]
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spricht nicht dem Stand der Forschung. Eine sorgf�ltige
schwingungsspektroskopische Untersuchung[22] von C3O2 er-
gab f�r den Winkel OC-C-CO einen Wert von 1568, was ex-
zellent mit sehr genauen quantenchemischen Rechnungen
auf CCSD(T)/cc-pVQZ-Niveau �bereinstimmt, die einen
Wert von 155.98 ergaben.[23] Kohlenstoffsuboxid wird wegen
seines sehr flachen Potentials als quasilinear betrachtet, da es
thermisch sehr schnell �quilibriert.[24] Dies �ndert aber nichts
an dem experimentellen und theoretischen Befund, dass die
Energieminimumsstruktur einen Winkel von 1568 aufweist,
den es mithilfe von Bindungsmodellen zu erkl�ren gilt.
Hierzu bieten HKS in ihrer Abbildung 3 zwei mesomere
Grenzstrukturen an, bei denen eine negative Ladung am
zentralen C und eine positive Ladung an O ist. Direkt dar-
unter fordern die Autoren aber, dass Schreibweisen zu be-
vorzugen seien, die insbesondere mit Elektronegativit�tsdif-
ferenzen im Einklang sind!

Eine einfache Erkl�rung f�r die nichtlineare Gleichge-
wichtsstruktur von C3O2 ergibt sich zwanglos aus dem von
HKS als „extrem“ diskreditierten Bindungsmodell der Do-
nor-Akzeptor-Bindung, wie in Abbildung 2 gezeigt ist: Der

schrittweise Ersatz der Phosphanliganden in C(PPh3)2 durch
den st�rkeren p-Akzeptor CO f�hrt zu einer Aufweitung des
Bindungswinkels L-C-L, wie es das DCD-Modell f�r die
Strukturen von �bergangsmetallkomplexen lehrt. Die st�r-
ker gewinkelten Strukturen der isoelektronischen Kationen
N+(CO)2

[25a] (144.88) und N+(N2)2
[25b] (113.98) lassen sich im

Modell der Donor-Akzeptor-Bindung zwanglos mit der
schw�cheren p-R�ckbindung von N+ erkl�ren. Die �bertra-
gung dieses „extremen“ Modells auf Komplexe der Haupt-
gruppenelemente bietet somit eine logische Erkl�rung f�r die
Abwinkelung und den Trend der Bindungswinkel an, ohne
dass es einer vorherigen Kenntnis der Partialladungen bedarf.

Am Carbodiphosphoran C(PPh3)2 und Carbodicarben
C(NHC)2 lassen sich die Vorteile der Verwendung dativer
Bindungen anstelle a posteriori geschriebener mesomerer
Grenzstrukturen besonders gut zeigen. Bei der erstmaligen
Synthese von C(PPh3)2 im Jahr 1961 gingen Ramirez et al.[26]

von einer linearen Struktur aus, die mit den mesomeren
Grenzformeln Ph3P=C=PH3$Ph3P

(+)�C(2�)�(+)PH3 beschrie-
ben wurde. Erst 1978 ergab eine Rçntgenstrukturanalyse eine
gewinkelte Struktur mit einem Bindungswinkel von 131.78.[27]

An der Schreibweise mit mesomeren Grenzformeln hat dies
zun�chst nichts ge�ndert,[28] bis wir 2006 zeigten,[2] dass die
Beschreibung mit dativen Bindungen Ph3P!C !PPh3 die
interatomaren Wechselwirkungen sinnvoll wiedergibt, was
sowohl zum Verst�ndnis der Strukturen vieler Verbindungen
EL2 f�hrte (siehe Abbildungen 1 und 2) als auch ein Weg-
weiser f�r die Synthese neuer Molek�le mit Donor-Akzeptor-
Bindungen war. Die stark gewinkelte Struktur von C(PPh3)2

ergibt sich ganz logisch bei Betrachtung des Molek�ls als

Komplex eines pseudo-vierfach koordinierten Kohlenstoff-
atoms im elektronisch angeregten 1D-Zustand mit zwei freien
Elektronenpaaren und zwei PPh3-Liganden. Betrachten wir
nun das Carbodicarben C(NHC)2. Aus der �bergangsme-
tallchemie ist bekannt, dass NHC als Ligand �hnliche Bin-
dungseigenschaften hat wie PPh3.

