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4 Bindungseigenschaften

4.1 Allgemeines

In den vorstehenden Kapiteln wurden die Theorien der verschiedenen Typen chemischer
Bindungen dargelegt. Bisher ist aber nicht die Frage gestellt worden, wie eigentlich eine
kovalente Bindung zu definieren und innerhalb eines Moleküls abzugrenzen ist. Die
IUPAC-Definition1 lautet: There is a chemical bond between two atoms or groups of
atoms in the case that the forces acting between them are such as to lead to the formation
of an aggregation with sufficient stability to make it convenient for the chemists to con-
sider it as an independent molecular species. In diesem Zusammenhang stellen sich aber
weitere Fragen:

(a) Haben alle kovalenten Bindungen gleiche oder ähnliche Eigenschaften?
(b) Welche messbaren Unterschiede gibt es zwischen verschiedenen σ-Bindun-

gen und zwischen σ- und π-Bindungen?
(c) Wie kann man die unterschiedliche Reaktivität kovalenter Bindungen ver-

stehen?

Zur Beantwortung dieser Fragen ist es zweckmäßig, möglichst viele experimentelle Mes-
sungen an kovalenten Bindungen vorzunehmen, die Messwerte zu vergleichen und mit
Hilfe der theoretischen Bindungsmodelle zu interpretieren. Es ergibt sich dabei, dass eine
kovalente Bindung zwar ein Teil eines Moleküls ist, dass die Abgrenzung dieses Teils
gegen den Rest des Moleküls aber nahezu unmöglich ist, da das gesamte Molekül die
Eigenschaften einer bestimmten Bindung beeinflusst. Bei einer genaueren Betrachtung
zeigt sich nämlich, dass die Elektronendichte in einer Bindung von der Konfiguration al-
ler übrigen Elektronen abhängt, zumindest aber von denen, die der Bindung unmittelbar
benachbart sind.

Experimentell direkt oder indirekt zugängliche Bindungseigenschaften sind die Bin-
dungsenthalpie (B.E.) und die Dissoziationsenthalpie (D), der Gleichgewichtskern-
abstand (d) und die Valenzkraftkonstante (fr). Diese Größen und Begriffe sollen im Fol-
genden erläutert werden. In diesem Zusammenhang interessieren auch noch die Begriffe
Bindungsgrad und Bindungsordnung. Für qualitative Betrachtungen sollen diese oft ver-
wendeten Begriffe hier vorläufig so verstanden werden, dass bei einer Einfachbindung
nur σ-Bindungen vorliegen, während bei einer Doppelbindung zusätzlich eine ungefähr
gleich starke π-Bindung vorhanden ist. Bei einer Dreifachbindung gibt es zusätzlich
zum σ-System zwei π-Bindungssysteme vergleichbarer Stärke in zwei zueinander senk-
rechten Ebenen. Klassische Beispiele dafür sind Ethan H3C–CH3, Ethen H2C=CH2 und
Ethin HC≡CH. Oft sind Bindungen nach ihren Eigenschaften aber als von mittlerer
Stärke einzustufen, wofür sowohl ein geeignetes Symbol als auch ein gängiger Begriff

1 IUPAC: International Union of Pure and Applied Chemistry
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fehlen.2 Ein Beispiel ist das Thionylchlorid Cl2SO, dessen SO-Bindung weder „einfach“
noch „doppelt“, sondern von mittlerer Stärke ist („Mehrfachbindung“). In solchen Fäl-
len kann man sich mit folgender Schreibweise behelfen:

Der Doppelpfeil ↔ ist aus der Valenzbindungs(VB)-Theorie entlehnt, in der eine Reso-
nanz oder Mesomerie zwischen Strukturen verschiedener Elektronenverteilung aber glei-
cher Kernanordnung postuliert wird, um die wirklichen Verhältnisse zu beschreiben.

4.2 Bindungsenthalpie und Dissoziationsenthalpie

4.2.1 Zweiatomige Moleküle

Zunächst sei die Bildung eines zweiatomigen Moleküls AB aus den gasförmigen Atomen
A und B betrachtet, die je ein halbbesetztes Atomorbital (AO) aufweisen sollen (z.B. F
und Cl):

Bei der Annäherung von A an B ändert sich die Energie des Systems entsprechend der in
Abbildung 4.1 dargestellten Kurve. Diese Funktion ergibt sich aus der Überlagerung von
Anziehungs- und Abstoßungskräften, wobei die Anziehung bei mittleren Kernabständen
und die Abstoßung bei kleinen Abständen überwiegt. Die Anziehungskräfte folgen aus
der elektrostatischen Anziehung aller ungleichnamigen Ladungen und der quantenme-
chanischen Wechselwirkung aufgrund einer positiven Überlappung teilweise besetzter
Orbitale, während die abstoßenden Kräfte auf der Abstoßung gleichnamiger Ladungen,
dem PAULI-Verbot, der Besetzung antibindender Molekülorbitale mit Elektronen und dem
Anstieg der kinetischen Energie der Elektronen bei der Bindungsbildung beruhen. Insbe-
sondere der letztgenannte Effekt ist für den Wiederanstieg der Energie bei kleinen Kern-
abständen verantwortlich, während die Kernabstoßung erst bei sehr kleinen Werten von R
dominiert. Die oft als Potentialkurve bezeichnete Funktion in Abbildung 4.1 gibt also die
Gesamtenergie des Systems (A,B) wieder und nicht nur die potentielle Energie.

Bei sehr großem Kernabstand ist die Energie definitionsgemäß Null. Im Gleichge-
wichtszustand, d.h. im Energieminimum, hat das Molekül den Kernabstand d. Die dem
Energieminimum entsprechende Energie heißt Bindungsenergie (B.E.), wofür in der
Spektroskopie das Symbol De verwendet wird (der Index e steht für equilibrium).3 Da bei
entsprechenden Experimenten aber der Druck (und nicht das Volumen) konstant gehalten
wird, handelt es sich bei B.E. und De in der Praxis um Enthalpien, die nur bei 0 K mit den

2 Es gibt für die unterschiedlich starken und unterschiedlich polaren kovalenten Bindungen in Mo-
lekülen keine einfachen Notationen.

3 In der Spektroskopie wird für den Kernabstand im Energieminimum das Symbol Re oder re ver-
wendet.
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Energien identisch sind. Wir werden daher von nun an den Begriff Bindungsenergie
durch Bindungsenthalpie ersetzen, obwohl in der Literatur in diesem Zusammenhang
häufig von Energie gesprochen wird.

