2  Die chemische Bindung

Die theoretische Beschreibung und Charakterisierung von chemischen Bindungen zwi-
schen den Atomen in Molekiilen und Kristallen gehort zu den schwierigsten Aufgaben
der Chemie. Insbesondere, wenn auch noch eine moglichst anschauliche Deutung der ex-
perimentellen Beobachtungen oder der rechnerischen Ergebnisse erwartet wird, sind Ver-
einfachungen und Modellierungen nicht zu vermeiden. Es ist daher in der Chemie iiblich,
das Phianomen der Bindung auf verschiedenen Ebenen von Genauigkeit zu behandeln, je
nachdem, welche Fragen man beantworten mdchte. In diesem Sinne arbeitet man einer-
seits mit Modellvorstellungen und Idealisierungen, wendet aber andererseits die quanten-
chemische Theorie an, um mdglichst exakte Losungen fiir Einzelprobleme zu erhalten.

Eine Theorie ist dann gut, wenn sie eine grof3e Zahl von Beobachtungen auf der Grund-
lage eines Modells beschreibt, das nur einige wenige Parameter bendtigt, und vor allem,
wenn sie Voraussagen iiber Eigenschaften und Reaktionen noch unbekannter Molekiile
zu machen gestattet. Dennoch sollte man sich immer bewusst sein, dass eine Theorie im-
mer nur in unserer Vorstellung existiert und keine eigene Wirklichkeit besitzt, was dann
auch fiir die Elemente dieser Theorie gilt (z.B. fiir Orbitale). Da jede Theorie eine Ar-
beitshypothese darstellt, die nicht bewiesen werden kann, muss immer damit gerechnet
werden, dass sie in der Zukunft durch eine bessere Theorie abgelost wird. Es ist allgemein
bekannt, dass Bonrs Atomhypothese aus dem Jahre 1913, obwohl zu jener Zeit revolu-
tiondr und mit dem Nobelpreis gewiirdigt, wenige Jahre spéter durch die wellenmechani-
sche Beschreibung der Atome abgeldst wurde, die sich als iiberlegen herausstellte und die
folglich ebenfalls zur Verleihung von Nobelpreisen gefiihrt hat.!

Von einer Theorie der chemischen Bindung wird man mindestens verlangen, dass sie
Antworten auf folgende grundlegende Fragen geben kann:

Warum bilden sich aus Atomen Molekiile?

Warum verbinden sich Atome in bestimmten Verhiltnissen und oft in mehreren
Verhiltnissen miteinander (z.B. NO, NO,)?

Warum besitzen Molekiile und Kristalle bestimmte Strukturen?

Warum reagieren Molekiile in einer ganz bestimmten Weise miteinander?

Zur Beantwortung dieser und damit zusammenhangender Fragen ist es zweckmaBig, die
Bindungsverhdltnisse in Nichtmetallverbindungen von bestimmten Grenztypen her zu
betrachten. Diese idealisierten Grenztypen sind:

(a) die Tonenbindung
(b) die kovalente Bindung einschlieBlich der koordinativen (dativen) Bindung
(c) die vaN DER WaALs-Wechselwirkung.

! Nobelpreise fiir Physik wurden fiir Verdienste um die Entwicklung der Atom- und Bindungstheo-
rie verlichen an: NieLs Bonr (1922), Louis V. DE BROGLIE (1929), WERNER HEISENBERG (1932),
ERWIN SCHRODINGER (1933), WOLFGANG Pautt (1945) und Max Born (1945). Ein Nobelpreis fiir
quantenchemische Rechungen ging 1998 an WALTER KonN und JouN PoPLE.
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Es muss aber schon hier darauf hingewiesen werden, dass die Bindungen in den meisten
Substanzen nur durch mehrere dieser idealisierten Bindungstypen oder durch Uberginge
zwischen diesen gedeutet werden konnen. Im Folgenden wird zunichst die theoretisch
recht einfach zu beschreibende Ionenbindung in Kristallen behandelt. Dann werden Mo-
dellvorstellungen zur Geometrie von isolierten Molekiilen vorgestellt. Es schlief3t sich die
Theorie der kovalenten Bindung auf der Grundlage der MO-Theorie an. Im Kapitel 3 wird
dann die van DER WaaLs-Wechselwirkung zwischen Molekiilen erklért, und im darauf fol-
genden Kapitel 4 werden messbare Eigenschaften von Molekiilen behandelt, die am bes-
ten geeignet sind, kovalente Bindungen qualitativ und quantitativ zu charakterisieren.

2.1 Die lonenbindung

2.1.1 Einfuhrung

Eine groBle Zahl von Verbindungen kristallisiert in Strukturen, die aus einer periodisch
regelmiBigen dreidimensionalen Anordnung von Kationen und Anionen bestehen. Ka-
tionen und Anionen kdnnen atomar oder molekular, d.h. zusammengesetzt sein, wie fol-
gende Beispiele zeigen:

Li* und H- in LiH [NOJ* und [HSO,]- in [NO][HSO,]
Ca?* und F- in CaF, [H,0]* und [C1O,]- in [H;0][C1O,]
A+ und 0% in Al,O; [NH,]* und [BF,] in [NH,][BF,]

Das stochiometrische Verhiltnis von Anionen und Kationen ergibt sich aus der Bedin-
gung der elektrischen Neutralitit des Kristalls. Der Strukturtyp, d.h. die Geometrie und
Symmetrie des Kristalls, wird im Wesentlichen durch die relative Grofe der Ionen und
durch das Verhiltnis ihrer lonenladungen bestimmt.

Atomare lonen entstehen aus neutralen Atomen durch Ionisierung oder Elektronenauf-
nahme. Die damit verbundenen Enthalpiednderungen nennt man Ionisierungsenergie E;
bzw. Elektronenaffinitit £.,.

2.1.2 Die lonisierungsenergie E;

Die Ionisierung eines neutralen gasformigen Atoms entsprechend der Gleichung
A(lg) — A%(g) + e AH°=E;

erfordert eine Enthalpie AH°, die man aus historischen Griinden als Ionisierungsener-
gie E; bezeichnet.2 Diese Grofe ist immer positiv, d.h. die Enthalpie muss dem System

2 In der Literatur werden fiir die Ionisierungsenergie oft die Symbole / und /E verwendet. Statt
Ionisierungsenergie wird auch der Begriff Ionisierungspotential (/P) benutzt. In allen Fillen
handelt es sich um eine Enthalpie; Zahlenwerte findet man bei http://webbook.nist.gov/ (Website
des US-amerikanischen National Institute of Science and Technology).
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Abb. 2.1 Die erste lonisierungsenergie der Elemente als Funktion der Ordnungszahl (in eV).

zugefiihrt werden. Bei dieser Definition wird stillschweigend unterstellt, dass das am
lockersten gebundene Elektron (aus dem obersten besetzten Atomorbital) abgetrennt
wird. Der Wert von E; ist stark von der Stellung des Atoms A im Periodensystem ab-
hingig. Besonders leicht ionisierbar sind Metallatome und besonders schwer ionisier-
bar sind Edelgasatome. Die lonisierungsenergien der gasformigen Atome liegen zwi-
schen 4 und 25 eV, das sind etwa 400 bis 2400 kJ mol-! (1 eV = 96.49 kJ mol!). In
Abbildung 2.1 ist die (erste) lonisierungsenergie der Elemente als Funktion der Ord-
nungszahl dargestellt.

Die auffallend hohe Stabilitit bzw. schwierige lonisation der Edelgasatome und edelgas-
dhnlichen Ionen ist von grofer Bedeutung. Sie ist zuriickzufiithren auf die bei dieser Kon-
figuration besonders hohe effektive Kernladung Z. g, der die Valenzelektronen ausgesetzt
sind. Nach Regeln von Joun SLATER? erhélt man fiir die Elemente der ersten Achterperi-
ode folgende Z ,-Werte:

Li Be B C N 0 F Ne
Zor: 130 195 260 325 390 455 520 585
E, (eV): 54 93 83 113 145 136 174 216

Zwischen der Tonisierungsenergie und der Energie des Orbitals, aus dem das abgespal-
tene Elektron stammt, besteht ein direkter Zusammenhang. Oft werden diese beiden
Energien gleichgesetzt (Koopmans’ Theorem), was nicht ganz korrekt ist. Beispielsweise
betrigt £; des C-Atoms 11.3 eV, wihrend die Energie des 2p-Orbitals von Kohlenstoff zu
10.7 eV berechnet wurde. Dass beide GroBen nicht gleich groB3 sind, liegt daran, dass sich
bei der Abspaltung eines Elektrons die iibrigen Elektronen umordnen, da jetzt die inter-

3 Siehe die 2. Auflage dieses Lehrbuches, de Gruyter, Berlin, 1998, S. 38.
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elektronische AbstoBung kleiner und die effektive Kernladung damit grof3er geworden ist
(Relaxation). Je kleiner das Atom ist, um so stirker fillt dieser Einfluss ins Gewicht.

In Abbildung 2.1 fillt auf, dass die die relativ kleine lonisierungsenergie von O
(13.6 eV) kleiner ist als die des vorhergehenden Elementes N (14.5 eV). Das liegt daran,
dass im entstehenden Ion O* wie im isoelektronischen N-Atom das 2p-Niveau mit drei
Elektronen gleichen Spins halbbesetzt ist, was zu einer maximalen Austauschwechselwir-
kung fiihrt. Ein solcher Zustand ist besonders giinstig, weil jedes Elektron ein Orbital fiir
sich hat und weil sich Elektronen gleichen Spins wegen des PauLi-Verbots gegenseitig
ausweichen, also nicht das gleiche Raumsegment besetzen diirfen. Aus beiden Griinden
wird unter diesen Umstinden die CouLomB-AbstoBung minimiert. Wenn aber nun wie
beim O-Atom ein weiteres p-Elektron eingebaut wird, muss es in ein schon halbbesetztes
Orbital eintreten. Dort trifft es auf das schon im gleichen Raumsegment vorhandene Elek-
tron, was zu AbstoBung fiihrt. Daher ist ein solches Elektron weniger fest gebunden und
die Ionisierungsenergie ist entsprechend niedriger.*

Dass die lonisierungsenergie des Boratoms kleiner ist als die des Berylliums, liegt
daran, dass das Elektron beim Bor aus dem 2p- und beim Be aus dem tiefer liegenden
2s-Niveau abgespalten wird.

Die zweite Ionisierungsenergie £;(2) eines Atoms entsprechend der Gleichung

A'g) — A¥(g) + €

ist immer wesentlich grofer als E;(1), da jetzt ein Elektron von einem positiv geladenen
Atomrumpf entfernt werden muss. Beispielsweise betrigt £;(2) fiir das C-Atom 24.4 eV,
obwohl das abgespaltene Elektron aus dem gleichen 2p-Niveau stammt, wie das erste
Elektron. Das bedeutet, dass sich die Orbitalenergien im lon C* erheblich von denen im
C-Atom unterscheiden, was ebenfalls mit der veréinderten effektiven Kernladung erklart
werden kann.5 £;(2) dndert sich dhnlich wie £;(1) periodisch mit der Ordnungszahl, wobei
die Maxima der Kurve jetzt bei den entsprechenden edelgasdhnlichen Ionen liegen (z.B.
Na*, K*, usw.). Der in Abbildung 2.1 dargestellte Kurvenverlauf erscheint also bei diesen
Werten um eine Ordnungszahl nach rechts verschoben. Entsprechendes gilt fiir die dritte
Ionisierungsenergie.

2.1.3 Die Elektronenaffinitat E,,

Zahlreiche Nichtmetallatome B konnen in der Gasphase in exothermer Reaktion ein
Elektron aufnehmen:

B(g) + ¢ — B(g) -AH°=E,,

Die Elektronenaffinitdt £, ist in diesem Falle definitionsgeméal positiv, obwohl es sich
um eine vom System abgegebene Enthalpie handelt, die eigentlich ein negatives Vorzei-
chen tragen miisste.® Die Werte von E, liegen zwischen 0 und 3.6 eV entsprechend 0 bis
350 kJ mol-! (Abb. 2.2). Ist E,, gleich Null oder negativ, bildet das Atom in der Gasphase

4 A. B. Blake, J Chem. Educ. 1981, 58, 393.

5 Die Eigenwerte g; der Einelektronen-ScHRODINGER-Gleichung werden Orbitalenergien genannt.

¢ In der Literatur werden fiir £, auch die Abkiirzungen 4 und EA verwendet; Zahlenwerte findet
man bei http://webbook.nist.gov/.
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Abb. 2.2 Die Elektronenaffinititen der einzelnen Hauptgruppen in Abhingigkeit von der Periode.

kein stabiles Anion. Dies gilt z.B. fiir die Edelgasatome, fiir Stickstoff sowie fiir die Ele-
mente der 2. Gruppe des Periodensystems. In Abbildung 2.2 ist gezeigt, dass sich die
Elektronenaffinititen im Periodensystem nicht so systematisch dndern wie die lonisie-
rungsenergien.

Die Elektronenaffinitit ist identisch der lonisierungsenergie des betreffenden Anions:

B(g) — B(g) * ¢ Ei(B) = Eca(B)

Beispielsweise betrigt £, des C-Atoms 1.27 eV, d.h. die Ionisierungsenergie des Anions
C ist mit 1.27 eV sehr viel kleiner als die des neutralen C-Atoms mit 11.3 eV. Die An-
lagerung eines zweiten oder gar dritten Elektrons an ein Anion ist in jedem Falle stark
endotherm, d.h. E.,(2) und E,,(3) sind immer negativ. Dies bedeutet, dass zwei- und
mehrfach negativ geladene atomare lonen nicht in freier Form existieren konnen.

Auch aus den Werten der Elektronenaffinititen geht hervor, dass edelgasdhnliche Mo-
noanionen besonders stabil sind. Daher weisen die Halogenatome die bei weitem grof3ten
Werte von E,, auf.

Hier muss noch einmal darauf hingewiesen werden, dass kleine mehrfach geladene
Anionen wie O und S?- aber auch [CO;]%, [SO,4]? und [PO,]?* als isolierte gasformige
lonen nicht existieren, weil sie sofort durch Abspaltung von ein bzw. zwei Elektronen in
die stabileren Monoanionen iibergehen wiirden.” Daher konnen an solchen Ionen auch
keine experimentellen Messungen vorgenommen werden. Die entsprechenden Werte von

7 R. Janoschek, Z. Anorg. Allg. Chem. 1992, 616, 101. A. 1. Boldyrev, J. Simons, J. Phys. Chem.
1994, 98, 2298.
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E.(2) sind daher mit Hilfe thermodynamischer Kreisprozesse errechnet worden (vgl.
Lehrbiicher allgemeine/physikalische Chemie). In kondensierten Phasen sind alle An-
ionen von Kationen oder polaren Losungsmittelmolekiilen umgeben, die stabilisierend
wirken. Die wirkliche Ladung von Ionen in Losungen und in Festkorpern ist nur in weni-
gen Fillen bekannt;? sie hiangt auch davon ab, welchen Volumenanteil man den einzelnen
Ionen zuweist.

2.1.4 lonenkristalle und lonenradien

Der Aufbau eines Ionenkristalls sei am Beispiel von Steinsalz erldutert.” Durch die Beu-
gung von Rontgenstrahlen an den Elektronen eines Kristalls kann man die Lage der Ionen
genau lokalisieren und dann die Kernabstinde bestimmen, da die hochste Elektronen-
dichte in der unmittelbaren Nihe der Atomkerne vorliegt (Einkristallstrukturanalyse). Im
Falle von NaCl wurde dabei eine kubisch-flichenzentrierte Elementarzelle gefunden. Die
Elementarzelle ist die kleinste, fiir einen Einkristall reprasentative Einheit. Sie enthilt alle
Symmetrieelemente des Kristalls, der aus ihr durch periodische, dreidimensionale Trans-
lation aufgebaut werden kann. Die unendliche Menge von Translationsvektoren wird als
Kristallgitter bezeichnet. Die lonenlagen der NaCl-Struktur sind in Abbildung 2.3 darge-
stellt.
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Abb. 2.3 Die Anordnung der Ionen in der NaCl-Struktur (rechts); links ist die experimentell ermit-
telte Elektronendichteverteilung auf der (110)-Fliche des NaCl-Kristalls gezeigt. Die groferen
Chlorid-Ionen haben Maxima bei 55.8, die kleineren Natrium-Ionen bei 29.8 e~ A-3 (1 A = 100 pm).

8 Vgl. zum Beispiel S. Sasaki et al., Acta Cryst. A 1980, 36, 904.

9 In diesem Strukturtyp kristallisieren alle Alkalimetallhalogenide mit Ausnahme von CsX (X = Cl
bis I). Letztere Salze kristallisieren im kubisch-raumzentrierten CsCl-Strukturtyp mit der Ko-
ordinationszahl 8 fiir alle Ionen (jedes Ion befindet sich im Zentrum eines Wiirfels aus Gegen-
ionen).
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Da die Rontgenstrahlen, wie gesagt, an den Elektronen der Atome gebeugt werden, lasst
sich aus einer hochauflésenden Bestimmung der Reflexintensitdten des Beugungsbildes
eines Einkristalles auBer den Ionenlagen auch noch die gesamte Elektronendichte-Vertei-
lung berechnen. Fiir NaCl ist das Ergebnis in Abbildung 2.3 in Form eines Konturdia-
gramms dargestellt, und zwar fiir den in der Abbildung rechts gezeigten Ausschnitt aus
der (110)-Fldche des Kristalls. Aus diesem Diagramm kann man Folgendes entnehmen:
Die Elektronendichte ist an den Atomkernen am grofiten und nimmt nach aufen hin zu-
néchst sehr rasch, dann langsamer ab. Auf der Verbindungslinie von Kation und Anion
gibt es einen Punkt geringster Elektronendichte mit weniger als 0.2 e~ A-3 (1 A =100 pm).
Die Ladungsdichte an dieser Stelle ist also nahezu Null. Daher kann man diesen Punkt als
Begrenzungspunkt fiir die beiden sich ,,beriihrenden® Ionen entgegengesetzter Ladung
betrachten. Der lonenradius ist dann durch die Entfernung des Atomkerns von der Stelle
minimaler Elektronendichte auf der Verbindungslinie Anion-Kation definiert. Integriert
man die Elektronendichte in den durch diese Definition der Ionenradien abgegrenzten
kugelférmigen Ionenvolumina, erhélt man im Falle von NaCl 10.05 Elektronen fiir das
Na*-Kation und 17.70 fiir das Cl-Anion. Zu erwarten sind 10 bzw. 18 Elektronen. Die
fehlenden 0.25 Elektronen sind in den bei der Integration nicht mit berticksichtigten Zwi-
schenrdumen der Kugelpackung zu suchen (Abb. 2.3). Das Ergebnis der Integration
kann als Beweis dafiir betrachtet werden, dass der Kristall aus Ionen und nicht aus Ato-
men besteht. Fiir die weitere Betrachtung nimmt man vereinfachend an, dass die Ionen
kugelformig und nicht komprimierbar (starr) sind und dass sie daher einen charakteristi-
schen Durchmesser besitzen. Die aus den Elektronendichtekarten abgeleiteten Ionen-
radien (Kristallradien) sind jedoch nicht fiir jedes lon konstant, sondern etwas von der
jeweiligen Struktur und vor allem von der Koordinationszahl abhingig.!® Die folgen-
den Beispiele illustrieren die Abhdngigkeit des lonenradius von der Hauptquantenzahl
der Valenzelektronen und von der Ionenladung bei identischer Koordinationszahl 6
(Werte in pm); dariiber das jeweilige isoelektronische Edelgas):

[He] [Ne] [Ar] [Kr] [Xe]

Li*: 90 Na*: 116 K*: 152 Rb*: 166 Cs*: 181
F- 119 Cl: 167 Br—: 182 I-: 206
0% 126 Sz 170 Ser: 184 Te2: 207

Allgemein beobachtet man, dass die Radien mit steigender Hauptquantenzahl der Valen-
zelektronen groBer werden und dass sie mit zunehmender positiver lonenladung kleiner,
mit zunehmender negativer Ladung entsprechend groBer werden. Ursache dafiir ist die
entsprechende Anderung der effektiven Kernladungszahl und der interelektronischen
AbstoBungskrifte. In einer Reihe von isoelektronischen Ionen steigen daher die Radien
von den Kationen zu den Anionen an, z.B.:

Ca?* <K' <ClI <8

Die Vorstellung von einer reinen lonenbindung ist eine idealisierende Vereinfachung. Am
ehesten wird diesem Ideal ein Kristall entsprechen, bei dem zwei Elemente moglichst un-
terschiedlicher Elektronegativitét eine lonenbindung eingehen. Da die Alkalimetalle die
geringsten und Fluor und Sauerstoff die hochsten Elektronegativitdtswerte aufweisen

10 [, D. Brown, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 1, 446; A. Shannon, Acta Cryst. A 1976, 32, 751.
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(Kap. 4.6.2), kann man also die Fluoride und Oxide dieser Metalle als am besten geeig-
nete Beispiele fiir diesen Bindungstyp ansehen.

2.1.5 Gitterenergie und Gitterenthalpie

Entscheidend fiir das Verstédndnis der Stabilitdt und der Eigenschaften von Ionenverbin-
dungen ist die Gitterenergie bzw. die Gitterenthalpie, fiir die die Symbole U, bzw. A,H°
gebriuchlich sind. Die Gitterenthalpie ist definiert als die Enthalpie, die bei der Vereini-
gung dquivalenter Mengen gasformiger Kationen und Anionen aus unendlich grof3er Ent-
fernung zu einem Einkristall von 1 mol frei wird:

A*(g) + B(g) — AB(f)  AH°<0

A H® ist als vom System abgegebene Enthalpie stets negativ, wird aber meistens ohne
Vorzeichen verwendet. Wenn man also beispielsweise von einer groflen Gitterenthalpie
spricht, so meint man einen hohen Absolutwert von A,/7°, d.h. einen sehr stark negativen
Wert. Die Gitterenergie erhélt man, wenn man die Volumenénderung berticksichtigt:

AH® = AU+ pAV 2.1)

In der Literatur ist es iiblich, sowohl fiir die Gitterenergie als auch fiir die Gitterenthalpie
bei 0 K das Symbol U, zu verwenden (beim absoluten Nullpunkt sind beide Gréfen iden-
tisch). Da sich die Zahlenwerte der beiden GroBen bei einfachen lonenkristallen aber
auch bei 25°C kaum unterscheiden (siehe unten), kann man selbst bei dieser Temperatur
so verfahren. Wir werden hier aber fiir die Gitterenthalpie A,//° schreiben. Die Gitter-
energie U, selbst setzt sich aus mehreren Komponenten zusammen, die fiir drei Metall-
halogenide in Tabelle 2.1 zusammengestellt sind.

Tab. 2.1 Komponenten der Gitterenthalpie einiger Metallhalogenide (in kJ mol-!). Aufgrund
der gewihlten Néherungen stimmen diese Gitterenthalpien nur qualitativ mit den in Tabelle 2.2 ent-
haltenen aktuellen Werten iiberein. NaCl und AgCl kristallisieren in der NaCl-Struktur und Csl in
der CsCl-Struktur.

Verbindung: NaCl AgCl Csl

CouromB-Wechselwirkung: -862 —875 -619
AbstoBung nach Born: +100 +146 +63
VAN DER WAALS-Anziehung: -13 —121 —46
Nullpunktsenergie: +8 +4 +29
Summe: —767 —846 —573

Den groBten Beitrag leistet die elektrostatische Wechselwirkung der Ionen, d.h. die
Anziehung entgegengesetzt geladener lonen und die Abstofjung der gleichnamig gelade-
nen lonen (CourLomB-Wechselwirkung). Daneben ist aber auch noch die van DER WAALS-
Anziehung der lonen zu beriicksichtigen, die unabhingig von der Ladung zwischen allen
Atomen wirksam ist und die im Kapitel 3 behandelt wird. Man beachte, dass diese Kom-
ponente auch kovalente Bindungsbeitridge enthélt. Daher ist ihr absoluter Betrag umge-
kehrt proportional zur PauLinG-Elektronegativititsdifferenz Ay, der beteiligten Atome:
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Ayp = 2.3 (NaCl) > 1.9 (Csl) > 1.3 (AgCl); die van DER WaALs-Anziehung betrdgt in kJ
mol-!: =13 (NaCl) <—46 (Csl) <-121 (AgCl).

Im Gleichgewichtszustand werden die Anziehungskrifte durch Abstoffungskrdfte
kompensiert, die auf eine gegenseitige Durchdringung der Elektronenhiillen benach-
barter Ionen und auf die AbstoBung der Atomkerne zuriickzufiihren sind. Da die lonen
wie alle Atome keine feste Begrenzung besitzen, tritt beim Aufbau eines Kristalls,
wenn sich, wie im Falle des NaCl, Kationen und Anionen bis auf einen Kernabstand
von 281.4 pm ndhern, eine gewisse Durchdringung und AbstoBung der dulleren Elek-
tronenhiillen auf, die zu einer Kontraktion der Ionen fiithrt. Dadurch wird die Gitter-
energie also etwas kleiner. Der Beitrag dieser Born-AbstoBung ist in der dritten Zeile
der Tabelle 2.1 aufgefiihrt. Als vierte Komponente der Gitterenergie ist die Nullpunkts-
energie zu berlicksichtigen. Darunter versteht man die Schwingungsenergie der lonen,
die der Kristall selbst bei 0 K aufweist und die daher bei der Bildung des Kristalls aus
gasformigen Tonen nicht freigesetzt wird. Diese Schwingungsenergie kann man aus
der Energie der Gitterschwingungen berechnen, die man ihrerseits dem Infrarot- oder
Ramanspektrum entnimmt. Die Nullpunktsenergie vermindert die Gitterenergie nur
sehr wenig.

2.1.6 Bestimmung von Gitterenergie und Gitterenthalpie

Gitterenergien und -enthalpien kdnnen nicht direkt gemessen, sondern nur indirekt be-
stimmt werden. Theoretisch exakt ldsst sich die Gitterenthalpie iiber einen BorRN-HABER-
Kreisprozess erhalten, sofern einige thermodynamische Daten des Systems bekannt sind.
Nach dem Satz von Hess ist die Enthalpiedifferenz zwischen zwei Zustdnden unabhéngig
vom Weg, auf dem man vom Anfangszustand zum Endzustand gelangt. Um die Gitter-
enthalpie z.B. von NaCl gewissermalen experimentell zu ermitteln, kann man daher nach
dem in Abbildung 2.4 gezeigten Schema einen Kreisprozess durchfithren (Max Born und
Fritz HABER, 1919).

Die einzelnen Enthalpiebetrige des Kreisprozesses sind:

AH°  Gitterenthalpie Na*Cl- (=790 kJ mol-).

AH® Standard-Bildungsenthalpie von kristallinem NaCl (—411 kJ mol).

AH° Standard-Sublimationsenthalpie von Natriummetall (+107 kJ mol1)
bzw. molekularem NaCl (+196 kJ mol-!).!!

AH® Standard-Reaktionsenthalpie der Bildung des gasformigen NaCl-Mo-
lekiils (=556 kJ mol1).

E; erste Tonisierungsenergic des Na-Atoms (+496 kJ mol1).

D° Dissoziationsenthalpie des Cl,-Molekiils (+242 kJ mol ).

E., Elektronenaffinitéit des Cl-Atoms (—349 kJ mol ).

Aus Abbildung 2.4 ist ersichtlich, dass die konkurrierende Bildung von molekular aufge-
bauten NaCl nur um etwa 34 kJ mol-! ungiinstiger ist, als die tatsdchlich erfolgende Salz-
bildung. Dies ist auf die Polarisation der Bindung im zweiatomigen NaCl-Molekiil zu-

11 Fiir molekulares NaCl wurde A,H° zu 196 kJ mol-! abgeschitzt.
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an
[kJ mol 1] Na'(g) + e+ CI(g) Na*(g) + e+ CI(g)
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Abb. 2.4 Born-HaBer-Kreisprozess zur Ermittlung der Gitterenthalpie eines Salzes am Beispiel
von Na*Cl- und konkurrierende Bildung von molekular aufgebautem NaCl.

rickzufithren, die im Abschnitt 2.1.8 beschrieben wird. Dieses einfache Beispiel soll
zeigen, dass es auch fiir klassische Nichtmetallverbindungen, wie die Phosphorhalogenide
PX, nicht von vornherein klar ist, ob sie eine Molekiilstruktur wie PX5 oder eine ionische
Struktur wie [PX,]"[PX,] ausbilden. Verstanden werden kann die hohere Stabilitét der be-
obachteten Struktur nur durch eine Analyse auf Basis eines geeigneten Kreisprozesses.

Bei den Energiebetrdgen in Abbildung 2.4 handelt es sich ausschlielich um Enthal-
piewerte AH°, da die Ermittlung unter konstantem Druck (bei 25°C) erfolgt. Daher liefert
der Born-HaBER-Kreisprozess die Gitterenthalpie, die sich von der Gitterenergie um die
Volumenarbeit pAl unterscheidet (Glg. 2.1). Beim NaCl betriagt pAl bei 25°C nur 5.0 kJ
mol-!. Dieser Betrag liegt innerhalb der Fehlergrenze der Gitterenergien, deren Richtig-
keit im Allgemeinen 2 % nicht unterschreitet. Daher kann man den zahlenmifBigen Un-
terschied zwischen der Gitterenergie und der Gitterenthalpie meistens vernachlissigen.
Aus dem Kreisprozess in Abbildung 2.4 ergibt sich folgender Zusammenhang zwischen
A H° und den anderen GroBen:

AH® = AHC + E,, — 5D — E;— AH® (2.2)

Ein relativ akkurates und einfaches Verfahren zur Abschitzung der Gitterenergien von
einfachen und komplexen Salzen bedient sich als Alternative zu den Ionenradien, die nur
fiir sphérische Ionen gut bestimmt sind, der lonenvolumina ¥, ,, wie hier am Beispiel ei-
nes Salzes A'B- gezeigt werden soll:

VZelle (A+B7)

Ven () = 5

- Vion (B_)
Das Zellvolumen V,,;, ist das Volumen der Elementarzelle des Salzes und Z ist die
Anzahl der Formeleinheiten in der Zelle. Die Summe der Ionenvolumina V;,, liefert das

won
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molekulare Volumen V,, (in nm?), das die Bestimmungsgrof3e fiir die Gitterenergie dar-
stellt:

Vin = Vion (A+) + Vion(BY)
Fiir beliebige Salze gilt:

Uo=|z | z_|-n-< + B) 2.3)

o
WV
Dabei sind |z, | und |z | die Betriige der Ladungszahlen der Anionen und Kationen, 7 ist
die Zahl der lonen (2 fiir AB, 3 fiir AB,, etc.), o und B sind empirisch erhaltene Konstan-
ten (fiir A'B—: oo =117.3 kJ mol-! nm; B = 51.9 kJ mol-'; fiir A2(B-),: oo = 133.5 kJ mol!
nm; B = 60.9 kJ mol1).!2 Die nach diesen Beziehungen erhaltenen Gitterenergien stim-
men mit den aus Kreisprozessen wie in Abbildung 2.4 erhaltenen Gitterenthalpien meis-
tens bis auf einige kJ mol! iberein. Groere Abweichungen ergeben sich, wenn, wie bei
den schwereren Kupfer- und Silberhalogeniden, keine reine lonenbindung vorliegt (vgl.
das Thema Polarisation im Abschnitt 2.1.8).

Aus der Gleichung 2.3 ersieht man, dass die Gitterenergie besonders grof3 wird, wenn
die Summe der Ionenvolumina, und damit auch der Ionenradien, klein ist (z.B. LiF ge-
geniiber Csl), oder wenn die lonenladungen groB3 sind (z.B. Al,O;, vgl. Tab. 2.2).

Tab. 2.2 Gitterenthalpien einiger Salze bei 25°C (in kJ mol1)?

H- F- Cl- Br- I- (O2s
Li* -918 —-1049 -864 —820 —764 —2814
Na* -807 -930 -790 —754 —705 —2478
K* -713 —829 —720 —691 —650 —2232
Rb* —684 —795 —695 —668 —632 -2161
Cs* —653 —759 —670 —647 —613 —2063
Mg?* 2718 —2978 —2540 —2451 -2340 -3791
Ca2* —2406 -2651 —2271 2131 —2087 -3401
AP* —6252 -5513 -5360 —5227 —15525
Ag* 974 918 -905 —892 -2910

a nach H.D.B. Jenkins, H.K. Roobottom, CRC Handbook of Chemistry and Physics, CRC Press, Boca Raton,
80. Aufl., 1999-2000, Kap. 12, S. 22.

2.1.7 Bedeutung der Gitterenthalpie

Die Gitterenthalpie ist ein MaB fiir die Starke der Bindung zwischen den Ionen im Kris-
tall. Daher lésst sich eine Reihe physikalischer und chemischer Eigenschaften von Sal-
zen auf deren unterschiedliche Gitterenthalpien zuriickfithren. So nehmen mit steigender

12 H. D. B. Jenkins, H. K. Roobottom, J. Passmore et al., [norg. Chem. 1999, 38, 3609. H. D. B. Jen-
kins, L. Glasser, Chem. Soc. Rev. 2005, 34, 866. Analog kann mit V,, als Ordnungsgréfe auch die
Festkorperentropie ermittelt werden; Néheres in der zitierten Originalliteratur.
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Gitterenthalpie im Allgemeinen der Schmelz- und der Siedepunkt sowie die Hérte zu,
wihrend die Koeffizienten der thermischen Ausdehnung und der Kompressibilitdt ab-
nehmen.

Fiir die Loslichkeit eines Salzes in einem Losungsmittel ist die Gitterenthalpie von we-
sentlicher Bedeutung. In einem Losungsmittel der (relativen) Dielektrizititskonstanten €
vermindert sich die CouLomB-Anziehungskraft / entgegengesetzt geladener Ionen umso
mehr, je grofer € ist (g, ist die Dielektrizititskonstante des Vakuums). Fiir zwei einfach
geladene lonen gilt:

12
dnece (2

f= 24

d: Kernabstand der Ionen

Da e Werte bis iiber 100 annehmen kann (siehe unten), wird die Anziehungskraft also ge-
gebenenfalls bis auf 1 % des Wertes im Vakuum verringert.