[29] Die gewinkelte Struktur
von C(NHC)2 mit �hnlichem Bindungswinkel[18a, 19] wie in
C(PPh3)2 ist aus dem Blickwinkel der Komplexchemie daher
keine �berraschung. Eine klassische Bindungsbeschreibung
des Carbodicarbens w�rde hingegen unter Beachtung der
Oktettregel und der Elektronegativit�ten ein Allen mit einer
linearen Struktur (NHC)=C=(NHC) erwarten lassen.[30]

Noch nicht �berzeugt? Dann mçchte ich ein Beispiel der
neueren Forschung diskutieren, bei dem die Bedeutung der
Donor-Akzeptor-Bindung A!B und deren Unterscheidung
von der normalen kovalenten Bindung A�B[31] deutlich wer-
den. Im Jahr 2009 isolierten Roesky et al. die Verbindung
NHC!SiCl2, die eindeutig ein Donor-stabilisiertes SiCl2 ist
(Abbildung 3a).[32] Dieser Komplex wurde mit dem oben er-
w�hnten cAAC umgesetzt, wobei eine Ligandenaustausch-
reaktion unter Bildung des st�rker gebundenen cAAC!SiCl2

erwartet wurde. Quantenchemische Rechnungen best�tigten
diese Erwartung. Demnach sollte cAAC!SiCl2 (Abbil-
dung 3b) eine etwas k�rzere (re = 1.949 �) und st�rkere
(De = 42.5 kcalmol�1) C-Si-Bindung haben als NHC!SiCl2

mit einem gemessenen Abstand von re = 1.985 � und einer
Bindungsdissoziationsenergie von De = 40.5 kcal mol�1. Die
Reaktion ergab aber SiCl2(cAAC)2, ein vçllig anderes Pro-

Abbildung 2. Experimentelle Bindungswinkel am zentralen Kohlenstoff-
atom der Verbindungen C(PPh3)2, C(PPh3)(CO) und C(CO)2.

Abbildung 3. Gleichgewichtsstrukturen folgender Verbindungen:
a) NHC!SiCl2 ; b) cAAC!SiCl2 ; c) cAAC-Si(Cl2)-cAAC. Berechnete
Bindungsdissoziationsenergien De der Liganden NHC oder cAAC.[33]
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dukt, bei dem zwei cAAC-Liganden an Si gebunden und die
Si-C-Bindungen (re = 1.845 �, exp.; 1.849 �, ber.; Abbil-
dung 3c) deutlich k�rzer sind als in der berechneten Verbin-
dung cAAC!SiCl2.

[33] Aber SiCl2 hat nur eine freie Koordi-
nationsstelle an Si! Als Erkl�rung f�r den experimentellen
Befund kann ein Wechsel von einer dativen Bindung in
NHC!SiCl2 zu einer normalen kovalenten Bindung in
cAAC�Si(Cl2)�cAAC dienen.