Bei der Vereinigung von A und B zu AB wird nicht die gesamte Bindungsenthalpie frei,
sondern ein etwas geringerer Betrag. Der abgegebene Enthalpiebetrag heißt Dissoziati-
onsenthalpie und erhält das Symbol D mit dem Index der absoluten Temperatur, bei 0 K
also D0. Die Differenz B.E.–D0 heißt Nullpunktsenergie, weil diese Energie auch bei 0 K,
wenn alle Translations- und Rotationsfreiheitsgrade eingefroren sind, im Molekül als
Schwingungsenergie4 verbleibt. Diese Nullpunktsenergie ist eine Folge von HEISENBERGs
Unschärferelation. Die Energie der Nullpunktsschwingung beträgt für ein einzelnes Mo-
lekül 1–2 hν, wobei h PLANCKs Konstante und ν die Frequenz der Grundschwingung des Mo-
leküls AB ist. Die Schwingungsfrequenz ν kann aus dem Schwingungsspektrum (Infra-
rot- oder Ramanspektrum) ermittelt werden (Abschnitt 4.4). Im Falle des H2-Moleküls
erhält man für 1 mol (NA = AVOGADROs Konstante):

Damit ergibt sich die Bindungsenthalpie zu:

4 Bei der Anregung von Schwingungen ändert sich das Volumen nicht, sodass Energie und Enthal-
pie identisch sind. Daher werden hier die traditionellen Begriffe Nullpunktsenergie und Schwin-
gungsenergie beibehalten. Zur Frage, ob man die Bindungsenergie oder die Bindungsenthalpie
zur Charakterisierung von kovalenten Bindungen verwenden soll, siehe R. S. Treptow, J. Chem.
Educ. 1995, 72, 497.

Do B.E. ( )De

d

R0

E
A     B               A   +   B

Abb. 4.1 Energieverlauf für die Annäherung zweier Atome A und B unter Bildung einer kovalenten
Bindung im Molekül AB (R: Kernabstand d: Gleichgewichtskernabstand, fr: Valenzkraftkonstante =
Krümmung im Energieminimum, Do: Dissoziationsenthalpie bei 0 K, B.E.: Bindungsenthalpie).

h � NA = 0.5 (6.626 10 ) (1.25 10 ) (6.023 10 ) = 25 kJ mol. . . . . .� �34 14 23 11
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Der Betrag von 1–2 hν ist bei allen anderen zweiatomigen Molekülen kleiner als beim H2, da
die Frequenz ν mit steigender Atommasse rasch kleiner wird (H2: ν = 1.25·1014, O2: ν =
0.47·1014, Cl2: 0.17·1014s–1). Daher beträgt die Nullpunktsenergie beim O2-Molekül nur
noch 9 kJ mol–1 und beim Cl2 nur 3 kJ mol–1. Weil der letztgenannte Wert in der gleichen
Größenordnung liegt wie die experimentelle Ungenauigkeit der Bindungsenthalpie, kann
man den Unterschied zwischen Bindungsenthalpie und Dissoziationsenthalpie bei derar-
tig kleinen Molekülen meistens vernachlässigen.
Da sich das Molekül also nicht im Minimum der Potentialkurve sondern auf dem unters-
ten Schwingungsniveau befindet, ändert sich sein Kernabstand ständig zwischen den
beiden Extremwerten, die in Abbildung 4.1 durch die Kurve vorgegeben sind. Der Mit-
telwert dieser Extremwerte wird bei experimentellen Strukturbestimmungen als Kernab-
stand erhalten. Dieser Mittelwert (do) ist nicht identisch mit dem Wert im Minimum der
Kurve (de), sondern wegen der Asymmetrie (Anharmonizität) der Potentialfunktion ge-
ringfügig größer. Für chemische Belange ist diese Differenz aber im Allgemeinen ohne
Bedeutung. Nur eine aufwendige Analyse der Spektren mit Bestimmung der Anharmo-
nizität sowie quantenchemische Rechnungen liefern den Kernabstand im Energiemini-
mum.

Die Dissoziationsenthalpie kann aus thermodynamischen Daten5 berechnet oder expe-
rimentell ermittelt werden, z.B. aus den UV-Bandenspektren gasförmiger Moleküle. Aus
Do berechnet man dann die Bindungsenergie.

Bei zweiatomigen Molekülen ist Do identisch mit der atomaren Bildungsenthalpie bei
0 K (Enthalpie der Bildung aus den Atomen). D ist temperaturabhängig: Do(H2) = 432.1 kJ
mol–1 und D300(H2) = 436.0 kJ mol–1. Dieser geringe Unterschied wird oft vernachlässigt.
Die Ursache der Temperaturabhängigkeit ist folgende. Beim H2-Molekül sind die Oszil-
lationen außer der Nullpunktsschwingung bei 300 K noch weitgehend eingefroren. An-
geregt sind die drei Freiheitsgrade der Translation mit der Energie 3

2RT und die zwei Frei-
heitsgrade der Rotation mit der Energie RT (Gaskonstante R = 8.314 J K–1 mol–1). Das
Molekül verfügt also über eine thermische Energie von 5

2RT. Zwei getrennte H-Atome be-
sitzen bei 300 K aber je drei Freiheitsgrade der Translation mit der Gesamtenergie 6

2RT.
Bei der Dissoziation H2 → 2 H ist also außer der Dissoziationsenergie noch die thermi-
sche Energie 1

2RT aufzubringen, bei 300 K sind das 1.247 kJ mol–1. Außerdem ist die
Volumenvergrößerung mit einem Energieaufwand von pΔV = RT verbunden, sodass ins-
gesamt ein zusätzlicher Aufwand von 3

2RT oder 3.74 kJ mol–1 entsteht. Daher ist D300 bei H2

um mindestens diesen Betrag größer als Do. Bei höheren Temperaturen ist schließlich auch
noch die in den Schwingungsfreiheitsgraden der Moleküle gespeicherte Energie zu be-
rücksichtigen. Da die Nullpunktsenergie beim schweren Diwasserstoff D2 wegen der ge-
ringeren Schwingungsfrequenz kleiner ist, erhält man in diesem Fall Do = 439.6 kJ mol-1.6

Aus den bisherigen Diskussionen in diesem und den vorangegangenen Kapiteln ergibt
sich, dass eine kovalente Bindung durch ein Energieminimum der Potentialkurve charak-

5 I. Barin, Thermochemical Data of Pure Substances, Parts I und II, 2. Aufl., VCH, Weinheim,
1993; M. W. Chase et al., NIST-JANAF Thermochemical Tables, 4th ed., J. Phys. Chem. Ref. Data
Monograph 9, Woodbury, NY, 1998, Suppl. 1. P. J. Linstrom, W. G. Mallard (Eds.), NIST Che-
mistry Webbook, NIST Standard Reference Data Base Nr. 69, Juni 2005, National Institute of
Standards and Technology, (Internet-Seite: http://webbook.nist.gov/chemistry/). T.-R. Luo, Com-
prehensive Handbook of Chemical Bond Energies, CRC Press, Boca Raton, FL, 2007.