Bei der Auflosung eines Salzes muss die Gitterenthalpie durch einen energieliefernden
Prozess aufgebracht werden. Dieser Prozess ist die Solvatation der Ionen des zu l6senden
Stoffes. Darunter versteht man die Anziehung (Bindung) der Losungsmittelmolekiile auf-
grund ihrer Dipolmomente durch die Kationen bzw. Anionen. Auch Wasserstoffbriicken
konnen zwischen dem Losungsmittel und den Ionen entstehen. Die Solvatationsenthalpie
ist definiert als die bei der Uberfiihrung von 1 mol gasformiger Ionen in eine unendlich
grofle Menge Losungsmittel freiwerdende Enthalpie:

A*(g) + Losungsmittel (fl.) — A™(solv.) Ao 1° << 0

Als vom System abgegebene Enthalpie ist A, /° stets negativ. In der Praxis bestimmt
man die Solvatationsenthalpie {iber einen Kreisprozess bzw. neuerdings durch quanten-
chemische Rechnungen. Niherungsweise ist die Solvatationsenthalpie nach Born gege-
ben durch die Gleichung 2.5:

2,2
AaH® = =55 (1=1) @25)

a: Ladungszahl des lons
r: lonenradius

Aus den Gleichungen 2.4 und 2.5 ergibt sich, dass die Loslichkeit eines Salzes umso bes-
ser sein wird, je groBer die Dielektrizititskonstante des Losungsmittels ist. Allgemein
gute Loseeigenschaften fiir Salze besitzen daher Wasser (e = 80 bei 20°C) und einige was-
serahnliche Losungsmittel, wie verfliissigtes NH; (e = 17 bei 20°C), SO, (16 bei 25°C)
und HF (84 bei 0°C) sowie wasserfreies H,SO, und HSO;F. AuB3erdem sind oftmals stark
polare organische Losungsmittel!? verwendbar, z. B. Dimethylsulfoxid (DMSO, & = 47),
Tetramethylensulfon (Sulfolan), Nitromethan (e = 37), Nitrobenzol (¢ = 36), Acetonitril
(e=37), Dimethylformamid (e = 82), Hexamethylphosphorsduretriamid (HMPA) und Te-
trahydrofuran (THF; € = 7.6). Daneben werden auch Salzschmelzen bzw. ionische Fliis-
sigkeiten als Losungsmittel und Reaktionsmedien verwendet; ionische Fliissigkeiten sind

13 Zahlen zur Polaritit von Losungsmitteln findet man bei C. Reichardt, Angew. Chem. 1979, 91,
119. Unpolare Losungsmittel sind beispielsweise Hexan, CCl, und CS,.
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Salze mit einem Schmelzpunkt unter 100°C, was durch grof3e, einfach geladene Kationen
und Anionen erreicht werden kann.!

Entsprechend Gleichung 2.5 wird Ay /° mit kleiner werdendem Ionenradius und mit
steigender Ionenladung negativer, absolut genommen also grofer. Die Summe der Solva-
tationsenthalpien von Kation und Anion ist bei loslichen Salzen absolut genommen gro-
Ber und bei schwerloslichen Salzen kleiner als die Gitterenthalpie. Fiir die Auflosung von
Salzen spielt allerdings auf3er der Ldsungsenthalpie AJH° auch noch die Losungsentropie
AS° eine Rolle, die bei diesem Prozess meist positiv ist (Ausnahmen sind z.B. Salze des
Fluorid-Ions):

AIGO = AlHO — TA]SO (2.6)

Ist A|G° negativ, ist das Salz gut 16slich. Ein Salz wird also in einem gegebenen Losungs-
mittel 16slich sein, wenn die Giss-Gitterenthalpie A,G° kleiner als die Summe der GisBs-
Lésungsenthalpien A\G° der lonen in diesem Losungsmittel ist.

Komplexbildung mit Metallhalogeniden
Viele ionische Metallhalogenide MX bilden mit Halogenverbindungen Y Komplexe, de-
ren Stabilitit von der GroBe des Kations abhingt. Beispiele dafiir sind die Reaktionen:

MF + HF —— M[HF,]
MCl + ICl; —= M[ICL]
MF + SF, — M[SFs]

Fiir Reaktionen dieser Art kann man folgenden Kreisprozess aufstellen:

1l
Mf(g) + X(g) +Y —— M'(g) + [XY](g)
I ‘ 11
v
MX(f) + Y — M[XY](f)

Die Enthalpie der Stufe IV ist fiir die Stabilitdt des Komplexes gegeniiber seinen Kompo-
nenten mafigeblich und gegeben durch:

AH(IV) = AH(T) + AH(IT) + AH(IIT)
= AH°(MX) + AH(IT) - A,H(M[XY])

Das Dissoziationsgleichgewicht IV wird nun um so mehr auf der Seite des Komplex-
salzes liegen, je negativer AH(IV) ist. Da AH(II) vom Kation unabhéngig ist, ergibt sich,
dass AH(IV) bei Variation des Kations nur von der Differenz der Gitterenthalpien A H°
des Halogenids MX und des komplexen Salzes M[XY] abhdngt (Stufen I und III). Wenn
Y ein neutrales Teilchen ist, wird M[XY] wegen des groBeren Anions immer eine gerin-
gere Gitterenthalpie als MX besitzen. Der Unterschied in den Gitterenthalpien héngt aber
auch von der Kationengrof3e ab und ist fiir die groB3ten Kationen am kleinsten (Tab.2.3).

14 T. A. O’Donnell, Superacids and Acidic Melts as Inorganic Chemical Reaction Media, VCH,
New York, 1993. lonische Fliissigkeiten: P. Wasserscheid, Chem. unserer Zeit 2003, 37, 52 und
das Themenheft Acc. Chem. Res. 2007, 40, Heft 11.
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Daher sind die von groflen Kationen gebildeten Komplexsalze M[XY] hinsichtlich einer
Zersetzung in die Ausgangsstoffe am besténdigsten. In der préparativen Chemie verwen-
det man aus diesem Grunde oft extrem grofle Kationen wie Tetraorganylammonium-,
-phosphonium- und -arsonium-Ionen oder von Cryptanden koordinierte Kationen wie
K[2.2.2.]*, um komplexe Anionen in Form von Salzen zu stabilisieren.

Schwach koordinierende Anionen

Um die Wechselwirkung zwischen Anionen und Kationen zu minimieren, verwendet man
schwach koordinierende Anionen.!> Nur dadurch ist es moglich, besonders elektrophile
Kationen iiberhaupt in Form von bestindigen Salzen zu isolieren. Solche sehr reaktiven
oder etwas exotischen Kationen sind z.B. [H;O(C4Hy);]", [CeoHI", [CsoNT, [Me;ClH,
[Ph;C]*" und [Me;Si]*.

Frither galten bereits [BF,], [CIO,], [CF;SOs]", [AsF¢]” und [SbF,]" als relativ
schwach koordinierend, jedoch wurden in neuerer Zeit spektakuldre Erfolge mit wesent-
lich groéBeren Anionen erzielt, deren Oberflidche mit elektronegativen Atomen besetzt ist.
Dazu gehoren unter anderem [B(RF),], [AI(ORF),]-, [CHB,,Cl;,]" und [B,,Cl,,]*> (RF ist
ein perfluorierter Alkyl- oder Arylrest). Bei diesen Ionen ist die negative Ladung {iber ein
groBes Volumen delokalisiert, sodass die nukleophilen Eigenschaften minimiert sind.
Gleichzeitig sind diese Ionen wenig polarisierbar und chemisch robust, und ihre Grofe
favorisiert die Kristallisation mit groen Kationen, wie sie oben genannt wurden (siche
auch voranstehenden Abschnitt).

2.1.8 Polarisation von Anionen durch Kationen

Es wurde schon darauf hingewiesen, dass einfache Anionen wie S?- oder Br- wegen ihrer
negativen Ladung in Kristallen viel grofer sind als isoelektronische Kationen. Die vo-
lumindse Elektronenhiille solcher Anionen ldsst sich relativ leicht deformieren, wenn
einseitig gerichtete Krifte angreifen. Diesen Effekt nennt man Polarisation. In einem
Ionenkristall mit regelméBiger Koordination von Anionen und Kationen und hohen Ko-
ordinationszahlen ist nur eine geringe Polarisation moglich, da die Anionen annidhernd
kugelsymmetrisch von Kationen umgeben sind. Wird diese Symmetrie jedoch erniedrigt,
wie in einer Schmelze, oder génzlich aufgehoben, wie beim Losen oder Verdampfen des
Kristalls, kommt es zur Bildung von lonenpaaren und groeren Aggregaten, in denen
keine reinen lonenbindungen mehr vorliegen.

Im Dampf von NaCl lassen sich unter anderem zweiatomige Molekiile NaCl nachwei-
sen. Diese und dhnliche bei Raumtemperatur unbestindigen Molekiile kann man bei tie-
fen Temperaturen isolieren, wenn man sie in eine feste Matrix aus einem inerten Material
einbettet. Eine derartige Matrix kann aus einem festen Edelgas (Ar, Xe) bei der Tempe-
ratur des fliissigen Heliums bestehen. Unter diesen Bedingungen sind NaCl-Molekiile be-
liebig lange haltbar und kénnen bequem spektroskopisch untersucht werden (Methode
der Matrix-Isolierung).

15 C. Knapp, Comprehensive Inorganic Chemistry 11, Kap. 1.25, Elsevier, Amsterdam, 2013.
C. Reed, Acc. Chem. Res. 2010, 43, 121. 1. Krossing, I. Raabe, Angew. Chem. 2004, 116, 2116.
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Die Bindung in Ionenpaaren dieser Art sei am Beispiel der Molekiile NaCl und AgCl
erlautert. Bei zweiatomigen Molekiilen ldsst sich die Elektronenverteilung mit Hilfe der
so genannten spinfreien Einelektronen-Dichtefunktion P(1) berechnen. P(1) ist fiir jede
beliebige N-Elektronen-Wellenfunktion y(1, 2 ... N) folgendermafen definiert:

P()=N-[|y(1,2...N)|2ds, d, ... dry

Jlw(1,2 ... N) |2 ds, bedeutet die Integration iiber die Spinkoordinaten des Elektrons 1
und [|y(1,2 ... N)|2dr, ... dty die Integration iiber die Orts- und Spinkoordinaten aller
iibrigen N—1 Elektronen. y kann beispielsweise nach der HARTREE-Fock-Methode ermit-
telt werden. P(1)dV, ist nun die Wahrscheinlichkeit, ein Elektron mit beliebigem Spin
und unabhédngig vom Ort und Spin aller librigen Elektronen im Volumenelement dV;
anzutreffen. Die Dichtefunktion kann man direkt zur Charakterisierung von Bindungen
heranziehen, indem man sie in Form eines Konturdiagramms darstellt. In Abbildung 2.5
ist ein solches Diagramm fiir die Molekiile NaCl (schwache Polarisation, ionisch), AgCl
(starke Polarisation, partielle Kovalenz) und Cl, (keine Polarisation, Kovalenz) darge-
stellt.

NaCl AgCl cl-Cl

Abb. 2.5 Von Polarisation zur kovalenten Bindung: Berechnete Konturliniendiagramme der Elekt-
ronendichte in den zweiatomigen Molekiilen NaCl, AgCl und Cl,. Von auflen nach innen verlaufen
die Konturlinien bei 0.001, 0.002, 0.004, 0.008, 0.020, 0.040, 0.080, 0.200, ... e7/a,’® (ay=52.9 pm;
1 e/A3=6.75 e/ay’). Am Stattelpunkt der Elektronendichte zwischen den beiden Atomen fillt die
Elektronendichte auf Werte von 0.23 (NaCl), 0.37 (AgCl) bzw. 1.01 e-/A3 (Cl,) ab.

Diese Molekiile enthalten alle ein Chloratom (in Abb. 2.5 rechts). Als weitere Bindungs-
partner treten Na, Ag und Cl auf. Bei Annahme einer idealen Ionenbindung im Molekiil
Na*Cl- (Ayp = 2.3) sollte man zwei sich nicht durchdringende, annidhernd kugelformige
Ionen erwarten. Dies trifft in Abbildung 2.5 nur noch nidherungsweise zu: Das kleinere
Kation dringt teilweise in die Elektronenhiille des Anions ein und deformiert dessen ehe-
mals kugelférmige Ladungsverteilung. Einige Konturlinien umschliefen bereits das ge-
samte Molekiil, was fiir die Elektronendichteverteilung in Molekiilen mit kovalenter Bin-
dung charakteristisch ist. Zwischen beiden Atomkernen sinkt die Elektronendichte
allerdings immer noch stark ab und zwar auf 0.23 e~ A-3. Dies ist fast der gleiche Wert wie
zwischen den lonen Na* und Cl-im festen Steinsalz (siehe oben). Ag* und Na* besitzen in
etwa die gleichen lonenradien (113 versus 114 pm bei KZ 4). Sollte die Bindung im AgCl
vergleichbar sein, miisste man eine ganz dhnliche Verteilung der Elektronendichte wie fiir
NaCl erwarten. Allerdings betrigt Ay, fiir AgCl nur 1.3; daher muss mit einem stirkeren
kovalenten Bindungsanteil, sprich mit einer starken Polarisation der Elektronendichte
durch das Ag*-Kation gerechnet werden. Demzufolge betrigt die minimale Elektronen-
dichte auf der Ag—Cl-Kernverbindungslinie nun 0.37 e~ A-3, ist also um den Faktor 1.6
groBer als beim NaCl-Molekiil (0.23 e~ A-3). Damit nihert sich AgCl schon der Situation
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des eindeutig kovalent gebundenen, in Abbildung 2.5 rechts gezeigten Chlor-Molekdils,
fiir das die Elektronendichte auf der Kernverbindungslinie nur auf einen minimalen Wert
von 1.01 e~ A-3 abfillt.

Experimentelle Hinweise auf den partiell kovalenten Charakter der Bindung in Ionen-
paaren kann man aus den elektrischen Dipolmomenten dieser Molekiile erhalten. Légen
z.B. in den Molekiilen KCI, KBr und CsCl jeweils zwei kugelsymmetrische Ionen im
jeweiligen Kernabstand (d) vor, so sollte das Dipolmoment theoretisch @ = e - d sein
(e: Elementarladung). Die so berechneten Werte liegen bei diesen drei Molekiilen im
Bereich 13.0 bis 14.7 D. Die experimentellen Dipolmomente betragen dagegen zwischen
9und 11 D, d.h. die Ladungen auf den Atomen dieser lonenpaare sind offenbar nur noch
partielle Ladungen (Kap. 4.6.1).

Die Frage nach der relativen Stabilitit von Molekiil (Ionenpaar) und lonenkristall kann
man mit Hilfe einer Enthalpiebetrachtung beantworten. Die atomare Bildungsenthalpie
eines zweiatomigen Molekiils wie NaCl ist die Enthalpie der Reaktion

Na(g.) + Cl(g.) — NaCl(g)

Im Falle von gasférmigem NaCl betrdgt die atomare Bildungsenthalpie AiH = —411 kJ
mol-!. Der Kernabstand des Molekdils ist 236 pm. Diese Werte sind mit denen des festen
Natriumchlorids zu vergleichen. Im Steinsalz wurde der Kernabstand zu 281 pm be-
stimmt. Der um 16 % geringere Wert im NaCIl-Molekiil spricht ebenfalls fiir eine Polari-
sation des Anions durch das Kation. Obwohl bei dieser Polarisation Enthalpie gewonnen
und das Molekil dadurch stabilisiert wird, bildet NaCl dennoch einen Ionenkristall.

Die atomare Bildungsenthalpie von Steinsalz ist die Enthalpie der Reaktion

Na(g.) + Cl(g.) — NaCl(f)
Sie kann aus den in Abschnitt 2.1.6 diskutierten Enthalpien berechnet werden:
AYH = AH® — Ay H°(Na) — 5D(Cly) = —411 — 109 — 121 =—641 kJ mol-!

Dieser hohe negative Wert, der fiir 25°C gilt, erkldrt, warum NaCl bei Raumtemperatur
nicht aus Molekiilen. Bei der Polymerisation von 1 mol gasférmiger NaCl-Molekiile zu
einem Steinsalz-Einkristall werden ndmlich —641 + 411 =-230 kJ mol-! frei.

Zum Abschluss dieses Abschnittes soll betont werden, dass die Polarisation von An-
ionen durch Kationen und der damit verbundene kontinuierliche Ubergang von der reinen
Ionenbindung zu einer stark polaren Atombindung nicht nur bei lonenpaaren auftritt, son-
dern auch in Kristallen, wenn z.B. einem groflen Anion (I, S2-) ein kleines Kation (Ag*,
Li*) gegeniiber steht und wenn die Polarisation durch eine niedrige Koordinationszahl
oder durch eine Koordination von geringer Symmetrie begiinstigt wird. Das Kation mit
der besten Féhigkeit zur Polarisation ist das Proton H*, das wegen seiner geringen Grof3e
die grofite Feldstiarke aufweist und das weit in die Elektronenhiille von Anionen eindrin-
gen kann. Das H*-Ion bildet daher selbst mit den Anionen der elektronegativsten Nicht-
metalle keine Tonenkristalle sondern Molekiile mit stark polaren Atombindungen (z.B.
HE, H,0).
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2.2 Molekule und ihre Geometrie

2.2.1 Strukturbestimmungsmethoden

Die meisten Verbindungen der Nichtmetalle bestehen aus diskreten Molekiilen, in denen
die Atome durch kovalente Bindungen zusammengehalten werden. Zwischen diesen
Molekiilen wirken vaN DER WaALs-Krifte, die rund 100mal schwécher sind als die kova-
lenten Bindungskrifte (Kap. 3). Grundsitzlich ist es wiinschenswert, von jedem bekann-
ten Molekiil die Struktur genau zu kennen. Daher werden heute in der Forschung zahllose
Strukturbestimmungen vorgenommen. Die dafiir geeigneten experimentellen Methoden
unterscheiden sich je nach dem Aggregatzustand der betreffenden Verbindung und der
GroBe der zugrunde liegenden Molekiile.!® Am wichtigsten und am weitesten verbreitet
ist die Einkristallstrukturanalyse mit Rontgenbeugungsmethoden,!®® die heute in prak-
tisch allen Universititen zur Verfiigung steht. Hierbei wird ein Einkristall der Substanz
mit monochromatischer Rontgenstrahlung bestrahlt. Die Photonen werden an den Elekt-
ronen gestreut und es kommt zu Beugungs- und Interferenzerscheinungen, aus denen die
Elektronenverteilung im Kristall und damit die Lage der Atome berechnet werden kann.!?
Da die Atome jedoch wihrend der Bestrahlungsdauer Schwingungen ausfiihren, erhilt
man gemittelte Atomlagen. Der Kristall kann wihrend der Messung gekiihlt werden, wo-
durch sich auch Substanzen untersuchen lassen, die bei 20°C fliissig oder gasformig sind,
die man aber zuvor bei entsprechend tiefer Temperatur kristallisieren muss. Gasformige
oder fliichtige Substanzen aus nicht zu groBen Molekiilen kénnen auch mittels Elek-
tronenbeugung studiert werden. Dabei werden monochromatische Elektronen, d.h. ein
Strahl von Elektronen gleicher Geschwindigkeit, an den frei rotierenden und schwingen-
den Molekiilen der Probe gebeugt, die dazu aus einer Diise in eine Vakuumkammer ein-
stromt. Die Beugung der Elektronen findet hauptséchlich an den Atomkernen statt, wo-
durch deren Abstinde zueinander bestimmt werden konnen. Eine weitere Methode fiir
gasformige Proben ist die Mikrowellenspektroskopie, die bei kleinen Molekiilen sehr ge-
naue Strukturdaten liefert. Dabei werden die Molekiile durch Absorption von Photonen
zu Rotationen angeregt. Da die Tragheitsmomente fiir die Rotationen eines Molekiils um
seine drei Achsen aufler von der Masse der Atome auch von der Molekiilgeometrie ab-
hingen, kann man diese berechnen. Schlielich kann die Struktur von jedem nicht zu gro-
Ben Molekiil nach quantenchemischen Methoden berechnet werden. Darauf wird im Ab-
schnitt 2.7 eingegangen. Des Weiteren sind indirekte Strukturbestimmungsmethoden wie
die Schwingungsspektroskopie (IR, Raman) oder die kernmagnetische Resonanzspektro-
skopie (NMR) in Losung und im Festkorper hilfreiche Methoden, um die Atomverkniip-
fung (Konnektivitit) in einer unbekannten Verbindung zu ermitteln.

Es ist leicht einzusehen, dass die verschiedenen Methoden zur Strukturbestimmung
etwas unterschiedliche Ergebnisse liefern werden. Das liegt nicht nur daran, dass ver-
schiedene physikalische Effekte ausgenutzt werden. Vielmehr spielt wegen der Molekiil-
schwingungen auch die Temperatur der Probe eine Rolle. Weiterhin enthalten nur gasfor-

16 (a) D. W. H. Rankin, N. W. Mitzel, C. A. Morrison, Structural Methods in Molecular Inorganic
Chemistry, Whiley, Hoboken, 2013. (b) W. Massa, Kristallstrukturbestimmung, 5. Aufl., Teubner,
Wiesbaden, 2007.

17 Die Kerne befinden sich in guter Ndherung an den Orten maximaler Elektronendichte.
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mige Substanzen isolierte Molekiile. In Kristallen wirken die Nachbarmolekiile auf das
betrachtete Molekiil anziehend oder abstofend ein und verdndern damit seine Geometrie.
So kommt es, dass oftmals Molekiile, die in der Gasphase hochsymmetrisch sind, in Kris-
tallen eine geringere Symmetrie aufweisen, weil sie durch eine asymmetrische Umge-
bung deformiert worden sind (Einfluss von Packungseffekten). Besonders grof} ist der
Einfluss unterschiedlicher Kationen auf die Struktur von Anionen und umgekehrt. Wann
immer moglich, werden daher im vorliegenden Text die Strukturen fiir die gasformigen
Verbindungen angegeben.

Wenn man sich mit einer konkreten chemischen Verbindung beschiftigt, dann steht die
Frage nach der Geometrie der betreffenden Molekiile meist am Anfang. Da man nicht von
allen Molekilen die Struktur im Gedéchtnis behalten kann, ist es wiinschenswert, diese
Frage auf eine einfache Weise zu beantworten. Es gibt in der Tat eine Methode, bei gege-
bener Zusammensetzung die Geometrie eines beliebigen kleinen Molekiils durch einige
elementare Uberlegungen abzuleiten. Dieses Verfahren heift VSEPR-Methode'$ (valence
shell electron pair repulsion). Grundlage ist also die Annahme, dass sich die Molekiil-
geometrie aus der AbstoSung von Elektronenpaaren in der Valenzschale der Atome er-
gibt. Diese Modellvorstellungen sollen im Folgenden an einfachen Beispielen erldutert
werden.

2.2.2. Die VSEPR-Methode zur Strukturermittiung

Die ersten Vorstellungen tliber das Zustandekommen von kovalenten Bindungen stammen
von GILBERT NEWTON LEwis (1916).1° Danach haben die Atome das Bestreben, durch Paa-
rung von Elektronen eine Elektronenkonfiguration zu erreichen, die dem ndichst héheren
Edelgas entspricht. Im Falle zweier H-Atome wird durch Ausbildung eines gemeinsamen
Elektronenpaars die Heliumkonfiguration erreicht:

H- +'H —> H-H
So wurde die Reaktion von H-Atomen zu H,-Molekiilen zuerst erklért, wobei der Strich
zwischen den H-Atomen ein Elektronenpaar symbolisiert. O-Atome haben zwei unge-
paarte Elektronen und koénnen somit zwei gemeinsame Elektronenpaare ausbilden:

0" + -0 —= 0=0

Das O,-Molekiil enthélt danach eine Doppelbindung und daneben vier Elektronenpaare,
die nicht an der Bindung teilnehmen (,,freie” oder besser ,,nichtbindende® Elektronen-
paare). Im Falle von Stickstoffatomen kann eine Dreifachbindung entstehen:

IN* + ‘NI —— IN=N|

In analoger Weise kdnnen O-Atome mit H-Atomen zu dem gewinkelten Wassermolekiil
H,0 und N-Atome mit H-Atomen zum pyramidalen Ammoniakmolekiil NH; kombiniert
werden:

18 R. J. Gillespie, E. A. Robinson. Angew. Chem. 1996, 108, 539.
19°G. N. Lewis, J Am. Chem. Soc. 1916, 38, 762.
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: N-.
IN" + 3 -H— / \"n
H \H

In diesen Beispielen erreichen die beteiligten Atome die jeweilige Edelgaskonfigura-
tion, wenn man die gemeinsamen Elektronenpaare jeweils bei jedem Atom mitzahlt. Fiir
N- und O-Atome ergibt sich also eine Oktettkonfiguration, wie sie das Neonatom auf-
weist. Es wurde im Rahmen dieser Vorstellungen behauptet, dass die Edelgaskonfigura-
tion besonders stabil sei. Die VSEPR-Methode beruht nun auf Modellvorstellungen da-
riiber, wie diese acht Valenzelektronen geometrisch angeordnet sind, da angenommen
wird, dass dadurch die Geometrie des Molekiils bestimmt wird.

Fiir die Wechselwirkung der Valenzelektronen in einem Molekiil gilt einerseits die
CouromB-AbstoBung der Elektronen aufgrund ihrer negativen Ladung und andererseits
das PauLi-Verbot, wonach sich zwei Elektronen gleichen Spins nicht zur gleichen Zeit am
gleichen Ort aufhalten diirfen, sondern bestrebt sind, den gro3tmoglichen Abstand von-
einander einzunehmen. Hinzu kommt aber, dass die Elektronen von den positiv gelade-
nen Atomkernen oder Atomriimpfen angezogen werden und daher die Tendenz zeigen,
sich zwischen zwei Atomriimpfen aufzuhalten.

Betrachten wir zunéchst einige einfache Molekiile des Typs AX,,, die nur gleichartige
Bindungen A—X enthalten. Der Substituent X sei einwertig, d.h. er geht nur eine Einfach-
bindung ein. Beispiele hierfiir sind H,O, NH; und CH,, in denen nur Einfachbindungen
vorliegen und die Zentralatome in ihrer Valenzschale acht Elektronen aufweisen. Diese
Elektronen sollen sich nun auf dem als kugelférmig angesehenen Atomrumpf so anord-
nen, dass der Abstand von Elektronen gleichen Spins maximal und die Energie damit
minimal wird. Jedes Elektronenpaar besteht aus einem Elektron mit a-Spin (s = +) und
einem mit B-Spin (—). Der maximale Abstand zwischen vier Elektronen mit o-Spin wird
bei tetraedrischer Anordnung erreicht. Das gleiche gilt fiir die Elektronen mit B-Spin. Die
Orientierung dieser beiden Tetraeder zum Beispiel im Methanmolekiil CH, ist an sich be-
liebig; da aber die Anziehung durch die H-Atomkerne dazu fithren muss, dass jeweils ein
o~ und ein B-Elektron zwischen dem C-Atom und einem H-Atom lokalisiert werden, er-
gibt sich eine insgesamt tetraedrische Anordnung von vier Elektronenpaaren in so ge-
nannten Elektronendomdnen (Abb. 2.6).
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Abb. 2.6 Wahrscheinlichste Anordnung fiir die vier Valenzelektronen mit o- bzw. 3-Spin und Ori-
entierung dieser beiden Tetraeder im Methanmolekdil.

Eine Elektronendomine ist nach dieser Vorstellung ein Raumsegment um das Zentral-
atom, in dem sich ein oder mehrere Elektronen aufhalten. Benachbarte Doménen sollen
sich nicht tiberlappen. Die Grofle, die Gestalt und die Orientierung dieser Doménen be-
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stimmt nun die Geometrie des betreffenden Molekiils. Daher hat Methan nach diesem
Modell die Gestalt eines Tetraeders mit Valenzwinkeln oo = 109.5°.

Zur Erweiterung dieser Vorstellungen auf andere Molekiile muss zunéchst das Pro-
blem behandelt werden, n Punkte (Elektronendominen) auf einer Kugeloberfliche
(Atomrumpf) so anzuordnen, dass sdmtliche Nachbarn maximale Abstdnde besitzen.
Die mathematische Behandlung dieses Problems ergibt die in Abbildung 2.7 dargestell-
ten Losungen: Eine lineare Anordnung fiir n = 2, ein gleichseitiges Dreieck fiir n = 3
und das schon behandelte Tetraeder fiir n = 4. Fiirn =15, 7 und 8 sind mehrere Losungen
moglich. Besonders interessant ist der Fall n =5, fiir den eine trigonale Bipyramide mit
zweil axialen und drei dquatorialen Positionen oder eine quadratische Pyramide erhalten
werden. Bei der quadratischen Pyramide ist die Spitzenposition (apical) nicht mit den
vier Positionen an den Basisecken dquivalent. Die chemische Erfahrung zeigt jedoch,
dass die meisten nichtmetallischen Molekiile des Typs AXjs die trigonale Bipyramide

bevorzugen.
—\
v =
3 4

A

gleichseitiges Dreieck Tetraeder
k ‘—l\
\/ — V
5 5
2:3 1:4 6
trigonale Bipyramide quadratische Pyramide Oktaeder

Abb. 2.7 Anordnungsmdglichkeiten von Punkten auf einer Kugeloberflache, so dass alle Abstinde
benachbarter Punkte maximal werden. Fiir fiinf Punkte ergeben sich zwei Moglichkeiten.

Die in Abbildung 2.7 dargestellten Anordnungsmdglichkeiten konnen nun dazu dienen,
die Geometrie von Molekiilen der Typen AX, zu bestimmen. Dabei ist A ein Zentral-
atom und X ein einwertiger Ligand oder Substituent. Da nur Einfachbindungen vor-
handen sind, ist die Zahl der Elektronendoménen gleich n. Damit ist die Geometrie ent-
sprechend Abbildung 2.8 festgelegt. Beispiele fiir solche Verbindungen finden sich in
Tabelle 2.3.
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AX, AX3 AX,E

AXsE AX,Ep

Abb. 2.8 Schematisierte Geometrie von Molekiilen, die in ihrer Valenzschale bis zu sechs Elektro-
nendoménen aufweisen. X: einwertiger Substituent, E: nichtbindendes Elektronenpaar.
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Tab. 2.3 Geometrie von Molekiilen und Ionen nach dem VSEPR-Modell (X = Halogen)

Anzahl der  Anordnung  Typ Gestalt Beispiele
Elektronen-
paare
2 linear AX, linear BeF, (gasf.)
AXy dreieckig BX;, [COs)*
3 dreieckig
AX,E  V-formig CF,, SiCl,
AX, tetraedrisch [BeX,4]#, [BX,]-, CX,, [NX,]F
SiX4a GeX49 [PX4]+’ [‘A‘S)(At]Jr
4 tetraedrisch ~ AXGE  trigonal-pyramidal NX;, [OH;]F, PX;, AsX;,
SbX;, P40, As,0;, Sb,0;4
AX,E, V-formig 0X,, SX,, SeX,, TeX,
AXs trigonal-bipyramidal PCls, PFs, PF;Cl,, SbCls,
Sb(CHj;);Cl,
5 trigonal- AX,E G, SF,, SeF,, R,SeCl,, R,SeBr,,
bipyramidal R,TeCl,, R,TeBr,
AX.E, T-formig CIF,, BrF, C{H,ICl,
AX,E; linear [ICL], [I5], XeF,
AXg oktaedrisch SF, SeFq,TeFy, S,F o, Te(OH),
[PCle]", [PF¢]", [Sb(OH)4]
[SbF], [SiF¢]*
6 oktaedrisch 5 BT Ladratisch- CIF,, BrFs, IF;
pyramidal
AX,E, quadratisch XeF,, [ICl,], 1,Clg, [BrF,]-

Molekiile mit nichtbindenden Elektronenpaaren (E) am Zentralatom wie H,O und NH;4
sind vom Typ AX,,E,. Hierbei ist die Gesamtzahl der Elektronenpaare am Atom A gleich
m + n. Diese Molekiile werden dhnlich wie die vom Typ AX,, behandelt, d.h. die Paare E
werden als stereochemisch aktiv angesehen, die sich wie Pseudosubstituenten verhalten.
Betrachten wir als Beispiel das Molekiil H,O (Typ AX,E,). Die vier Elektronenpaare am
O-Atom bilden ein Tetraeder, wobei nur zwei Tetraederecken von H-Atomen besetzt sind.
Das Molekiil H,O ist also gewinkelt. Ebenso bilden die vier Elektronendoménen im Mo-
lekiil NH; (AX;E) formal ein Tetraeder, d.h. NHj ist eine trigonale Pyramide.

In den beiden zuletzt genannten Molekiilen sind die Tetraeder der Elektronendoménen
jedoch verzerrt, da die nichtbindenden Elektronenpaare mehr Raum beanspruchen als die
bindenden Paare. Das liegt daran, dass die bindenden Elektronen der positiven Ladung
zweier Atomkerne ausgesetzt sind, wihrend sich nichtbindende Elektronen im positiven
Feld nur eines Kerns authalten. Daher sind die Doménen unterschiedlich grof3 und die Va-
lenzwinkel zwischen den OH-Bindungen im H,O (104.5°) und zwischen den NH-Bin-
dungen im NH; (107.3°) sind daher kleiner als der ideale Tetraederwinkel von 109.5°.
Dies trifft auch auf zahlreiche weitere Molekiile der gleichen Typen zu, wie die Daten in
den Tabellen 2.4 und 2.5 zeigen.
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Tab. 2.4 Valenzwinkel o in Molekiilen und Ionen vom Typ AX,E,

Molekiil o) Molekiil o (®)
OH, 104.5 [CLy] 96
SH, 92.1 [BrF,]* 92
SeH, 90.9 [ICL]* 93
TeH, 90.3 HOF 97.2
OF, 103.1 HOCI 102.5
SF, 98.2 HOBr 110
SeF, 94 [CIO, - 108.6
0Cl, 111 [NH,]- 99.4
SCl, 103 [NF,]- 96.7
SeCl, 99.6

Tab. 2.5 Valenzwinkel o in Molekiilen und Ionen vom Typ AX;E

Molekiil o(°) Molekiil o(?)
NH; 107.3 PBr; 101.1
PH, 93.5 AsBr; 99.8
AsH; 92.0 SbBr; 98.2
SbH; 91.7 P, 102
NF; 102.2 Asly 100.2
PF; 97.7 Sbl, 99.1
AsF; 95.8 [SF,]* 97.5
SbF; 87.3 [SeF;]* 94.5
NCl, 107.1 [TeF,]* 90(2)
PCl, 100.3 [SCL,]* 103.3
AsCly 98.9

SbCl;, 97.2

Weitere Beispiele von Verbindungen, die formal zwischen zwei und sechs Valenzelektro-
nenpaare aufweisen, sind in Tabelle 2.3 aufgefiihrt. Die Strukturen dieser Molekiile sind
in Abbildung 2.8 schematisch dargestellt. Sind nur zwei Elektronendoménen vorhanden
wie im gasformigen BeF,, ergibt sich ein lineares Molekiil. Bei drei Doménen wie im BF;
resultiert ein trigonal-planares, sternformiges Molekiil. Fiinf bzw. sechs solche Doménen
fithren zu trigonal-bipyramidalen bzw. oktaedrischen Strukturen. Es ist bemerkenswert,
dass die Ergebnisse von Strukturuntersuchungen an nichtmetallischen Verbindungen in
den meisten Fillen mit den Vorhersagen nach der VSEPR-Methode iibereinstimmen, ob-
wohl das Modell auf ziemlich einfachen Annahmen beruht. Zu Abweichungen von den
Vorhersagen kommt es vor allem bei Molekiilen und Ionen, die formal mehr als sechs
Elektronendoménen am Zentralatom aufweisen.2® Auf diese Verbindungen wird bei den
betreffenden Elementen eingegangen.

20 Zu heptakoordinierten Verbindungen wie IF; siche R. Minkwitz, Angew. Chem. 1994, 106, 2017.
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Die in Abbildung 2.8 dargestellten regelméBigen Molekiilstrukturen werden nur dann
erhalten, wenn Molekiile vom Typ AX,, vorliegen und alle Substituenten identisch sind.
Mit unterschiedlichen Substituenten oder nichtbindenden Elektronenpaaren oder wenn
Mehrfachbindungen zu einem oder mehreren Substituenten vorliegen, treten mehr oder
weniger starke Verzerrungen (Symmetrieerniedrigungen) auf. Dafiir gelten die folgenden
Regeln.