Bei einem Wechsel vom Singulett- in den Triplettzustand
kçnnen n�mlich SiCl2 und die cAAC-Liganden zwei normale
kovalente Si-C-Bindungen eingehen. Dabei verbleiben zwei
ungepaarte Elektronen an den cAAC-Liganden, die sich in
r�umlich getrennten Orbitalen mit �hnlicher Energie auf-
halten. Nach der zweiten Hundschen Regel sollte daher
SiCl2(cAAC)2 einen Triplettgrundzustand haben. Dies ist in
der Tat der Fall: EPR-Messungen ergaben ein eindeutiges
Signal f�r einen Triplettzustand des Molek�ls.[33] Normale
kovalente Bindungen sind zumeist k�rzer und st�rker als
Donor-Akzeptor-Bindungen zwischen den gleichen Atomen,
was in Einklang mit den berechneten Si-C-Abst�nden von
cAAC!SiCl2 und cAAC�Si(Cl2)�cAAC ist. Beim Vergleich
der Bindungsst�rken muss ber�cksichtigt werden, dass die
Fragmente SiCl2 und cAAC f�r die Bindungsbildung in den
Triplettzustand angeregt werden m�ssen. Abbildung 4 zeigt,

dass die Rechnung f�r den Bruch der beiden normalen ko-
valenten Bindungen in die Triplettzust�nde von SiCl2 und
cAAC De = 227.5 kcalmol�1 ergibt. Zieht man von diesem
Wert die bençtigten Singulett-Triplett-Anregungsenergien
von SiCl2 (60.1 kcalmol�1) und cAAC (2 � 49.9 kcalmol�1) ab,
verbleibt eine Nettostabilisierung von 67.3 kcal mol�1, die
hçher ist als die Bindungsdissoziationsenergie der Verbin-
dung cAAC!SiCl2 (De = 42.5 kcalmol�1). Die Bildung von
SiCl2(NHC)2 mit normalen kovalenten Bindungen dagegen
findet nicht statt, weil die Singulett-Triplett-Anregungsener-
gie von NHC sehr viel hçher ist (88.9 kcalmol�1) als die von
cAAC (49.9 kcal mol�1).

In gleicher Weise l�sst sich begr�nden, warum in C(CO)2

dative Bindungen OC!C !CO und eine gewinkelte Struktur
vorliegen,[34] w�hrend CO2 normale kovalente Bindungen
O=C=O aufweist und linear ist. F�r eine normale kovalente
Bindung OC=C=CO m�ssten die beiden CO-Liganden vom
Singulettgrundzustand in den Triplettzustand angeregt wer-
den, was eine Energiezufuhr von 139.1 kcal mol�1 pro Ligand

erfordert.[35] F�r die normalen kovalenten Bindungen in CO2

dagegen liegen die Sauerstoffatome bereits im elektronischen
Grundzustand als Triplett (3P) vor. Dieses Erkl�rungsmuster
geht auf die Arbeiten von Carter und Goddard[36a] sowie
Trinquier und Malrieu[36b] zur�ck, das in der Hauptgruppen-
chemie insbesondere f�r die unterschiedlichen Strukturen
von Molek�lverbindungen der ersten Achterperiode und der
hçheren Homologe viel angewendet wird.[37]

Die Bedeutung der Unterscheidung zwischen dativer
Bindung und normaler kovalenter Bindung wurde 1989 von
Haaland[38] in einem �bersichtsartikel beschrieben, der von
HKS als Indiz gegen eine Beschreibung der Bindung in
Carbonen CL2 und Kationen wie (N+)L2 sowie Dikationen
(P4

2+)(EPh3)2 (E = P, As) als dativ aufgef�hrt wird. Haaland
hatte als Kriterium f�r eine dative Bindung deren Schw�che
und große Bindungsl�nge sowie eine geringe Ladungs�ber-
tragung genannt. Alle drei Kriterien sind nach HKS in den
oben diskutierten Verbindungen nicht erf�llt. Dazu ist fest-
zustellen, dass Haaland seine Kriterien auf der Grundlage der
1989 bekannten Donor-Akzeptor-Komplexe formuliert hat,
die sich im Wesentlichen auf die klassischen Gruppe-13/15-
Addukte beschr�nkten. Die N�tzlichkeit des Donor-Akzep-
tor-Modells f�r die Beschreibung des Carbodiphosphorans
C(PPh3)2, die daraus entstandene Erkenntnis der Carbone
CL2 als zweiwertige C0-Verbindungen, die Ausweitung auf
valenzisoelektronische Molek�le EL2 mit E = N+, BH, Si–Pb
und auf Komplexe mit anderen Ligandenzahlen sowie das
inzwischen große Feld der Koordinationsverbindungen mit
mehrzentrigen Akzeptorfragmenten wie E2L2 (E = Si–Pb; B–
In; N–Bi) oder (P4