6 B. Jeziorski et al., J. Chem. Theory Comput. 2009, 5, 3039.



4.2 Bindungsenthalpie und Dissoziationsenthalpie 119

terisiert ist. Dieses Minimum muss aber nicht immer wie in Abbildung 4.1 bei einer ne-
gativen Energie liegen. Im Falle einer endothermen Molekülbildung liegt das Minimum
oberhalb der Abszisse, die die Energie Null der getrennten Teile A und B markiert. Dieser
Fall liegt z.B. im Ion [He2]2+ vor, das mit dem Molekül H2 isoelektronisch ist. Dieses Kat-
ion ist zwar um ca. 835 kJ mol–1 energiereicher als 2 He+, aber zur Dissoziation des Di-
kations in zwei Monokationen muss eine Energiebarriere von ca. 135 kJ mol–1 überwun-
den werden. Der Kernabstand von [He2]2+ beträgt 70.25 pm, also etwas weniger als im H2

(74.14 pm). Zweifellos ist die starke Kernabstoßung für die endotherme Natur dieses me-
tastabilen Dikations verantwortlich. Interessanterweise ist auch das elektronisch ange-
regte Dihelium-Molekül He2* mit der Elektronenkonfiguration (1σg)2 (1σu)1 (2σg)1 ein
gebundener Zustand, da drei bindenden Elektronen nur ein antibindendes gegenüber steht
(siehe Abb. 2.16 und 2.20).

4.2.2 Mehratomige Moleküle

Enthält ein mehratomiges Molekül wie SO2, H2O oder BF3 nur gleichartige Bindungen,
muss die Bindungsenthalpie (B.E.) für alle Bindungen gleich groß sein. Dessen ungeach-
tet sind aber die Dissoziationsenthalpien bei einer stufenweisen Dissoziation nicht gleich
groß. Dies soll an zwei Beispielen verdeutlicht werden:

Die angegebenen Enthalpien beziehen sich auf die Moleküle und Atome im jeweiligen
elektronischen Grundzustand. Bei diesem Beispiel ist D1 > D2, weil bei der Abtrennung
des ersten O-Atoms von SO2 die verbleibende Bindung geschwächt wird, wofür eben-
falls eine gewisse Enthalpie aufzuwenden ist. Dies erkennt man an dem größeren Kern-
abstand im entstehenden Molekül SO (148 pm) verglichen mit SO2 (143 pm). Schwefel-
monoxid ist ein hochreaktives Molekül, das wie O2 in einem Triplett-Grundzustand
vorliegt.

Bei der stufenweisen Dissoziation von CO2 ist dagegen D1 < D2, da jetzt bei der Ab-
trennung eines O-Atoms von CO2 das sehr stabile CO-Molekül mit seiner Dreifachbin-
dung entsteht, also Enthalpie gewonnen wird:

Der Kernabstand im CO (113 pm) ist dementsprechend deutlich kleiner als im CO2

(116 pm).
Bei symmetrischen Molekülen ABn, die nur gleichartige Bindungen enthalten, ver-

wendet man als Maß für die Bindungsstärke die mittlere Bindungsenthalpie (m.B.E.), die
als arithmetisches Mittel der einzelnen Dissoziationsenthalpien definiert ist. Für SO2 er-
hält man:

SO2 SO + O D1
1= 546 kJ mol−

SO S  + O D2
1= 517 kJ mol−

SO2 S + 2 O ΔH° = 1063 kJ mol−1

CO2 CO + O D1
1= 532 kJ mol−

CO C  + O D2
1= 1076 kJ mol−

CO2 C + 2 O ΔH298
1= 1608 kJ mol−°
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Die Ursache dafür, dass D1 ungleich D2 ist, liegt also darin, dass sich bei der Spaltung der
ersten Bindung die Elektronen in den verbleibenden Bindungen umordnen. Dabei ändern
sich die Kernabstände und/oder die Valenzwinkel. Diesen Vorgang nennt man Relaxa-
tion. Eine Winkeländerung muss beispielsweise bei der Dissoziation von CCl4 in die Ra-
dikale [CCl3]

• und Cl• stattfinden. Diese Reaktion kann durch Pyrolyse von CCl4 bei
1000°C realisiert werden. Das zunächst erwartete pyramidale CCl3-Fragment lagert sich
simultan in das trigonal-planare Radikal [CCl3]

• um, das mit der Matrix-Technik isoliert
und spektroskopisch charakterisiert wurde. Entsprechendes gilt für die Dissoziation von
CCl3Br und CCl3I in [CCl3]

• und ein Br- bzw. I-Atom.

Enthält ein Molekül mehr als zwei Elemente, kann die mittlere Bindungsenthalpie nicht
mehr als arithmetisches Mittel aller Dissoziationsenthalpien erhalten werden. In diesen
Fällen kann man näherungsweise die Werte von analogen binären Verbindungen überneh-
men, bei BCl2F beispielsweise von BCl3 und BF3. Man wird sich dabei gegebenenfalls
durch Vergleich der Kernabstände und Valenzkraftkonstanten vergewissern, dass ver-
gleichbare Bindungen vorliegen oder entsprechende Korrekturen anbringen. Die Summe
der so abgeschätzten mittleren Bindungsenthalpien muss gleich der negativen atomaren
Bindungsenthalpie des Moleküls sein.

Die mittleren Bindungsenthalpien typischer Einfach-, Doppel- und Dreifachbindungen
zwischen beliebigen Elementen (E) liegen in folgenden Bereichen:

E–E: 100 – 565 kJ mol–1

E=E: 420 – 810 kJ mol–1

E≡E: 800 – 1090 kJ mol–1

Hierzu muss allerdings angemerkt werden, dass die Definition von Bindungsgraden frag-
würdig ist, da es keine Methode gibt, diese Größe zu messen. Verschiedene Autoren de-
finieren Bindungsgrade oder „Bindungsordnungen“ sehr unterschiedlich. Daher ist es
besser, auf diese Begriffe ganz zu verzichten und direkt messbare Größen zur Charakte-
risierung von Bindungseigenschaften zu verwenden.

In Tabelle 4.1 sind Bindungsenthalpien aufgeführt, wie sie häufig in der Literatur ver-
wendet werden. Aus diesen Daten geht hervor, dass stark polare Einfachbindungen die
höchsten Bindungsenthalpien aufweisen, z.B. die Bindungen HF, SiF, PF, CF, OH, GeF
und AsF, für die die mittlere Bindungsenthalpie größer als 450 kJ mol–1 ist. Tatsächlich
gibt es bei zweiatomigen Molekülen AB eine Korrelation zwischen der Bindungsenthal-
pie und der Elektronegativitätsdifferenz Δχ der beteiligten Atome:7

7 R. R. Reddy, T. V. R. Rao, R. Visvanath, J. Am. Chem. Soc. 1989, 111, 2914.

m.B.E. = ( ) 1063 = 531.5 kJ molD + D =1 2
1. �

1

2

1

2

�Cl

Cl

Cl Cl

C

Cl

Td C3v

Cl Cl

C

Cl

Cl

Cl Cl

C

D3h

D D DAB AA BB= + 32.06. .
��



4.2 Bindungsenthalpie und Dissoziationsenthalpie 121

T
ab

. 4
.1

M
it

tl
er

e 
B

in
du

ng
se

nt
ha

lp
ie

n 
(2

5°
C

; k
J 

m
ol

–1
) 

un
te

r 
V

er
na

ch
lä

ss
ig

un
g 

de
r 

N
ul

lp
un

kt
se

ne
rg

ie
 (

D
at

en
 te

ilw
ei

se
 a

us
E

nc
yc

l. 
In

or
g.