Nichtbindende Elektronenpaare

Wie bereits erwihnt, befinden sich die nichtbindenden Elektronenpaare in einem Mole-
kiil vom Typ AX,,E, im Gegensatz zu den bindenden Paaren im Feld nur eines Atom-
kerns. Man muss daher annehmen, dass die mit nichtbindenden Paaren besetzten Do-
minen mehr Raum beanspruchen und groBer sind als die der bindenden Paare. Wird in
einem reguldren Oktaeder (z.B. SF) ein bindendes durch ein nichtbindendes Elektronen-
paar ersetzt (z.B. CIF;), entsteht eine quadratisch-pyramidale Geometrie. Wegen der
groBeren Domine fiir das nichtbindende Paar sind die Valenzwinkel zwischen axialen
und dquatorialen Bindungen kleiner als der Oktaederwinkel von 90°. Auch sind jetzt die
Kernabstdnde in der axialen Richtung deutlich kleiner als in der Basisebene der Pyra-
mide. Beispiele hierzu findet man in Tabelle 2.6.

Tab. 2.6 Kernabstinde d (pm) und Valenzwinkel o (°) in Molekiilen und Ionen vom Typ AXE. In
Klammern sind die Standardabweichungen der Strukturparameter angegeben.

Verbindung dyy deq o
[XeFs]*[RuF¢]- 179.3(9) 184.5(8) -
[XeFs]'[AgF4]- 182.6(9) 185.2(19) 77.7(3)
[XeFs]'[PtF,]- 181.0 184.3 79
CIF, 157(1) 167(2) 86(2)
BrF; 168.9(8) 177.4(3) 84.8(1)
IF; 184.4(25) 186.9(5) 81.9(5)
Na*[TeFs]- 186.2(4) 195.2(4) 87.8
(INH4]*),[SbFs]*- 191.6(4) 207.5(2) 88.0
(INH,]%),[SbCls]?~ 236 258-269 85

Stehen einem oder mehreren nichtbindenden Elektronenpaaren in einem Molekiil
mehrere Positionen zur Wahl, dann neigen diese Elektronen wegen ihres gro3eren Raum-
bedarfs und der stirkeren AbstoBung mit anderen Elektronen dazu, die Positionen einzu-
nehmen, die den gréften Raum bieten. Vor allem werden zwei oder mehrere nichtbin-
dende Elektronenpaare so weit wie moglich voneinander getrennt sein. In einem Molekiil
vom Typ AX,E, nehmen die nichtbindenden Paare daher frans-Positionen ein. Solche
Molekiile sind folglich quadratisch-planar (Beispiel: XeF),).

In der trigonalen Bipyramide sind die dquatorialen und axialen Positionen nicht dqui-
valent. Die Ecken der Aquatorebene sind wegen der Valenzwinkel von 120° weiter von-
einander entfernt als von den Spitzen der Bipyramide, zu denen die Winkel nur 90° be-
tragen. Nichtbindende Elektronenpaare besetzen daher immer zuerst die dquatorialen
Positionen, wie folgende Beispiele zeigen:
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Da nichtbindende Elektronenpaare mehr Raum beanspruchen als bindende, sind die Win-
kel zwischen axialen und dquatorialen Bindungen in Molekiilen der Typen AX,E und
AX;E, im Allgemeinen kleiner als die Idealwerte 90°, 120° und 180° der regelméBigen
trigonalen Bipyramide. So betragen die Valenzwinkel im SF, 101.6° (F.,—S-F,,) und
173.1° (F;~S-F,,). Im CIF; betragen die Winkel 87.5° (F,,—CIl-F,) und 175° (F,—Cl-
F,.). Das Molekiil XeF, ist exakt linear. Wegen der Verschiedenartigkeit der 4quatorialen
und axialen Positionen treten in Molekiilen der Typen AXs, AX,E und AX;E, auch zwei
verschiedene Kernabstinde d(AX) auf, und zwar ist d(A-X,,) um 5-15% kleiner als
d(A—X,,); vgl. Tabelle 2.7.

Tab. 2.7 Kernabstinde d (pm) und Valenzwinkel o (°) in Molekiilen und Ionen der Typen AX,E und

AXGE,
Verbindung dyy deq o(ax-ax/eq-eq)
AXE :

[PE,]- 174 160 168.3/99.9
SF, 164.6 154.5 173.1/101.6
FS-SF; 167.3 156.9 167.0/104.9
SeF, 177.1 168.2 169.2/100.6
Ph,TeF, 200.6 211.5 175.3/96.9
Me,TeCl, 251 210 172.3/98.2
[BrF,]*[Sb,F 1~ 186 177 173.5/92.4
[TF,I* 184 177 160/92

CIOF; 171.3 160.3 170.5 (ax)
[IO,FT- 200 193 180 (ax)
XeO,F, 189.9 171.4 183.2 (ax)
AXGE :

ClIF, 169.8 159.8 175.4 (ax)
BrF; 181.0 172.1 172.4 (ax)
[XeF;] [SbF4]- 190.5 183.5 160.9 (ax)

Substituenten verschiedener Elektronegativitit

Unter der Elektronegativitéit eines Atoms oder eines Restes versteht man dessen Fahig-
keit, die Elektronen einer Bindung zu sich heranzuziehen. Die Elektronegativitit y nimmt
im Periodensystem von links unten nach rechts oben hin zu (Kap. 4.6.2). Unter dem Ein-
fluss stark elektronegativer Substituenten werden bindende Elektronenpaare kontrahiert.
Ihre Raumbeanspruchung wird also geringer und die anderen bindenden und nicht-
bindenden Paare kénnen sich mehr ausbreiten. Aus diesem Grunde nehmen die Valenz-
winkel mit steigender Elektronegativitit der Substituenten ab. Die folgenden Beispiele
illustrieren die Groenordnung dieses Effektes:
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H,0: 104.5°/ OF,: 103.1° wegen x(F) > x(H)
PBr;: 101.1° / PCl;: 100.3° / PF;: 97.8° wegen x(F) > x(Cl) > y(Br)

Weitere Beispiele finden sich in den Tabellen 2.4 bis 2.7. Bei abnehmender Elektronega-
tivitdt des Zentralatoms A breiten sich nichtbindende Elektronenpaare auf dessen Ober-
flache mehr aus als bindende Paare. Aus diesem Grunde werden die Valenzwinkel in der
Reihe H,0 > H,S > H,Se > H,Te kleiner. Sind in einem Molekiil Substituenten unter-
schiedlicher Elektronegativitit vorhanden, miissen nach dem oben Gesagten die Winkel
zwischen den Bindungen zu den elektronegativeren Substituenten kleiner sein als die an-
deren. Sind die Substituenten jedoch sehr groB3, so ist zu erwarten, dass auch die sterische
Behinderung die Valenzwinkel beeinflusst.

In einer trigonalen Bipyramide besetzen die elektronegativsten Substituenten immer
zuerst die axialen Positionen. Das gilt beispielsweise fiir die Fluoratome in PCI,F und
PCL;F;. Man beobachtet also bei diesen Molekiilen keine stabilen Isomere mit F-Ato-
men in dquatorialen Positionen. In den Molekiilen CH;PF, und (CHj;),PF; befinden
sich die weniger elektronegativen Methylgruppen erwartungsgemiB in der Aquator-
ebene.

Mehrfachbindungen

Eine Mehrfachbindung besteht im Rahmen des VSEPR-Modells aus mehr als zwei
Elektronen. Das Modell sieht vor, dass sich diese Elektronen in einer Doméne befinden.
Beispielsweise wird die lineare Geometrie von CO, durch die Absto3ung zweier Elektro-
nendominen erklart. Wegen der groferen Elektronenzahl beanspruchen Mehrfachbin-
dungsdomédnen mehr Raum als die von Einfachbindungen. Daraus folgt, dass in Molekii-
len des Typs AX;Y mit einer Mehrfachbindung A=Y die Winkel X—A—X kleiner sind als
die Winkel X—A=Y. In Molekiilen mit Mehrfachbindungen und nichtbindenden Elektro-
nenpaaren treten besonders starke Abweichungen von der reguldren Molekiilgestalt auf.
Das zeigen folgende Beispiele:

0 S
b b 5
AN SN /|\
F 0
FoLF as lc s
Winkel:  FPF: 101.1° CIPCI: 101.8° OSF: 106.8°
FSF: 92.8°

In tetraedrischen Molekiilen mit mehreren Mehrfachbindungen ist der zwischen diesen
liegende Winkel der grofite des Molekiils:

F O Cl O

\S// 0S0: 124.0° \S// 0SO: 123.5°
SN\ FSF: 96.1° S\ CISC: 10053
F O Cl (@)

Bei trigonal-bipyramidalen Molekiilen sind die Mehrfachbindungen wegen ihrer grofe-
ren Raumbeanspruchung immer in der Aquatorebene zu finden. Beispiele hierfiir sind
Thionyltetrafluorid SOF, und Xenondioxiddifluorid XeO,F,. Eine Ubersicht iiber einfa-
che Molekiile mit ein bis zwei Mehrfachbindungen findet sich in Abbildung 2.9.
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Abb. 2.9 Geometrie von Molekiilen mit Mehrfachbindung.

Abschliefflende Bemerkungen zum VSEPR-Modell

Das Modell der Elektronenpaarabstofung liefert eine rationelle Systematik der Struktu-
ren kleiner Molekiile auf einer anschaulichen Grundlage. Zwar ist das Modell weitgehend
empirisch und an den vorliegenden experimentellen Strukturdaten orientiert, es hat sich
aber selbst bei der Prognose der Geometrie unbekannter Molekiile bewéhrt.2! Nur wenige
Nichtmetallverbindungen sind bekannt, bei denen die Molekiilstruktur mit dem VSEPR-

21 Zur theoretischen Begriindung des Modells siehe: R. F. Bader, R. J. Gillespie, P. J. MacDougall,
J. Am. Chem. Soc. 1988, 110, 7329. P. J. MacDougall et al., Can. J. Chem. 1989, 67, 1842.
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Modell falsch vorhergesagt wird. Dazu gehoren die Ionen [BrFg]-, [SeX]*> und [TeX]*
mit X = CI, Br oder I. Diese ITonen sind vom Typ AX4E und sollten daher eine verzerrt
oktaedrische Struktur aufweisen. Tatsdchlich bilden sie aber reguldre Oktaeder, d.h. das
nichtbindende Elektronenpaar ist ohne stereochemischen Einfluss. Bei einer bestimmten
GroBe und Anzahl von Substituenten ist ohnehin zu erwarten, dass die Molekiilgeometrie
von den sterischen Erfordernissen bestimmt wird. Bei den Verbindungen der Ubergangs-
metalle gibt es jedoch eine groBere Anzahl von Ausnahmen von den Vorhersagen des
VSEPR-Modells.

Trotz der Erfolge und der groen Popularitidt der VSEPR-Methode muss kritisch an-
gemerkt werden, dass dieses Modell nicht die wirkliche Elektronendichteverteilung
in Molekiilen beschreibt. Beispielsweise suggeriert das Modell, dass eine Bindung im-
mer durch (mindestens) zwei Elektronen zustande kommt. Wie im Abschnitt 2.4 gezeigt
werden wird, ergibt die Theorie der chemischen Bindung, dass in den meisten Mole-
kiilen Mehrzentrenbindungen vorliegen, wobei ein Elektronenpaar auch fiir die Bindun-
gen zu zwei Substituenten verantwortlich sein kann. Beispiele hierfiir sind die Molekiile
XeF, und SF¢. Andererseits konnen Bindungen zwischen zwei Atomen auch durch nur
ein sowie durch drei Elektronen vermittelt werden. Kovalente Bindungen werden also
nicht immer durch Elektronenpaare begriindet. Man sollte daher die Elektronendoma-
nen des VSEPR-Modells als lokale Anhdufungen von Elektronendichte zwischen den
aneinander gebundenen Atomen betrachten und nicht als Elektronenpaare. Diese An-
hiufungen kommen durch die Anziehung der Elektronen durch die beiden Atomriimpfe
zustande.

Die VSEPR-Methode versagt auch bei einfachen Problemen, wie dem O,-Molekiil,
das paramagnetisch ist, weil es zwei ungepaarte Elektronen enthilt, sodass die oben an-
gegebene LEwis-Formel nicht korrekt ist. Zwar wird die gewinkelte Struktur des Carbens
CH, richtig vorhergesagt, allerdings steht in diesem paramagnetischen Molekiil mit Tri-
plett-Grundzustand der gefundene Winkel H-C—H von 131.5° im klaren Widerspruch zur
VSEPR-Erwartung (<120°). Man darf daher diese anschaulichen Modellvorstellungen
nicht iiberbewerten. Exakte Losungen des Strukturproblems von Molekiilen sind nur von
einer exakten quantenmechanischen Theorie zu erwarten. Diese wird in den Kapiteln 2.4
und 2.6 Abschnitt 2.4 behandelt.

2.3 Molekilsymmetrie und Punktgruppensymbole

Fiir viele Zwecke ist es notwendig, nicht nur die ungefidhre Molekiilgeometrie, sondern
auch die Molekiilsymmetrie zu kennen. Das gilt fiir Chemiker vor allem dann, wenn Mo-
lekiilspektren auszuwerten sind, aber auch, wenn es die Bindungsverhiltnisse in mehr-
atomigen Molekiilen zu analysieren gilt. Dariiber hinaus ist die Beschiftigung mit der
Symmetrie von Gegenstidnden eine dsthetische Erfahrung, da viele Objekte, die wir als
besonders schon und harmonisch gestaltet empfinden, diese Qualitit aufgrund ihrer
Symmetrie und ihrer Proportionen aufweisen.

Die Symmetrie eines Molekiils ergibt sich aus dessen Verhalten gegeniiber bestimmten
Symmetrieoperationen. Diese sollen an einigen Beispielen erldutert werden. Man be-
trachte die beiden gewinkelten Molekiile H,O und HOCI:
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H Cl

Das H,0-Molekiil kann um eine Achse, die den Valenzwinkel halbiert, gedreht werden
und kommt nach einer Drehung um 180° in eine Lage, die von der Ausgangslage unun-
terscheidbar ist. Nach einer weiteren Drehung um 180° befindet sich das Molekiil wieder
in der Ausgangslage. Eine solche Drehung nennt man Symmetrieoperation, die Dreh-
achse (Symbol: C) heilit ein Symmetrieelement des Molekiils. Die Zahligkeit » der Dreh-
achse wird als Index angegeben (C,); nach n-maliger Drehung um 2n/n befindet sich
das Molekiil wieder in der Ausgangslage. Beim H,0O-Molekiil gibt es also das Sym-
metrieelement C,, eine zweizdhlige Drehachse. Das HOCI-Molekiil weist dagegen keine
zweizdhlige Achse auf sondern nur eine C,-Achse, die bei allen Molekiilen vorhanden
ist. Dieses Symmetrieelement ist trivial und wird daher im Allgemeinen nicht besonders
erwihnt.

Ein weiteres Symmetrieelement des H,0O-Molekiils ist die Spiegelebene (Symbol: 6),
die den Valenzwinkel halbiert und senkrecht auf der Molekiilebene steht. Das O-Atom
liegt also in der Spiegelebene. Fillt man nun in Gedanken von einem H-Atom das Lot auf
diese Ebene und verlidngert diese Gerade um den gleichen Betrag, kommt man zum Ort
des zweiten H-Atoms. Eine derartige Spiegelung beider H-Atome an der Ebene ¢ ver-
tauscht zwar die beiden Atome, jedoch ist auch hier der Endzustand vom Ausgangszu-
stand ununterscheidbar. Eine derartige Spiegelebene ist beim HOCI-Molekiil kein Sym-
metrieelement. Ein gemeinsames Symmetrieelement von H,O und HOCI ist allerdings
eine Spiegelebene, die mit der Molekiilebene zusammenfillt. Dieses Symmetrieelement
ist bei allen planaren Molekiilen vorhanden.

Eine besondere Symmetrieoperation ist die Drehspiegelung, d.h. die Drehung um eine
Achse C, und nachfolgende Spiegelung an einer zu dieser Achse senkrechten Ebene. Man
spricht in diesem Fall von einer Symmetrieoperation zweiter Art. Das entsprechende
Symmetrieelement heilt Drehspiegelachse und erhilt das Symbol S,, wobei n die Zihlig-
keit der Drehachse angibt. Die Reihenfolge von Drehung und Spiegelung ist beliebig.
Molekiile mit Drehspiegelachsen sind z.B. SiCl, (S,, halbiert den Winkel CISiCl) und
trans-1,2-Dichlorethen CIHC=CHCI (S,, geht durch die C-Atome).

c, > Cl L)

i/ Cl. | .H

Si, C==C_

S, P
= TN

Cl | Cl

SiCly (Sy) 1,2-CoH,Cl, (S2)

Die vierte Symmetrieoperation neben Drehung, Spiegelung und Drehspiegelung ist die
Inversion, d.h. die Spiegelung aller Atome an einem Punkt, den man Symmetrie- oder
Inversionszentrum nennt (Symbol: 7). Eine solche Operation ist beispielsweise beim
linearen Molekiil CO, moglich. Der Punkt 7 liegt im Kern des C-Atoms. Die Inversion
besteht darin, dass man irgendein Atom des Molekiils mit i/ verbindet und diese Strecke
um den gleichen Betrag verldngert. Dann muss am Endpunkt dieser Geraden ein gleich-
artiges Atom vorhanden sein, wenn das Molekiil punktsymmetrisch sein soll. Uber ein
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Inversionszentrum verfiigen auch die Molekiile XeF, (quadratisch), SF, (oktaedrisch)
und C4Hg (sechseckig). Fiir solche Molekiile gilt in der Schwingungsspektroskopie das
Alternativverbot, wonach die Normalschwingungen entweder im Infrarot- oder im
Ramanspektrum aktiv sind (und nicht in beiden gleichzeitig). Beispielsweise sind die
asymmetrische Valenzschwingung sowie die Deformationsschwingung von Molekiilen
wie CO, oder XeF, infrarotaktiv, wihrend die symmetrische Valenzschwingung Raman-
aktiv ist. Man beobachtet also im IR-Spektrum zwei Banden und im Ramanspektrum
nur eine Linie.?2

Eine bei allen Molekiilen mogliche und daher meistens nicht besonders erwidhnte Sym-
metrieoperation ist die Identitdt (Symbol: E), wonach jedes Molekiil mit sich selbst iden-
tisch ist. Diese Operation entspricht einer Drehung um C,, also um 360°. Die sonstigen
Drehachsen und die zugehdrigen Drehwinkel ¢ sind in folgender Ubersicht mit leicht zu
merkenden Beispielen zusammengefasst:

Cy: @=180° H,0
Cy: 0=120° BF,

Cy 0=90° XeF,
Cs: @=72° [CsHs]
Co: 0=060° C¢Hq

Coo: ¢ beliebig lineare Molekiile

Als ,,unendlich-zahlige* Drehachse C., wird eine Achse bezeichnet, bei der um einen be-
liebigen Winkel gedreht werden kann, was nur bei linearen Molekiilen moglich ist.

Ein Molekiil gilt als besonders symmetrisch, wenn es moglichst viele verschieden-
artige Symmetrieelemente besitzt. In diesem Sinne ist H,O mit den Symmetrieelemen-
ten C, und 26 von hdherer Symmetrie als HOCI, das nur das Symmetrieelement ¢
aufweist. In Tabelle 2.8 sind die vier Symmetrieoperationen noch einmal zusammenge-
fasst.

Tab. 2.8 Symmetrieoperationen und Symmetrieelemente

Symmetrie- Symmetrieelement Symbol wichtigste Typen
operation

Drehung Drehachse C C,, G5, Cy, Cs, Cq, Coo
Spiegelung Spiegelebene c Gy, O, Og
Drehspiegelung Drehspiegelachse S S,, Sy

Inversion Inversionszentrum i

Zur Charakterisierung der Symmetrie eines Molekiils gibt man nun aber nicht alle vor-
handenen Symmetrieelemente direkt an, sondern man bedient sich bestimmter Symbole,
die nach dem in Abbildung 2.10 dargestellten Schema fiir jedes Molekiil abgeleitet wer-
den konnen. Diese Symbole werden als Punktgruppensymbole bezeichnet. Sie symboli-
sieren bestimmte Symmetrieklassen oder -typen.

22 Daneben gibt es noch schwichere Signale fiir Kombinations- und Oberschwingungen.
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Abb. 2.10 Flieschema zur Ermittlung der Punktgruppensymmetrie von Molekiilen.

Punktgruppensymbole bestehen aus einem groBen Buchstaben und einem Index. Der
Index besteht seinerseits aus einer Zahl, einem kleinen Buchstaben oder aus beidem. Mo-
lekiile von besonders hoher Symmetrie erhalten eigene Symbole: 7 steht fiir Tetraeder
(CHy4, Py), O, fiir Oktaeder ([SiF4]?, [PCls]") und 7, fiir Ikosaeder ([B,,H;,]*). Diese
Polyeder (Abb. 2.11) werden von gleichseitigen Dreiecken eingehiillt. Bei ihnen sind alle
Ecken dquivalent, d.h. gleichberechtigt.

Tetraeder Oktaeder Ikosaeder

Abb. 2.11 Polyeder von besonders hoher Symmetrie: Tetraeder mit 24 Symmetrieoperationen
(8C5,3C,,68,, 604, E); Oktaeder mit 48 Symmetrieoperationen (8 Cs, 6 C,, 6 C,, i, 8 Sg, 6 Sy, 3 o,
6 o4, E); Tkosaeder mit 120 Symmetrieoperationen (z.B. 12 Cs, 10 C;, 15 C,, i, ...).
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Zu den speziellen Punktgruppen zdhlt man auch die linearen Molekiile. Lineare Mole-
kiile ohne Inversionszentrum erhalten das Symbol C,,. Einige Beispiele sind: N,O,
CICN, OCS und [SCN]-. Diese Molekiile weisen eine «-zéhlige Drehachse auf (C,,). Die
Achse mit der hochsten Zahligkeit betrachtet man nun stets als vertikale Achse und gibt
ihr den Index ,,v*, im vorliegenden Fall also C_,,. Weitere Symmetrieelemente der C,,,-
Molekiile sind die unendlich vielen Spiegelebenen, die die Molekiilachse enthalten und
die daher ebenfalls vertikal genannt werden (o).

Lineare Molekiile mit Inversionszentrum erhalten das Symbol D_,. Beispiele sind die
Molekiile CO,, CS,, XeF,, C;0, sowie die lonen [NO,]*, [N;]- und [HF,]~. Auch bei die-
sen Molekiilen liegt eine C,,-Achse vor. Senkrecht zu dieser Achse sind jedoch jetzt zu-
sitzlich unendlich viele C,-Achsen vorhanden. Damit handelt es sich um die so genannte
Diedersymmetrie (Symbol: D). Die Diedersymmetrie ist eine besonders hohe Symmetrie,
die immer dann vorliegt, wenn senkrecht zur hochstziahligen Achse C, genau n zweizéh-
lige Achsen vorhanden sind: nC, LC,,.

Andere Beispiele fiir Diedermolekiile sind BF;, XeF,, PF5 und IF,. Der Index ,,h* in
einem Punktgruppensymbol steht fiir ,,horizontal* und besagt, dass senkrecht zur hochst-
zdhligen Achse (C,,) eine Spiegelebene o, vorhanden ist. Dies ist beim CO, und den an-
deren Diedermolekiilen der Fall; daraus ergibt sich das Symbol D, fiir die genannten
Molekiile.

Nach diesen Erlauterungen konnen nun die Symbole fiir beliebige Molekiile nach dem
in Abbildung 2.10 gegebenen Schema ermittelt werden. Nach Aussonderung der speziel-
len Gruppen ist die erste Frage die nach einer mindestens zweizéhligen Drehachse (C,).
Ist keine solche Achse vorhanden, konnen wenigstens eine Spiegelebene ¢ und/oder ein
Inversionszentrum i Symmetrieelemente sein. Ein Molekiil ohne jede Symmetrie erhélt
das Symbol C, (z.B. CFCIBrl). Besitzt das Molekiil eine C,-Achse, sind nur hochst selten
eine geradzihlige Drehspiegelachse S,, und eventuell ein Inversionszentrum i die einzi-
gen weiteren Symmetrieelemente (Gruppe S,). Meistens sind weitere Drehachsen (z.B.
C,) oder Spiegelebenen (o, 6, 64) vorhanden.

Das Symbol o, steht fiir eine diagonale Spiegelebene, das ist eine in der Mitte zwischen
zwei C,-Achsen eines Diedermolekiils liegende vertikale Spiegelebene. Beispielsweise
weist das trigonal-planare BF;-Molekiil folgende Symmetrieelemente auf: C;, 3C,LC;,
6y, 304 Das Punktgruppensymbol ist daher D5,. Weitere Beispiele finden sich in Ta-
belle 2.9.

Alle Punktgruppen, die eine mehr als zweizdhlige Drehachse (Cs, Cy, ...) oder Dreh-
spiegelachse (53, ...) enthalten, heilen entartet. Zu den entarteten Punktgruppen gehoren
viele hochsymmetrische Molekiile einschlieBlich der linearen, tetraedrischen, oktaedri-
schen und ikosaedrischen. Bei entarteten Punktgruppen kommt es zu entarteten Molekdil-
eigenschaften wie entarteten Molekiilorbitalen und Molekiilschwingungen. Entartet hei-
en Orbitale oder Schwingungen, wenn sie die gleiche Energie aufweisen. Dies wird im
weiteren Verlaufe dieses Kapitels deutlich werden.

Oft wird der Begriff lokale Symmetrie benutzt. Darunter versteht man die Symmetrie
eines Molekiilteils, fiir den man sich besonders interessiert. Beispielsweise hat die Ami-
nogruppe im pyramidalen Chloraminmolekiil CI-NH, die Symmetrie C,,, obwohl das
Molekiil als Ganzes nur die Symmetrie C, aufweist.



2.4 Die kovalente Bindung 41

Tab. 2.9 Punktgruppensymbole wichtiger Molekiiltypen

Molekiiltyp Geometrie Beispiele Punktgruppe

linear CO,, XeF,, C;0, Do
AB,

gewinkelt SO,, [NO,]- C,,

linear COS, N,O Cooy
ABC

gewinkelt HOCI, CINO Cy

trigonal-planar BCl;, [NOs]- Dy,
AB;

trigonal-pyramidal PH;, XeO4 G,

planar BCIF,, CINO, Cy,
AB,C

pyramidal CINH,, OSCl, Cq

tetraedrisch [C10,4], [BF4]- Ty

quadratisch XeF, Dy,
AB;C tetraedrisch OPCl;, [S,05]% G,
AB; trigonal-bipyramidal PF; Dy,
ABg oktaedrisch SF; O,
AB;sC oktaedrisch SCIF; Cyy

2.4 Die kovalente Bindung

In Molekiilen werden die Atome durch kovalente Bindungen zusammengehalten, die
Atome haben dabei jedoch ihre urspriingliche Identitét teilweise verloren und etwas
Neues ist entstanden. Chemiker neigen aber dazu, die Bildung von Molekiilen modellma-
Big so zu interpretieren, dass in den Molekiilen noch immer die urspriinglichen Atome zu
erkennen sind. Dies wird vor allem in Bapers Theorie der atoms in molecules (AIM)
deutlich, auf die weiter unten eingegangen wird.2? Um die Bildung von Molekiilen auf der
Basis der urspriinglichen Quantentheorie zu erklédren, gibt es zwei theoretische Ansitze,
nidmlich die Valenzbindungs(VB)-Theorie und die Molekiilorbital(MO)-Theorie. Beide
Theorien wurden parallel zueinander entwickelt, und zwar von WALTER H. HEITLER, FRriTZ
W. Lonpon und Linus PauLinGg (VB-Theorie) bzw. FriepricH Hunp und RoBERT S. MutL-
LIKEN (MO-Theorie). Fiir die Anorganischen Chemie hat sich die MO-Theorie als tiber-
legen erwiesen;2* nur sie wird daher hier verwendet.

2 Eine gute Einflihrung in diese von RicHARD BADER entwickelte Threorie findet man unter:
http://www.chemistry.mcmaster.ca/bader/aim/.

24 B. M. Gimarc, Molecular Structure and Bonding — The Qualitative Molecular Orbital Approach,
Academic, New York, 1979. T. A. Albright, J. K. Burdett, M.-H. Whangbo, Orbital Interactions
in Chemistry, Wiley, New York, 2012. J. Reinhold, Quantentheorie der Molekiile, Teubner, Wies-
baden, 3. Aufl., 2006.
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Die wesentlichen Grundlagen aller Bindungstheorien fiir Molekiile sind CouLomBs Ge-
setz, das PauLI-Prinzip und HEisenBERGs Unschérferelation, die alle bereits zum Verstiand-
nis der Atome erforderlich sind. Wie in den Atomen bewegen sich die Elektronen auch in
den Molekiilen so um die Atomkerne, dass sich die CouLomB-Anziehung durch die
Atomkerne und die CouLomB-Abstolung durch die iibrigen Elektronen auf der einen
Seite (potentielle Energie) mit der Zentrifugalkraft (kinetische Energie) auf der anderen
Seite die Waage halten. Die MO-Theorie geht nun davon aus, dass sich die Elektronen
eines Molekiils nicht bevorzugt in der Nihe bestimmter Kerne aufhalten, sondern {iber
das ganze Kerngeriist delokalisiert sind. Sie befinden sich also nicht mehr in Atomorbi-
talen (AOs), die zu bestimmten Atomkernen gehoren, sondern in MOs, die sich iiber das
ganze Molekiil erstrecken. Insbesondere sind sie nicht unterscheidbar.

Um dieses Modell zu entwickeln, betrachtet man zweckmiBig das einfachste aller Mo-
lekiile, das Ion [H,]*, das aus nur zwei Kernen und einem Elektron besteht. Nachdem man
bei diesem Molekiil-lon die Vorgehensweise verstanden hat, kann man das Modell auf
H, und andere Mehrelektronenmolekiile erweitern, indem man &hnlich argumentiert wie
beim Aufbau der Mehrelektronenatome. Man nimmt an, dass die beim [H,]" erfolgrei-
chen theoretischen Ansétze sinngemif3 auf andere homonukleare zweiatomige Molekiile
iibertragen werden konnen.? Fiir die MO-Theorie hat daher das Ion [H,]" eine dhnliche
Bedeutung wie das H-Atom fiir die Atomtheorie.

2.4.1 Das Molekiil-lon [H,]*

Das Molekiil-Ton [H,]* entsteht bei der Ionisierung von H, in einer elektrischen Gas-
entladung oder in der Ionenquelle eines Massenspektrometers. Bei beiden Prozes-
sen wird die Ionisierung durch den Zusammenstof3 mit schnellen Elektronen bewirkt,
deren kinetische Energie grofler als die Ionisierungsenergie von H, (15.4 eV) sein
muss:

H, — [H]" + e °=1.49 MJ mol~!

Der fiir [H,]* spektroskopisch ermittelte Gleichgewichtskernabstand betrdgt d = 106 pm
=2.00 q, (a,: atomare Langeneinheit 52.9 pm). Die Bindungsenthalpie bei 25°C ist mit
269 kJ mol! wesentlich kleiner als beim H,-Molekiil (457 kJ mol!). Die Molekiilsym-
metrie von [H,]" ist D,

Das Elektron des [H,]* bewegt sich im Feld zweier Atomkerne; die MOs miissen daher
Zweizentrenorbitale sein. Es ist nun das entscheidende Problem der MO-Theorie, geeig-
nete Einelektronen-Wellenfunktionen y zu finden, mit denen ein solcher Elektronenzu-
stand beschrieben werden kann. Aber selbst wenn man solche Funktionen gefunden hat,
kann die ScHRODINGER-Gleichung nicht exakt gelost werden, weil die potentielle Energie

25 W. Kutzelnigg, Einfiihrung in die Theoretische Chemie, Bd. 2, VCH, Weinheim, 1978. A. Szabo,
N. S. Ostlund, Modern Quantum Chemistry, McGraw Hill, New York, 1982. W. J. Hehre,
L. Radom, P. v. R. Schleyer, J. A. Pople, Ab initio Molecular Orbital Theory, Wiley, New York,
1986. W. Kutzelnigg in Z.B. Maksic (Herausg.), The Concept of the Chemical Bond, Kap. 1,
Springer, Berlin, 1990, S. 1. F. Jensen, Introduction to Computational Chemistry, Wiley, Chiches-
ter, 1999.
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eines Elektrons im Feld zweier gegeneinander schwingender Kerne?¢ nur ndherungsweise
ermittelt werden kann. Die MO-Theorie macht daher schon beim einfachsten Molekiil
von Néherungen Gebrauch. Die erste dieser Vereinfachungen ist die BORN-OPPENHEIMER-
Néherung, die besagt, dass die Schwingungsbewegung der Atomkerne wegen deren gro-
Ber Masse sehr viel langsamer ist als die Bewegungen der leichteren Elektronen, sodass
beide getrennt behandelt werden kénnen. Man kann daher annehmen, dass die Elektro-
nenbewegung unabhingig von den Kernbewegungen ist. Das bedeutet, dass die Atom-
kerne bei der Entwicklung der Theorie als ruhend angesehen werden.

Die Methode, die man zur mathematischen Konstruktion geeigneter Mehrzentren-
Wellenfunktionen benutzt, besteht darin, dass man eine Linearkombination von Atom-
funktionen, d.h. von Einzentrenfunktionen, verwendet. Man spricht daher von der LCAO-
Néaherung (linear combination of atomic orbitals, LCAO). Zur Unterscheidung von
Einzentren- und Mehrzentrenfunktionen werden wir von nun an die Wellenfunktionen
von MOs mit y und die wasserstoffahnlichen Einzentrenfunktionen mit ¢ bezeichnen.