+)L2 wurden in Arbeiten beschrieben, die
erst nach 2006 im Anschluss an unsere erste Arbeit �ber da-
tive Bindung im Carbodiphosphoran[2] erschienen sind.[39] Die
neueren Arbeiten sind kein Widerspruch, sondern eine Er-
weiterung des Wissens �ber die dative Bindung, wie sie von
Haaland diskutiert wurde. Dative Bindungen kçnnen durch-
aus sehr stark sein, kurze interatomare Abst�nde aufweisen
und mit einer hohen Ladungs�bertragung verbunden sein.
Dative Bindungen A�B sind durch eine heteropolare Disso-
ziation A�B!A +jB gekennzeichnet, normale kovalente
Bindungen durch einen homopolaren Bindungsbruch A�B!
A· + B·.[52]

Zur Verwendung des Modells der dativen Bindung bei
Dikationen mçchte ich die Leser auf eine Arbeit aus dem Jahr
1986 hinweisen, in der wir die ungewçhnlichen Strukturen
von Spezies der allgemeinen Formel CH2X

2+ und CH4X
2+ mit

X = HF, H2O, NH3, N2, F2, H2, CO, CH2 und CH4 berechnet
haben, die experimentell in der Gasphase erzeugt und un-
tersucht worden waren.[40] Dabei stellte sich heraus, dass die
Strukturen der Dikationen h�ufig nicht den Strukturen ent-
sprachen, die man aus isoelektronischen Neutralverbindun-
gen kannte. Die teilweise recht exotisch anmutenden Struk-
turen konnten mithilfe von dativen Bindungen eingeordnet
und in ihren Stabilit�ten erkl�rt werden. Ebenso lassen sich
die teilweise sehr ungewçhnlichen Minima auf der Potential-
hyperfl�che von E2H2 (E = Si–Pb), die nur sehr schwer mit
Lewis-Strukturen zu beschreiben sind, zwanglos mit dativen
Bindungen erkl�ren.[41] HKS sei dies ins Stammbuch ge-
schrieben: Bindungsmodelle sind nicht richtig oder falsch,
sondern mehr oder weniger n�tzlich.[42]

Abbildung 4. Schematische Darstellung der Bindungssituation in
a) NHC!SiCl2, b) cAAC�Si(Cl2)�cAAC.
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Ein von HKS vçllig unterschlagener Aspekt der Be-
schreibung der Verbindungen in den kritisierten Arbeiten als
Donor-Akzeptor-Komplexe ist die quantitative Unterst�t-
zung des Modells mit modernen Methoden der Bindungs-
analyse. Die Beschreibung der Carbone CL2 und der homo-
logen Molek�le EL2 mit dativen Bindungen L!E !L wurde
ja nicht allein mit plausiblen Annahmen begr�ndet. Wir ha-
ben uns auch nicht mit einer einfachen Betrachtung der Form
und Lage der Orbitale begn�gt, die eindeutig zeigt, dass z. B.
die beiden hçchsten besetzten Molek�lorbitale von C(PPh3)2

freie Elektronenpaare mit p-Symmetrie (HOMO) bzw. s-
Symmetrie (HOMO�1) sind.[2] Die elektronische Struktur
der Verbindungen wurde zudem mit einer Energiedekom-
positionsanalyse (EDA)[43] untersucht, mit deren Hilfe die
St�rke der s-Donierung L!E !L und der p-R�ckdonierung
L !E!L sowie aller weiteren Komponenten der interato-
maren Wechselwirkungen berechnet wurde.[4,7] Die Ergeb-
nisse der EDA- und EDA-NOCV-Rechnungen[44] (NOCV =