 C
he

m
.2

00
5,

V
ol

. 1
, p

.4
42

. S
ie

he
 a

uc
h 

F
uß

no
te

 5
).

E
in

fa
ch

bi
nd

un
gs

en
th

al
pi

en
:

M
eh

rf
ac

hb
in

du
ng

se
nt

ha
lp

ie
n:

H
B

C
N

O
F

S
i

P
S

C
l

G
e

A
s

S
e

B
r

S
b

Te
I

H
43

2

B
39

0
29

3

C
41

1
36

9
36

2

N
38

6
–

30
5

15
9

O
45

9
53

6
35

8
20

1
13

8

F
56

5
64

3
48

5
28

3
19

0
15

5

S
i

32
6

–
30

1
–

45
2

58
2

22
6

P
32

2
–

26
4

30
0

35
2

49
0

21
4

20
1

S
36

3
–

27
2

24
7

–
36

0
22

6
23

0
26

4

C
l

42
8

44
4

32
7

20
1

21
8

25
1

39
1

32
6

25
5

24
0

G
e

28
9

–
24

3
–

–
45

2
–

–
–

34
9

18
8

A
s

24
7

–
–

–
30

1
48

4
–

–
–

32
2

–
14

6

S
e

31
4

–
24

7
–

–
28

5
–

–
–

20
0

–
–

19
3

B
r

36
2

36
5

28
5

24
3

20
1

24
9

31
0

26
4

21
7

21
6

27
6

25
8

22
6

19
0

S
b

–
–

–
–

–
44

0
–

–
–

31
4

–
–

–
26

0
12

6

Te
26

8
–

–
–

–
33

0
–

–
–

31
1

–
–

–
17

6
–

12
6

I
29

5
33

6
21

3
20

1
20

1
28

1
23

4
18

4
–

21
1

21
2

20
0

–
17

5
19

5
12

1
15

1

C
=

C
 5

82
C

=
N

 6
15

C
=

O
 6

99
N

=
N

 4
18

P
=

P
 2

90
O

=
O

 4
94

S
=

O
 4

20
C

=
S

 5
73

C
≡C

 7
59

C
≡N

 8
87

C
≡O

 1
07

2
N

≡N
 9

41
P

≡P
 4

81
S

=
S

 4
23

S
e=

O
 4

25
C

=
S

e 
45

6



122 4 Bindungseigenschaften

A und B sind hierbei beliebige Atome aus den Hauptgruppen des Periodensystems und
DAA bzw. DBB sind die Bindungsenthalpien der entsprechenden homonuklearen Moleküle
(in kJ mol–1).

Vergleicht man die Bindungsenthalpien homonuklearer Einfachbindungen innerhalb
der Hauptgruppen des Periodensystems, also bei homologen Elementen, stellt man in der
Regel einen systematischen Gang derart fest, dass die Werte mit steigender Ordnungszahl
exponentiell abnehmen (Abb. 4.2). Dies gilt beispielsweise bei den zweiatomigen Mole-
külen der Alkalimetalle, die im Dampf dieser Elemente vorhanden sind und deren kova-
lente Bindungen durch Überlappung der einfach besetzten s-Orbitale der Valenzschale
zustande kommen. Für diesen Gang gibt es zwei Ursachen. Einerseits nimmt das Über-
lappungsintegral ab, wenn die Atomorbitale größer und damit diffuser werden. Die
stärkste homonukleare Einfachbindung liegt daher im H2-Molekül vor, während Cs2 mit
38 kJ mol–1 am unteren Ende der Skala liegt. Zum anderen nimmt die Abstoßung zwi-
schen den Atomrümpfen zweiatomiger Moleküle mit der Ordnungszahl zu, da die Zahl
innerer Elektronen zunimmt. Die schwächsten homonuklearen Bindungen werden daher
von den schwersten Elementen gebildet.

Auch in der 13. Gruppe bilden die Atome zweiatomige Moleküle mit einer Einfachbin-
dung (vgl. Kap. 2.4.3), und erneut nimmt die Bindungsenthalpie vom B2 zum In2 stark
ab (Abb. 4.2). In der 14. Gruppe kann man die Bindungsenthalpien der Einfachbindun-
gen von den Elementen Diamant, Silicium, Germanium und α-Zinn ableiten, die alle in
der gleichen kubischen Struktur kristallisieren. Auch diese Werte zeigen den erwarte-
ten Gang (Abb. 4.2). Dagegen zeigt ein Vergleich der jeweiligen Enthalpien in den
Gruppen 15, 16 und 17 des Periodensystems, dass die Bindungen >N–N<, –O–O– und
F–F auffallend kleine Bindungsenthalpien aufweisen. Die Ursachen dafür sind kom-
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Abb. 4.2 Mittlere Bindungsenthalpien von homonuklearen Einfachbindungen in den Hauptgrup-
pen des Periodensystems. Für die Alkalimetalle, die Elemente der 13. Gruppe und die Halogene
wurden die Dissoziationsenthalpien der zweiatomigen Moleküle A2 verwendet. Bei den anderen
Elementen handelt es sich um die in Tabelle 4.1 angegebenen Werte.
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plex.8 Einerseits wird die gegenseitige Abstoßung der bei diesen Bindungen an beiden
Atomen vorhandenen nichtbindenden Elektronenpaare dafür verantwortlich gemacht
(PAULI-Abstoßung). Überhaupt ist bei diesen kleinen und sehr elektronegativen Atomen
die lokale Elektronendichte sehr groß, was eine Annäherung eines gleichartigen Atoms
behindert. Es kommt daher auch zu einer Abstoßung der nichtbindenden mit den bin-
denden Elektronen des Nachbaratoms.9 Andererseits sind besonders beim F2-Molekül
die Atomorbitale wegen der sehr großen effektiven Kernladung stark kontrahiert, wo-
durch das Überlappungsintegral klein wird.8 Bei der Bindung –>C–C<– sind alle diese
Effekte nicht vorhanden und bei den höheren Homologen >P–P<, –S–S– und Cl–Cl ist
einerseits die Elektronendichte viel geringer und andererseits verringert der größere
Kernabstand die Abstoßung der nichtbindenden Valenzelektronen. Vergleichsweise
schwach sind aber aus den oben dargelegten Gründen auch die Bindungen >N–O–,
>N–F, –O–F und –O–Cl.

Die kleinen Bindungsenergien der genannten Elementkombinationen sind unter ande-
rem dafür verantwortlich, dass F2 sehr reaktionsfähig ist, dass H2O2 und N2H4 thermody-
namisch instabil sind, dass N2 und O2 nicht wie ihre höheren Homologen stabile Ring-
moleküle mit Einfachbindungen bilden (vgl. P4, S8) und dass alle Stickstoffoxide
endotherme Verbindungen sind. Dies soll am Beispiel der Chalkogene etwas genauer aus-
einander gesetzt werden.