Die LCAO-Néherung

Die beiden Atomkerne des Wasserstoffmolekiil-lons seien mit A und B bezeichnet. Sie
sollen sich im experimentell ermittelten Kernabstand befinden. An jedem Kern gibt es
ein kugelsymmetrisches 1s-Orbital. Diese Orbitale iiberlappen sich in der Region zwi-
schen den beiden Kernen (Abb. 2.12).

oa(19) 0g(1s)

(@)

Ha Hg

Abb. 2.12 Uberlappung zweier 1s-Orbitale
zweier H-Atome im Molekiilion [H,]*. (a) Profil-
darstellung der Wellenfunktionen; (b) Projektionen
der Orbitale in die Molekiilebene.
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@

Das Elektron bewegt sich nun mit grofiter Wahrscheinlichkeit im kernnahen Raum. Be-
findet es sich gerade in der Nihe des Kerns A, so wird es vom Kern B nur wenig beein-
flusst werden. Wire der Kern B gar nicht vorhanden, wiirde sich das Elektron am Kern A

26 Alle Atomkerne eines Molekiils schwingen auch bei 0 K gegeneinander (Nullpunktsschwin-
gung), um die Unbestimmtheitsrelation zu erfiillen; siche Kap. 4.2.1.
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in einem 1s-Orbital aufhalten. Man wird daher annehmen diirfen, dass das MO in der
Néhe des Kerns A dem 1s-Orbital des H-Atoms dhnelt. Entsprechendes gilt fiir den Kern
B. Wenn man daher die Beeinflussung des 1s-Orbitals am Kern A durch den Kern B und
umgekehrt zunichst vernachlissigt, kann man das MO von [H,]" im Grundzustand durch
folgende Linearkombination annéhern:

Y =cp 04 (1) + ¢y 0p (1s)

Die linearen Koeffizienten c gestatten es, sozusagen beliebige Mischungen der beiden
Atomfunktionen herzustellen. Normalerweise benutzt man diese Gleichung jedoch in der
Form:

v =N{[o, (1) + 4 - 0p (15)] @7

N: Normierungsfaktor
A: Mischungskoeffizient

Der Normierungsfaktor N sorgt dafiir, dass die Funktion nach Quadrierung bei der
Integration iiber das gesamte Volumen die richtige Anzahl von Elektronen, hier 1, er-
gibt. Der Mischungskoeffizient A gibt an, mit welchem relativen Gewicht die beiden
AOs in das MO eingehen. Er ist daher ein MaB fiir die Polaritdt des Molekiils bzw. fiir
die Polarisierung des MOs. Im Prinzip kann A je nach Art der beiden Atome beliebige
Werte zwischen — und +e annehmen. Im Falle von [H,]" miissen die Gewichte beider
AOs aus Symmetriegriinden natiirlich gleich groB3 sein. Da es die Elektronendichte ist,
die D..-Symmetrie aufweist, und da die Elektronendichte durch die Quadrate (c,0,)>?
und (c,0p)? beschrieben wird, gilt fiir A = B: ¢,2 = c,2. Das bedeutet: ¢, = ¢, bzw. ¢, =—¢,
oder A = #1. Daraus folgt, dass die Linearkombination (2.7) zwei MOs y* und y- be-
schreibt, ndmlich:

A CNE TN TSN p——— 238)

V2(1+9)

YN (0a— dp)  mitN-= ﬁ

In den Normierungsfaktoren tritt das Uberlappungsintegral

2.9)

S=]0x 0pdr

auf, das {iber alle Volumenelemente dt integriert und das positiv ist, wenn in der Uber-
lappungsregion beide Wellenfunktionen gleiches Vorzeichen haben; andernfalls ist es
negativ. Ein positives Uberlappungsintegral bedeutet Bindung, ein negativer Wert von S
bedeutet AbstoBung (,,Antibindung®). Die beiden Zweizentrenfunktionen in den Glei-
chungen 2.8 und 2.9 kénnen nun verwandt werden, um die Energie des lons [H,]* als
Funktion des Kernabstandes R zu ermitteln. Durch Einsetzen von y* bzw. vy~ in die
ScHRODINGER-Gleichung

Hy=Ey

erhilt man zunéchst die Gesamtenergie E, = E, + Ey;, des Elektrons, wobei man fiir seine
potentielle Energie £, nach CouLomss Gesetz folgenden Ansatz macht:
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Die Geamtenergie £ des Ions [H,]" gegeniiber seinen Dissoziationsprodukten H und H*

ergibt sich dann zu:

2
E:Ee+;——EH Ey=-13.6eV

Von der (negativen) Energie £, des Elektrons im [H,]* wird also die elektronische Energie
eines H-Atoms abgezogen. AuBlerdem ist die AbstoBungsenergie ¢2/R der beiden Atom-
kerne beriicksichtigt worden, die natiirlich positiv ist.

+0.3
E
(a.u.)
+0.2
+0.1
\ 1oy = v~

0 2 4 6 8 10 12
R(ao)

Abb. 2.13 Niedrigste Energieniveaus von [H,]* als Funktion des Kernabstandes R einschlieBlich
der KernabstoBBung (1 a.u. = 1 Hartree = 27.2 eV = 2625.5 kJ mol ).

In Abbildung 2.13 ist die auf diese Weise aus den Funktionen y™ bzw. v~ berechnete
Energie des [H,]" als Funktion des Kernabstandes R dargestellt. Als Nullpunkt wird die
Energie der Dissoziationsprodukte gewéhlt. Es zeigt sich, dass nur die Funktion y* einen
stabilen Molekiilzustand mit einem Energieminimum beschreibt. Mit der Funktion y- da-
gegen ergibt sich bei allen endlichen Kernabstéinden eine grofere Energie als die der Dis-
soziationsprodukte; daher ist dieser ,,Zustand* instabil. Das Elektron des [H,]" kann sich
entweder im MO y' oder im MO - authalten; entsprechend ist das Molekiil-Ion stabil
oder instabil. Man nennt diese beiden MOs daher bindend (y*) bzw. antibindend (y-).
Antibindende Orbitale werden oft durch einen Stern (y*) gekennzeichnet. Die anschau-
liche Deutung dieser Befunde ergibt sich aus der fiir beide Fille berechneten Elektronen-
dichteverteilung, wobei im antibindenden ,,Zustand* der Kernabstand des bindenden Zu-
standes zugrunde gelegt wird. Diese Verteilung ist in Abbildung 2.14a fiir einen Schnitt
durch das Ion dargestellt, wobei die Atomkerne in der Schnittebene liegen. Entscheidend
ist der Verlauf der Elektronendichte p auf der Kernverbindungslinie. Dieser ist in Abbil-
dung 2.14b in einer Profilzeichnung dargestellt. Man erkennt, dass die Dichte im antibin-



46 2 Die chemische Bindung

denden Fall in der Mitte zwischen beiden Kernen auf Null abfillt. Das antibindende MO
besitzt also eine Knotenebene senkrecht zur Kernverbindungslinie. Dadurch wird die Ab-
stoBung der beiden Kerne voll wirksam und das Teilchen dissoziiert spontan. Im binden-
den Zustand ist die Elektronendichte dagegen zwischen den Kernen tiberall relativ grof3.
Dadurch wird die AbstoBung der beiden Kerne durch die beiden Anziehungsterme Elek-
tron-Kern A und Elektron-Kern B tiberkompensiert und der Zustand ist stabil, d.h. die
Energie ist niedriger als die der Dissoziationsprodukte. Diese Linie maximaler Elektro-
nendichte auf dem Weg von Kern A nach B heilit Bindungspfad, und das Minimum der
Dichte auf diesem Pfad hei3t bindungskritischer Punkt. Dieser grenzt das eine Atom ge-
gen das andere ab. Die Existenz eines solchen Bindungspfades mit einer erheblichen
Dichte im Bereich zwischen den beiden Atomriimpfen wird nach der AIM-Theorie als
charakteristisch fiir kovalente Bindungen angesehen.

(@) Knotenebene (b)

v¥(10y)

>
P 0

%(10y)
© fog T

o
o0

Abb. 2.14 (a) Konturliniendiagramm der Elektronendichte des bindenden (y* = lc,) bzw. anti-
bindenden (y- = 16,) MOs im Molekiilion [H,]*. (b) Anderung der Elektronendichte in [H,]* ent-
lang der H-H Kernverbindungslinie in den beiden MOs.

Die Wellenfunktion y* fiihrt zu einem Energieminimum bei R = 130 pm, das einer Bin-
dungsenergie von 165 kJ mol-! entspricht (61 % der experimentellen Energie). Qualitativ
ist damit also die Bildung eines Molekiils [H,]* aus H und H* erklirt. Die Ubereinstim-
mung mit den experimentellen Werten (106 pm und 269 kJ mol!) ldsst jedoch zu wiin-
schen {ibrig. Eine wesentlich bessere Ubereinstimmung erzielt man, wenn man die Atom-
funktionen ¢, und ¢y in der LCAO-Nidherung so modifiziert, dass sie der verdnderten
Situation im Molekiil entsprechen. Im [H,]|" bewegt sich das Elektron im Feld zweier
Atomkerne (Protonen), d.h. die effektive Kernladung Z., die auf das Elektron wirkt,
muss einen Wert zwischen 1 (bei R = ) und 2 (bei R = 0) haben. Durch Optimierung der
Energie findet man fiir den Gleichgewichtskernabstand von R =2 a, den Wert Z = 1.25.
Dies bedeutet eine Kontraktion der ls-Atomfunktionen der beiden Atome, da Z im Expo-
nent der Wellenfunktion steht:

Zr
d(1s) =N-e 4
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Setzt man die so modifizierten (kontrahierten) Atomfunktionen in die LCAO-Gleichung
2.7 ein, findet man das Energieminimum des Molekiilions bei einer Bindungsenergie von
236 kJ mol! (88 % des experimentellen Wertes). Eine weitere wesentliche Verbesserung
erreicht man, indem man die Erniedrigung der Symmetrie der AOs von Oj, im isolierten
Atom auf D_,, im Molekiil-Ton beriicksichtigt. Durch die polarisierende Wirkung des
Nachbarkerns wird jedes AO so deformiert, dass es in Richtung des Nachbaratoms ex-
pandiert und in entgegengesetzter Richtung kontrahiert. Dies kann mathematisch durch
Hinzufiigen einer Polarisationsfunktion zur urspriinglichen Atomfunktion erreicht wer-
den, etwa durch folgenden Ansatz:
Zr
O'(Is)=N-e 2 [l +2Az]

Hierbei ist A eine Variable, deren Wert durch Variation bis zum Erreichen des Energiemi-
nimums gefunden wird; A nimmt dabei meist sehr kleine Werte an (0.01-0.03). Die Ko-
ordinate z bezieht sich auf die Kernverbindungslinie und gibt den Abstand vom jeweili-
gen Atomkern an, der sich im Ursprung befindet. In positiver z-Richtung befindet sich
jeweils der Nachbarkern. Eine solche Linearkombination entspricht dem Hinzumischen
von etwas 2p.-Charakter zum 1s-Orbital des H-Atoms:?’

DR S

stark polarisiertes
Ls-Orbital ¢'(Ls)
Setzt man nun diese kontrahierte und polarisierte Atomfunktion ¢' in Gleichung 2.7 ein,
ergibt sich die Bindungsenergie von [H,]|" zu 263 kJ mol-!, was nur noch unwesentlich
vom experimentellen Wert abweicht.?8

Es sei schon hier darauf hingewiesen, dass auch bei allen weiteren Beispielen kovalen-
ter Bindungen so vorgegangen wird wie hier beschrieben, indem modifizierte Atom-
funktionen in die Linearkombination eingebracht werden, auch wenn darauf nicht immer
explizit eingegangen wird. Dies ist nur ein mathematisches Verfahren, um den Aufent-
haltsort des s-Elektrons besser zu beschreiben, da die ,,wahre* Wellenfunktion ja unbe-
kannt bleibt. Es bedeutet nicht, dass fiir die Bindung von s-Elektronen zusétzlich p-Orbi-
tale verwendet werden.

Es ist interessant, die potentielle und kinetische Energie des Elektrons im [H,]" mit
denen des H-Atoms zu vergleichen, um die Ursache der Bindungsbildung zu erkennen.
Da die Energie E bei der Bindungsbildung abnimmt, muss entweder die kinetische oder
die potentielle Energie des Elektrons abnehmen (bei einem ruhenden H* gibt es weder po-
tentielle noch kinetische Energie). Die Rechnung ergibt, dass Ey;, beim H-Atom 0.5 Har-
tree und beim [H,]" im Gleichgewichtskernabstand 0.6 Hartree betrdgt, d.h. die kineti-

27 In dhnlicher Weise werden den Basisfunktionen bei Mehrelektronen-Atomen Anteile von
d-, f- oder sogar g-Funktionen zugemischt, um eine entsprechende rdumliche Polarisierung zu er-
reichen; J. Simons, J. Phys. Chem. 1991, 95, 1017.

28 Weitere Modifizierungen fiihren zu perfekter Ubereinstimmung: W. Kolos, L. Wolniewicz,
J. Chem. Phys. 1964, 41, 3663 und 3674.
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sche Energie nimmt als Folge der Orbitalkontraktion zu. Es ist also die Abnahme der
potentiellen Energie des Elektrons, die zu einer kovalenten Bindung fiihrt. Dies kann
durch die Anziehung des Elektrons durch nunmehr zwei Atomkerne anschaulich erklért
werden. Die beiden Atome tragen jedes eine Partialladung von +0.5 e.

In der Chemie ist es iiblich, die energetischen Verhéltnisse bei der Molekiilbildung
aus Atomen in einem MO-Diagramm darzustellen.?® Fiir die Vereinigung von H mit H*
zu [H,]* ist das entsprechende Diagramm in Abbildung 2.15 gezeigt. Fiir stabile Zu-
stinde sind alle Energien negativ. Die Energie des H-Atoms betrigt —13.6 eV (-0.5 Har-
tree); fiir H* 1dsst sich keine Energie angeben, daher wird sein virtuelles (leeres) 1s-Or-
bital auf die Hohe des 15-AO des H-Atoms gesetzt. In der Mitte des Diagramms sind die
Energien des Molekiil-lons eingezeichnet, die es beim Gleichgewichtskernabstand 2a,
hat, wenn das Elektron entweder im 16,- oder im 16,-MO untergebracht wird. Einge-
zeichnet ist die Besetzung des stabilsten MOs. Das Elektron wird mit seinem Spin durch
einen Pfeil symbolisiert, wobei die Pfeilrichtung den Spin o bzw. B kennzeichnet. Man
erkennt, dass die Besetzung des 16,-MOs mit dem einen vorhandenen Elektron zu ei-
nem stabilen Zustand fiihrt, der um 269 kJ mol! (2.7 eV) tiefer liegt als die getrennten
Teilchen H und H*. Eine Besetzung des antibindenden 16,-MOs mit dem Elektron
wiirde dagegen sofort zur Dissoziation des Molekiil-lons fithren. Die Energie Null er-
reicht das Elektron, wenn es ganz vom Molekiil abgetrennt wird. Daher nennt man diese
oberste Grenze fiir die Energie auch die Ionisierungsgrenze. Sie gilt entsprechend fiir
die Atome. Die Energie des H-Atoms von —13.6 eV ist identisch der negativen Ioni-
sierungsenergie dieses Atoms. Das Diagramm in Abbildung 2.15a enthilt sowohl die
elektronische Energie als auch die Kernabstoungsenergie. Eine andere, meistens ver-
wendete Art von Diagramm beriicksichtigt nur die (elektronischen) Orbitalenergien
(Abb. 2.15b).

(a) Gesamtenergie (b) Elektronische Energie
E Ee .
+
(eV) H H3 H H H> H
-95 Tt ~— 1oy E(v) T — 1ou
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// 5\ , \
L , N / \
/ \ / \
—~ / \ / \
/ \ / \
/ \ / \
/ AN / \
136 1 1s 4 —1s E, T 15— —1s
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AN /// AN 7
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Abb. 2.15 Energieniveaudiagramme fiir das Molekiilion [H,]*. (a) Auf der Ordinate ist die Gesamt-
energie bestehend aus elektronischer Energie und Kernabstofung aufgetragen. (b) Auf der Ordinate
ist nur die elektronische Energie aufgetragen.

29 Exakter wire die Bezeichnung Energieniveaudiagramm, da ja aufler den MOs auch meist die
energetische Lage der AOs mit angegeben wird. Da sich aber der Begriff MO-Diagramm einge-
biirgert hat, verwenden wir ihn im weiteren Text mit diesem Vorbehalt.
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Die Orbitalenergien der MOs 1o, und 16, lassen sich auf der Basis der LCAO-Nédherung
berechnen, wenn man sowohl das Uberlappungsintegral S als auch das so genannte redu-
zierte Resonanzintegral § kennt. Man erhélt dann fiir [H,]* ndherungsweise:3°

E(W+):E(¢A) + (1 ES)

E(y7) = E(9a) -

(I1-=S5)

Das Integral S hat im vorliegenden Fall beim Gleichgewichtsabstand den Wert 0.6. Das
Integral B ist immer negativ; es betrdgt im Energieminimum von [H,]* etwa —0.16. Daraus
folgt, dass sich die Orbitalenergien der MOs 16, und 16, so von der Orbitalenergie des
H-Atoms unterscheiden, wie es in Abbildung 2.15b gezeigt ist. Das antibindende MO
wird energetisch stéirker destabilisiert, als das bindende MO stabilisiert wird. Mit anderen
Worten, die Aufspaltung der MO-Energien ist asymmetrisch beziiglich der AO-Energie.

Das Elektron des Molekiil-Ions besetzt das bindende MO, das deutlich stabiler ist als
das 1s-Niveau des H-Atoms. Diagramme dieser Art geben also die Anderung der elek-
tronischen Energie wieder, nicht jedoch die KernabstoBung. Im folgenden Text werden
wir ausschlieBlich derartige MO-Diagramme verwenden.

2.4.2 Das Molekul H,

Die kovalente Bindung im Molekiil H, unterscheidet sich nicht grundsétzlich von der im
Molekiil-Ton [H,]*. Der Gleichgewichtskernabstand betrdgt 74.1 pm (1.404,), die Bin-
dungsenthalpie bei 25°C ist mit 457 kJ mol-! wesentlich groBer als bei der Einelektro-
nenbindung des lons [H,]*. Die Vorgehensweise ist analog zu der im Abschnitt 2.4.1
beschriebenen. Es kommen jedoch einige Komplikationen hinzu, die fiir alle Mehrelek-
tronenmolekiile gelten. Die beiden Elektronen (1) und (2) bewegen sich jetzt nicht mehr
wie beim [H,]" im Feld von zwei ortsfesten Kernen A und B, sondern auch noch im Feld
des jeweiligen anderen Elektrons:

(1

2)

Dadurch enthélt die potentielle Energie zusitzlich einen Term fiir die AbstoBung der
gleichnamig geladenen Elektronen. Da sich die Elektronen in undeterminierter Weise be-

30 Genau genommen bedeutet £(¢,) in den beiden Formeln die quasi-klassische Energie des Mole-
kiil-Tons, d.h. die elektronische Energie des H-Atoms im Abstand 2a, zu einem Proton; beziiglich
einer exakten Berechnung sieche W. Kutzelnigg, Einfiihrung in die Theoretische Chemie, Bd. 2,
VCH, Weinheim, 1978.
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wegen, kann die potentielle Energie nicht mehr genau berechnet werden. Man kennt je-
doch sehr gute Naherungsverfahren, um dieses Problem zu l6sen. Zur Beschreibung der
Elektronenbewegung dienen Einelektronen-Wellenfunktionen w, die durch die gleiche
LCAO-Néherung wasserstoffahnlicher Atomfunktionen ¢ gefunden werden wie beim Ion
[H,]* (Abschnitt 2.4.1). Auch hier ist eine Kontraktion der 1s-AOs durch eine erhdhte ef-
fektive Kernladung (Z.4= 1.19) und eine Polarisation durch den benachbarten Atomkern
erforderlich, um eine bessere Ubereinstimmung der berechneten Bindungseigenschaften
mit den experimentellen Werten zu erreichen. Mit diesem Verfahren erhdlt man zwar den
richtigen Gleichgewichtskernabstand von 1.40 a,, jedoch eine Bindungsenergie, die nur
77% des experimentellen Wertes betragt. Weiter unten wird beschrieben, wie man zu
einer besseren Ubereinstimmung kommt.

Das MO-Energieniveaudiagramm fiir H, ist im unteren Teil der Abbildung 2.16a ge-
zeigt. Die beiden Elektronen besetzen im Grundzustand mit dem Termsymbol %" das

(a) MO-Diagramme (b) Energien des Ho-Molekiils als Funktion von R
Ee
H H, H
EW) T oy
// \\
J \ E(a.u.) \
/ \
/ \ +0.2
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N / +0.1
\ % &‘,J’
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angeregter Zustand 3ZJ 0
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Grundzustand 125

Abb. 2.16 (a) MO-Diagramm fiir das Molekiil H, im Grundzustand (!X}, unten) und im ersten an-
geregten Zustand (3°Z,", oben). Dargestellt ist die elektronische Energie der H-Atome und des Mo-
lekiils H,. Die Richtung der Elektronenspins in den isolierten Atomen ist unbestimmt. (b) Energie
des H,-Molekiils in den Zustinden 'Y} und 3Z,* als Funktion des Kernabstandes R. Die Energie der
beiden getrennten H-Atome wurde gleich Null gesetzt.
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Orbital 1o, wobei ihre Spins antiparallel (o und ) sein miissen, um dem PauLi-Prinzip
Geniige zu tun. Aus der Tatsache, dass jetzt zwei bindende Elektronen vorhanden sind, er-
gibt sich, dass die Bindung stirker sein muss als die im [H,]". Fiir den (unglinstigeren)
Fall, dass die beiden Elektronen die Orbitale 16, und 1o, je einfach und mit parallelem
Spin besetzen, ergibt sich das Termsymbol 3X;* (Abbildung 2.16a oben). In Abbil-
dung 2.16b ist die Potentialkurve des H,-Molekiils dargestellt. Man erkennt, dass die
3%, Konfiguration bei allen Kernabstinden R < e energiereicher ist als die Energie der
getrennten Atome. Das liegt daran, dass das Elektron im antibindenden MO stérker de-
stabilisierend wirkt, als das Elektron im bindenden MO stabilisiert. Wird im H,-Molekiil
also ein Elektron aus dem 16,-MO in das antibindende 1o,-Orbital ,,promoviert, tritt
spontane Dissoziation in zwei H-Atome ein.

Um zu einer besseren Ubereinstimmung der berechneten mit der experimentellen
Bindungsenergie zu kommen, muss die so genannte Elektronenkorrelation berticksichtigt
werden, die bei allen Mehrelektronenmolekiilen wichtig ist. Darunter versteht man die
Tatsache, dass sich die Elektronen wegen ihrer gleichnamigen Ladung gegenseitig aus-
weichen, also versuchen, nicht zur gleichen Zeit das gleiche Raumsegment zu besetzen.
Thre Bewegung ist also korreliert und nicht unabhéngig voneinander wie bei zwei unge-
ladenen Teilchen. Beim H,-Molekiil kann man dieses Phdnomen in der Rechnung da-
durch beriicksichtigen, dass man die Linearkombination der AOs um einige Terme erwei-
tert.3! Mit insgesamt 10 zusétzlichen Termen weicht die berechnete Energie um weniger
als 4 kJ mol-! vom experimentellen Wert ab. Die Elektronenkorrelation ist mit dafiir ver-
antwortlich, dass die Bindungsenergie von H, nicht doppelt so grof3 ist wie die von [H,]*.
Da der Kernabstand im H, viel kleiner ist als beim [H,]", ist demzufolge auch die Kern-
abstoBung grofBer. Die Tonisierungsenergie von H, betrdgt 15.4 eV.

Das Kation [He,]*

Wir haben bisher kovalente Bindungen mit einem und zwei bindenden Elektronen be-
trachtet. Als ndchstes wollen wir eine 3-Elektronen-6-Bindung analysieren. Ein solcher
Fall liegt im Kation [He,]" vor, das im gasféormigen Helium entsteht, wenn man es einer
elektrischen Entladung aussetzt. Dabei werden He-Atome ionisiert, worauf sich He* in
exothermer Reaktion mit He zu [He,]|" vereinigt. Der Gleichgewichtskernabstand be-
tragt 108.1 pm und die Bindungsenergie 228 kJ mol-!. Da sich die Elektronen des
Heliumatoms im 1s-AO befinden, kann deren Zustand in dhnlicher Weise wie beim H,
durch Wellenfunktionen beschrieben werden, die durch Linearkombination von 1s-AOs
erhalten werden. Die MO-Diagramme in Abbildung 2.15 und 2.16 sind also analog zu
ibertragen, wobei zu beriicksichtigen ist, dass die Orbitalenergie des He-1s-Orbitals we-
gen der hoheren Kernladung jetzt wesentlich kleiner ist (—24.5 eV). Die beiden binden-
den Elektronen im 16,-MO iiberkompensieren sowohl die Abstoung durch das eine
antibindende Elektron im 16,-MO als auch die KernabstoBung, sodass ein stabiles
Teilchen entsteht. In einer Gasentladung fangen die Kationen aber schnell ein Elektron
ein, wodurch aus [He,]* ein neutrales He, entsteht. Ein solches Molekiil ist jedoch nicht
stabil, da jetzt zwei bindende und zwei antibindende Elektronen vorhanden wéren und
wegen der Asymmetrie der MO-Aufspaltung die AbstoBung durch die antibindenden
Elektronen zusammen mit der KernabstoBung grofer ist als die Anziehung durch die

31 J. Simmons, J. Phys. Chem. 1991, 95, 1017.
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bindenden Elektronen. Daher tritt sofort Dissoziation ein. Beziiglich des vaAN DER WAALs-
Molekiils He, siehe Kapitel 3.6.5.

Aus der obigen Diskussion geht hervor, dass ein antibindendes Elektron die Wirkung
eines bindenden Elektrons mehr als kompensiert. Es ist daher nicht sinnvoll, aus der Zahl
der bindenden Elektronen, abziiglich der Zahl der antibindenden, einen Bindungsgrad
oder eine Bindungsordnung zu errechnen. Diese Begriffe sind auch deshalb fragwiirdig,
weil die Stérke von Bindungen entscheidend von der Grofe der Aufspaltung der MOs im
Energieniveaudiagramm abhingt und weil diese Aufspaltung vom Kernabstand abhingt,
der bei verschiedenen Molekiilen verschieden ist. Wie in Kapitel 4 gezeigt werden wird,
sind direkt messbare Bindungseigenschaften besser geeignet, die Stirke einer Bindung zu
charakterisieren.

Im weiteren Verlauf der Diskussion wird deutlich werden, dass sowohl die bindenden
als auch die antibindenden MOs fiir das Versténdnis von Molekiilstrukturen und vor al-
lem von Reaktionen zwischen Molekiilen von gréfiter Bedeutung sind. Im Falle des
H,-Molekiils kann hierfiir dessen Fihigkeit, als Ligand in Ubergangsmetallkomplexen zu
fungieren, als Beispiel dienen (Kap. 5.7.3). Dabei spielt die Symmetrie der MOs eine ent-
scheidende Rolle. Dies soll hier mit der Isotopenaustauschreaktion

H2+D2 —— 2HD

illustriert werden. Diese einfache Reaktion erfordert eine hohe Aktivierungsenergie, ob-
wohl man erwarten konnte, dass sie glatt iiber den im folgenden Schema unter (a) gezeig-
ten 4-Zentren-Ubergangszustand abliuft. Dabei 16sen sich die Bindungen in H, und D,
und simultan werden die neuen Bindungen in den zwei Molekiilen HD gebildet:

@ p—p DD D D ®) @01%
o l |

H 1o,

Tatséchlich ist diese Reaktion jedoch, wie in (b) gezeigt, symmetrieverboten. Es findet
nimlich keine positive Uberlappung zwischen geeigneten, d.h. teilbesetzten Orbitalen
der Reaktionspartner statt. Die 16,-MOs von H, und D, sind zwar von gleicher Symme-
trie und kdnnen sich mit einem positiven Wert von S {iberlappen, sie stoflen sich aber ab,
da sie beide voll besetzt sind (gleiche Situation wie in He,). Die beiden 16,-MOs sind leer
und fiihren daher nicht zu einer Wechselwirkung. Es verbleibt folglich nur die in (b) ge-
zeigte symmetrieverbotene Wechselwirkung zwischen dem 16,-MO von H, und dem
16,-MO von D,. Deren Uberlappungsintegral S ist aber bei einem rechteckigen Uber-
gangszustand aus Symmetriegriinden gleich Null. Daher kann die Reaktion nicht tiber
einen 4-Zentren-Mechanismus ablaufen. Der tatsichliche Reaktionsweg beinhaltet die
Homolyse einer Bindung unter Bildung von Wasserstoffatomen, die dann eine Kettenre-
aktion starten:

H, 2H
H+ D, —— HD + D usw.
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2.4.3 Homonukleare Molekule mit s- und p-Orbitalen

In diesem Abschnitt werden die zweiatomigen homoatomaren Molekiile der Elemente
der ersten Achterperiode behandelt, also Li, bis F,. Die Valenzelektronen dieser Atome
besetzen die Orbitale der Niveaus 2s und 2p, wiahrend die inneren Elektronen im 1s-Or-
bital wegen der jetzt ziemlich hohen Kernladung so stark am Atomkern konzentriert sind,
dass sie nicht an Bindungen zu Nachbaratomen teilnehmen kénnen.

Voraussetzung fiir die Bildung von MOs ist ein von Null verschiedenes Uberlappungs-
integral S zweier oder mehrerer AOs. Ist S > 0, hat das MO bindenden, bei S < 0 anti-
bindenden und bei S = 0 nichtbindenden Charakter. Werden nun zwei Atome zu einem
Molekiil vereinigt, deren Elektronen auler dem 1s-Orbital auch noch andere Orbitale be-
setzen, so sind die Uberlappungsverhiltnisse aller Orbitalkombinationen zu priifen. Wie
weiter oben gezeigt wurde, kann die Uberlappung von Orbitalen aus Symmetriegriinden
gleich Null sein. Solche Orbitale heilen orthogonal zueinander. Beispiele sind in Abbil-

dung 2.17 gezeigt.

- N

)
C
S Px Xz

de 2

Abb. 2.17 Uberlappung orthogonaler AOs. Das Uberlappungsintegral ist aus Symmetriegriinden
gleich Null.

Ein von Null verschiedener Wert von S resultiert daher nur bei der Uberlappung von Or-
bitalen gleicher Symmetrie. Aus AOs mit 6-Symmetrie entstehen 6- und 6*-MOs, bei der
Uberlappung von n-AOs entstehen ni- und n*-MOs. Letztere sind durch eine Knotenebene
charakterisiert, die die Kernverbindungslinie und damit die Atomkerne enthilt. In Abbil-
dung 2.18 (mitte) sind die MOs fiir verschiedene Orbitalkombinationen schematisch
durch Begrenzungslinien illustriert. Rechts sind die Oberfldchen der resultierenden MOs
bei einer formalen (Rest-)Elektronendichte von 0.05 e /A3 dargestellt. Da man bei linea-
ren Molekiilen die Kernverbindungslinie als z-Achse definiert, sind in diesem Fall die Or-
bitale s und p, von o-Symmetrie und p, sowie p, von n-Symmetrie. Die fiinf d-Orbitale
sind teils von o- (d.»), teils von n- (d,,, d,., d,.) und teils von 8-Symmetrie (d,._,.). Wih-
rend bei t-Symmetrie eine Knotenfliche durch die Kernverbindungslinie geht, sind es bei
d-Symmetrie zwei Knotenflachen. Die entstehenden MOs konnen bei Molekiilen der
Symmetrie D, in gerade (g) und ungerade (u) eingeteilt werden.

Bei der grafischen Darstellung von Molekiilorbitalen kann man entweder wie in Ab-
bildung 2.18 so genannte Begrenzungslinien verwenden oder Oberfldchen berechnen,
die einem bestimmten Wert der formalen Elektronendichte, d.h. des Quadrates der
Wellenfunktion, entsprechen. Da dieser Wert auch fiir unbesetzte Orbitale berechnet
werden kann, handelt es sich hier und in den folgenden Abbildungen nur um eine for-
male Dichte.

Die energetische Aufspaltung von zwei sich iiberlappenden AOs in zwei MOs ist umso
groBer, je besser die Uberlappung ist, da das reduzierte Resonanzintegral B in der Nihe
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Abb. 2.18 Linearkombination von AOs (links) zu MOs (rechts) bei o- oder n-Symmetrie. Die Ad-
dition der AOs fiihrt zu bindenden, die Subtraktion zu antibindenden MOs. Rechts sind die Ober-
flachen der berechneten MOs des F,-Molekiils dargestellt, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdeh-
nung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e /A3 entsprechen.

des Gleichgewichtskernabstandes dem Uberlappungsintegral S proportional ist. Bei glei-
chem Kernabstand und gleicher Orbitalenergie ist die Uberlappung zweier 6-Orbitale aus
Symmetriegriinden immer stérker als die zweier n-Orbitale.

Neben der Symmetrie ist auch noch die Energie der kombinierten AOs wichtig, und
zwar ist die Uberlappung umso besser, je weniger sich die Orbitalenergien unterscheiden.
Falls sich die Orbitalenergien um mehr als 15 eV unterscheiden, kann die Wechselwir-
kung trotz gleicher Symmetrie vernachlissigt werden.

Zur Erlduterung dieser Zusammenhinge sollen die Energieniveaudiagramme der
zweiatomigen homonuklearen Molekiile der Elemente der ersten Achterperiode disku-
tiert werden. Dazu ist es zunichst notwendig, die relativen Orbitalenergien der Niveaus 2s
und 2p zu betrachten. In Abbildung 2.19 wird gezeigt, dass diese beiden Niveaus beim
Lithium einen sehr geringen, beim Neon dagegen einen sehr groen Abstand haben. Da-
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Abb. 2.19 Orbitalenergien der Niveaus 2s und 2p bei den Elementen der ersten Achterperiode.

her sind die Orbitalkombinationen beim Molekiil F, einfacher zu finden als beim Li,. Wir
beginnen aus diesem Grund auf der rechten Seite des Periodensystems.

Im Fluoratom besetzen die neun Elektronen die Orbitale 1s, 2s, 2p,, p, und p.. Bei der
Bildung des Molekiils F, aus zwei F-Atomen kombinieren nun diejenigen Orbitale beider

Atome, die nach Symmetrie und Energie zusammenpassen. In Abbildung 2.20 ist das
MO-Diagramm fiir diesen Fall dargestellt.

E .
(V) F F, F F>Orbitale

maf zpptpad et

460+ 25 H< g

Abb. 2.20 MO-Diagramm fiir die Bildung des Molekiils F, aus den Atomen. Eine Wechselwirkung
von s- mit p-Orbitalen unterbleibt aufgrund der groen Energieunterschiede. Rechts sind die Ober-
flichen der berechneten MOs des F,-Molekiils dargestellt, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdeh-
nung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e-/A3 entsprechen.
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Die 1s-Orbitale sind in diesem Diagramm nicht eingezeichnet, da sie wegen der hohen
effektiven Kernladung so stark an den Atomkernen konzentriert sind, dass praktisch
keine Uberlappung mit anderen Orbitalen stattfindet. Wie beim H, werden die Linear-
kombinationen ¢+, und ¢,,—¢, aber als MOs 16, und 16, mitgezéhlt. Die 2s-Orbitale
kombinieren miteinander unter Bildung der MOs 26, und 26,. Eine denkbare Wechsel-
wirkung von 2s mit 2p, des Nachbaratoms, die wegen der gleichen Symmetrie dieser
Orbitale diskutiert werden muss, kann man beim F, vernachldssigen, da die betreffen-
den Orbitalenergien um mehr als 20 eV differieren, was zu einem sehr kleinen Uberlap-
pungsintegral fiithrt. Die 2p.-Orbitale kombinieren daher nur untereinander und bilden
die MOs 30, und 30,. Die n-Orbitale kénnen aus Symmetriegriinden nur paarweise,
niamlich p, mlt P, und p, mit p, kombinieren. Wegen der Entartung der p-Orbitale und
wegen der gleichen Uberlappung der beiden Paare resultieren je zwei entartete MOs,
ndmlich das bindende Niveau 1m, und das antibindende Im,. Die vierzehn Valenz-
elektronen des F,-Molekiils besetzen nun die sieben energieéirmsten der in Abbil-
dung 2.20 dargestellten MOs. Von diesen sind vier bindend und drei antibindend. Das
entartete 1n,-Niveau ist das HOMO des Molekiils (highest occupied molecular orbital).
Diese Analyse stimmt mit den experimentell ermittelten Molekiileigenschaften {iberein.
Die Ionisierungsenergie von F, ist mit 15.7 eV deutlich kleiner als die von F-Atomen
(17.4 eV). Sowohl der Kernabstand von 142 pm, als auch die Dissoziationsenthalpie
von 159 kJ mol! entsprechen ungefédhr einer Einfachbindung. Diese ist allerdings
viel schwicher als etwa die CC-Bindung von Ethan. Das liegt daran, dass beim F,-Mo-
lekiil die vielen Elektronenpaare in antibindenden MOs bei dem kleinen Kernabstand zu
einer betrichtlichen CouLoms-Abstofung fithren, und zwar auch als Folge der unsym-
metrischen Aufspaltung der bindenden und antibindenden MOs. Die ,,Einfachbindung*
im F, ist daher untypisch schwach, was die hohe Reaktivitit von elementarem Fluor er-
klart.