Natural Orbitals for Chemical Valence) geben einen umfas-
senden Einblick in die Natur der chemischen Bindung.[45]

Methodische Details und exemplarische Anwendungen sind
in Lit. [43,44,46] zu finden. Hier mçchte ich die Ergebnisse
der EDA-NOCV-Rechnungen f�r die Komplexe (N+)L2, CL2

und (BH)L2 mit L = PPh3 und NHC kurz vorstellen, die bei-
spielhaft die Mçglichkeiten einer Bindungsanalyse mit mo-
dernen Methoden der Quantenchemie belegen.[7] Die wich-
tigsten Daten sind in Tabelle 1 aufgef�hrt.

Im Kopf von Tabelle 1 sind schematisch die wichtigsten
Orbitalwechselwirkungen gezeigt, die sich aus einer qualita-
tiven Betrachtung der Elektronenstruktur der Donoren L und
der Akzeptoren E (N+, C, BH) im elektronischen Singulett-

Referenzzustand ergeben. Demnach erfolgt die s-Donierung
L!E !L aus der gleichphasigen (+ , +)-Komponente der
freien Elektronenpaare von L2 in das leere 2px-AO von N+

oder C im 1D-Zustand bzw. in das leere sp-Hybridorbital von
BH (1D), w�hrend die gegenphasige (+ ,-)-s-Donierung[47] in
das 2py-AO von E erfolgt. Die p-R�ckdonierung L !E!L
resultiert aus dem besetzten 2pz2 -AO von E in leere p-Orbi-
tale von L2.

Die mit der EDA-NOCV-Methode berechnete intrinsi-
sche Wechselwirkung DEint zwischen den Donoren und den
Akzeptoren zeigt, dass NHC eine deutlich st�rkere Lewis-
Base als PPh3 ist und dass die St�rke der Donor-Akzeptor-
Bindungen in EL2 f�r E den Trend N+>BH>C aufweist
(Tabelle 1).[48, 49] Weiterhin ergibt sich, dass die kovalenten
Anteile an den Bindungen (DEorb) deutlich hçher sind als die
elektrostatischen (DEelstat). Die berechneten Werte f�r die
drei Paarbeitr�ge zur Orbitalwechselwirkung, DEs1, DEs2 und
DEp, kçnnen nun als Maß f�r die St�rke der im Bild skiz-
zierten Donor-Akzeptor-Wechselwirkungen genutzt werden.
Die grçßten Beitr�ge zu DEorb kommen aus den (+ , +)- und
(+ ,�)-Komponenten der s-Donierung L!E !L mit dem
Trend (N+)>C> (BH), wie man es aufgrund der Elektro-
negativit�ten erwarten kann. Weiterhin erweist sich NHC
immer als besserer s-Donor[50] und als st�rkerer p-Akzeptor
als PPh3. F�r die St�rke der p-R�ckdonierung L !E!L wird
der zu erwartende Trend (N+)<C< (BH) erhalten, wobei bei
(BH)L2 die p-R�ckdonierung �hnlich groß ist wie die (+ ,�)-
Komponente der s-Donierung. BH im 1D-Zustand ist in den
berechneten Komplexen[51] also ein s-Akzeptor und ein p-
Donor, w�hrend N+ und C im 1D-Zustand im Wesentlichen s-
Akzeptoren sind. Die EDA-NOCV-Methode liefert somit ein

detailliertes und quantitatives Bild der Natur der
chemischen Bindung in den Molek�len EL2, das mit
dem qualitativen Schema der Orbitalwechselwir-
kung verkn�pft werden kann.