4.2.3 Warum ist Sauerstoff gasförmig und Schwefel fest?

Die unterschiedliche Molekülgröße von elementarem Sauerstoff (O2) einerseits und ele-
mentarem Schwefel (S8) andererseits lässt sich thermodynamisch in einfacher Weise be-
gründen. Dazu betrachten wir das hypothetische Gleichgewicht zwischen den gasförmi-
gen Spezies O2 und O8, wobei wir annehmen, dass das cyclische Molekül O8 eine dem S8

analoge, kronenförmige Molekülstruktur von D4d-Symmetrie hat:

Das Gleichgewicht der Reaktion (1) liegt auf der linken Seite, wenn die GIBBS-Energie
ΔG°(1) positiv ist. Solche Reaktionen heißen endergonisch. Um ΔG°(1) abzuschätzen,
machen wir für niedrige Temperaturen (300 K) folgende Näherung. Nach dem 2. Haupt-
satz der Thermodynamik gilt:

ΔG° = ΔH° – T·ΔS°

Der Betrag von T·ΔS° ist bei Raumtemperatur für die meisten Reaktionen klein ge-
genüber dem Betrag von ΔH°. Daraus folgt für ΔH° >> 0 immer auch ΔG° > 0 bzw. für
ΔH° << 0 immer auch ΔG° < 0. Man kann also die Lage des Gleichgewichtes (1) bei
300 K näherungsweise aus der Reaktionsenthalpie abschätzen.

Um diese Reaktionsenthalpie aus den Bindungsenthalpien in Tabelle 4.1 zu berech-
nen, führen wir Reaktion (1) so aus, dass wir die vier O2-Moleküle dissoziieren, wozu je-

8 A. Kovacs, C. Esterhuysen, G. Frenking, Chem. Eur. J. 2005, 11, 1813.
9 D. Lauvergnat, P. C. Hiberty, J. Mol. Struct. (Theochem) 1995, 338, 283.

4 O (g.) O (g.) (1)2 8 (1)
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weils 489 kJ mol–1 erforderlich sind, und danach die acht OO-Einfachbindungen von O8

(je 138 kJ mol–1) neu errichten. Die Enthalpieänderung ist dann:

ΔH°300 = 4 · 498 – 8 · 138 = +887 kJ mol–1 (O8)

Man sieht, dass ΔH° >> 0 und damit ΔG° > 0, d.h. O2 ist stabiler als O8.
Bei der analogen Reaktion

führt die entsprechende Rechnung wegen der sehr viel größeren SS-Einfachbindungs-
enthalpie zu einem negativen Wert von ΔH°300:

ΔH°300 = 4 · 425 – 8 · 264 = –410 kJ kJ mol–1 (S8)

In diesem Falle ist also ΔH° << 0 und damit ΔG° < 0, d.h. die Reaktion ist exergonisch.
Das Gleichgewicht liegt daher bei 300 K ganz auf der Seite des S8, was mit der Erfahrung
übereinstimmt. Um die genaue Gleichgewichtslage zu berechnen, muss die GIBBS-Ener-
gie ΔG° dieser Reaktion berechnet werden. Dazu verwendet man die Entropien So der be-
teiligten Moleküle,10 die folgende Werte aufweisen:

S°300(S2): 0.228 kJ mol–1 K–1 S°300(S8): 0.424 kJ mol–1 K–1

Die Reaktionsentropie ΔS°300 ergibt sich dann zu –0.488 kJ mol–1 und das Produkt T·ΔS°300

hat den Wert –145 kJ mol–1. Damit erhält man ΔG°300(2) = –265 kJ mol–1. Für ein Gaspha-
sengleichgewicht gilt das Massenwirkungsgesetz in der Form

wobei pi der Partialdruck der Spezies i ist. Da ln Kp = –ΔGo/RT, kann man die Gleichge-
wichtskonstante für die Reaktion (2) bei 300K zu 6·1045 berechnen.

Wird Schwefeldampf auf höhere Temperaturen erhitzt, treten darin als Gleichgewichts-
komponenten alle Moleküle von S2 bis S8 auf, und oberhalb 1000 K ist S2 die domi-
nierende Spezies (Kap. 12.4.1). Dies kann mit einer Rechnung analog der obigen leicht
begründet werden. Die Reaktionsenthalpie ist nur schwach temperaturabhängig, aber die
Entropien ändern sich stark mit der Temperatur:

S°1000(S2): 0.270 kJ mol–1 K–1

S°1000(S8): 0.631 kJ mol–1 K–1

ΔS°1000 = –0.449 kJ mol–1 K–1

Damit wird T·ΔS°1000 = –449 kJ mol–1 und ΔG°1000(2) ergibt sich zu +39 kJ mol–1! Das
Gleichgewicht (2) liegt also jetzt auf der linken Seite.

Das S2-Molekül entspricht in seiner Elektronenkonfiguration dem O2-Molekül (Tri-
plett-Zustand), d.h. beide Moleküle enthalten formal Doppelbindungen. Wie die oben
zitierten Werte zeigen, sind die Bindungsenthalpien von O2 und S2 nicht wesentlich von-
einander und von denen anderer Doppelbindungen verschieden. Das zeigt, dass auch Ele-
mente höherer Perioden stabile Doppelbindungen bilden können. Dass S2 nicht als reine

10 Die Entropie S eines gasförmigen Moleküls ist eine Zustandsfunktion, die von der Masse der
beteiligten Atome, der Geometrie des Moleküls, den Wellenzahlen der Normalschwingungen
und der Temperatur abhängt. Sind diese Daten bekannt, kann S berechnet werden, wobei man ein
ideales Gas zugrunde legt.

4 S2 8(g.) S (g.) (2) (2)

Kp =
p (S )8

p4
2(S )
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Verbindung bei Raumtemperatur stabil ist, sondern zum S8-Ring polymerisiert, liegt
nicht an der Instabilität der Bindung im S2, sondern lediglich daran, dass bei der Über-
führung einer SS-Doppelbindung in zwei Einfachbindungen freie Reaktionsenthalpie
gewonnen wird. Eine bei Raumtemperatur beständige, wenn auch nicht thermodyna-
misch stabile Verbindung mit einer SS-Doppelbindung ist das Thiothionylfluorid F2S=S
(Kap. 12.12.2).

Für thermodynamische Betrachtungen der obigen Art sind die Bindungsenthalpien
gut geeignet. Mit Hilfe der Daten in Tabelle 4.1 kann man auch zeigen, dass die Dime-
risierung von P2 zum tetraedrischen P4 exotherm ist, während die analoge Reaktion von
N2 zum analogen, aber hypothetischen N4 endotherm wäre. Nur unter extremen Bedin-
gungen (2000 K, 110 GPa) polymerisiert N2 zu einer Phase mit NN-Einfachbindungen
und trigonal-pyramidal koordinierten Atomen, in Analogie zum schwarzen Phosphor,
der thermodynamisch stabilen Form dieses Elementes. Auf die unter diesen extremen
Bedingungen vorliegenden Bindungen können die Daten in Tabelle 4.1 nicht angewandt
werden.