Im Falle des hypothetischen Molekiils Ne, wiren zwei weitere Valenzelektronen vor-
handen, die das 36,-MO besetzen miissten. Damit wéren aber gleich viel bindende und
antibindende Elektronen vorhanden, sodass eine starke Abstoung resultierte. Aus die-
sem Grund existiert ein derartiges Molekiil nicht. Wird Neongas aber ionisiert, dann ver-
bindet sich das Kation Ne* spontan mit einem Ne-Atom zum Molekiil-Ion [Ne,]", dessen
Dissoziationsenthalpie von 131 kJ mol! mit der von F, vergleichbar ist. Die positive
Uberschussladung stabilisiert dabei alle Orbitale.

Im Molekiil O, besetzen die zwolf Valenzelektronen die MOs 26, 26,, 36, und 1n,
vollsténdig und das 1m,-Niveau teilweise, ndmlich mit nur zwei Elektronen (Abb. 2.21).
Diese beiden Elektronen versuchen, sich so weit wie mdglich voneinander zu entfernen.
Somit enthdlt jedes der beiden entarteten Orbitale nur ein Elektron und diese beiden ha-
ben parallele Spins. Daraus ergibt sich, dass das O,-Molekiil im Triplett-Zustand mit zwei
ungepaarten Elektronen vorliegt. Da das oberste besetzte MO von O, energiereicher ist
als das von O-Atomen, ist die lonisierungsenergie des O,-Molekiils (12.1 eV) kleiner als
die des O-Atoms (13.6 eV). Weitere Eigenschaften von O, sind in Tabelle 2.10 aufge-
fiihrt. In elektronisch angeregten Zustdnden kann O, auch als Singulett-Molekiil existie-
ren (Kap. 11.1.1).

Um eine Vorstellung von der Geometrie der MOs im O, zu erhalten, ist in Abbil-
dung 2.22 die berechnete Elektronendichte p fiir die besetzten MOs der Valenzschale
in Form von Konturlinien dargestellt. Die Dichte p ist dem Quadrat der Wellenfunktion y
proportional.
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Tab. 2.10 Bindungseigenschaften einiger zweiatomiger Molekiile in der Gasphase

Molekiil ~ Valenzelektronen Dissoziationsenthalpie Kernabstand (pm) Spinzustand
bei 298 K (kJ mol1)

[Ne,]* 15 131 175 Dublett

F, 14 159 142 Singulett
0, 12 495 121 Triplett

N, 10 945 109 Singulett
G, 8 596 124 Singulett

B, 6 300 159 Triplett

Be, 4 112 2452 Singulett
Li, 2 103 267 Singulett

a Gleichgewichtswerte D, und r, nach J. M. Merritt, V. E. Bondybey, M. C. Heaven, Science 2009, 324, 1548.
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Abb. 2.21 MO-Diagramme fiir die Molekiile O, (links) und N, (Mitte). Rechts sind die Oberfla-
chen der berechneten MOs des N,-Molekiils dargestellt, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdeh-
nung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e /A3 entsprechen. Die Wechselwirkung der MOs
20, und 3o, fiihrt beim N, aufgrund der kleineren 2s/2p-Energiedifferenz zu einer anderen energe-
tischen Reihenfolge der MOs. Zu beachten ist, dass die Orbitale des N,-Molekiils wegen der gerin-
geren effektiven Kernladung etwas héher liegen als die entsprechenden Orbitale von O,.
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Abb. 2.22 Konturliniendiagramme der Elektronendichte fiir die obersten fiinf besetzten MOs des
Molekiils O,. Von auflen nach innen verlaufen die Konturlinien bei 0.0001, 0.001, 0.005, 0.05, 0.1,
0.25 und 0.5 e/ay’ (ay = 52.9 pm); Abstinde sind in Einheiten von a, angegeben. Dargestellt ist
jeweils ein Schnitt durch das Orbital, und zwar so, dass die Atomkerne in der Schnittebene xz liegen;
nach R. S. Mulliken, Angew. Chem. 1967, 79, 541.

Bei den Molekiilen N,, C, und B, treten insofern Komplikationen auf, als die Energie-
differenz zwischen den Niveaus 2s und 2p jetzt kleiner als 15 eV ist. Je geringer aber
diese Differenz ist, umso mehr kommt es zu einer Wechselwirkung der 6-MOs gleicher
Symmetrie. Das MO-Diagramm im linken Teil der Abbildung 2.21 (O,) darf jetzt nicht
mehr verwendet werden. Das korrekte Diagramm ist im mittleren Teil dieser Abbildung
(N,) dargestellt. Man gelangt zu diesem Diagramm, indem man diejenigen MOs, die glei-
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che Symmetrie aufweisen und energetisch benachbart sind, linear kombiniert, wodurch
einerseits ein stirker bindendes MO entsteht, das tiefer liegt als das tiefere Ausgangs-
niveau, und andererseits ein schwicher bindendes MO, das hoher liegt als das hochste
Ausgangsniveau. Dies betrifft in erster Linie die MOs 26, und 30, (in geringerem Um-
fang auch die antibindenden MOs 2¢, und 36,). Es entstehen also zwei neue Niveaus, die
man kurz mit 26,+A30, sowie 36,~A’26, bezeichnen kann. Aus Abbildung 2.21 geht her-
vor, dass das (36,-1’26,)-MO beim N, héher liegt als die beiden entarteten 17,-MOs. Die
so entstandenen 6-MOs haben jetzt keinen reinen s- oder p-Charakter mehr, sondern sind
s-p-Hybridorbitale.

Das in Abbildung 2.21(mitte) dargestellte Diagramm gestattet es, die elektronischen
und Bindungseigenschaften der Molekiile N,, C,, B, und Li, zu verstehen. Distickstoff
hat 10 Valenzelektronen, die die untersten fiinf MOs besetzen, wobei die zweifache Ent-
artung des 1m,-Niveaus zu beriicksichtigen ist. Da somit viel mehr bindende als antibin-
dende Elektronen vorhanden sind, ergibt sich eine sehr starke Mehrfachbindung, deren
Eigenschaften in Tabelle 2.10 aufgefiihrt sind. Das oberste besetzte MO (HOMO) ist im-
mer noch bindend, was daraus hervorgeht, dass die Ionisierungenergie von N, (15.6 eV)
grofer ist als die von N-Atomen (14.5 eV).

Auch die elektronischen Eigenschaften der Molekiile C, und B, sind nur mit dem mitt-
leren Diagramm in Abbildung 2.21 zu erkldren. C, tritt im Dampf von Graphit und in ru-
Benden Flammen auf. Es ist ein Singulett-Molekiil mit acht Valenzelektronen; HOMO ist
das 1m,-Niveau. Das Molekiil B, ist dagegen ein Triplett-Molekiil mit zwei ungepaarten
Elektronen gleichen Spins auf dem 1m,-Nivau (Tab. 2.10).

Berylliumatome haben die Elektronenkonfiguration 2s2. Das Molekiil Be, weist daher
bei Anwendung von Abbildung 2.21 zwei bindende und zwei antibindende Elektronen
auf, was normalerweise zu AbstoBung fithrt. Das mittlere Diagramm zeigt jedoch, dass in
diesem Falle das bindende MO stirker stabilisiert ist als das antibindende destabilisiert
wird. Daher kommt es auch mit vier Valenzelektronen zu einer allerdings sehr schwachen
Bindung. Tatsédchlich betrdgt die Dissoziationsenthalpie von Be, nur ca. 11 kJ mol-!.

Im Dampf iiber flissigem Lithium existiert das Molekiil Li, im Gleichgewicht mit ato-
marem Li. Analoges gilt fiir die anderen Alkalimetalle. Die kovalente Bindung im Li, ist
zwar viel stirker als im Be,, verglichen mit H, aber relativ schwach: Die Dissoziations-
enthalpie betrigt 103 kJ mol-!, der Kernabstand ist 267 pm. Wegen der geringen effekti-
ven Kernladung, die auf das 2s-Elektron von Li wirkt, ist dieses Orbital grof3 und diffus,
so dass das Uberlappungsintegral der 2s-2s-Wechselwirkung in Li, klein ist.

2.4.4 Photoelektronenspektroskopie kleiner Molekule

Fiir die Konstruktion von MO-Diagrammen von Molekiilen ist die Kenntnis der Orbital-
energien erforderlich. Mit der Photoelektronenspektroskopie (PS oder PES)32 ist es mog-
lich, diese Energien ndherungsweise zu messen. Man macht dabei die Annahme, dass die
Orbitalenergien mit den negativen Ionisierungsenergien der Elektronen in dem betreffen-
den Orbital identisch sind. Dieses Postulat hei3t Koormans” Theorem (Abschnitt 2.1.2).

32 J. H. D. Eland, Photoelectron Spectroscopy, Butterworths, London, 1974. S. Hiifner, Photoelect-
ron Spectroscopy, 2. Aufl., Springer, Berlin, 1996.
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Tatsdchlich bedeutet aber die Entfernung eines Elektrons aus einem beliebigen AO oder
MO, dass sich die Energien aller verbleibenden Elektronen dndern (Relaxation), und zwar
bedeutet die liberschiissige positive Ladung im entstechenden Kation, dass die Orbital-
energien abnehmen. Auch die Elektronenabstoung nimmt ab, wenn ein Elektron weni-
ger vorhanden ist. Diese Effekte werden im Folgenden jedoch vernachlissigt, weswegen
alle Uberlegungen nur qualitativer Natur sind.

Bei der hier interessierenden Photoelektronenspektroskopie gasformiger Molekiile
wird das Teilchen durch Bestrahlung mit monochromatischen Photonen ionisiert. Dabei
kann ein Elektron aus dem HOMO oder einem energetisch tiefer liegenden MO abgespal-
ten werden, soweit die Energie der Photonen dazu ausreicht. Man verwendet iiblicher-
weise UV-Strahlung und spricht daher von UPS im Gegensatz zur XPS, bei der Rontgen-
strahlen (X-Strahlen) benutzt werden, mit denen dann selbst die innersten Elektronen
abgespalten werden konnen. Die Energiebilanz bei einer derartigen Photoionisation ist
denkbar einfach.

Die Photonenenergie /-v wird zum Teil fiir die lonisierungsenergie £; des Molekiils M
verbraucht, der Rest findet sich ausschlielich in Form von kinetischer Energie E,;, der
abgespaltenen Elektronen wieder:

hv=E(M)+ Eg,(e)

Da /v bekannt ist, muss man lediglich £, () messen, um E;(M) berechnen zu kdnnen.
Meistens werden UPS-Spektrometer mit einer Helium-Gasentladungslampe ausgestattet,
deren intensivste Emissionslinie einer Energie von 21.2 eV entspricht (a-Linie von Hel).
Diese Linie kommt aus dem Ubergang eines angeregten He-Atoms von der Konfigura-
tion 1s!2p! in den Grundzustand 152 zustande. Damit kdnnen die Valenzelektronen aus
solchen MOs abgespalten werden, deren absolute Orbitalenergien kleiner als 21 eV sind.
In einem Photoelektronenspektrometer werden die zu untersuchenden Molekiile in einer
Ionisationskammer bei sehr kleinem Druck ionisiert. Die Photoelektronen verlassen die
Kammer durch eine kleine Offnung, hinter der sie in ein elektrisches Feld nach Art eines
Plattenkondensators eintreten. In dem Feld tritt eine Ablenkung ihrer Flugbahn ein, die
umso grofer ist, je ldnger sich die Elektronen in dem Feld aufhalten, das heif3t je langsa-
mer sie fliegen. Ein Detektor misst die Intensitét des Elektronenstroms am Ausgang des
Feldes hinter einem Spalt. Durch Variation der Feldstirke kann man dafiir sorgen, dass
Elektronen aller Geschwindigkeiten nacheinander am Detektor ankommen, sodass ihre
Intensitit gemessen werden kann. Aufgezeichnet wird die Intensitdt des Signals als Funk-
tion von E;(M).

Jedes mit Elektronen besetzte MO eines Molekiils fithrt im PE-Spektrum zu einem
Signal, das entweder aus einer einzelnen Linie besteht oder aus einer Gruppe von dqui-
distanten Linien. Zur Illustration ist in Abbildung 2.23 das Spektrum von gasformigem
N, gezeigt, das mit Hel-Strahlung erzeugt wurde. Man erkennt Signale im Bereich 15.6
bis 19.1 eV, die der Abspaltung von Elektronen aus den obersten drei MOs entsprechen.

Die energiedirmste Linie bei 15.6 eV reprisentiert den Ubergang des Molekiils N, aus
dem Schwingungsgrundzustand in den elektronischen Grundzustand des Kations [N,]*,
das sich ebenfalls im Schwingungsgrundzustand befindet (adiabatische lonisation). Das
abgespaltene Elektron stammt aus dem HOMO, das von c,-Symmetrie ist. Das entste-
hende Molekiil-Kation befindet sich in einem Dublett-Zustand, der daher mit dem Term-
symbol 2%," bezeichnet wird. Die benachbarte Linie bei etwas hoherer Energie kommt
dadurch zustande, dass das Kation [N,]* im ersten schwingungsangeregten Zustand ent-
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Abb. 2.23 Photoelektronenspektrum von N, im Bereich der Valenzelektronen. Die drei Linien-
gruppen entsprechen der Abspaltung eines Elektrons aus den drei obersten besetzten MOs.

steht, woflir zusitzliche Energie aufzuwenden ist, ndmlich die Schwingungsenergie 4-v
der Valenzschwingung des Molekiil-lons. Die Energiedifferenz zwischen den ersten bei-
den Linien im PE-Spektrum liefert also diese Schwingungsenergie, aus der man die Wel-
lenzahl der Valenzschwingung zu 2190 cm! berechnen kann. Das Ramanspektrum des
Neutralmolekiils N, liefert die Valenzschwingung zu 2345 cm!, was einer starkeren Bin-
dung entspricht (Kap. 4.4.1). Wenn die Bindung im Kation der Konfiguration 2X," schwi-
cher ist als im N,, bedeutet das, dass das abgespaltene Elektron aus einem bindenden MO
stammt. Auf diese Weise kann also experimentell gezeigt werden, dass das HOMO von
N, bindenden Charakter hat.

Die néchste Liniengruppe im Bereich 16.7-18.2 eV entspricht der Abspaltung eines
Elektrons aus dem 1n,-MO, wodurch ein Kation der Konfiguration 211, entsteht. Dazu ist
also mindestens die Energie 16.7 eV notig; bei gleichzeitiger Schwingungsanregung des
Kations entsprechend mehr. Die Tatsache, dass die Linien dieser Gruppe dquidistant sind,
zeigt, dass sie die verschiedenen Schwingungsniveaus des Kations reprasentieren. Aus
dem Linienabstand ergibt sich die Wellenzahl der Valenzschwingung des [N,]* (?I1,) zu
1850 cm!. Die Bindung in diesem Kation ist also noch schwicher als die von [N,]* (2Z,),
d.h. das abgespaltene Elektron stammt aus einem MO mit stark bindendem Charakter,
was mit dem Diagramm im mittleren Teil von Abbildung 2.21 tibereinstimmt. Bei 18.8
und 19.1 eV treten schlieBlich im PE-Spektrum von N, noch zwei Linien auf, die der
lonisierung aus dem 26,-MO entsprechen, das antibindenden Charakter hat. In der Tat
entspricht der Abstand dieser beiden Linien einer Wellenzahl von 2397 cm!, die groBer
ist als die des Neutralmolekiils (2345 cm!). Die Bindung im [N,]* (2Z}) ist also stédrker als
im N,.

Photoelektronenspektren kleiner Molekiile liefern demnach Informationen iiber die
(ungeféhren) Energien der besetzten MOs und iiber deren bindenden, nichtbindenden
oder antibindenden Charakter.
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2.4.5 Heteronukleare zweiatomige Molekile

Entscheidend fiir die MO-Beschreibung heteronuklearer Molekiile ist die Kenntnis der
Symmetrien und der relativen Energien aller Valenzorbitale, damit man beurteilen kann,
welche AOs kombinieren und ob sie stark oder schwach iiberlappen. Um die relativen
Energien der obersten besetzten AOs abzuschitzen, kann man ndherungsweise die nega-
tiven lonisierungsenergien als Orbitalenergien verwenden.

Zur Illustration dieser Verhdltnisse seien die Molekiille HF und CO diskutiert. Zur
Konstruktion des ersten Diagramms bendtigt man die Ionisierungsenergien £;(H) = 13.6
eV und E;(F) = 17.4 eV. Wie bei linearen Molekiilen iiblich, wird die Molekiilachse als
z-Achse definiert und die AOs werden nach 6- und n-Symmetrie klassifiziert. In Abbil-
dung 2.24 ist das MO-Diagramm fiir HF dargestellt. Man erkennt, dass aus der Wechsel-
wirkung von 1s(H) und 2p,(F) nur ein bindendes 6-MO und ein antibindendes ¢*-MO
entstehen. Die n-AOs des Fluoratoms finden am H-Atom keine Entsprechung und blei-
ben daher nichtbindend. Auch das 2s5(F) AO ist nichtbindend, da seine Orbitalenergie von
—46.4 eV fiir eine Wechselwirkung mit dem 1s(H) AO bei —13.6 eV zu niedrig ist. Am
Fluoratom sind also drei nichtbindende Elektronenpaare vorhanden, die sich allerdings
auf zwei unterschiedlichen Energieniveaus befinden.

Das 0-MO, welches das bindende Elektronenpaar aufnimmt, ist stirker am F-Atom
lokalisiert, d.h. in der Linearkombination 2p(F) + A1s(H) ist der Mischungskoeffizient
A kleiner als 1. Das antibindende 6*-MO 1s(H)-A’2p(F) dhnelt dagegen stirker dem

HF F
’ ‘
//_\
P \ “’
// \
// \\

136+ 1s =<’ \
\ \

\ \

(eV) H

\

\\ \
\ \
\ \

\ \
TR R
\ ////

\%/
o

—17.4

—46.4 T H---- +H 25

Abb. 2.24 MO-Diagramm fiir das heteronukleare Molekiil HF. Die beiden n-Orbitale des Fluor-
atoms sind nichtbindend und bilden das HOMO des Molekiils. Die n-AOs und das unverdnderte
2s(F) Orbital sind die MO-Beschreibung der drei nichtbindenden Elektronenpaare des Fluor-Atoms
im HF-Molekiil im LeEwis-Sinne. Fiir das o- und das 6*-MO sind die Oberflachen der berechneten
MOs dargestellt, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte von
0.05 e/A3 entsprechen.
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1s-Orbital des H-Atoms (A’<1). Das bindende Elektronenpaar hilt sich daher 6fter am
Fluoratom als am Wasserstoff auf. Der stark polare Charakter der Bindung im HE, der auf
die betrachtliche Elektronegativititsdifferenz zwischen H und F zurlickzufiihren ist,
kommt also auch im MO-Diagramm zum Ausdruck. Die sehr hohe Dissoziationsenthal-
pie von HF (565 kJ mol-!) ist im Wesentlichen darauf zuriickzufiihren, dass das Elektron
des Wasserstoffatoms bei der Molekiilbildung in das sehr viel tiefer liegende 6-MO des
Molekiils tibergeht. Das Photoelektronenspektrum von HF bestétigt diese qualitative
MO-Analyse, wonach sich die 8 Valenzelektronen im HF auf drei verschiedenen Energie-
niveaus befinden.?3 Die lonisierungsenergie von HF betrdgt 16.0 eV, ist also etwas kleiner
als die von F-Atomen. Das bedeutet, dass das entartete n-Niveau (HOMO) etwas energie-
reicher ist als in Abb. 2.24 angegeben. Dies liegt daran, dass das F-Atom im HF eine ne-
gative Partialladung von -0.55 e trigt, wodurch die nichtbindenden Orbitale etwas desta-
bilisiert werden. Allerdings ist die lonisierungsenergie wegen der Relaxation des Kations
[HF]* nur ein ungefahres MaB fiir die HOMO-Energie (vgl. Abschnitt 2.1.2).

Um die Frage zu kldren, welche AOs von der Energie her zusammenpassen, ist es also
notig, zumindest die lonisierungsenergie £; der beteiligten Atome zu kennen. Sind diese
Werte unbekannt, kann man ersatzweise die Elektronegativititen y verwenden. Nach AL-
LEN ergibt sich die Elektronegativitit eines Atoms aus den lonisierungsenergien seiner
Valenzelektronen (Kap. 4.6.2). Da sich die Elektronegativitit der Nichtmetalle mit deren
Stellung im Periodensystem in einer systematischen und leicht zu merkenden Weise dn-
dert, kann man danach die relativen Energien der obersten besetzten AOs abschétzen.

Das Molekiil CO ist isoster mit N,, d.h. beide Molekiile stimmen in folgenden Eigen-
schaften tiberein:

(a) Zahl der Atome

(b) Zahl der Elektronen

(c) Anordnung der Elektronen

(d) Summe der Kernladungszahlen

Man kann daher das MO-Diagramm von N, (Abb. 2.21) in erster Ndherung auch noch fiir
CO verwenden. Das Molekiil CO ist gewissermallen ein etwas gestortes Stickstoffmole-
kiil, wobei die unterschiedlichen Elektronegativititen von C und O zu einer leichten
Asymmetrie fithren. Die AOs von Sauerstoff liegen etwas tiefer als die entsprechenden
Kohlenstofforbitale. Ihre energetische Reihenfolge ist aber die gleiche wie beim N,. Eine
genaue Analyse der Bindung im CO-Molekiil fiihrt allerdings zu dem Ergebnis, dass das
HOMO, das beim N, bindenden Charakter hat, beim CO schwach antibindend ist. Dieses
MO ist iiberwiegend am C-Atom lokalisiert. Ahnlich verfihrt man in anderen Fillen iso-
sterer oder isoelektronischer Molekiile. Isoelektronisch mit CO und N, sind die Ionen
[CN] und [NOJ". In diesem Fall sind von den obigen vier Bedingungen nur die ersten
drei erfiillt.34

33 Das 25-MO von HF ist nicht exakt kugelsymmetrisch, sondern wegen der AbstoBung durch die
Bindungselektronen im 6-MO nach auflen polarisiert. Eine ausfiihrliche Diskussion der Bindung
im HF findet man in: F. Weinhold, C. R. Landis, Discovering Chemistry with Natural Bond Or-
bitals, Wiley, Hoboken, 2012.

34 Als isoelektronisch im weiteren Sinne bezeichnet man auch solche Verbindungen, die nur in der
Zahl der Valenzelektronen tibereinstimmen, z.B. HF und HCl oder [SO,]?~ und [BrO,]-.
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Bevor wir uns mit komplizierteren Molekiilen befassen, sollen hier noch einmal die
Regeln und Prinzipien zusammengefasst werden, die bei der Konstruktion von MOs
durch Linearkombination von AOs beachtet werden miissen:

(a) Aus n AOs entstehen n MOs.

(b) Nur AOs gleicher Symmetrie konnen kombiniert werden (¢ mit 6; T mit w).

(c) Die Energien der AOs diirfen sich nicht zu sehr unterscheiden (AE<15eV).

(d) Die AOs miissen sich iiberlappen.

(e) Die MOs miissen zueinander orthogonal sein.

(f) Die MOs miissen, wenn sie nicht entartet sind, zu den Symmetrieoperatio-
nen der Punktgruppe, der das Molekiil angehort, symmetrisch oder anti-
symmetrisch (und nicht unsymmetrisch) sein.

(g) Antibindende MOs sind energetisch stirker destabilisiert als die bindenden
MOs gegeniiber den Ausgangsorbitalen stabilisiert werden.

2.4.6 Dreiatomige Molekulle der Symmetrie D,

Lineare Molekiile mit Inversionszentrum gehdren zur Punktgruppe D;,. Bekannte dreia-
tomige Vertreter sind XeF, und die Ionen [HF,]~ und [I;]-, die nur 6-Bindungen aufwei-
sen, sowie die Molekiile und Ionen CO,, CS,, [NO,]* und [N;]-, denen Mehrfachbindun-
gen zugrunde liegen. Theoretisch am einfachsten zu behandeln ist das lon [HF,]-, mit
dem wir daher beginnen werden. Anschlieend wird CO, diskutiert und im Kapitel 14.6.2
findet sich die entsprechende Analyse fiir die Edelgasdihalogenide.

Salze mit dem Hydrogendifluorid-Anion sind von grofer technischer Bedeutung
(Kap. 5.6.4und 13.4). Sie entstehen in exothermer Reaktion, wenn man ionische Fluoride
wie KF in flissigem HF auflost oder mit gasformigem HF reagieren lésst:

KF + HF K[HF,]

Die MO-Analyse des linearen Anions dhnelt der von HF (Abb. 2.24). Die drei Atomkerne
FHF definieren die z-Achse, sodass die Orbitale 1s(H) und 2p,(F) von 6-Symmetrie sind.
Andere Orbitale brauchen nicht beriicksichtigt zu werden, da sie entweder eine zu geringe
Energie haben (25 von Fluor) oder n-Symmetrie aufweisen. Da am zentralen H-Atom
keine n-Orbitale geringer Energie vorhanden sind, kann keine n-Wechselwirkung auftre-
ten. Das Problem reduziert sich daher darauf, aus den drei genannten 6-AOs drei 6-MOs
zu konstruieren. In Abbildung 2.25 ist die Uberlappung der drei Orbitale gezeigt.

Unter Beachtung der oben genannten Regeln zur Konstruktion von MOs erhilt man
folgende Linearkombinationen:

l|"1(Gg) = Nl [(I)]Z:p + }\'q)l—ll.s + ¢]2:p]

lI”Z(Gu) = N2 [q)gp - q)gp]

¢3(G>§) = N3 [(I)]Z:p - 7\"(])]1[3' + q)gp]
Das durch y, beschriebene MO ist bindend, da das Uberlappungsintegral iiberall positiv
ist. Es beschreibt eine stehende Elektronenwelle ohne Knotenfldche.3> Die energetisch

35 Vergleiche das Modell des Elektrons im linearen Kasten, dessen energiedrmster Zustand eben-
falls ohne Knoten ist. Die ndchst hoheren Zustinde haben einen, dann zwei Knoten und so weiter.
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2p,

Abb. 2.25 Die Dreizentrenbindung im Molekiil-Ion [HF,]-. Links: Linearkombination der drei
6-AOs. Rechts: MO-Diagramm fiir die drei 6-MOs. Die Oberflichen der berechneten MOs, die als
Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e/A3 entsprechen,
sind dargestellt.

hdheren Zustinde miissen jeweils eine zusitzliche Knotenfliche symmetrisch zu den
Symmetrieelementen des Molekiils aufweisen. Das durch v, beschriebene MO besitzt
eine Knotenfldche durch den Kern des H-Atoms und senkrecht zur Molekiilachse. An der
Linearkombination kann daher die ls-Funktion des H-Atoms nicht beteiligt sein. Da das
MO nur aus Fluorfunktionen besteht, die sich kaum iiberlappen, ist es nichtbindend. Das
dritte MO hat zwei Knotenebenen senkrecht zur Molekiilachse und ist damit antibindend.

In diesen Orbitalen befinden sich vier Elektronen, sodass sich die in Abbildung 2.25
dargestellte Besetzung der MOs der Symmetrien o, und o, ergibt. Es liegt also eine
3-Zentren-4-Elektronen-c-Bindung vor. Das Molekiil wird durch nur ein bindendes Elek-
tronenpaar zusammengehalten; das zweite Elektronenpaar befindet sich in einem MO,
das an den Fluoratomen lokalisiert ist und das nicht zur Bindung beitrigt. Dementspre-
chend sind die beiden Bindungen in diesem Anion viel schwicher als die Bindung im HF-
Molekiil. Das zeigt sich bei einem Vergleich der Gleichgewichts-Kernabstinde ¢ und der
Valenzkraftkonstanten f;:

HF [HF,]
d (pm) 93 113
f(Neml) 97 23

Neben den hier betrachteten Valenzelektronen sind an den beiden Fluoratomen noch je
drei nichtbindende Elektronenpaare in den AOs 2s, 2p, und 2p, vorhanden. Diese Elek-
tronen stoBBen sich ab, weswegen die lineare Geometrie des Anions am glinstigsten ist, bei
der die Fluoratome, die wie im HF-Molekiil negativ geladen sind, den grotmdoglichen
Abstand zueinander haben.

Die Bindungen im Hydrogendifluorid-Anion konnen als ein spezieller Fall von Was-
serstoffbriicken-Bindungen angesehen werden (Kap. 5.6). Sie zeigen, dass ein Atom (hier
Wasserstoff) mit einem Orbital (hier 1s) mehr als ein Partneratom binden kann.
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Das BeH,-Molekiil

Zur Vorbereitung der MO-Analyse von CO, soll hier zunichst das hypothetische lineare
Molekiil BeH, behandelt werden, bei dem ein Zentralatom mit s- und p-Valenzorbitalen
an zwei einfache Substituenten gebunden ist. Das Be-Atom hat die Valenzelektronen-
Konfiguration 252, jedoch kann auch sein 2p-AO von 6-Symmetrie an Bindungen teilneh-
men, da es nur wenig energiereicher ist als das 2s-Niveau (Abb. 2.19). Die lonisierungs-
energie von Be betrigt 9.2 eV. Nach quantenchemischen Rechnungen sollte BeH, genau
wie gasformiges BeF, linear gebaut sein.3¢ Man erhilt die richtigen Linearkombinatio-
nen, indem man alle Zentralatomorbitale mit den Substituentenorbitalen, wie in Abbil-
dung 2.26 gezeigt, kombiniert. Auf diese Weise entstehen durch die Linearkombination
der vier 6-AOs vier 6-MOs von g- und u-Symmetrie. Alle MOs sind symmetriegerecht
und orthogonal. Die beiden n-AOs des Berylliumatoms bleiben nichtbindend, da Wasser-
stoff nicht {iber n-AOs verfligt. Wie in Abbildung 2.26 gezeigt ist, resultieren zwei bin-
dende, zwei nichtbindende und zwei antibindende MOs.
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Abb. 2.26 MO-Diagramm des linearen Molekiils BeH,. Die vier Valenzelektronen besetzen die
beiden Dreizentren-MOs 6, und o,. Die Oberflichen der berechneten MOs, die als Abbruchkrite-
rium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e/A3 entsprechen, sind darge-
stellt.

36 Berylliumdihydrid ist eine polymere Substanz, die nicht unzersetzt verdampft werden kann.
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Da vier Valenzelektronen vorhanden sind, werden die beiden bindenden MOs jeweils
doppelt besetzt. Die Bindungen kommen durch die Stabilisierung sowohl der beiden
Be-Elektronen als auch der H-Elektronen zustande. Ungepaarte Elektronen am Zen-
tralatom sind dazu nicht erforderlich. Dieses Ergebnis ist in mehrfacher Hinsicht be-
merkenswert und wichtig. Alle bindenden MOs sind doppelt besetzt, d.h. es geniigen
vier Valenzelektronen, um ein stabiles Molekiil mit einem Zentralatom zu erzeugen, das
iiber vier AOs verfiigt. Die beiden bindenden MOs sind von verschiedener Symmetrie.
Daher konnen sie nicht miteinander wechselwirken. Das 6,-MO hat reinen s-Charakter,
das 6,-MO hat beziiglich des Be-Atoms reinen p-Charakter. Beide MOs sind orthogonal
zueinander.

Das CO,-Molekiil

Das oben fiir BeH, erzielte Ergebnis hat Modellcharakter fiir andere dreiatomige
lineare Molekiile, bei denen das o-System ebenfalls aus zwei bindenden und zwei
antibindenden MOs besteht. Dies trifft zum Beispiel auf das Molekiil CO, zu. Am
C-Atom sind wie beim BeH, die 6-AOs 2s und 2p, zu beriicksichtigen. An den O-Ato-
men sind nur die 2p,-AOs an den o-Bindungen beteiligt, da die 2s-AOs energetisch so
tief liegen, dass ihre Wechselwirkung mit den Kohlenstoff-Orbitalen vernachldssigt
werden kann. Daher dhnelt das Ergebnis weitgehend dem o-System von BeH,. In Ab-
bildung 2.27a ist das vollstindige MO-Diagramm fiir die 6- und n-Bindungen von CO,
dargestellt.
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Abb. 2.27 (a) MO-Diagramm fiir die 6- und n-MOs des linearen Molekiils CO,. Alle energetisch
giinstigen MOs sind mit Elektronenpaaren besetzt. Die vier bindenden Elektronenpaare sind iiber
alle drei Atome delokalisiert. (b) Einer der zwei Sétze von symmetriedquivalenten entarteten MOs
mit t-Symmetrie (xz-Ebene); der zweite Satz ist orthogonal zum ersten (yz-Ebene). Nur die Niveaus
I, und I, sind besetzt (das Niveau 1x, ist schwach antibindend).
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Wie bei den zweiatomigen Molekiilen O, und N, (Abschnitt 2.4.3) liegen die n-Bin-
dungen im CO, in zwei zueinander senkrechten Ebenen vor (xz- und yz-Ebene). Diese
beiden m-Systeme sind identisch und durch Rotation des Molekiils um 90° um die
z-Achse ineinander iiberfiihrbar. Die Uberlappungsverhiltnisse in der xz-Ebene sind
wie folgt: Aus den drei 2p,-AOs entstehen drei MOs von m,- und m,-Symmetrie
(Abb. 2.27b). Das 1n,-MO ist bindend, da das Uberlappungsintegral positiv ist. Es
weist keine Knotenfliche zwischen den Atomen auf. Das 1n,-MO ist durch eine Kno-
tenfliche am Ort des C-Atoms gekennzeichnet, wodurch es nichtbindenden Charakter
erhdlt. Das 2n,-MO ist als Folge der zwei Knotenflichen zwischen den Atomen anti-
bindend. An dieser Stelle wird deutlich, dass die Kombination von drei AOs bei linea-
ren Molekiilen immer zu einem bindenden, einem nichtbindenden und einem anti-
bindenden MO fiihrt, unabhéngig davon, ob es sich um c- oder n-Wechselwirkungen
handelt. Da nun in der yz-Ebene des Molekiils noch einmal derartige Orbitale vorhan-
den sind, sind die Niveaus Irn,, In, und 2r, jeweils zweifach entartet (Abb. 2.27a).
Sauerstoff hat vier Elektronen auf dem 2p-Niveau, die zusammen mit den vier Elektro-
nen des Kohlenstoffs 12 Valenzelektronen ergeben. Dadurch sind im CO, alle MOs
bis zum nichtbindenden 1n,-Niveau doppelt besetzt. Antibindende MOs sind nicht be-
setzt, wodurch ein sehr stabiles Molekiil resultiert. Die bindenden Elektronen sind je-
weils tiber drei Zentren delokalisiert. Dagegen sind die nichtbindenden Elektronen im
HOMO an den beiden O-Atomen lokalisiert. Sie entsprechen im Lewis-Bild den nicht-
bindenden Elektronenpaaren.

In dhnlicher Weise kdnnen die Bindungen im Azid-Ion [N;]7, im Nitronium-Ion [NO,]*
und im Kohlendisulfidmolekiil CS, beschrieben werden.