Auch wenn die F�lle der experimentellen Er-
gebnisse der letzten Jahre �ber Verbindungen mit
ungewçhnlichen Bindungen, die mit Pfeilen be-
schrieben wurden,[39] eigentlich eine eindeutige
Sprache spricht, kann man nat�rlich all die Er-
kenntnisse und Mçglichkeiten ignorieren, die die
erweiterte Anwendung des Modells der Donor-
Akzeptor-Bindung auf Hauptgruppenelementver-
bindungen gegen�ber fr�heren Vorstellungen[38]

bietet. Die �bertragung des DCD-Modells aus der
�bergangsmetallchemie, in der diese Sichtweise
ohne R�cksicht auf die Diskrepanz zwischen for-
maler Ladung und realer Ladungsverteilung als
heuristisches Prinzip erfolgreich ist und akzeptiert
wird, auf die Hauptgruppenchemie hat diese nach-
haltig bereichert. Nat�rlich kann man a posteriori
die Molek�le auch mit mesomeren Grenzformeln
beschreiben. Wenn man dies tut, sollte man aber
zumindest den Unterschied zwischen den formalen
Ladungen einer Lewis-Struktur und der realen La-
dungsverteilung kennen. Es gehçrt jedoch ein ge-
r�ttelt Maß an Unverfrorenheit dazu, den Autoren,
die ihre Hauptgruppenelementverbindungen mit
dativen Bindungen beschreiben, zu unterstellen,

Tabelle 1: EDA-NOCV-Analyse der Donor-Akzeptor-Bindungen von (N+)L2, CL2 und
(BH)L2 mit L = PPh3, NHC. Energiewerte in kcalmol�1.

Akzeptor N+ C BH
Ligand (PPh3)2 (NHC)2 (PPh3)2 (NHC)2 (PPh3)2 (NHC)2

DEint �447.1 �509.6 �192.3 �267.3 �223.6 �314.4
DEPauli 724.8 881.1 738.4 917.6 229.7 279.0
DEelstat

[a] �219.3
(18.7%)

�350.8
(25.2%)

�284.0
(30.5%)

�354.6
(29.9%)

�154.8
(34.1%)

�224.0
(37.8 %)

DEorb
[a] �952.6

(81.3%)
�1039.9
(74.8%)

�646.7
(69.5%)

�830.4
(70.1%)

�298.6
(65.9%)

�369.3
(62.2 %)

DEs1 L!E !L
(+ , +)-Donierung[b]

�503.6
(52.9%)

�598.4
(57.5%)

�384.2
(59.4%)

�517.7
(62.3%)

�123.9
(41.5%)

�140.5
(38.0%)

DEs2 L!E !L
(+ ,�)-Donierung[b]

�392.6
(41.2%)

�361.2
(34.7%)

�190.5
(29.5%)

�196.0
(23.6%)

�90.4
(30.3%)

�102.4
(27.7%)

DEp L !E!L p-
R�ckdonierung[b]

�23.9
(2.5%)

�39.1
(3.8%)

�65.0
(10.1%)

�98.8
(11.9%)

�78.0
(26.1%)

�108.2
(29.3%)

DErest �32.5
(3.4%)

�41.2
(4.0%)

�6.9
(1.1%)

�17.8
(2.1%)

�6.3
(2.1%)

�18.2
(5.0%)

DEprep 83.6 116.5 63.6 87.3 139.0 166.6
De 363.5 393.1 128.6 180.0 84.6 147.8

[a] Die Werte in Klammern geben den prozentualen Anteil an den anziehenden
Wechselwirkungen DEelstat + DEorb an. [b] Die Werte in Klammern geben den pro-
zentualen Anteil an der Orbitalwechselwirkung DEorb an.
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dass dies unter dem Aspekt der Vermarktung geschehe! Nach
dem Lesen des Essays von HKS habe ich den Eindruck, dass
der Bindungsstrich einer Lewis-Struktur bei den Autoren zu
einem Balken vor den Augen mutiert ist, der die Sicht auf
neue Erkenntnisse verhindert.
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