Bei der Diskussion von Reaktionsmechanismen muss man jedoch vorsichtig sein,
wenn es dabei um die homolytische Spaltung einzelner Bindungen geht. In diesen Fällen
dürfen nicht die mittleren Bindungsenthalpien verwendet werden sondern nur die betref-
fenden Dissoziationsenthalpien, die oft auch als Bindungsdissoziationsenergien bezeich-
net werden. Beispielweise beträgt die mittlere Bindungsenthalpie im S8-Ring 264 kJ
mol–1. Dieser Wert ergibt sich als arithmetisches Mittel aller acht Dissoziationsenthal-
pien. Für die Spaltung der ersten SS-Bindung, d.h. für die Ringöffnung unter Bildung
eines kettenförmigen S8-Diradikals, sind bei 25ºC aber nur 154 kJ mol–1 erforderlich!11

4.3 Der Kernabstand

Zahlreiche Messungen haben gezeigt, dass der Kernabstand einer kovalenten Bindung
ebenso wie die Bindungsenthalpie in gewissen Grenzen eine charakteristische Bindungs-
eigenschaft ist. Beispielsweise findet man den Abstand Si–Cl bei verschiedenen Chlorsi-
lanen im Bereich 200–205 pm, sofern die Koordinationszahl des Siliciums immer gleich
ist (Tab. 4.2).

Wenn Kernabstände charakteristische Größen sind, dann sollten sie sich auch in je
einen Anteil der beiden beteiligten Atome aufteilen lassen. Da die Atome Si und Cl un-
terschiedlich groß sind, verwendet man die Kernabstände von homonuklearen Einfach-
bindungen, um für jedes Atom einen Kovalenzradius abzuleiten, worunter man den hal-
ben Kernabstand einer homonuklearen Bindung versteht. Beispielsweise erhält man aus
dem CC-Kernabstand im kubischen Diamant (154.5 pm) den kovalenten Einfachbin-
dungsradius des tetraedrisch koordinierten C-Atoms zu r1(C) = 77.3 pm. Aus dem Kern-
abstand im gasförmigen Cl2-Molekül (198.8 pm) ergibt sich r1(Cl) = 99.4 pm. Man stellt
nun fest, dass die vier äquivalenten Kernabstände im Molekül CCl4 (176.6 pm) gerade der
Summe der Kovalenzradien von C und Cl entsprechen:

dCCl = r1(C) + r1(Cl) = 77.3 + 99.4 = 176.7 pm

11 M. W. Wong, Y. Steudel, R. Steudel, Chem. Phys. Lett. 2002, 364, 387.
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Die Kovalenzradien sind also in diesem Falle additiv. Im kristallinen Silicium ist dSiSi =
235.2 pm; der Kovalenzradius des Siliciumatoms für eine Einfachbindung ergibt sich
folglich zu 117.6 pm. Addiert man nun die Einfachbindungsradien von Si und Cl, erhält
man als Erwartungswert für den Kernabstand der Si–Cl-Bindung 217.0 pm. Die Kernab-
stände in Tabelle 4.2 zeigen aber, dass in Chlorsilanen kürzere Bindungen vorliegen. Dies
kann so interpretiert werden, dass es eine zusätzliche Bindungsverstärkung gibt, die in
den homonuklearen Bindungen Si–Si und Cl–Cl nicht vorhanden ist. Seit langem ist be-
kannt, dass polare Bindungen stärker (kürzer) sind als vergleichbare unpolare. Da sich die
Elektronegativitäten von Si (2.1) und Cl (3.2) erheblich unterscheiden (Abschnitt 4.6.2),
ist die Si–Cl-Bindung polar und es kommt zu einer Verkürzung infolge der zusätzlichen
COULOMB-Anziehung der beiden Atome. Diese Bindungsverstärkung kann aber auch so
interpretiert werden, dass nichtbindende Elektronen des partiell negativ geladenen Chlo-
ratoms teilweise in unbesetzte Molekülorbitale am Siliciumatom delokalisiert werden,
wodurch eine schwache π-Bindung entsteht. Die dazu am tetraedrisch koordinierten Sili-
cium zur Verfügung stehenden Orbitale sind die antibindenden MOs von t2-Symmetrie
(Kap. 2.4.10).12 Folglich kann die Differenz zwischen der Summe der Kovalenzradien
und den experimentellen Kernabständen (Tab. 4.2) auf diese zusätzlichen Effekte zurück-
geführt werden. In der Tat sind gerade diejenigen SiCl-Bindungen am kürzesten, bei de-
nen das Si-Atom mit den elektronegativsten Substituenten verbunden und folglich stark
positiv aufgeladen ist. Dieses Beispiel zeigt, dass man bei der Definition von kovalenten
Einfachbindungsradien umsichtig vorgehen und polare Bindungen oder solche mit zu-
sätzlichen verstärkenden oder schwächenden Effekten vermeiden muss. Tatsächlich ist
die Größe eines Atoms in einem Molekül eine Funktion der Koordinationszahl, der Par-
tialladung und damit auch der Substituenten.

Für die Hauptgruppenelemente sind die aus zahlreichen kristallografischen Daten ab-
geleiteten Kovalenzradien für Einfachbindungen in Tabelle 4.3 zusammengestellt. Der
Kovalenzradius des dreifach koordinierten N-Atoms lässt sich beispielsweise am Methyl-
amin H3C–NH2 ermitteln, aus dessen Kernabstand dCN = 147 pm durch Subtraktion von
r1(C) = 76 pm der Wert r1(N) = 71 pm erhalten wird.

12 Die hier beschriebene π-Bindung (Hyperkonjugation) ähnelt der im Sulfat-Ion (Kap. 2.6).

Tab. 4.2 Kernabstände d(SiCl) in verschiedenen Chlorsilanen

Verbindung dSiCl (pm)

SiClF3 199

PhSiCl3 200

CCl3SiCl3 201

Si2Cl6 201

SiCl4 202

(SiCl3)2O 202

SiCl3SH 202

HSiCl3 202

H2SiCl2 202

H3SiCl 205
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Tab. 4.3 Kovalenzradien (r1) der Hauptgruppenelemente (in pm; nach S. Alvarez et al., Dalton
Trans. 2008, 2832)

a Für die Koordinationszahl 4.

Für Wasserstoff ist in Tabelle 4.3 nicht der halbe Kernabstand von H2 aufgeführt, sondern
ein Kovalenzradius, der sich aus der Additivität der Radien von E–H-Bindungen ergibt.
Neben den in Tabelle 4.3 aufgeführten Werten wurden aber auch noch etwas andere Ra-
dien publiziert.13

Mit steigendem Bindungsgrad wird der Kernabstand kleiner, und man kann Kovalenz-
radien auch aus den Kernabständen von Doppel- und Dreifachbindungen ableiten.14 Für
die Moleküle N2 und Ethin C2H2 erhält man beispielsweise die Dreifachbindungsradien
r3(N) = 55 pm und r3(C) = 60 pm. Daraus berechnet man d(C≡N) = 115 pm, was mit den
an Nitrilen experimentell ermittelten Werten gut übereinstimmt.