2.4.7 Dreiatomige Molekulle der Symmetrie C,,

Zu dieser Gruppe von Molekiilen gehdren beispielsweise die Verbindungen H,O, H,S,
OF,, SCl,, CF, und SiF,, aber auch Kationen wie [CIF,]* (isoelektronisch mit SF,). Diese
Molekiile enthalten nur c-Bindungen. Zusitzliche n-Bindungen sind in Molekiilen wie
NO,, [NO,], Os, SO, und ClO, vorhanden. Da es sich bei der Punktgruppe C,, nicht um
eine entartete Gruppe handelt, konnen die hier zu behandelnden Molekiile keine entarte-
ten MOs aufweisen. Als reprisentatives Beispiel fiir gewinkelte AB,-Molekiile ohne
n-Bindung wird das H,0-Molekiil behandelt. Spezies mit n-Bindung werden im stoff-
lichen Teil dieses Buches erldutert (z.B. O5: Kap. 11.1.3).

Das Wassermolekiil (Winkel 104.5°) hat als dominierendes Symmetrieelement die
C,-Achse, die hier als z-Achse angesehen wird. Die y-Richtung sei senkrecht zur Mole-
kiilebene. Dann ist das 2p,-AO des O-Atoms ein n-Orbital, das im Molekiil nichtbindend
sein muss, da Wasserstoff nicht iiber geeignete n-AOs verfiigt. Somit sind zur Konstruk-
tion der 6-Bindungen die Sauerstoff-Orbitale 2s, 2p, und 2p. mit den beiden 1s-Orbitalen
der H-Atome zu kombinieren. Da jedoch das 2s-AO von Sauerstoff um ca. 18 eV ener-
giedrmer ist als die AOs von Wasserstoff, kann man es in erster Ndherung unberiicksich-
tigt lassen. Die Linearkombination der verbleibenden vier AOs fiihrt dann zu folgenden
MOs:
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Abb. 2.28 (a) Linearkombination der AOs zu den MOs des Molekiils Wasser in der ersten Néhe-
rung. (b) MO-Diagramm fiir die MOs im gewinkelten Molekiil H,O. Links sind die AOs eingezeich-
net, von denen fiinf zufdllig die gleiche Energie aufweisen. Fiir H,O giiltig ist das als 2. Ndherung
bezeichnete Diagramm. Von den acht Valenzelektronen des Molekiils befinden sich sechs in bin-
denden MOs. Das HOMO ist das n-Orbital am O-Atom und eine MO-Entsprechung eines nicht-
bindenden Elektronenpaares. Das zweite, nach LEwis erforderliche nichtbindende Elektronenpaar
hat 6,~A’2s Charakter und ist immer noch beziiglich O-H schwach bindend! Die Oberfldchen der
berechneten MOs, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte
von 0.05 e/A3 entsprechen, sind ganz rechts dargestellt.

Die MOs o, und o, sind bindend, aber nicht von gleicher Energie. Eine Rechnung ergibt,
dass ¢, das tiefstliegende 6-MO ist, gefolgt von ¢,. Die anderen beiden MOs sind antibin-
dend. In Abbildung 2.28 sind die bisher betrachteten Orbitale im Energieniveaudiagramm
dargestellt. Man erkennt, dass sich das 6,-MO energetisch in der Nihe des 2s-AO des
O-Atoms befindet, sodass es zu einer Wechselwirkung kommen kann, wenn die Symme-
trie der beiden tibereinstimmt. Tatsdchlich sind beide Orbitale totalsymmetrisch, was be-
deutet, dass sie zu allen Symmetrieelementen der Punktgruppe symmetrisch sind. Die
Wechselwirkung von 25(O) mit o, fiihrt zu den neuen MOs 25(O)+Ac, und 6.-1’25(0), die
in der 2. Ndherung in Abbildung 2.28 eingezeichnet sind. Das letztgenannte MO liegt jetzt
hoher als 6,. Die acht Valenzelektronen des Molekiils besetzen die drei bindenden MOs und
das nichtbindende 2p,-AO des Sauerstoffs, das zugleich das HOMO darstellt. Das Photo-
elektronenspektrum von H,O stimmt mit dieser Analyse {iberein, indem es im Bereich bis
20 eV drei Liniengruppen zeigt, die der Abspaltung von Elektronen aus den obersten drei
Energieniveaus entsprechen.3’ Die lonisierungsenergie des H,O-Molekiils betragt 12.6 eV.

37 H. Bock, Angew. Chem. 1977, 89, 631.
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Das H,0-Molekiil wird oft mit zwei (dquivalenten) nichtbindenden Elektronenpaaren
gezeichnet. Obige Analyse zeigt aber, dass nur ein wirklich nichtbindendes Paar vorhan-
den ist, das sich in einem p-Orbital senkrecht zur Molekiilebene befindet (2p,). Das
zweite, nahezu nichtbindende Paar ist um etwa 1.5 eV fester gebunden und liegt in einem
MO vor, das in z-Richtung am O-Atom zu einer relativ hohen Elektronendichte fiihrt
(0.—A’2s). Dennoch ist die Gesamtelektronendichte von H,O, wie Abbildung 2.29 zeigt,
in der Molekiilebene nahezu kreisformig. In der dazu senkrechten Spiegelebene, die den
Valenzwinkel halbiert, ist die Dichte praktisch kreisférmig.

H,S

Abb. 2.29 Berechnete Gesamtelektronendichte der Molekiile H,O (links) und H,S (rechts). Darge-
stellt ist jeweils die Dichte in der Molekiilebene (jeweils links) und die Dichte senkrecht zur Mole-
kiilebene in der yz-Ebene, wobei sich die H-Atome rechts befinden.

Wire das H,O-Molekiil linear, wiirden sich zwei Elektronenpaare auf dem dann zweifach
entarteten n-Niveau befinden (siehe das Diagramm in Abb. 2.26). Lineares H,O ist daher
um 133 kJ mol-! weniger stabil als das gewinkelte Molekiil im Grundzustand.

Die hier ausgefiihrten Bindungsverhiltnisse von H,O kénnen sinngemaf auf H,S iiber-
tragen werden, wenn man die geringere Elektronegativitit (geringere absolute Orbital-
energien) des Schwefelatoms beriicksichtigt (Abb. 2.29). Die lonisierungsenergie von
H,S betrdgt dementsprechend nur 10.5 eV.

2.4.8 Vieratomige Molekule der Symmetrie Ds,

Ein trigonal-planarer Stern hat die Symmetrie Ds;,, ebenso wie die wichtigen Molekiile
und Ionen BF;, BCl;, SO;, [CO;]% und [NOs]-. In allen diesen Teilchen liegen sowohl o-
als auch n-Bindungen vor. Am Beispiel des BF; werden wir zeigen, wie man die MOs
mit der LCAO-Methode findet. Da die Punktgruppe Dj, eine entartete Gruppe ist,
kommt es zu entarteten 6- und n-MOs. Dabei ist als neue Regel zu beachten, dass die
entarteten MOs in Punktgruppen mit ungeradzahliger Hauptdrehachse (hier C;) zu die-
ser Achse und zu einigen weiteren Symmetrieelementen weder symmetrisch noch anti-
symmetrisch, sondern unsymmetrisch sind. Die C;-Achse soll als z-Achse gelten; das
Molekiil liegt so in der xy-Ebene, dass die x-Achse mit einer B-F-Bindungsachse zu-
sammenfallt.

Das o-Bindungssystem von BF; wird aus den Bor-AOs 2s, 2p, und 2p, sowie den
Fluor-AOs 2p konstruiert, wobei letztere in Richtung der Kernverbindungslinien orien-
tiert sind. Daraus ergeben sich durch die in Abbildung 2.30 dargestellten Linearkombina-
tionen sechs MOs. Das 2s-AO von Fluor liegt energetisch zu tief, um mit den Bororbita-
len zu kombinieren.
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Abb. 2.30 MO-Diagramm des Molekiils BF; mit allen 6- und n-MOs. Die p-AOs der Fluoratome
enthalten je 5 Elektronen, so dass insgesamt 18 Valenzelektronen vorhanden sind. Die vier binden-
den Elektronenpaare (o,, o, 0,, T,) sind iiber das Molekiil delokalisiert. Dagegen befinden sich die
fiinf weiteren Elektronenpaare in MOs, die einer MO-Darstellung der nichtbindenden Elektronen-
paare der Fluoratome entsprechen und die keinen Koeffizienten am Boratom aufweisen. Die Line-
arkombinationen der Bor- und Fluor-AOs zu den 6-MOs sind im Diagramm schematisch darge-
stellt. Die MOs mit n-Symmetrie sind in Abb. 2.31 gezeigt.

Die Kombination von 2s(B) mit den drei 2p, (F) fithrt zu den beiden totalsymmetrischen
MOs 6, und 6,*. Aus Symmetriegriinden ist hierbei die Uberlappung mit allen drei Fluor-
orbitalen gleich grof3. Aus dem 2p,-AO von Bor und den drei Fluororbitalen entstehen
zwei MOs, die zum Symmetrieelement C; unsymmetrisch sind. In diesen Kombinationen
ist die Uberlappung mit dem Fluororbital auf der x-Achse stirker als mit den beiden
anderen AOs. Das bedeutet, dass der Koeffizient vor der Wellenfunktion ¢(2p,) dieses
F-Atoms in den beiden Linearkombinationen grofer ist als die Koeffizienten vor den
Wellenfunktionen der anderen beiden Fluoratome. Dies wird ausgeglichen durch die
MOs, die aus dem 2p,(B)-Orbital entstehen. In diesem Fall befindet sich das auf der
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x-Achse liegende Fluoratom gerade auf der Knotenebene des Zentralatomorbitals. Sein
2p,-AQ ist daher orthogonal zu 2p,(B) und kann folglich an der Linearkombination nicht
teilnehmen. Betrachtet man die MOs o, und o, zusammen, erkennt man, dass alle drei
Fluoratome in gleichem Umfang an den Linearkombinationen beteiligt sind, d.h. die
Ds-Symmetrie ist gewahrt. Entsprechendes gilt fiir das Paar 6,*/6,*.38 Eine Rechnung
ergibt, dass die MOs o,/c, sowie 6,*/c,* jeweils paarweise entartet sind.

In Abbildung 2.30 ist das vollstindige MO-Diagramm fiir BF; gezeigt, wobei auch die
vier t-MOs eingezeichnet sind. Diese entstehen durch Wechselwirkung der AOs 2p.(B)
mit den drei 2p,-Orbitalen der Fluoratome. Die Uberlappung dieser Orbitale kann man
am besten in Form einer Projektion in die Molekiilebene darstellen, wobei sich die p,-Or-
bitale als Kreise abbilden. Die vier Linearkombinationen sind in Abbildung 2.31 zu se-
hen, wobei ein bindendes (m,), ein antibindendes (r,) sowie zwei unsymmetrische und
zugleich entartete nichtbindende MOs resultieren (r,). An diesen zwei MOs ist seitens
des Boratoms kein Orbital beteiligt. Alle vier i-MOs sind zueinander und zu den 6-MOs
orthogonal. Um dies zu erkennen, muss man beachten, dass die Koeffizienten vor den
Wellenfunktionen der Fluoratome bei den unsymmetrischen Kombinationen wiederum
nicht immer gleich grof sind.

& &

Ta

E

®

&® cle oo

chn &

o,

Abb. 2.31 MOs des Molekiils BF; mit n-Symmetrie: Linearkombinationen des 2p. AOs von B mit
den drei 2p. AOs der Fluoratome. Es entstehen ein bindendes, zwei entartete nichtbindende und
ein antibindendes n-MO. Schematisch gezeigt sind Projektionen der Orbitale in die Molekiilebene;
daneben sind die Oberfldchen der berechneten MOs, die die als Abbruchkriterium fiir die Ausdeh-
nung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e-/A3 entsprechen, dargestellt.

38 Dies wird durch die Faktoren vor den Wellenfunktionen in den Linearkombinationen er-
reicht.
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Noch unberiicksichtigt sind in der bisherigen Diskussion diejenigen Fluororbitale, die
senkrecht zu den BF-Bindungen in der Molekiilebene liegen. Diese werden hier néhe-
rungsweise als nichtbindend angesehen, obwohl sie genau genommen ein Teil des 6-Bin-
dungssystems sind.

Von den 13 MOs des BF;-Molekiils sind danach vier bindend, fiinf nichtbindend
und vier antibindend. Da das Molekiil in den betrachteten AOs tiber 18 Elektronen ver-
fiigt, sind alle bindenden und nichtbindenden Zustinde mit Elektronenpaaren besetzt
(Abb. 2.30). Von besonderem Interesse sind die vier bindenden Paare. Am stérksten tra-
gen die drei o-Elektronenpaare zur Bindungsenergie bei. Wegen der unterschiedlichen
Orbitalenergien von Bor und Fluor sind die bindenden MOs so polarisiert, dass sich die
o-Elektronen mehr an den Fluoratomen als am Boratom aufhalten. Auf dem Boratom ent-
steht dadurch eine positive Ladung. Analoges gilt fiir das bindende n-MO, das ein Teil der
4-Zentren-6-Elektronen-n-Bindung ist. Das Elektronenpaar im m,-MO ist vollkommen
iiber alle drei BF-Bindungen delokalisiert. In analoger Weise konnen die Ionen [CO;]*
und [NO;]- behandelt werden, die mit dem Molekiil BF; isoelektronisch sind. Nach der
HuckeL-MO-Theorie sind planare Molekiile mit 4n+2 m-Elektronen Aromaten (n = 0,
1, 2, ...), d.h. elektronisch besonders stabilisierte Molekiile. Obwohl diese Definition
im Allgemeinen nur auf cyclische Molekiile angewandt wird,?® kann man auch die hier
behandelten Molekiile und Ionen als Aromaten betrachten. Im Falle von BF; und den ver-
wandten Ionen wird aufgrund ihrer Geometrie von ,,Y-Aromatizitit™ gesprochen. Die To-
nisierungsenergie von BF; betrigt 15.7 eV.

BF; und BCl; sind bekannte LEwis-Sduren (Abschnitt 2.5 und Kap. 6.2). Beispiels-
weise reagiert BF; mit Fluorid-Ionen zum tetraedrischen Anion [BF,]". Dabei wird ein
nichtbindendes Elektronenpaar der LEwis-Base F- in das LUMO des BF;-Molekiils delo-
kalisiert, worauf sich dessen Geometrie von trigonal-planar nach tetraedrisch dndert.
Das LUMO von BFj; ist das ©,-MO, das nur wenig energiereicher ist als die 2p-AOs des
isolierten Boratoms. Im Anion [BF,]” sind alle vier Bindungen identisch, was im Ab-
schnitt 2.4.10 begriindet werden wird.

Die Frage, warum BF; trigonal-planar und nicht pyramidal gebaut ist, kann jetzt be-
antwortet werden. Nur bei planarer Geometrie ist die beschriebene n-Bindung moglich,
die zur Bindungsenergie beitrdgt. Auch haben die partiell negativ geladenen Fluor-
atome mit ihren vielen nichtbindenden Elektronen im planaren Fall den maximalen Ab-
stand voneinander, wodurch sich ihre Abstofung auf ein Minimum reduziert. Letzt-
lich kann aber immer nur eine genaue quantenchemische MO-Berechnung der Gesamt-
energie alternativer Strukturen dariiber entscheiden, welche Geometrie am giinstigsten
ist.

39 Die bekanntesten Beispiele sind Benzol (C4Hy) mit 6 und Naphthalin (C,,Hg) mit 10 n-Elektronen.
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2.4.9 Vieratomige Molekile der Symmetrie C;,

Das Ammoniakmolekiil ist ein typischer Vertreter dieser Symmetrie und zugleich ein in-
teressanter Fall im Hinblick auf eine intramolekulare Umlagerung, da NH; zur pyramida-
len Inversion befahigt ist (Kap. 9.3). Bei unserer MO-Behandlung kleiner Molekiile ist
NHj; das erste nicht-planare Molekiil, bei dem also keine Trennung der Bindungen in sol-
che von o- und n-Symmetrie mdglich ist. Dennoch kann es in pyramidalen Molekiilen
n-Bindungen geben, wenn man nur die lokale Symmetrie an einzelnen Atompaaren be-
trachtet. Derartige Félle sind zum Beispiel die pyramidalen Oxoanionen Sulfit [SO;]*>
und Chlorat [C1O;].

In der Punktgruppe Cj, ist die C3-Achse das dominierende Symmetrieelement, das hier
mit der z-Achse des kartesischen Koordinatensystems identifiziert wird. Die x-Achse soll
in einer der Spiegelebenen des Molekiils liegen; die Lage der y-Achse ergibt sich dann au-
tomatisch. Die vier Valenzorbitale 2s und 2p,p p, des Stickstoffatoms und die drei 15-AOs
der H-Atome ergeben zusammen sieben MOs von 6-Symmetrie, deren Herleitung in &hn-
licher Weise erfolgt wie bei den Molekiilen H,O und BF;. ZweckmiBig geht man so vor,
dass das 2s-AO des N-Atoms wegen seiner um 12 eV niedrigeren Orbitalenergie zunichst
als unbeteiligt angesehen wird, wodurch sich eine gerade Anzahl von MOs ergibt (1. Na-
herung). Danach wird gepriift, ob diese Annahme berechtigt ist. Die Uberlappungsver-
haltnisse der sechs AOs sind in Abbildung 2.32 dargestellt. Man erkennt, dass aus jedem
Zentralatomorbital ein bindendes und ein antibindendes 6-MO entsteht. Eine Rechnung
ergibt, dass die unsymmetrischen MOs o, und o, sowie die antibindenden MOs c,* und
c,* jeweils paarweise entartet sind, wofiir das Symmetriesymbol e verwendet wird. Das
MO-Diagramm fiir die 1. Ndherung ist im linken Teil von Abbildung 2.32 gezeigt. Da-
raus geht hervor, dass das symmetrische Molekiilorbital o, energetisch dem ebenfalls
symmetrischen Atomorbital 2s(N) benachbart ist (AE < 15eV), wodurch es zu einer
Wechselwirkung dieser beiden Orbitale kommt. Diese wird in der 2. Ndherung bertick-
sichtigt (Abb. 2.32 rechts).

Durch die Linearkombination der Wellenfunktionen fiir das 2s-AO und das 6.-MO ent-
stehen zwei neue Niveaus, symbolisiert durch 2s+Ac, und 6,-A1’2s. Auf diese Weise re-
sultieren nunmehr drei stark bindende, ein schwach bindendes sowie drei antibindende
MOs. Die acht Valenzelektronen besetzen die untersten vier Zustinde. Die Ionisierungs-
energie von NH; betrdgt 10.07 eV. Das Ammoniakmolekiil ist folglich sehr stabil. Das
HOMO von NHj; ist das schwach bindende a;-MO, dessen Konturliniendiagramm (links)
und Isodichteoberfldche (rechts) wie folgt aussehen:

@ ..
D"
Ein derart asymmetrisches MO fiihrt unter anderem zu einem atomaren Dipolmoment
(Kap. 4.6.3), das fiir viele chemische Reaktionen des Ammoniaks verantwortlich ist. Der
Valenzwinkel im NH;-Molekiil betrdgt 107°; in den homologen Hydriden PH; (94°) und

AsH; (92°) sind die Winkel kleiner (Tab. 2.5). Dies kann auf die groeren Kernabstinde
und die kleineren Partialladungen in diesen Molekiilen zuriickgefiihrt werden, wodurch
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Abb. 2.32 MO-Diagramme fiir das Molekiil NH; in der ersten (links) und zweiten (rechts) Néhe-
rung. Giiltig ist das rechte Diagramm, in dem die Wechselwirkung der symmetrischen Orbitale 2s
und o, beriicksichtigt ist, deren Energien nur um ca. 10 eV differieren. In der linken Darstellung sind
die bindenden und antibindenden Linearkombinationen der zugrunde liegenden AOs fiir die 1. Na-
herung eingezeichnet. Die unsymmetrischen Kombinationen c,/c, sowie 6,*/c,* sind jeweils paar-
weise entartet. Rechts sind die Oberfldchen der berechneten bindenden MOs sowie des nur schwach
bindenden HOMO, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte
von 0.05 e/A3 entsprechen, dargestellt.

sich die gegenseitige AbstoBBung der H-Atome verringert. Isoelektronisch mit NH; und
PH; sind das Oxonium-Ion [H;O]" und das Sulfonium-Ion [H;S]", die ebenfalls C;,-Sym-
metrie aufweisen (siehe auch Tab. 2.5).

Ein besonderer Fall trigonal-pyramidaler Koordination liegt im Molekiil P4 vor, das
tetraedrisch gebaut ist und das dem weiflen Phosphor zugrunde liegt (Kap. 10.3.2). Da die
Molekiilsymmetrie T} ist, betragen die Valenzwinkel hier nur 60° (Abb. 2.33).

Frither wurde angenommen, dass die P-P-Bindungen im P,-Molekiil wegen der klei-
nen Valenzwinkel besonders schwach seien. Dies ist jedoch nicht der Fall. Vielmehr han-
delt es sich bei diesem Molekiil um einen typischen Cluster, bei dem es im Zentrum zu
einer besonders starken Uberlappung der AOs kommt. Die Kernabstinde und die Bin-
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a

Abb. 2.33 Lewis-Formel von P, (a), Struktur des P4-Molekuls als Kugel-Stab-Modell (b) und als
raumerfiillendes Modell (c) sowie Gestalt des Kations [P,H]* (d).

®

7

dungsenergien der PP-Bindungen in P, und anderen Phosphormodifikationen sind daher
sehr dhnlich (P,: 220 pm). Aufgrund der hohen Symmetrie (7;) gibt es im MO-Diagramm
doppelt (e) und dreifach (7) entartete MOs (Abb. 2.34); die mittels Photoelektronenspek-
troskopie ermittelte lonisierungsenergie von P, betrigt 9.52 eV.40

Energie (Hartree) % &
0.09 1 e
LUMO

oar L _""_};“ﬁ_o_nﬁc_)"};_“e _______ LUMO (e) HOMO (e

_0.40+ H H 4H7,2

T e &
HOMO-2 (t,) HOMO-5 (a;)

omf H- A “ .

-1.09 AH—Q

HOMO-6 (t,) HOMO-9 (ay)

Abb. 2.34 MO-Diagramm des Molekiils P,. Nur die Energien der MOs und die Oberflachen der be-
rechneten bindenden MOs sowie des LUMO, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des
MOs einer Elektronendichte von 0.05 e/A3 entsprechen, sind dargestellt. Fiir die entarteten MOs
von e- und #-Symmetrie ist nur jeweils eine der zwei bzw. drei mdglichen symmetriedquivalenten
Linearkombinationen gezeigt (1 Hartree =27.2 eV).

Aus Abbildung 2.34 erkennt man gut die liber das ganze Molekiil delokalisierte Cluster-
Bindung. Diese Anordnung ist spannungsfrei, und daher sind die Bindungen im P, auch
stark. Der untere Satz von MOs mit a;- und #,-Symmetrie in Abbildung 2.34 ist nur aus
AOs mit 3s-Charakter aufgebaut, wahrend der energiereichere obere Satz von a,-, t,- und
e-Symmetrie nur aus AOs mit 3p-Charakter entsteht. Im unteren a,- und #,-MO-Satz
kompensieren sich bindende und antibindende Wechselwirkungen genau. Daher sind

40 N. W. Mitzel et al., J. Am. Chem. Soc. 2010, 132, 8459.
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diese vier MOs mit ihren Elektronen gewissermafien die MO-Darstellung der vier nicht-
bindenden Elektronenpaare. Die PP-Bindungen werden also nur durch diejenigen MOs,
die aus AOs mit 3p-Charakter bestehen, vermittelt. Aus diesen Betrachtungen ergibt sich,
dass die nichtbindenden Elektronenpaare energetisch abgesenkt sind und kaum fiir eine
Reaktion zur Verfligung stehen. Es findet also s-p-Trennung statt. Dies spiegelt sich auch
in der Struktur des protonierten Molekiils [HP,]* wider (Abb. 2.33d). P, wird nicht an
einer Ecke, wie man es nach der LEwis-Formel in Abbildung 2.33a erwarten wiirde, son-
dern auf einer Kante protoniert. Die Kante entspricht auch der Lage des HOMOs der
Symmetrie e in Abbildung 2.34.

2.4.10 Funfatomige Molekile

Die tetraedrischen Molekiile und Ionen [BH,]-, CH, und [NH,]" sind isoelektronisch,
ebenso [AlH,]-, SiH, und [PH4]*. Wegen der kubischen Symmetrie dieser Molekiile sind
die kovalenten Bindungen nach der MO-Methode besonders einfach abzuleiten. Als Bei-
spiel betrachten wir das Methan. Die Punktgruppe 7 enthdlt als Hauptdrehachsen vier
C;, die mit den C—H-Bindungen zusammenfallen. Zur Definition der Koordinatenachsen
betrachtet man das CH,-Tetraeder in einen Wiirfel einbeschrieben (Abb. 2.35). Die Ach-
sen x, y und z liegen dann parallel zu den Wiirfelkanten, d.h. in Richtung der C,-Achsen
des Molekiils.

Abb. 2.35 Definition des kartesischen
Koordinatensystems beim tetraedrischen
Methanmolekiil, das dazu in einen Wiirfel
einbeschrieben wurde.

Die vier Valenzorbitale des C-Atoms und die 1s-Orbitale der vier H-Atome ergeben acht
MOs, wobei wegen der hohen Symmetrie mit Entartungen und wegen der C;-Achse mit
unsymmetrischen Linearkombinationen zu rechnen ist. In Abbildung 2.36 ist gezeigt, wie
die Zentralatomorbitale mit den Wasserstofforbitalen iiberlappen. Aus dem 2s-AO des
Kohlenstoffs entstehen die totalsymmetrischen MOs 6, und 6,* (¢,-Symmetrie). Die drei
p-Orbitale des C-Atoms iiberlappen mit den vier 1s H-AOs in jeweils gleicher Weise, so-
dass drei miteinander entartete bindende und drei antibindende MOs entstehen (o,, 6, ©,
sowie 6,*, 6,*, 6,*). Das MO-Diagramm ist in Abbildung 2.36 dargestellt. Die beiden
totalsymmetrischen MOs haben in der Punktgruppe 7 die Symmetrie a,, wihrend die
dreifach entarteten Niveaus von z,-Symmetrie sind. Die acht Valenzelektronen (je vier
von C und den H-Atomen) besetzen die vier bindenden Orbitale, wodurch ein sehr stabi-
ler Zustand erreicht wird. Alle Elektronen gelangen bei der Errichtung des Molekiils aus
den Atomen auf ein niedrigeres Energieniveau. Die antibindenden MOs bleiben leer, und
nichtbindende MOs sind nicht vorhanden.
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Abb. 2.36 MO-Diagramm fiir das Molekiil Methan. Die beiden MOs von a;-Symmetrie sind total-
symmetrisch und die #,-MOs sind dreifach entartet. (Die drei 2p-Orbitale sind bei kubischer Sym-
metrie dquivalent, weswegen die MOs o,, 6,, ©, sowie 6,*, 6,*, c,* jeweils entartet sind). Eine
Mischung von s- und p-Orbitalen des Zentralatoms tritt nicht auf. Rechts neben dem MO-Diagramm
sind die Linearkombinationen der vier 1s-AOs der H-Atome mit den 2s- und 2p-Orbitalen des
C-Atoms zu den resultierenden acht MOs dargestellt, daneben sind die Oberfldchen der berechneten
MOs, die als Abbruchkriterium fiir die Ausdehnung des MOs einer Elektronendichte von 0.05 e /A3
entsprechen, abgebildet.

Dieses Ergebnis stimmt vollkommen mit dem Photoelektronenspektrum des CH,-Mole-
kiils iiberein, das im Bereich der Valenzelektronen zwei Signalgruppen aufweist, die der
Abspaltung eines Elektrons aus dem a,- bzw. dem #,-Nivau entsprechen (Abb. 2.37). Die
lonisierungsenergie von Methan betragt 12.6 eV.

Die Tatsache, dass beim CH, alle Valenzelektronen in stark bindenden MOs unterge-
bracht sind, fiihrt zu sehr starken Bindungen, die nicht nur fiir die hohe thermische Stabi-
litdt von Methan verantwortlich sind, sondern die auch die auBlerordentliche Héirte von
Diamant bedingen, der ebenfalls tetraedrisch koordinierte C-Atome enthélt (Kap. 7.3.2).
Ein wichtiges Ergebnis der MO-Analyse von CH, ist, dass das tiefstliegende MO (a, ) sei-
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CH,

Abb. 2.37 Photoelektronenspektrum von Methan im Bereich der Valenzelektronen. Die Signal-
gruppe bei 13—16 eV entspricht der Abspaltung eines Elektrons aus dem #,-Niveau (HOMO). Die
Aufspaltung und Verbreiterung des Signals ist auf Spin-Bahn-Kopplung, Schwingungsanregung
und auf einen JAHN-TELLER-Effekt im Kation zuriickzufiihren. Die Signalgruppe bei 22-24 eV ent-
steht durch Abspaltung eines Elektrons aus dem a,-Niveau. Die Feinstruktur ist hier auf die gleich-
zeitige Schwingungsanregung des Kations zuriickzufiihren.

tens des Zentralatoms reinen s-Charakter hat, wihrend das #,-Niveau reinen p-Charakter
aufweist. Es ist also weder eine s-p-Mischung (Hybridisierung) erforderlich noch die Pro-
motion eines Elektrons vom 2s- auf das 2p-Niveau. Vielmehr werden die MOs direkt aus
den AOs konstruiert und ungepaarte Elektronen sind fiir die Bindungsbildung nicht
erforderlich. Darin unterscheidet sich die MO-Methode grundlegend von den fritheren
Vorstellungen zur kovalenten Bindung (z.B. nach LEwrs).

Tetraedrische Molekiile mit 6- und n-Bindungen sind ebenfalls bekannt. Hierzu geho-
ren zum Beispiel einige Oxoanionen der Nichtmetalle wie Sulfat, Phosphat und Perchlo-
rat. Die n-Bindungen erfordern am Zentralatom energetisch giinstige unbesetzte Orbitale.
Dafiir kommen in erster Linie die antibindenden MOs der o-Bindungen in Frage, in Aus-
nahmefillen auch die d-Orbitale des Zentralatoms; vergleiche hierzu Abschnitt 2.6.

2.5 Die koordinative Bindung

Wenn zwei Atome oder Molekiile eine kovalente 6-Bindung eingehen, indem sich zwei
Orbitale tiberlappen und das bindende MO mit einem Elektronenpaar besetzt wird, kon-
nen diese Elektronen entsprechend folgendem Schema entweder von beiden Bindungs-
partnern beigesteuert werden oder von einem Partner stammen:
o ®
A+ B — A—B A +I1D — A-D
Im zweiten Fall spricht man von einer koordinativen oder dativen Bindung.*! Bei diesem
Bindungstyp wird formal eine Elektronenladung vom Donor D auf den Akzeptor A iiber-
tragen, was durch so genannte Formalladungen (@ bzw. o) zum Ausdruck gebracht wird.

41 A. Haaland, Angew. Chem. 1989, 101, 1017.
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Diese Ladungsangaben sind jedoch rein formaler Natur. Es wird ndmlich bei einer koor-
dinativen Bindung keine volle Elementarladung tibertragen, sondern das bindende Elek-
tronenpaar hilt sich nach wie vor mit groerer Wahrscheinlichkeit am Donor auf als am
Akzeptor. In der Sprache der MO-Theorie bedeutet dies, dass das Donororbital zum bin-
denden MO deutlich mehr als 50 % beitragt (bei der Linearkombination der Ausgangsor-
bitale). Als Ergebnis stellt man fest, dass auf den beteiligten Atomen nur Teilladungen de*
und de- vorhanden sind, die man als Partialladungen bezeichnet und als -A—B%" symbo-
lisiert. In Abbildung 2.38 ist die Wechselwirkung der beiden Orbitale fiir den Fall der ko-
valenten und der koordinativen Bindung schematisch dargestellt.

kovalent dativ, hart — hart dativ, weich —weich
E
A AB B A AD D A AD D
c* 7\, G*/—\
// \\ //' \\\ c *

d d d

Abb. 2.38 MO-Diagramme fiir die kovalente Bindung zwischen zwei Atomen A und B (links), so-
wie die dative (koordinative) Bindung zwischen einem im HSA4B-Sinne harten Akzeptor und einem
harten Donor (Mitte) bzw. einem weichen Akzeptor und einem weichem Donor (rechts) beim Zu-
sammenfiihren der Fragmente aus unendlicher Entfernung in den Gleichgewichtskernabstand d.

Die entstehenden Bindungen sind in diesen beiden Fillen nicht voneinander unterscheid-
bar, da auch bei einer heteroatomaren kovalenten Bindung A—B in der Regel eine Polaritét
vorliegt, die auf die unterschiedlichen Elektronegativititen der Bindungspartner zurtick-
zufiihren ist und die durch Partialladungen beschrieben werden kann (siche Kap. 4.6.3).
Wegen des Zusammenwirkens mehrerer Effekte bei der Ladungsverteilung ist es sogar
moglich, dass die tatsdchliche Polaritét einer koordinativen Bindung der durch die For-
malladungen angezeigten entgegengesetzt gerichtet ist. Dies sei am Beispiel des Adduk-
tes F;B«NH; gezeigt; dessen Atomladungen sind wie folgt (links Formalladungen,
rechts tatsidchliche Partialladungen):

5+
H S— H 5.
F\ , H F\ , H
€] ol > 51 .
BN . 8+—N‘\ E’I' * (1)'5?
P H | " o
F Fo-

Der Pfeil vom N zum B bedeutet, dass das Bindungselektronenpaar vom N-Atom
stammt. Aus den verschiedenen Elektronegativititen y (B: 2.0; N: 3.1; H: 2.2; F: 4.1)
folgt eindeutig die gezeigte reale Verteilung der Ladungen, die im Gegensatz zur forma-
len Beschreibung als F;B—N*Hj; steht. In den freien Komponenten betragen die Atomla-
dungen: B=+1.43, N=-1.07.
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Nach einer von G. N. LEwis im Jahre 1923 aufgestellten Theorie kann man die Bildung
einer koordinativen Bindung als eine Reaktion zwischen einer LEwis-Séaure (Elektronen-
Akzeptor) und einer LEwis-Base (Elektronen-Donor) auffassen. Bekannte LEwis-Sduren
sind BH;, BF;, BCl;, AICl;, SiF,, SiCly, PFs, AsFs, SbFs, BrF;, XeF; und SO;. Als Spe-
zialfall kann auch das Proton H' als sehr starke LEwis-Saure aufgefasst werden. Alle ge-
nannten Verbindungen besitzen eine ,,Elektronenliicke, im MO-Bild ist dies ein energe-
tisch niedrig liegendes unbesetztes MO (meist das LUMO), das mit einem besetzten
Orbital eines Donor in Wechselwirkung treten kann (Abb. 2.38). LeEwis-Basen sind hin-
gegen Verbindungen mit nichtbindenden oder schwach bindenden Elektronenpaaren
(meist) im HOMO, also z.B. R;N (Amine), R;P (Phosphane), R;PO (Phosphanoxide),
H,0, R,0 (Ether), R,S (Sulfane), R,SO (Sulfoxide, R = organischer Rest) sowie die An-
ionen X~ (X =F Cl, Br, I, OH, CN usw.). Elektronen-Akzeptoren sind also Neutralmole-
kiile oder Kationen, wihrend Elektronen-Donoren Neutralmolekiile oder Anionen sind.
Fiir das Verstiandnis der Stirke und des Typs der dativen Bindung gelten die Regeln des
HSAB-Konzeptes:*#? Harte, stark polarisierende Sduren treten bevorzugt mit harten,
schwer polarisierbaren Basen in Wechselwirkung. Fiir diesen in Abbildung 2.38(mitte)
gezeigten Fall sind die Orbitalenergien von Donor und Akzeptor recht unterschiedlich
und die Bindung beinhaltet neben dem kovalenten auch einen erheblichen elektrostati-
schen Anteil (z.B. im [SiF4]?"). Hingegen hat die dative Bindung zwischen weichen Do-
noren und Akzeptoren wenig elektrostatischen Anteil und die Bindungsenergie resultiert
fast ausschlieBlich aus der Absenkung des gemeinsamen 6-MOs im Vergleich zu den Or-
bitalenergien der isolierten Teilchen A und D (Abb. 2.38 rechts). Insgesamt ist im rechten
Fall der Energiegewinn aber kleiner als bei der kovalenten Bindung links. Das entste-
hende Addukt kann man auch mit einem Punkt zwischen den Bestandteilen schreiben,
z.B. BF;'NR;. Die Entscheidung, ob ein Molekiil kovalent oder dativ gebunden ist, ist oft
nicht einfach und die Ubergiinge sind gleitend. Dative Bindungen fiihren jedoch meistens
zu einer hohen Polaritit. Ein drastisches Beispiel dafiir ist das Ammoniak-Boran-Addukt,
das im Kap. 6.10.2 noch ausfiihrlich behandelt werden wird. Das Molekiil H;B«NHj ist
mit Ethan H;C—CHj; nicht nur isoelektronisch, sondern auch die Summe der Kernladun-
gen ist identisch (isostere Verbindungen). In Tabelle 2.11 sind zur Charakterisierung der
zentralen Bindungen einige messbare Parameter angegeben.