Da die Stärke einer kovalenten Bindung kontinuierlich variabel ist, ändern sich auch
die Kernabstände stufenlos vom Wert für eine VAN DER WAALS-Wechselwirkung (Kap. 3)
bis zum Wert für eine Dreifachbindung, was der höchste bei Nichtmetallen mögliche Bin-
dungsgrad ist. Dies ist am Beispiel der NO-Bindungen in verschiedenen Stickstoffverbin-
dungen ersichtlich, die in Tabelle 4.4 aufgeführt sind. Es erscheint nicht sinnvoll, diesen
verschiedenen NO-Bindungen spezifische Bindungsgrade zuzuweisen.

Tab. 4.4 Kernabstände (pm) von NO-Bindungen in Stickstoffverbindungen der Oxidationsstufen
–1 bis +5 (term.: terminale Bindung)

13 P. Pyykkö, M. Atsumi, Chem. Eur. J. 2009, 15, 186.
14 P. Pyykkö et al., Chem. Eur. J. 2005, 11, 3511 und 2009, 15, 12770.

H 31 Ca 76 N 71 O 66 F 57

B 84 Si 111 P 107 S 105 Cl 102

Ge 120 As 119 Se 120 Br 120

Sn 139 Sb 139 Te 138 I 139

NO+ 106 NO2 119.7

ClNO 109 N2O4 121

ONONO (term.) 112 ON–O–NO 121

FNO 113.6 HONO2 (term.) 121.0

NO 115 NO–
3 122.2

NO+
2 115.0 FNO2 123

ONF3 115.8 NO–
2 123.6

cis-N2O2 116 cis-N2O2
2– 140

HONO (term.) 117.7 HO–NO2 140.6

N2O 118.4 HO–NO 143.3

FNO2 118 H2N–OH 147

FONO2 (term.) 118.8 ClO-NO2 147

ClNO2 119 FO–NO2 151.5

ClONO2 (term.) 119
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Das Hauptproblem bei der Ableitung von Kovalenzradien ist die Auswahl der Referenz-
substanzen, die Bindungen mit definierten Bindungsgraden (1.0/2.0/3.0) enthalten müs-
sen. Aber auch wenn dieses Problem gelöst ist, bleibt eine Reihe von Ausnahmen, vor
allem bei stark polaren Atombindungen. Man wird daher am ehesten dann eine gute
Übereinstimmung zwischen dem tatsächlichen und dem berechneten Kernabstand erhal-
ten, wenn die molekulare Umgebung der betreffenden Atome, insbesondere die Koordi-
nationszahl, nicht zu sehr von der abweicht, die in den Referenzsubstanzen vorliegt, die
zur Ableitung der Kovalenzradien benutzt wurden.

Einen Sonderfall stellen die Moleküle der Typen AB5, AB4E und AB3E2 dar. Bei trigo-
nal-bipyramidalen Molekülen sind die apicalen AB-Bindungen etwas länger als die äqua-
torialen. Zum Beispiel findet man im PF5 apical d(PF) = 157.7 pm und äquatorial 153.4
pm. Bei einem Kovalenzradius des F-Atoms von 57 pm15 ergibt sich der Kovalenzradius
des fünffach koordinierten Phosphoratoms in apicaler Richtung zu 101 pm und in äqua-
torialer Richtung zu 96 pm. Analog erhält man auch für das S-Atom im SF4 (Typ AB4E)
und für das Cl-Atom im ClF3 (Typ AB3E2) zwei verschiedene Kovalenzradien.

4.4 Die Valenzkraftkonstante

4.4.1 Zweiatomige Moleküle

Zwei kovalent aneinander gebundene Atome bilden ein schwingungsfähiges System,
d.h. einen zweiatomigen Oszillator. Wird der Kernabstand der beiden Atome durch eine
Krafteinwirkung geändert, tritt eine rücktreibende Kraft K auf. Dies ist unmittelbar aus
der Potentialkurve in Abbildung 4.1 verständlich. Bei den meisten Molekülen ist K der
Änderung des Kernabstandes Δr in guter Näherung proportional:

K = fr · Δr

Diese Beziehung ist als HOOKEs Gesetz bekannt. Der Proportionalitätsfaktor fr heißt
Valenzkraftkonstante und wird üblicherweise mit der Dimension N cm–1 verwendet.16 Die
Konstante fr ist eine für die Stärke der kovalenten Bindung charakteristische Größe: Sie
gibt die Krümmung der Potentialkurve im Energieminimum an. Die Werte von fr liegen
im Bereich von 1 bis 25 N cm–1.

Die Anwendung von HOOKEs Gesetzes bedeutet, dass die Energiekurve in der Nähe des
Energieminimums durch eine quadratische Parabel angenähert wird:

Diese Näherung ist nur für kleine Abstandsänderungen Δr, d.h. für kleine Schwingungs-
amplituden, gültig. Korrekturen sind aber im Allgemeinen nur bei Beteiligung von
H-Atomen erforderlich, die wegen ihrer geringen Masse relativ große Amplituden auf-
weisen. Schwingungen, die durch HOOKEs Gesetz beschrieben werden können, nennt man

15 Auch andere Radien wurden für Fluor vorgeschlagen: Siehe Ref. 13 und R. J. Gillespie, E. A. Ro-
binson, Inorg, Chem. 1992, 31, 1960.

16 Eine ältere Einheit ist mdyn/Å, wobei 1 N cm–1 = 1 mdyn/Å.

�

�

�

Epot r r
2= d = d( ) = ( )K r f r r f r. .

� � �

�

�

�

1

2



4.4 Die Valenzkraftkonstante 129

harmonische Schwingungen. Man spricht daher vom Modell des harmonischen zweiato-
migen Oszillators.

Die Frequenz eines solchen Oszillators hängt nur von den Atommassen m1 und m2 so-
wie von der Valenzkraftkonstante fr ab:

In der Schwingungsspektroskopie17 verwendet man jedoch nicht die Frequenz sondern
die Wellenzahl, für die meistens das Symbol ν∼ (oder ω) verwendet wird und die folgen-
dermaßen definiert ist:

Molekülschwingungen, bei denen sich der Kernabstand periodisch ändert, heißen Valenz-
schwingungen. Sie liegen je nach den Atommassen und Kraftkonstanten im Bereich von
150–4200 cm–1. Gibt man die Atommassen in Massenzahlen M1 und M2 und fr in N cm–1

an, dann gilt:

bzw.

Um fr für ein zweiatomiges Molekül zu ermitteln, braucht man also nur die Wellenzahl ν∼
der Valenzschwingung zu messen. Das ist durch Infrarot- oder Ramanspektroskopie
möglich. Bei kleinen Molekülen ist der Wert von ν∼ auch durch eine Bandenanalyse von
UV-Spektren zugänglich. In Tabelle 4.5 sind die Wellenzahlen und Valenzkraftkonstanten
einiger bekannter Moleküle angegeben (1 cm–1 = 11.96 J mol–1).

Tab. 4.5 Experimentelle Wellenzahlen ν∼ der Valenzschwingungen und daraus berechnete Valenz-
kraftkonstanten fr zweiatomiger Moleküle.