Tab. 2.11 Vergleich der Eigenschaften der isoelektronischen Molekiile Ethan und Ammoniak-
Boran H;B«NHj; (A.H°: Dissoziationsenthalpie; d: Kernabstand der zentralen Bindung; pu: Dipol-
moment des Molekiils).

H,C-CH, H,B<NH,
AH® (kJ mol-!) 377 130
d (pm) 153 166
u (D) 0 52

42 HSAB: hard and soft acids and bases; siehe R. G. Pearson (Ed.), Chemical Hardness, Wiley-
VCH, 1997.
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Man erkennt, dass das Dipolmoment von H;B«NH; sehr grof} ist, wihrend das von
Ethan aus Symmetriegriinden Null ist.

Der Schmelzpunkt von Ethan betriigt —183°C, der von H;B«-NH; aber +124°C. Dieser
fiir ein so kleines Molekiil extrem hohe Wert ist offensichtlich auf das groB3e Dipol-
moment zuriickzufiihren, das im Kristall zu starken intermolekularen Anziehungskraf-
ten fiihrt (Kap. 3.6.1). Da die Elektronegativitit von Stickstoft viel grofer ist als die von
Bor, ist der Dipolvektor der B-N-Bindung vom negativen Stickstoff zum positiven Bor
gerichtet.

Enthélt ein Molekiil benachbart zueinander sowohl ein Akzeptor- als auch ein Dono-
ratom, kann es zu einer intramolekularen koordinativen Bindung kommen. Diese konnen
vom o- oder vom n-Typ sein. Viele Beispiele dafiir finden sich bei den Bor-Stickstoff-
Verbindungen (Kap. 6.10). Auch das Molekiil BF; weist eine intramolekulare koordina-
tive t-Bindung auf (Abschnitt 2.4.8). Ein interessanter Fall ist das Dimethylaminochlor-
silan Me,N-SiH,Cl, das in der Gasphase monomer, im festen Zustand aber dimer ist:

cl
. sl N wCHj
g .
H/T l\cm d(Si—N,y) = 181 pm
H;Cr, ooH d(Si=N,y) =206
CN—Si2 ax pm
H3C/ | ~
cl

Im Dimer sind die Si-Atome trigonal-bipyramidal koordiniert. Aus den Kernabstdnden
geht hervor, dass die dativen Si—N-Bindungen ldnger (schwiécher) sind als die normalen
kovalenten Bindungen. Das ist aber nicht immer so. In den bekannten Ionen [NH,4]*
(Tetraeder) und [SiF¢]>~ (Oktaeder) sind alle Bindungen dquivalent. Die Anderung der
Koordinationszahlen an den Akzeptoratomen ist natiirlich mit einer entsprechenden An-
derung der Geometrie verbunden.

Die Stérke einer koordinativen Bindung kann durch induktive Effekte (Kap. 4.6) be-
einflusst werden. Beispielweise ist die LEwis-Basizitét von Me;N grofer als die von NH;,
da die Methylgruppen dafiir bekannt sind, dass sie negative Ladung auf das N-Atom iiber-
tragen. Daher erfordert die Dissoziation des Adduktes H;B<~NMe; eine um 15 kJ mol!
hohere Enthalpie als die von H3B«—NHj. Aus dhnlichen Griinden bilden kationische Ak-
zeptoren deutlich stirkere dative Bindungen als vergleichbare Neutralmolekiile. Neben
dem induktiven Effekt spielen allerdings auch die sterischen Verhiltnisse eine entschei-
dene Rolle. So lassen sich zwar die Lewis-Saurestdrke von BH; durch Substitution der
H-Atome durch C4Fs-Gruppen und die Basenstirke von PH; durch Ubergang zum ‘Bu;P
jeweils enorm steigern, aber diese beiden Komponenten sind nicht mehr in der Lage, ein
Addukt zu bilden, da die Anndherung der Atome B und P durch die dicken Substituenten
verhindert wird. Eine solche Gruppierung nennt man daher ein frustiertes LEwis-Paar.*3
Solche Paare spielen heute bei der Aktivierung kleiner Molekiile wie H, eine wichtige
Rolle (Kap. 5.7.2).

43 D.W. Stephan, G. Erker, Angew. Chem. 2010, 122, 50.
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2.6 Hyperkoordinierte Verbindungen44

Viele Nichtmetalle bilden Verbindungen, bei denen die Valenzelektronenzahl am Zentral-
atom scheinbar grofer als 8 ist und damit die Oktettregel verletzt wird. Diese Verbindun-
gen werden daher oft als hypervalent bezeichnet. Beispiele dafiir sind in Tabelle 2.12 an-
gegeben, in der auch die experimentell ermittelten Molekiilstrukturen aufgefiihrt sind, die
in den meisten Fillen mit den nach der VSEPR-Methode ermittelten Geometrien tiber-
einstimmen. Bei der Ermittlung der Valenzelektronenzahl des Zentralatoms wird dabei
postuliert, dass jede Bindung zu einem einwertigen Liganden wie Fluor zwei und jede
Bindung zu einem zweiwertigen Liganden wie Sauerstoff vier Elektronen erfordert.

Tab. 2.12 Hyperkoordinierte (hypervalente) Verbindungen der Nichtmetalle (VE = Valenzelektro-
nenzahl).

Koordinations- VE am Verbindung Ungefahre Geometrie
zahl Zentralatom am Zentralatom
2 10 [L]-, XeF, linear
10 SO, gewinkelt
3 12 SO;, S(NR); trigonal-planar
10 OSCl,, OSeF,, [SO;]* trigonal-pyramidal
14 XeO; trigonal-pyramidal
4 10 OPCl, tetraedrisch
12 CL,SO,, [SO,* tetraedrisch
14 [CIO4 tetraedrisch
12 XeF, quadratisch
5 10 PF; trigonal-bipyramidal
12 SOF, trigonal-bipyramidal
12 [SEs]- quadratisch-pyramidal
14 [XeFs] pentagonal planar
6 12 SFq, SeFy, TeFg, [CIF ], oktaedrisch
[BrEg]*, [PFq]", [SiFg]*
14 [SeCly]?, XeFq (verzerrt) oktaedrisch
7 14 IF;, [TeF;], [SbF;]*> pentagonal-bipyramidal
8 16 [TeFg]* quadrat.-antiprismatisch

4 @G. S. McGrady, J. W. Steed, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1938.
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Frither wurde angenommen, dass bei diesen und analogen Verbindungen der Nichtme-
talle die d-Orbitale des Zentralatoms an den 6- und n-Bindungen in dhnlicher Weise be-
teiligt sind wie die s- und p-Orbitale. Zahlreiche theoretische Arbeiten insbesondere zur
Frage der Bindung im Molekiil SF, haben aber gezeigt, dass die 3d-Orbitale wegen ihrer
hohen Orbitalenergie nur in sehr geringem Mafle zur Bindungsenergie des Molekiils bei-
tragen.®> Die Bindungen im SF, und anderen hypervalenten Verbindungen werden des-
halb am besten als Mehrzentrenbindungen beschrieben, worauf im Folgenden genauer
eingegangen wird.

Das Molekiil SF gehort zur Punktgruppe O, und die drei linearen Bindungsachsen
F—S-F definieren zugleich drei kartesische Koordinatenachsen x, y und z. Die Position
der Valenzorbitale von S und F im Energieniveaudiagramm (Abb. 2.39) zeigt, dass fiir ko-
valente Bindungen in erster Linie die Orbitale F(2p) und S(3sp,p,p.) in Frage kommen,
die vergleichbare Orbitalenergien aufweisen, wihrend das 2s-Niveau von Fluor so tief
und die 3d-Orbitale des Schwefelatoms so hoch liegen, dass sie in erster Ndherung ver-
nachldssigt werden konnen. Betrachtet man seitens der Fluoratome zundchst nur dasje-
nige p-Orbital, das o-Symmetrie beziiglich einer FSF-Achse aufweist, sind insgesamt
sechs Fluororbitale mit vier Schwefelorbitalen zu 10 MOs zu kombinieren. In diesen Or-
bitalen befinden sich 12 Elektronen, nimlich sechs vom Schwefel- und je eins von jedem
Fluoratom.

Das kugelformige 3s-AO des Schwefelatoms bildet mit den sechs oktaedrisch angeord-
neten 2p,-AOs der Fluoratome je ein totalsymmetrisches bindendes und antibindendes
MO von a,,-Symmetrie. Dabei tliberlappen jeweils sieben Orbitale (7-Zentren-c-Bin-
dung). Die drei 3p-AOs des S-Atoms konnen dagegen nur mit jeweils zwei Fluororbitalen
iiberlappen, ndmlich mit denen, die auf der Achse des betreffenden 3p-Orbitals liegen.
Die anderen vier F-Orbitale sind jeweils orthogonal zu dem betreffenden Zentralatomor-
bital. Auch hierbei entstehen ein bindendes und ein antibindendes MO. Die entsprechen-
den Energieniveaus sind jedoch dreifach entartet, da in x-, y- und z-Richtung je eine der-
artige 3-Zentren-c-Bindung errichtet wird. Die betreffenden MOs bilden folglich zwei
Energieniveaus von ¢,,-Symmetrie (Abb. 2.38). Weitere bindende oder antibindende MOs
sind mit diesem Satz von Orbitalen nicht mehr méglich, jedoch gibt es noch zwei nicht-
bindende MOs, die durch Linearkombination von je vier F(2p,)-AOs entstehen und die
das zweifach entartete e,-Niveau bilden. Die 12 Valenzelektronen besetzen nun die vier
bindenden und die zwei nichtbindenden MOs, was bedeutet, dass am Schwefelatom tat-
sdchlich nur 8 Elektronen vorhanden sind. Vier Elektronen halten sich in den e,-MOs auf,
die an den Fluoratomen lokalisiert sind. SF ist also nach dieser Analyse kein wirklich
,hypervalentes® Molekiil. Verbindungen wie SF4 werden daher besser als hyperkoordi-
niert bezeichnet.

Die Elektronegativititsdifferenz zwischen Schwefel und Fluor betrdgt 1.5 Einheiten,
was zur Folge hat, dass die soeben konstruierten o-Bindungen stark polar sind. Die Fluor-
atome sind also partiell negativ geladen, wihrend sich auf dem Schwefelatom eine erheb-
liche positive Ladung von mehr als zwei Elementarladungen aufbaut. Dadurch entsteht

4 A. E. Reed, F. Weinhold, J. Am. Chem. Soc. 1986, 108, 3586. C. S. Ewig, J. R. van Wazer, J. Am.
Chem. Soc. 1989, 111, 1552. A. E. Reed, P. von Ragué Schleyer, J Am. Chem. Soc. 1990, 112,
1434. E. Magnusson, J. Am. Chem. Soc. 1993, 115, 1051. J. M. Galbraith, J. Chem. Ed. 2007, 84,
783.
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E

S 6F

Abb. 2.39 Vereinfachtes MO-Diagramm des Molekiils SF, aus der Kombination der 3s- und
3p-AOs(S) und den 2p,-AOs der Fluoratome, die die 6-MOs bilden. Neben dem o,-Niveau sind die
bindende Linearkombination des AOs 3s mit den sechs 2p,-AOs und die Oberfldche des berechne-
ten MOs dargestellt, wobei das Abbruchkriterium einer Elektronendichte von 0.05 e-/A3 entspricht.
Die antibindende Kombination 6,* wird erhalten, indem das Vorzeichen des 3s-AOs vertauscht
wird. Beide MOs sind totalsymmetrisch. Rechts neben dem 6,-Niveau ist eine der drei symmetrie-
dquivalenten, entarteten Linearkombinationen der 3p-AOs des S-Atoms mit je zwei der 2p,-AOs
der F-Atome dargestellt. Es bilden sich das dreifach entartete MO o,(¢,,) und das entsprechende
antibindende MO c,*. Von ¢, ist die berechnete Oberfliche eines der drei entarteten MOs gezeigt
(Abbruchkriterium: 0.08 e/A3).

am Schwefel eine starke Anziehungskraft auf die nichtbindenden Elektronen an den
Fluoratomen, die daher bestrebt sein werden, Elektronendichte auf das Schwefelatom zu
iibertragen. Dafiir gibt es zwei Bindungsmechanismen. Erstens beteiligen sich auch die
parallel zu den FSF-3-Zentren-Bindungen orientierten 2p, -Orbitale der Fluoratome an
der Bindung in den drei 6,-MOs; siche Abbildung 2.40.

Dadurch wird also eine schwache zusitzliche n-Bindung zwischen den F-Atomen und
dem S-Atom gebildet, wodurch sich auch die elektrostatische AbstoBung der gleichnamig
geladenen F-Atome verringert, die wegen der kleinen Valenzwinkel von 90° enger be-
nachbart sind, als dem van DErR WaaLs-Abstand entsprechen wiirde. Zweitens konnen die
nichtbindenden Fluor-Elektronen im e,-Niveau teilweise in diejenigen 3d-AOs des Zen-
tralatoms delokalisiert werden, die die gleiche Symmetrie aufweisen, nimlich d,,, d.. und
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Abb. 2.40 Eines der der entarteten 6, MOs von SF, mit £,-Symmetrie: gezeigt sind die zusitzlichen
n-Wechselwirkungen mit den p,-AOs der F-Atome bei verschiedenen Abbruchkriterien fiir die Be-
rechnung der Orbitaloberfldche. Man kann die Einbindung der parallel zur zentralen FSF-Achse be-
findlichen 2p,-AOs der F-Atome in die Bindung gut erkennen. Allerdings zeigt sich fiir zuneh-
mende Elektronendichte des Abbruchkriteriums, dass die Hauptkomponente dieses MOs klar in der
axialen FSF-c,-Bindung liegt.

d,,. Auch diese koordinativen c-Bindungen sind wegen des grofien Energieunterschiedes
der beteiligten Orbitale sehr viel schwicher als die 6-Bindungen; sie tragen aber auch et-
was zur Bindungsenergie bei. Zusammenfassend kann man also feststellen, dass die Bin-
dungen im SF¢g-Molekiil im Wesentlichen stark polare Mehrzentren-c-Bindungen sind,
denen sich aber in einer Art Riickbindung mehrere schwichere koordinative Mehr-
zentrenbindungen iiberlagern, wodurch ein sehr stabiles Molekiil entsteht.

Hier erhebt sich nun die Frage, warum die Hexafluoride SF,, SeF, und TeF, sehr stabile
Verbindungen sind, wihrend OF¢ nicht existiert. Hierfiir gibt es mehrere Griinde. Das
O-Atom ist viel kleiner als seine hoheren Homologen, weswegen sechs F-Atome auf sei-
ner Oberfldche keinen Platz finden. Mit anderen Worten, in einem oktaedrischen Molekiil
OF¢ mit OF-Kernabstdnden wie im OF, kdme es zu einer so starken Anndherung der ne-
gativ geladenen Fluoratome, dass erhebliche AbstoBungskrifte wirksam wiirden, die zu
einer exothermen Abspaltung von zwei Molekiilen F, unter Bildung von OF, fiihren wiir-
den. Hinzu kommt, dass die Bindungen im Molekiil OF; wegen der geringeren Polaritét
deutlich schwicher wiren als die im SF,. Eine analoge Analyse wie in Abbildung 2.39
zeigt auBerdem, dass die Orbitalenergie des 2s-AO von Sauerstoff mit —31.1 eV so viel
niedriger ist als die Energie der 2p-Orbitale der Fluoratome (—17.4 V), dass eine Wech-
selwirkung zwischen diesen Orbitalen vernachlissigt werden kann. Daher iiberlappen die
o-Orbitale des Fluoratoms nur mit den drei Zentralatom-Orbitalen vom 2p-Typ, wodurch
nur drei bindende neben drei nichtbindenden und drei antibindenden MOs entstehen. Ver-
glichen mit SF, ergibt sich damit ein bindendes Elektronenpaar weniger.

SF, ist thermodynamisch bestindig gegeniiber einer Dissoziation in sowohl SF,+F, als
auch SF,+2F,. Das hypothetische Molekiil H¢S ist dagegen nach ab-initio-MO-Rechnun-
gen energiereicher als seine Zersetzungsprodukte H,S+2H,, d.h. es ist instabil. Das liegt
hauptséchlich an der sehr grolen Bindungsenthalpie von H, (D, = 436 kJ mol1!), die
fast dreimal so grof} ist wie die von F, (D593 = 159 kJ mol!) und die bei Dissoziation
des ,,Superschwefelwasserstoffs* HS freigesetzt wiirde. Auf dhnliche Weise ist Hexame-
thyltellur MegTe, obwohl thermisch recht bestindig, thermodynamisch instabil, sowohl
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im Hinblick auf eine Zersetzung zu Me,Te+Me, als auch gegeniiber Me,Te+2Me,.
Hierfiir ist in erster Linie die hohe Bindungsenthalpie der C—C-Bindung des Ethans
(Me,) (331 kJ mol-') verantwortlich. Diese Betrachtungen lassen verstehen, warum PHs,
CIH; und H,Xe nicht existieren, wihrend PFs, CIF; und XeF, thermodynamisch stabile
Verbindungen sind. Die Isolierung des thermodynamisch instabilen Hexamethyltellur
(Kap. 12.12.4) zeigt jedoch, dass in manchen Fillen die Aktivierungsenthalpie der Zer-
setzungsreaktion so grof ist, dass metastabile Substanzen unter milden Bedingungen in
reiner Form synthetisiert werden kdnnen. Daher gibt es eine groBe Zahl hyperkoordinier-
ter Verbindungen, die im Einzelnen bei den betreffenden Elementen behandelt werden.

SF; ist eine Modellverbindung, deren bindungstheoretische Behandlung sinngemif3
auf analoge Molekiile wie Interhalogenverbindungen, Edelgasverbindungen, Sulfurane,
Phosphorane usw. iibertragen werden kann, die alle nur mit dem Konzept der Mehrzen-
trenbindung verstanden werden kdnnen.*¢ Die Energien der d-Orbitale der entsprechen-
den Zentralatome sind dhnlich hoch wie die von Schwefel, was aus folgenden Promo-
tionsenergien hervorgeht: Um ein 3p-Elektron auf das 3d-Niveau zu bringen, sind beim
Cl-Atom 11.2 eV erforderlich und um beim P-Atom ein 3s-Elektron auf das 3d-Niveau zu
promovieren, muss man 16 eV aufwenden. Die Bindungsenergien kovalenter Bindungen
liegen aber nur im Bereich von 1-5 eV! Man muss daher die Vorstellung aufgeben, dass
fiir n Bindungen in einem Molekiil AB, auch n AOs am Zentralatom nétig seien.

Bei Molekiilen mit n-Bindungen ist die Situation dhnlich. Dies soll am Beispiel des
tetraedrischen Sulfat-Anions erldutert werden, das isoelektronisch ist mit den Ionen
[SO5F], [SiO4)*, [PO,]* und [ClO,]- sowie mit dem Molekiil SO,F,. Wie beim
CH,-Molekiil liegen beim Sulfat-lon zunichst vier o-Bindungen vor, die durch Wechsel-
wirkung der Orbitale 3s, 3p,, 3p, und 3p, des Schwefelatoms mit den 2p,-Orbitalen der
vier O-Atome zustande kommen:
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In dieser Lewis-Strukturformel erfiillt das Sulfat-lon die Oktettregel und ist am elek-
tropositiveren S-Atom doppelt positiv geladen und an den elektronegativeren O-Ato-
men einfach negativ geladen. Die Analyse des vollstindigen MO-Diagramms in Abbil-
dung 2.41 zeigt, dass diese Beschreibung weitgehend korrekt ist: Die vier a,- und 7,-MOs,
die von den 2s-AOs des Sauerstoffs gebildet werden, sind nichtbindend und greifen in
erster Ndherung nicht in die Bindung ein. Die vier 6-Bindungen werden durch das 6.-MO
von a,-Symmetrie, sowie die drei entarteten 6,-MOs von £,-Symmetrie gebildet. Die acht
energetisch hoher liegenden MOs von e-, £,- und #,-Symmetrie sind nichtbindend und ent-
sprechen MO-Darstellungen der nichtbindenden Elektronenpaare an den O-Atomen,
d.h. jedes O-Atom tragt insgesamt drei nichtbindende Elektronenpaare, von denen eines
hauptsachlich 2s-Charakter und zwei hauptsédchlich 2p-Charakter haben.

46 J. Cioslowski, S. T. Mixon, /norg. Chem. 1993, 32, 3209. D. L. Cooper et al., J. Am. Chem. Soc.
1994, 116,4414. G. S. McGrady, J. W. Steed, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1938. J. M. Galbraith,
J. Chem. Educ. 2007, 84, 783.
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Abb. 2.41 MO-Diagramm des Sulfat-Ions: Die unteren vier MOs, die aus den 2s-AOs der O-Atome
gebildet werden sind in erster Ndherung nichtbindend. Die vier 6-Bindungen werden durch die o,-
und c,-MOs gebildet, deren berechnete Oberflichen links neben dem Diagramm dargestellt sind
(Abbruchkriterium: 0.05 e/A3). Das totalsymmetrische 6,-MO entspricht einer Linearkombination
des 35s-AO am S-Atom und von vier 2p-AOs der O-Atome. Die drei entarteten 6,-MOs entsprechen
einer Linearkombination der drei 3p, ,.-AOs am Schwefel mit jeweils vier 2p-AOs der O-Atome.
Beides sind 5-Zentren-Bindungen. Die energetisch hoher liegenden MOs von e-, ¢,- und #,-Sym-
metrie sind nichtbindend und entsprechen einer MO-Darstellung der nichtbindenden Elektronen-
paare an den O-Atomen.

Diese stark polaren o-Bindungen fiihren natiirlich zu einer hohen positiven Ladung auf
dem Zentralatom und daraus entsteht eine starke Anziehungskraft auf die nichtbindenden
n-Elektronen der negativ geladenen O-Atome. Daher ist das System bestrebt, die negative
Ladung auf den O-Atomen zu reduzieren. Dies wird durch folgende Verfeinerung unseres
Modells ermoglicht: Die vier a;- und £,-MOs, die von den 2s-AOs des Sauerstoffs gebil-
det werden, sind nur in erster Ndherung nichtbindend. Sie konnen in gewissem Umfang
auch noch mit den 3s(a,)- und 3p(#,)-AOs des S-Atoms bindend wechselwirken, was zur
Ubertragung von Elektronendichte von O- zum S-Atom fiihrt. Dies folgt aus den berech-
neten Oberfldchen der ;- und #,-MOs (Abbruchkriterium: 0.05 e~ A-3):

ay:
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Zudem konnen die 2p,-AOs der O-Atome mit den 6,*-MOs (#,) der benachbarten SO-
Bindungen tiberlappen, wodurch eine weitere Moglichkeit zur Delokalisierung von Elek-
tronendichte von den Liganden zum Zentralatom entsteht. Daher tiberlagern sich den vier
klassischen 6-Bindungen (o, und 6,,) mehrere schwache - und n-Bindungen, die alle vom
Mehrzentrentyp sind. Es liegt auf der Hand, dass diese komplizierten Verhéltnisse nicht
ohne weiteres in einer Valenzstrich-Formel ausgedriickt werden konnen. Die klassische
Schreibweise flir das Sulfat-Ion
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zeigt jedoch an, dass die SO-Bindungen beziiglich ihrer Bindungsstirke zwischen den
Einfach- und Doppelbindungen liegen. Wir werden hier weiter diese Notation verwen-
den, sind uns aber dartiber im Klaren, dass die letztgenannte Bindung keinen reinen
n-Charakter hat. Die delokalisierte n-Bindung ist vielmehr die Summe {iber alle gezeig-
ten weiteren Wechselwirkungen inklusive der starken CouLomB-Anziehung zwischen
dem positiv geladenen S-Atom und den negativ geladenen O-Atomen.

Die Bindungen in den Molekiilen SO, und SO; konnen in analoger Weise verstanden
werden,*” wenn man jeweils von entsprechenden Modellen ohne n-Bindungen ausgeht.
Das 6-Bindungsgeriist im SO, entspricht dem im H,S-Molekiil (Symmetrie C,,), das im
SO; dem im BF; (Symmetrie Cs,):
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Ab initio MO-Rechnungen haben ergeben, dass die Atome tatsdchlich etwa so geladen
sind, wie diese einfachen Grenzstrukturen es beschreiben. Da aber in beiden Oxiden bei
dieser Betrachtungsweise am positiv geladenen S-Atom noch ein 3p,-Orbital (senkrecht
zur Molekiilebene) unbesetzt ist, kommt es zu einer teilweisen Delokalisierung von nicht-
bindenden n-Elektronen der O-Atome in dieses Zentralatomorbital (koordinative p-p-mt-
Bindung iiber 3 Zentren beim SO, und iiber 4 Zentren beim SO;). Diese n-Bindungen ent-
sprechen denen im O; (Kap. 11.1.3) bzw. im BF; (Kap. 2.4.8). Insgesamt liegen also
neben den stark polaren 6-Bindungen auch noch Mehrzentren-n-Bindungen vor. Ub-
licherweise wird die Stdrke der SO-Bindungen in den beiden Oxiden daher durch fol-
gende Formeln beschrieben:

101
|
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47 T. P. Cunningham et al., J. Chem. Soc. Faraday Trans. 1997, 93, 2247. S. Grabowski et al., Angew.
Chem. 2012, 124, 6880.
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Darin soll zum Ausdruck kommen, dass die Bindungsstérke, charakterisiert beispielsweise
durch die kleinen Kernabstinde (143 pm) oder die hohen Valenzkraftkonstanten, viel
grofer ist als bei einer SO-Einfachbindung, wie sie etwa in Molekiilen wie R—-O—-S—-O-R
vorliegt (dgo = 162 pm fiir R = Me). Die doppelten Valenzstriche ,,=* bedeuten also nicht,
dass Doppelbindungen wie im Ethen vorliegen, sondern dass neben kovalenten ¢-Bin-
dungen noch weitere bindungsverstirkende Wechselwirkungen auftreten, namlich ioni-
sche Anziehung und Mehrzentren-rn-Bindungen. Dass die Angabe eines Bindungsgrades
oder einer Bindungsordnung unter diesen Umsténden sinnlos ist, liegt auf der Hand. Man
spricht daher am besten von Mehrfachbindungen, da man die Zahl der am Zentralatom
vorhandenen Valenzelektronen nicht kennt, wodurch auch der Begriff ,,hypervalent* frag-
wiirdig wird.

Bei den homologen Elementen Se und Te sind die n-Wechselwirkungen mit Sauerstoff-
atomen wegen der unterschiedlichen Grofe der Orbitale und dem daraus resultierenden
kleineren Uberlappungsintegral noch schwicher als beim Schwefel, weswegen diese Ele-
mente die Errichtung von o-Bindungen bevorzugen. SeO, und TeO, sind daher unter
Standardbedingungen polymer, und Verbindungen mit Te=O-Bindungen sind bei 25°C
unbekannt.

2.7 Quantenchemische Berechnung
von Struktur und Eigenschaften von Molekilen

In diesem Abschnitt*® soll qualitativ erldutert werden, wie man heute die Strukturen und
Eigenschaften von Molekiilen und Molekiil-Ionen mit quantenchemischen Methoden be-
rechnet. Rein mathematisch ist dies nicht exakt moglich; dennoch sollen die physikali-
schen Zusammenhinge korrekt erldutert werden, um den Leser mit der Bedeutung der am
haufigsten verwendeten Fachausdriicke vertraut zu machen. Zuerst werden die so ge-
nannten ab initio-Methoden behandelt und dann die fiir vielatomige Teilchen meist ver-
wendete Dichtefunktionalthorie (DFT).

2.7.1 Physikalische Grundlagen: ab initio-Methoden

Die Gesamtenergie eines Teilchens hingt von der Bewegung der Kerne und der Elektro-
nen ab. In der zeitunabhingigen ScHRODINGER-Gleichung wird dies durch den Hamirton-
Operator H beriicksichtigt:4

Hy-Ey

H:  Hamilton-Operator, der auf die Wellenfunktion angewandt wird; entspricht einer
Rechenvorschrift. In der Sprache der Quantenchemie ist dies die Methode, die ein-
gesetzt wird (z.B. das Verfahren nach HARTREE-Fock, d.h. die HF-Methode).

48 Autor dieses Abschnitts 2.7: Prof. Dr. Ingo Krossing, Universitét Freiburg.
49 Physikalische Grundlage des Hamilton-Operators: H= T + ¥, wobei T = Operator der kinetischen
Energie und V' = Operator der potentiellen Energie ist.
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y:  Wellenfunktion (eindeutig, stetig, normierbar); entspricht der mathematischen Be-
schreibung des Aufenthaltsortes der Elektronen und damit der Beschreibung der
Molekiilorbitale.

E_.  Energiceigenwert (skalare Grofe); entspricht den Orbitalenergien der einzelnen
Orbitale.

Selbst fiir kleine Systeme wie [H,]* ist die explizite Behandlung stark erschwert und kann
nur unter Verwendung der Born-OppPENHEIMER-Ndherung der Separierung von Elektronen-
und Kern-Bewegung erfolgen (Abschnitt 2.4.1). Wenn wir geeignete Wellenfunktionen
fiir die Molekiilorbitale finden und uns ein beliebiges Teilchen aus der Anzahl der Atome
und der Elektronen aufbauen, konnen wir fiir eine gegebene Geometrie die SCHRODINGER-
Gleichung mit einer geeigneten Methode (HamiLton-Operator) nédherungsweise l6sen
und erhalten die Energieeigenwerte (Orbitalenergien) fiir alle beteiligten Wellenfunktio-
nen (MOs). Wird nun die Gesamtenergie eines Teilchens als Funktion verschiedener, star-
rer Kernabstéinde berechnet, so entspricht die Struktur mit der minimalen berechneten
Energie aller betrachteten Strukturen einem stabilen Zustand bzw. einer dreidimensiona-
len geometrieoptimierten Struktur des untersuchten Teilchens. Dies ist der generelle Weg,
um von Anfang an, also quasi ab initio und ohne weiteres Vorwissen, Strukturen und
Eigenschaften von Teilchen zu berechnen.

2.7.2 Naherungen far die Wellenfunktion der Molekulorbitale

Die Molekiilorbitale werden nach der im Abschnitt 2.4 erlduterten LCAO-Néherung er-
halten. Im LCAO-Ansatz beschreibt man die Gesamtwellenfunktion (Summe aller MOs)
als eine Linearkombination der Atomorbitale aller beteiligten Atome. Die mathematische
Funktion, die man fiir die AOs einsetzt, wird als Basisfunktion bezeichnet. Der komplette
Satz an Basisfunktionen, der wiederum die Gesamtwellenfunktion beschreibt, wird
Basissatz genannt.

Welche Funktionen werden als Basisfunktionen zur Beschreibung der Bewegung der
Elektronen im Feld der positiv geladenen Atomriimpfe verwandt? Vom theoretischen
Standpunkt aus bieten sich hier SLATER-Funktionen des folgenden Typs an:

STO = N-eton)

Hierbei sind STO ein Slater Type Orbital, N ein Normierungsfaktor (Konstante), o eine
Konstante, die den Verlauf der Funktion beeinflusst, und » der Abstand des Elektrons vom
Kern.

Die STOs beschreiben den spitzen Verlauf der Elektronendichte in Kernnihe und auch
das asymptotische Abklingen weit vom Kern entfernt physikalisch richtig. Leider lassen
sich STOs sehr schlecht integrieren. Daher ist der Zeitaufwand fiir quantenchemische
Rechnungen, die STOs als Basisfunktionen einsetzen, um ein Vielfaches hoher als bei
den im Folgenden besprochenen GTOs (Gaussian Type Orbitals).>°

50 Nur ein kommerziell verfiigbares Programm, die ADF Suite (Amsterdam Density Funktional
Suite of Programs), setzt auf Grund der besseren Beschreibung des Verlaufs der Elektronendichte
durch STOs letztere explizit fiir die Rechnung ein.
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Die von den anderen Programmen als Basisfunktionen eingesetzten mathematischen
Funktionen sind GauB3-Funktionen:

GTO = N-eter)

Der Koeffizient o steuert den Verlauf der GauB3-Funktion: Ein groBer Koeffizient o (z.B.
1000) bewirkt einen sehr spitzen Verlauf, wahrend ein kleiner Koeffizient o (z.B. 1) einen
sehr weiten Kurvenverlauf hervorruft. Vergleicht man den Verlauf der Elektronendichte
eines STOs mit dem eines GTOs in Abhdngigkeit von r, ergibt sich fiir ein 1s-Orbital das
in Abbildung 2.42 gezeigte Bild.

— GTO
——STO

Abb. 2.42 Verlauf der STO- und GTO-Funktionen fiir ein 1s-Orbital bei gleichem Koeffizient o.= 1
(r: Abstand vom Kern).

Es zeigt sich, dass ein einzelnes GTO nicht ausreicht, um den Verlauf der Elektronen-
dichte in einem Atom sauber zu beschreiben. Daher werden die einzelnen Basisfunktio-
nen des kompletten Basissatzes durch eine Linearkombination mehrerer GTOs gebildet
(meist aus 3 bis 9 GTOs mit verschiedenem Koeffizienten o). Dies ist in Abbildung 2.43
fiir das 1s-Orbital des C-Atoms gezeigt; es wird durch eine Linearkombination von 5 pri-
mitiven GTOs angendhert.

In einem Basissatz sind die Koeffizienten o derjenigen primitiven GTOs, die als Line-
arkombination die Basisfunktion bilden, fiir jedes Element optimiert, so dass sich bei ato-
maren Berechnungen optimale Energiecigenwerte (Orbitalenergien) der AOs ergeben.
Die optimierten Koeffizienten oo und die Normierungsfaktoren N sind im Programm ge-
speichert und werden wihrend einer Rechnung nicht mehr veriandert.

Minimaler Basissatz: Wird in einer quantenchemischen Rechnung nur eine Basisfunk-
tion pro besetztem Atomorbital eingesetzt, spricht man von einem minimalen Basissatz.
Diese sind nur noch historisch bedeutsam (z.B. STO-3G).

Split-Valence-Basissdtze: Basisfunktionen, die eine abgeschlossene Schale darstellen,
wie etwa die 1s2-Schale des Boratoms mit einer 1522522p! Konfiguration, sind in guter
Niherung am Atom lokalisiert und haben fast nichts mit der Bindung im Gesamtmolekiil
zu tun. Daher ist es verniinftig, die Elektronen in abgeschlossenen Schalen nur durch eine
einzige Basisfunktion zu beschreiben. Dies ist bei den Valenzelektronen vollig anders:
Hier sollen delokalisierte, oft auch gebogene Bindungen beschrieben werden. Daher
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Abb. 2.43 Linearkombination von fiinf primitiven Gauss-Funktionen (GF) zum 1s-Orbital eines

C-Atoms.

muss der Verlauf der Elektronendichte flexibler gestaltet werden. Man erreicht dies, in-
dem man die AOs der Valenzelektronen mit mehr als einer Basisfunktion beschreibt, etwa
mit zwei oder drei Basisfunktionen, die jeweils einen unterschiedlichen Charakter haben.
Ein Beispiel fiir solch eine Split-Valence-Basis fiir Kohlenstoff sieht folgendermaf3en aus

(SV aus dem Programm Turbomole):

Sbasis
*
AOs c Ahlrichs SV
*
ls — o
238.40169
186.290050
42.2511763
11.6765579

<:::5559305065

0.402451474

2s<
2p <

*

Send

0.130901827

9.46809706
2.01035451

'.547710047
0.152686138

Exponent o

/Zahl und Typ der primitiven GTOs

.545688321E-02
.406384092E-01
.180255939
.463151218
.440871733

OO O oo

1.00000000

1.00000000
0.383878717E-01
0.211170251
0.513281721

1.00000000

praexponentieller Faktor N

GTO = N exp(—ar?)
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In der obigen Datei steht der Koeffizient o am Anfang und als zweiter Eintrag der pra-
exponentielle Faktor V. Beide Werte sind fiir jedes Element optimiert und werden im
Laufe der Rechnung nicht veréndert. Insgesamt hat der SV-Basissatz also neun Basis-
funktionen fiir das Element C, die aus 19 GTOs gebildet werden. Dabei ist zu beriick-
sichtigen, dass die 2p-Funktionen dreifach zéhlen, da in der Datei nicht zwischen den
2p,-, 2p,- und 2p.-Funktionen unterschieden wird. Also muss die Zahl der 2p-Basis-
Sfunktionen und der ihr zugrunde liegenden primitiven GTOs mal drei genommen
werden.

Double-Zeta, Triple-Zeta und weitere Basissdtze: Eine noch bessere Beschreibung
des Verlaufs der Elektronendichte wird erreicht, wenn man jedes AO nicht nur durch
eine Basisfunktion darstellt, sondern durch zwei (DZ, double zeta basis), drei (TZ, tri-
ple zeta basis) oder gar vier Basisfunktionen (QZ, quadruple zeta basis). Dies betrifft
nun nicht mehr nur die Valenzelektronen, sondern alle Elektronen im Molekiil. Natiir-
lich sind TZ-Basen besser als DZ-Basen und QZ-Basen sind besser als TZ-Basen,
da sie den Verlauf der Elektronendichte immer besser beschreiben. Man sagt auch, die
grofleren Basen sind flexibler. Allerdings erfordert dies einen stark erhdhten Rechen-
aufwand.

Polarisationsfunktionen: Wenn zusétzlich eine Basisfunktion mit einer héheren Dreh-
impulsquantenzahl als der zur Beschreibung des Grundzustandes notwendigen zu einem
Basissatz hinzugefiigt wird, spricht man von einer Polarisationsfunktion (Abschnitt
2.4.1). Beispielsweise bendtigt das Element Kohlenstoff im Grundzustand nur s- und
p-Funktionen (Orbitale). Wird trotzdem ein Satz d-Funktionen hinzugefiigt, nennt man
dies polarisieren. Die folgende Grafik zeigt schematisch den Nutzen dieser Polarisation
(zur Verdeutlichung des Effektes ist A recht grof3 gewahlt):

D, 00 o)
® U0 ‘@

Die Polarisationsfunktion wird in der Praxis, anders als in der Grafik oben, nur mit einem
kleinen Gewicht beigemischt (A = 0.01-0.03) und erméglicht die bessere Simulation des
Verlaufs der Elektronendichte in gebogenen Bindungen (z.B. in gespannten Ringen). Die
zusitzliche Rechenzeit fiir diese Modifizierung ist viel kleiner als der groe Nutzen bei
der Berechnung von Molekiilen aller Art. Daher werden heute fast nur noch polarisierte
Basissitze eingesetzt. Die Verwendung von Polarisationsfunktionen bedeutet aber nicht
die Besetzung von d-Orbitalen bei Hauptgruppenelementen wie B, C, N oder O. Es han-
delt sich vielmehr nur um einen mathematischen Trick zur besseren Wiedergabe des Ver-
laufs der Elektronendichte.

stark polarisiertes p-Orbital
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2.7.3 Ab initio-Methoden:
N&herungen fur den HamiLTon-Operator

Im Folgenden sollen die Prinzipien der verschiedenen Methoden (HamiLton-Operatoren)
kurz erldutert werden, ohne auf die dahinter liegende Mathematik einzugehen. Ziel ist es,
die Ergebnisse der Berechnungen auf der Basis der gemachten Niherungen beurteilen zu
konnen.

Korrelationsenergie: Physikalisch miissen in einem Molekiil die Bewegungen aller
Elektronen im Feld der positiv geladenen Atomriimpfe beschrieben werden (Ab-
schnitt 2.4.2). Fiir die Gesamtenergie eines Teilchens gibt es folgende Beitrage (K: Kern,
e: Elektron):

Egesamt = Epot,KK + Epot,Ke+ Epot,ee + Ekin,ee

Im Born-OppPENHEIMER-Bild sind die Kerne ortsfest. Daher sind £, xx und E, k. leicht zu
berechnen. Der Term, der die abstoBende Elektron-Elektron-Wechselwirkung £y .
enthdlt, ist mathematisch beliebig schwierig. Im Prinzip miissen die repulsiven Wechsel-
wirkungen aller delokalisierten Elektronen untereinander beriicksichtigt werden. Den re-
pulsiven Beitrag der Elektron-Elektron-Wechselwirkung nennt man dynamische Elektro-
nenkorrelation. Thn moglichst genau zu beschreiben, ist das Anliegen der korrelierten
Methoden.>! Insgesamt tragt die Korrelationsenergie nur etwa 1 % zur Gesamtenergie eines
Teilchens bei. Allerdings sind es genau diese Betrdge, die sich sehr stark auf die Genauig-
keit einer berechneten Bindungsenthalpie auswirken konnen. Die Vernachldssigung der
Elektronenkorrelation fiihrt teilweise zu Fehlern, die bei elektronisch komplizierten Ver-
bindungen mehrere hundert kJ mol-! oder mehr als 100% der richtigen Bindungsdissozia-
tionsenthalpie betragen kdnnen.

Methode nach Hartree und Fock: Mit diesem Ansatz wird eine einzige elektronische
Konfiguration (meist der elektronische Grundzustand) beschrieben. Im HarRTREE-Fock-
Ansatz (HF) wird E,,, .. durch die Wechselwirkung eines Elektrons mit dem durchschnitt-
lichen elektrischen Feld der tibrigen Elektronen approximiert. Wahrend das Fermi-Loch
durch die Antisymmetrie der Wellenfunktion beriicksichtigt wird — zwei Elektronen glei-
chen Spins miissen in verschiedenen Orbitalen untergebracht sein — wird das Coulomb-
Loch im HF-Ansatz vollstdndig vernachléssigt (es wird ja nur ein Elektron explizit be-
trachtet). Daher wird £, . bei der HF-Methode grundsitzlich unterschitzt. Die Unter-
schitzung der Elektron-Elektron-Abstofung zeigt sich typischerweise in etwa 2—8 pm zu
kurzen Kernabstinden der mit der HF-Methode optimierten Teilchen (Abschnitt 2.7.7).
HF-Rechnungen sind eine sehr schnelle Methode, mit der auch grofle Molekiile aus bis zu
1000 Atomen berechnet werden kdnnen. Sie skaliert in der Rechenzeit etwa linear mit der
Zahl der besetzten Orbitale.

51 Der Begriff Korrelation entstammt der mathematischen Statistik und bedeutet, dass die Vertei-
lungsfunktionen f(x) und g(y) zweier Variablen x und y nicht unabhéngig voneinander sind, son-
dern korrelieren. In unserem Fall korrelieren die Bewegungen der Elektronen. Dabei miissen noch
zwei Spezialfille beriicksichtigt werden, die auf das PAuLI-Prinzip zuriickgehen. Das FErm-Loch:
Zwei Elektronen gleichen Spins (oo oder fB) diirfen sich nicht zur gleichen Zeit am gleichen Ort
aufhalten (orthogonale Wellenfunktionen: fys,*y,dt = 0 bzw. das Uberlappintegral ist 0). Das
Couroms-Loch: Zwei Elektronen ungleichen Spins (o. und B) diirfen sich zur gleichen Zeit am
gleichen Ort authalten, haben dort aber ein Minimum der Wahrscheinlichkeit ihres Aufenthaltes.
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Methode nach Moller und Plesset: Bei dieser Methode wird E,,,, . einfach als Stérung
der ungestorten HF-Wellenfunktion beschrieben. Diese Néherung ist immer dann sehr
gut, wenn das zu untersuchende Teilchen bereits nach der HF-Methode erfolgreich be-
schrieben wurde und die Stérung insgesamt klein ist (etwa 1 % der Gesamtenergie). Man
setzt den HamiLtoN-Operator wie folgt an:

H A= H °+ 7\¢P
H,: gestorter Hamiltonoperator H°: Hamilton-Operator des HF-Bildes
A: skalarer Faktor AP: Storoperator

Die gestorte Wellenfunktion yr, und die gestdrten Energieeigenwerte werden dann durch
eine TavLor-Reihe entwickelt:

0
Wi = g0+ Ay + A2y + = T dy
n=0

E=EQ+MED+NED+ | = Ozo‘,x"EW
n=0
Die in Klammern gesetzten Indizes () mit n = 0—o zeigen dabei ndherungsweise an, wie
viele Elektronen miteinander wechselwirken diirfen. Wird die Reihe nach (z) = (0) und
(1) abgebrochen, entspricht dies explizit der HF-Methode (Bewegung eines Elektrons im
durchschnittlichen Feld aller tibrigen Elektronen). Wird die Reihe nach (n) = (0), (1) und
(2) abgebrochen, wird erstmals explizit eine Elektron-Elektron-Wechselwirkung bertick-
sichtigt. Man nennt diese Methode dann ,,MP2*. Fiir die MP2-Energie gilt:

EMP2 = FO) + E() + FQ) = EHF 4+ FQ)

Wird die Reihe nach der 3-Elektronen-Wechselwirkung (3) abgebrochen, nennt man sie
MP3 usw. Werden explizit alle (n) Elektron-Elektron-Wechselwirkungen beriicksichtigt,
dann entspricht EMPx der Energie des Full-CI (siehe unten). Zwei Spezialfille sind fiir
jede MP-Methode zu beriicksichtigen: Die Option MPx(full) (x =2, 3, ...) bedeutet, dass
auch Elektronen aus abgeschlossenen Schalen fiir die Korrelation beriicksichtigt werden.
Dies widerspricht der chemischen Erfahrung, da Elektronen in abgeschlossenen Schalen
eigentlich nicht zur Bindung beitragen. Die Option MPx(FC) andererseits bedeutet, dass
Elektronen in abgeschlossenen Schalen (FC steht fiir frozen core) nicht fiir die Korrela-
tion herangezogen werden. Anders formuliert: Nur Valenzelektronen, die normalerweise
fiir den Aufbau der Bindungen verantwortlich sind, werden fiir die Korrelation bertick-
sichtigt. Das MP2(FC)-Verfahren ist heute bei allen quantenchemischen Programmen
die Standard-Option, da mit verniinftigem rechnerischen Aufwand viele Defizite der HF-
Methode ausgeglichen werden. MP2(FC)-Rechnungen skalieren in der Rechenzeit etwa
mit der vierten Potenz der Zahl der besetzten Orbitale.

Es sei aber angemerkt, dass MPx-Methoden nur funktionieren, wenn die Stérung klein
ist, d.h. wenn die HF-Rechnung bereits eine gute Nidherung fiir die zu untersuchenden
Teilchen ist. Notorische Problemfille sind Teilchen mit teilweise besetzten nd-Orbitalen
(n=3-5).

Typischerweise wird E . aufgrund der unvollstindigen Beschreibung der Elektron-
Elektron-Repulsion in der MP2-Methode tiberschétzt. Dies fiithrt zu Kernabstinden, die
um 2-5 pm zu lang sind. Im Gegensatz zur HF-Methode, werden mit MP2 aber auch dis-
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persive (VAN DER WAALS-)Wechselwirkungen erfasst. Gegenwértig konnen Verbindun-
gen bis zu einer Grofe von etwa 50 Nichtwasserstoffatomen mit MP2 berechnet werden.

Konfigurationswechselwirkung: Ein Defizit der HF-Methode ist, dass ein Teilchen nur
durch eine einzige elektronische Konfiguration beschrieben wird, d.h. nur eine einzige
Besetzung der MOs ist zuldssig. Man nennt sie daher auch eine Ein-Determinanten-Me-
thode, da eine elektronische Konfiguration jeweils iiber eine Determinante beschrieben
wird (Srater-Determinante). Dies trifft auf viele Molekiile auch zu und die Strukturen
und Eigenschaften eines Molekiils werden oft zu 97 bis 99 % durch die Determinante des
elektronischen Grundzustandes bzw. einer Konfiguration erfasst.

Allerdings ist es fiir elektronisch komplizierte Verbindungen, fiir einige anorganische
Molekiilverbindungen, fiir offenschalige Systeme sowie fiir hochgenaue Rechnungen
notwendig, auch andere Konfigurationen zu beriicksichtigen (siche Abbildung 2.44).

a) b) c) d)

o S w0 T
Abb. 2.44 Schematische Darstellung der Grundkonfiguration (\P°, a) und einer einfach (\P'S, b),
zweifach (WP, ¢) bzw. dreifach (7, d) substituierten Konfiguration.

Insgesamt kann man dann die exakte Grundzustands-Wellenfunktion y wie folgt formu-
lieren:

y=cOlyl+csys+cPyl+cTyT+. ... ...

Dabei haben die angeregten Konfigurationen meist ein geringes Gewicht (zwischen 0
und 5 %). Trotzdem ist ihre Berlicksichtigung in vielen Fillen notwendig; oft reichen aber
bereits Einfach- und Zweifachanregungen aus. Man nennt dies die Methode der Konfigu-
rations-Wechselwirkung (Cl, configuration interaction). Werden alle theoretisch mog-
lichen Konfigurationen berticksichtigt, wird dies als Full-CI bezeichnet und entspricht
in etwa der gegenwartig fiir sehr kleine Systeme erreichbaren maximalen Rechengenau-
igkeit. Durch die Wechselwirkung der elektronischen Konfigurationen wird explizit die
Elektron-Elektron-Wechselwirkung £, .. sehr genau erfasst. Daher konnen auch schwie-
rige Systeme (offenschalige Systeme, schwach gebundene Teilchen, vaN DER WAALs-
Komplexe etc.) sicher mit dieser Methode berechnet werden. Allerdings ist diesen Me-
thoden eigen, dass sie relativ gro3e (flexible) Basissdtze bendtigen, um bei sinnvollen
Rechenwerten zu konvergieren. Aufgrund der Beriicksichtigung vieler Konfigurationen
in Kombination mit groen Basissétzen ist das Full-CI-Verfahren sehr rechenaufwendig
und fiir gréBere Systeme nicht realisierbar. Daher bricht man in der Praxis bei Zwei- bis
Vierfachsubstitutionen ab. Es gibt zwei verwandte Methoden, die in der Literatur regel-
miBig zur Erzielung hochgenauer Ergebnisse eingesetzt werden:
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Quadratische Konfigurationswechselwirkung QCI: Die nachgestellten Buchstaben S,
D, T, oder O bedeuten den Einschluss von Ein-, Zwei-, Drei- oder Vierfachanregungen.
QCISDT bedeutet also eine quadratische Konfigurationswechselwirkung mit Ein-, Zwei-
und Dreifachanregungen.

Gekoppelte Paar-Theorie (CC, coupled cluster): S, D, T, etc. symbolisieren wieder den
Grad der berticksichtigten Anregungen. Beispiel CCSD(T): Coupled cluster mit Ein-,
Zwei- und Dreifachanregungen.

Beide Methoden sind sehr rechenaufwendig und es scheint sich die CC-Methode als
das etwas bessere Modell herauszukristallisieren. Beide Methoden skalieren in der Re-
chenzeit etwa mit der siebenten Potenz der Zahl der besetzten Orbitale. Dies bedeutet in
der Praxis eine Obergrenze von Molekiilen aus 10 bis 15 Atomen, die mit diesen Metho-
den untersucht werden konnen. Sie werden oft als Referenzwerte zur Kalibrierung ein-
facher Modelle eingesetzt.52

2.7.4 Ab initio-Methoden:
Das Basissatz- und das Korrelations-Limit

Die Qualitdt von Basissitzen wird immer besser, je flexibler diese die Verteilung der
Elektronendichte in einem Molekiil beschreiben. Daher sind polarisierte Basissitze im-
mer besser als minimale Basen. Im Grenzfall unendlich flexibler Basissitze erreichen
diese dann die methodenabhéngig beste berechenbare Energie, das Basissatzlimit. Besser
kann ein Molekiil mit einer gegebenen Methode beziiglich seines Basissatzes nicht be-
rechnet werden. Ganz analog zum Basissatz-Limit kann man auch fiir die dynamische
Elektronen-Korrelation ein Limit definieren (Korrelationslimit). Beide Groflen (Korrela-
tion und Basissatz) tragen im Wechselspiel zur Qualitdt der Rechnung bei.

Korrelierte ab initio-Methoden konvergieren wesentlich langsamer als HF- oder DFT-
Rechnungen. Letztere sind bei einer guten TZ-Basis mit d- und f~Polarisationsfunktionen
meist sehr nahe am Basissatz-Limit. MP2 bendtigt oft schon eine QZ-Basis, um an das
Basissatz-Limit zu gelangen. Elektronisch delikate Teilchen, die hochkorrelierte Metho-
den bendtigen, erfordern meist sehr groe und flexible Basissédtze und vice versa. Fiir
reale Systeme wendet man in der Praxis meist MP2- und DFT-Methoden (Abschnitt 2.7.5)
mit DZ- und TZ-Basen an. CCSD(T)-Rechnungen werden fiir Modellsysteme als Refe-
renz verwendet; dabei werden Basissétze bis zu QZ, 5Z und manchmal auch gréBer ein-
gesetzt.

52 Exakte experimentelle thermodynamische Daten findet man in der Datenbank des NIST (Natio-
nal Institut of Science and Technology) unter http://webbook.nist.gov/chemistry/. Es handelt sich
um eine iiber die Summenformel durchsuchbare Datenbank. Eine weitere Datenbank fiir experi-
mentelle Referenzwerte und Hilfe bei der Computerchemie ist die Computational Chemistry
Comparison and Benchmark DataBase: http://srdata.nist.gov/cccbdb/.
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2.7.5 DFT-Methoden

HouengerG und Konn zeigten 1964, dass die Energie eines elektronischen Systems als
Funktion der Elektronendichte p ausgedriickt werden kann. Die exakte mathematische
Formulierung der Dichtefunktionaltheorie geht auf Arbeiten von Koun und SHam zuriick:

Eel(p) = Exine (p) + Epot,ee (p) + J.Epot,eK (r)p(r)dr
e =Elektron;, K =Kern; a=Abstand vom Kern

Diese Gleichung ist exakt giiltig. Problematisch und fiir eine weite Verbreitung hinderlich
ist ihre mathematische Struktur. DFT- und HF-Theorie haben eine gemeinsame Basis, die
bei der Betrachtung der Gesamtenergie eines Teilchens im Grundzustand klar wird:

EEFT = Ekin,e + Epot,eK + Epot,ee + Ex + Ec

Eine: kinetische Energie der Elektronen

Epoex: potentielle Energie der Elektronen im Feld der positiv geladenen Atom-
rimpfe

Epotce: potentielle CouLomB-Energie der Elektron-Elektron-WW

E: Austauschenergie (FErmi-Korrelation), d.h. Elektronen gleichen Spins diir-
fen sich nicht am selben Ort authalten.

E;: Korrelationsenergie der dynamischen Elektronen-Korrelation. Diese ist
fiir die exakte Grundzustandsenergie E, eines Teilchens als E, = E, — EHF
definiert.

Aus dieser Betrachtung erkennt man, dass die HF-Theorie ein Spezialfall der DFT ist, bei
dem E, = 0 ist. Ebenso ist ersichtlich, dass die Elektronenkorrelation in der DFT im Ge-
gensatz zur HF-Theorie in gewissem Umfang enthalten ist. Zur Berechnung von EPFT als
Funktion der Elektronendichte stellen £, und £, die grofiten Probleme dar. Man fasst sie
auch als £, zusammen:

E.=E,+E,

Im Folgenden erwihnen wir zwei Modelle, die den Verlauf Elektronendichte beschrei-
ben: Bei der lokalen Dichteapproximation (LDA) wird ein homogenes Elektronengas
gleich bleibender Dichte um die Kerne herum verteilt. Dies hat eine deutliche Unterschit-
zung von E, und eine sehr starke Uberschitzung von E, zur Folge. Fehlerkompensation
fiihrt dennoch oft zu brauchbaren Ergebnissen. Die gradientenkorrigierte Dichteapproxi-
mation (GGA) andererseits beriicksichtigt das Abklingen der Elektronendichte von Kern-
néhe zu Kernferne durch eine stetige Abnahme der Elektronendichte, eben dem Gradien-
ten der Elektronendichte. Die Gradientenkorrektur fiihrt zu einer deutlich verbesserten
Beschreibung von E, und E..

Hybrid HF-DFT-Funktionale: Eine weitere Verbesserung der Genauigkeit der DFT-
Methoden sind die sogenannten Hybrid-Funktionale. Wir haben zuvor gesehen, dass man
formal

EDFT=FWF+E und E =E, +E,

setzen kann. Daraus wiirde folgen, dass man einfach die im HF-Formalismus beschrie-
bene Austauschenergie £, zur Berechnung der Energie EDFT einsetzt und £, aus der DFT
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verwendet. Dies ist zwar gegeniiber der reinen HF-Methode ein erheblicher Fortschritt in
der Qualitit der Berechnung, allerdings immer noch schlechter als die GGA-Approxima-
tion. Insgesamt hat sich herausgestellt, dass die exakte HF-Austauschenergie £, nur
zu etwa 20-25 % dem E$GA hinzu gemischt werden sollte. In einem Ansatz von PERDEW,
Beckk und ErnzERsHOF kann dies wie folgt beschrieben werden:

Ehybrid = EGGA + (.25 (EHF — FGGA)

Wie viel EHF und nach welchem Schema es beigemischt wird, wurde empirisch an Trai-
nings-Molekiilsdtzen optimiert.53 Gegenwartig werden iiberwiegend GGA- und HF-DFT-
Methoden eingesetzt. Eine Ubersicht findet sich in Tabelle 2.13.

Tab. 2.13 Ubersicht iiber gingige DFT-Methoden.

GGA-Funktionale Hybrid-Funktionale

B-P86 (oft auch B§8P86 genannt) B3-LYP

B-LYP B3-PWOl

PBE PBE-0 (oft auch PBE1-PBE genannt)

Mit diesen sechs Methoden sind viele der Literaturstellen, in denen DFT-Rechnungen
beschrieben werden, erfasst. Der Strich zwischen den beiden Teilen wie in B-P86 sym-
bolisiert die Trennung zwischen Austausch- (B) und Korrelationsmethode (P86). Die
Buchstaben/Zahlen-Kombinationen sind Kiirzel fiir Namen und Jahreszahlen, die mit den
entsprechenden Methoden verbunden sind.>* BP86 ist immer noch die am weitesten ver-
breitete GGA-Methode. Insgesamt gilt folgende Abstufung in der Qualitit der DFT-
Rechnungen:

LDA << GGA < HF-DFT

DFT-Rechnungen sind nur wenig aufwendiger als HF-Rechnungen und skalieren bei den
neuen Programmpaketen auch in etwa linear mit der Zahl der besetzten Orbitale, so dass
Teilchen bis zu einer Grofle von etwa 1000 Atomen berechnet werden kénnen. Demge-
geniiber ist der Rechenaufwand fiir die Hybrid-Methoden HF-DFT deutlich héher und
die maximal zugéngliche Teilchengrof3e betragt etwa 200 Atome.

33 Trainings-Molekiilsétze sind der G2- und der G3-Satz von Molekiilen (J. A. Pople et al., J. Chem.
Phys. 1998, 109, 7764). Von allen aufgefiihrten Teilchen sind die Atomisierungsenergien, Proto-
nenaffinititen, lonisierungsenergien, Elektronenaffinititen, Strukturen und Schwingungsfre-
quenzen aus experimentellen Messungen hochgenau bekannt.

54 B88-P86: BEckes GGA-Austausch-Funktional von 1988 (A. D. Becke, Phys. Rev. A 1988, 38,
3098) zusammen mit PERDEWs Korrelationsfunktional von 1986 (J. P. Perdew, Phys. Rev. B 1986,
33, 8822). B3—LYP: Beckes 3-Parameter Austausch-Funktional (A. D. Becke, J. Chem. Phys.
1993, 98, 5648) mit dem Korrelationsfunktional von LEg, PARR und Yanc (C. Lee, W. Yang, and
R. G. Parr, Phys. Rev. B 1988, 37, 785).
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2.7.6 Ablauf einer quantenchemischen Geometrieoptimierung

Jede quantenchemische Rechnung beginnt mit der Definition einer dreidimensionalen
Start-Geometrie des zu untersuchenden Teilchens. Danach wird festgelegt, wie viele
Elektronen zu diesem Teilchen gehoren und welcher Basissatz (Wellenfunktion) einge-
setzt werden soll. Im LCAO-Ansatz miissen wir dann jedem erzeugten delokalisierten
MO eine Start-Orbitalenergie zuordnen, d.h. einen Eigenwert der Energie. Diese kon-
nen entweder verniinftig geraten werden oder durch eine kurze semiempirische Rech-
nung wie die Extended-HUckeL-Methode als Startwert ndherungsweise berechnet wer-
den. In der anschlieBenden SCF-Rechnung, werden nun im Rahmen der gewéhlten
Methode die Koeffizienten der AOs variiert, bis die Gesamtenergie einem Minimum
entgegen strebt (Abbruchkriterium). Die Wellenfunktion ist nun selbst konsistent und
entspricht der elektronischen Struktur des Teilchens im Bild der Methode mit der gege-
benen Startgeometrie. Dieser Schritt wird eine Einzelpunkt- oder single-point-Rech-
nung genannt.

Im néchsten Schritt wird der Energiegradient bei Variation der Ortskoordinaten der
Kerne ermittelt, also d£/dxdydz. Sofern der Gradient kleiner als ein vorgegebenes Limit
ist (z.B. 0.000001 H A-1; 1 H =1 HARTREE = 2625.51 kJ mol-!), wird die Optimierung ab-
gebrochen und man erhilt einen stationdren Punkt auf der Hyperfliche der potentiellen
Energie eines Teilchens. Ist der Gradient zu grof3, wird die Startstruktur variiert und der
SCF-Prozess beginnt von vorne, bis der Energiegradient kleiner als das Abbruchkrite-
rium ist. Im Anschluss wird an dem stationdren Punkt eine Frequenzrechnung durchge-
fiihrt. Ist die optimierte Struktur ein wahres Minimum, sind die Eigenwerte aller Normal-
schwingungen real. Man kann sich das folgendermalen verdeutlichen: Die Hyperflache
der potentiellen Energie eines Teilchens (PES, potential energy surface) hat genau so
viele Dimensionen oder Freiheitsgrade F, wie dieses Teilchen Normalschwingungen auf-
weist:

F=3n-6 (nicht lineare Molekiile)
F=3n-5 (lineare Molekiile)

Dabei ist n die Anzahl der Atome. Wird eine der berechneten Frequenzen bzw. Normal-
schwingungen imagindr, bedeutet dies, dass bei einer Auslenkung der Atome des Mole-
kiils in Richtung dieser Schwingung die potentielle Energie des Teilchens abnimmt. Dies
kann bei einem wahren Minimum natiirlich nicht eintreten. In einem wahren Minimum
lenken die Normalschwingungen die Ortskoordinaten der Atome so aus, dass die poten-
tielle Energie des Teilchens immer zunimmt.

2.7.7 Qualitat von Geometrieoptimierungen
am Beispiel von P, und S,;N,

Zur Demonstration der unterschiedlichen Qualitét verschiedener Rechenverfahren wur-
den die Strukturen der beiden clusterartigen Molekiile P, (7, Abb. 2.33) und S,;N, (D,q,
Abb. 12.10) mit verschiedenen Methoden und sukzessiv flexibler werdenden Basissédtzen
(DZ bis QZ) berechnet (Tabelle 2.14). Mit der QZ-Basis ist man bereits dicht am Basis-
satzlimit. Daher geben die QZ-optimierten Geometrien die Struktur der beiden Mole-
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kiile nahe dem Methodenlimit wieder. Besonders das S,N, mit seinen zwei langen und
schwachen SS-Bindungen von etwa 260 pm ist dabei ein Priifstein fiir die Giite der Rech-
nungen.>’

Tab. 2.14 Geometrien von P, (7;) und S,N, (D,4), berechnet mit den Methoden HE, MP2,
CCSD(T), BP86, B3LYP und PBEO unter Verwendung von DZ-, TZ- und QZ-Basissitzen.

Basis HF MP2 CCSD(T) BP86  B3LYP PBEO exp.
ab initio DFT HF-DFT
P, Dz dpp 2189 2209 2225 2232 2223 220.1
TZ dpp  218.1 220.8  221.8 2223 2215 219.4 221.0
QZ dpp 2172 2193 2204 2212 2204 218.3
SN, Dz dey 1604 165.4 164.8 165.8 164.3 162.8
dss  261.0  319.6 2855 290.5 2877 277.0
TZ dgy  160.1 164.2 164.0 164.9 163.4 162.2 162.9
dss 2453 3023  266.8 276.6  275.0 261.2 259.7
QZ dey  159.7 162.6 163.5 162.1 161.0
dss  244.6  299.0 276.4 2745 260.6

Aus den Werten in Tabelle 2.14 folgt, dass die Kernabstinde der normalen Bindungen
(PP und SN) durch HF-Rechnungen etwas unterschétzt werden; dies ist aufgrund der Ni-
herung auch zu erwarten (Betrachtung eines Elektrons im durchschnittlichen Elektronen-
gas aller anderen). Die MP2-optimierten Geometrien korrigieren diesen Fehler bereits
recht gut, aber die besten Ergebnisse liefert die aufwendigste Methode CCSD(T). Erst bei
Betrachtung der schwachen SS-Bindung fallen groe Unterschiede auf: Die HF-Theorie
mit einer DZ-Basis sagt den SS-Abstand zufillig korrekt vorher; mit besseren TZ- und
QZ-Basissitzen unterschitzt die HF-Methode diese Abstinde aber um etwa 15 pm, d.h.
die HF-Theorie ist keine gute Methode zur Beschreibung der Bindungen im S,N,. Daher
ist die Beriicksichtigung der dynamischen Elektronenkorrelation durch die MP2-Me-
thode auch nicht erfolgreich und alle MP2-Kernabstinde sind deutlich zu grof3. Erst
CCSD(T)-Rechnungen mit einer TZ- oder QZ-Basis geben wieder gute, mit dem Expe-
riment tibereinstimmende Abstinde.

Hingegen sind die Abweichungen der DFT-Geometrien vom Experiment nicht so dras-
tisch. Beim Ubergang von der TZ- zur QZ-Basis findet kaum noch eine Verinderung
statt. Dies zeigt, dass die DFT- oder HF-DFT-Methoden bereits mit einer TZ-Basis in der
Nihe des Basissatzlimits sind. Besonders die PBEO-Methode meistert alle Klippen der
Rechnung bravourés und liefert fiir S;N, eine Geometrie, die sich nur noch sehr unwe-
sentlich vom Experiment unterscheidet.

55 W. Scherer et al., Chem. Commun. 2000, 635.
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2.7.8 Berechnung physikalischer Messgrof3en

Fiir den priparativ arbeitenden Chemiker sind besonders die einer Reaktion zugrunde lie-
gende Thermodynamik sowie die Vorhersage von experimentell zugénglichen Messgro-
Ben zur Syntheseplanung hilfreich.

Prinzipiell approximiert jede quantenchemische Rechnung die Teilchen in der Gas-
phase im Vakuum bei einer Temperatur von 0 K. Da aber bei der Strukturoptimierung im
letzten Schritt das Schwingungsspektrum des betrachteten Molekdils berechnet wird, kon-
nen unter Zuhilfenahme der statistischen Thermodynamik und der ebenfalls berechneten
Nullpunktsenergie (Kap. 4.2.1) die Enthalpie A und die GiBes-Energie G fiir Standard-
und Nicht-Standard-Bedingungen berechnet werden. Seit einigen Jahren kénnen durch
die Verwendung von Solvensmodellen auch Losungsmitteleffekte beriicksichtigt werden
(COSMO, PCM, IPCM oder SCIPCM-Modelle).>¢ Insgesamt kann also die einer mole-
kularen Reaktion zugrundeliegende Thermodynamik durch quantenchemische Rechnun-
gen in verschiedenen Phasen zumindest nachvollzogen werden und mit etwas Erfahrung
kann man sich auch an die Vorhersage von Reaktionen wagen.>’

Weiterhin ist die Vorhersage physikalischer Observabler moglich. So lassen sich
Schwingungsspektren und IR-Intensititen, NMR-Spektren und Kopplungskonstanten,
EPR-Spektren und Hyperfeinkopplungskonstanten, UV/VIS-Spektren und Oszillator-
stirken des Uberganges, Polarisierbarkeiten und Dipolmomente mit recht guter Genauig-
keit schon aus einfachen DFT- oder MP2-Rechnungen erhalten. Zudem konnen die an
einer Reaktion beteiligten MOs visualisiert werden.

56 J. Tomasi, B. Mennucci, R. Cammi, Chem. Rev. 2005, 105, 2999.

57 'W. J. Hehre, L. Radom, P. v. R. Schleyer, J. A. Pople, Ab initio Molecular Orbital Theory, Wiley,
New York, 1986. E. Jensen, Introduction to Computational Chemistry, Wiley, Chichester, 1999.
W. Koch, M. C. Holthausen, 4 Chemist’s Guide to Density Functional Theory (2nd ed.), Wiley-
VCH, 2001.