17 J. Weidlein, U. Müller, K. Dehnicke, Schwingungsspektroskopie, 2. Aufl., Thieme, Stuttgart,
1988; K. Nakamoto, Infrared and Raman Spectra of Inorganic and Coordination Compounds,
5. Aufl., Part A, Wiley, New York, 1997.

ν∼ (cm –1) fr (N cm–1)

H2 4161 5.14

F2 892 4.45

O2 1556 11.4

N2 2330 22.4

Cl2 558 3.20

Br2 317 2.37

I2 207 1.60
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4.4.2 Zweiatomige Gruppen

In manchen Fällen kann man das Modell des zweiatomigen harmonischen Oszillators
auch bei größeren Molekülen anwenden. Das setzt voraus, dass in diesen Molekülen
zweiatomige Gruppen vorhanden sind, deren Valenzschwingung nicht oder nur wenig
mit den Schwingungen des Molekülrestes gekoppelt ist. Beispielsweise kann man
die Gruppe SO in Thionylverbindungen X2S=O und die Gruppe PO in Phosphoryl-
verbindungen X3P=O als zweiatomige Oszillatoren behandeln. Dies soll am Beispiel
der Phosphorylhalogenide erläutert werden. Alle 10 Glieder dieser Gruppe mit X = F,
Cl, Br wurden hergestellt und infrarotspektroskopisch untersucht. Wegen des höheren
Bindungsgrades der formalen Doppelbindung P=O gegenüber den formalen Einfach-
bindungen P–X liegt die PO-Valenzschwingung ν∼(PO) bei sehr viel höheren Wellen-
zahlen als die PX-Schwingungen. Daher kann eine Schwingungskopplung zwischen
diesen Oszillatoren vernachlässigt werden. In Abbildung 4.3 ist gezeigt, wie ν∼ (PO) in
linearer Weise von der Summe der Elektronegativitäten der drei Halogenatome X ab-
hängt. Eine solche Abhängigkeit kann dazu dienen, Gruppenelektronegativitäten aus
IR-Spektren abzuleiten.

Die Kraftkonstante der PO-Bindung ändert sich also mit dem induktiven Effekt der Sub-
stituenten, was mit folgenden LEWIS-Formeln verstanden werden kann:

Je elektronegativer die Substituenten X sind, um so mehr wird das Phosphoratom positiv
aufgeladen, sodass es seinerseits formal nichtbindende Elektronen vom Sauerstoff an-
zieht. Dadurch wird die π-Bindung begünstigt und somit die Kraftkonstante fr(PO) er-
höht. Die π-Bindung kommt wie beim Phosphat-Ion durch Hyperkonjugation der
2pπ-AOs am Sauerstoff mit den antibindenden t2-MOs am Phosphoratom zustande. Diese
unbesetzten MOs liegen energetisch um so tiefer, je höher die positive Ladung des
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Abb. 4.3 Abhängigkeit der Wellenzahl der PO-Valenzschwingung in 10 Phosphorylhalogenid-Mo-
lekülen POX3 (X = F, Cl, Br) von der Elektronegativität der Halogenatome (einschließlich gemisch-
ter Halogenide). Auf der Abszisse ist die Summe der Elektronegativitäten der drei Substituenten X
in der PAULING-Skala aufgetragen.
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P-Atoms ist. Zusätzlich erhöht sich mit dem induktiven Effekt der ionische Anteil der
PO-Bindung. Die Kraftkonstante fr(PO) kann in Fällen wie dem hier behandelten nähe-
rungsweise nach dem Modell des zweiatomigen Oszillators berechnet werden.

4.4.3 Dreiatomige Moleküle

Bei mehratomigen Molekülen führt eine eingehende Schwingungsanalyse unter Verwen-
dung der Wellenzahlen aller 3N–6 Schwingungsfreiheitsgrade sowie der Kernabstände,
der Valenzwinkel und eventuell der Wellenzahlen isotop substituierter Derivate des
Moleküls zu den exakten Valenzkraftkonstanten aller Bindungen. Die Zahl der zu bestim-
menden Kraftkonstanten steigt jedoch mit der Zahl der Atome rasch an. Schon beim
dreiatomigen Molekül sind mindestens vier Konstanten zu bestimmen, da die potentielle
Energie in folgender Weise von den inneren Koordinaten r (Kernabstand) und α (Valenz-
winkel) abhängt. Zur Vereinfachung betrachten wir ein gewinkeltes symmetrisches
Molekül der Symmetrie C2v (Beispiel: SO2):

Die potentielle Schwingungsenergie wird also als Summe aus Beträgen aufgefasst, die
den einzelnen Teilen des Moleküls zugeordnet werden. Wie beim zweiatomigen Oszilla-
tor trägt eine Längenänderung Δr jeder der beiden (identischen) Bindungen 1

2 fr·(Δr)2 bei,
zusammen also fr·(Δr)2. Eine Deformation des Winkels um Δa trägt 1

2 fα·(Δa)2 bei, wo-
durch die Deformationskraftkonstante fα definiert wird. Nun sind aber die verschiedenen
Änderungen innerer Koordinaten nicht unabhängig voneinander, weswegen es erforder-
lich ist, Wechselwirkungskraftkonstanten einzuführen. Eine Änderung der Länge einer
Bindung (Δr1) führt automatisch zu einer Änderung der Länge der anderen Bindung
(Δr2), da sich die Valenzelektronen umordnen. Dies wurde bereits im Abschnitt 4.4.2
erörtert. Analog gibt es eine Änderung der Kernabstände, wenn man den Winkel ändert
und umgekehrt, was durch die Konstante frα beschrieben wird.

Ein gewinkeltes dreiatomiges Molekül hat folgende 3 Schwingungsfreiheitsgrade:

Da man aus drei Observablen nicht vier unbekannte Kraftkonstanten ermitteln kann, ist
es erforderlich, weitere Messwerte zu gewinnen. Man nimmt daher an, dass die entspre-
chenden Kraftkonstanten isotop substituierter Moleküle identisch sind, was sich für den
Fall harmonischer Schwingungen auch beweisen lässt. Durch teilweise oder vollstän-
dige Substitution von 16O durch 18O im SO2 gewinnt man also sechs neue Messwerte
für die drei Schwingungen, wodurch sich die vier Kraftkonstanten exakt berechnen las-
sen. Die Wellenzahlen der gasförmigen Isotopomeren von SO2 sind in Tabelle 4.6 auf-
gelistet.
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Tab. 4.6 Normalschwingungen des gasförmigen Schwefeldioxid-Moleküls bei verschiedener
isotoper Substitution (Wellenzahlen in cm–1)

Die damit berechneten Kraftkonstanten (N cm–1) des SO2-Moleküls lauten:

fr: 10.08 fα: 0.79 frr: 0.10 frα: 0.30

Man erkennt, dass die abstandserhaltenden Kräfte des Moleküls (fr) viel größer sind als
die winkelerhaltenden (fα). Daher findet man die Deformationsschwingungen eines Mo-
leküls bei kleineren Wellenzahlen als die Valenzschwingungen. Auch ergibt sich daraus
die Erkenntnis, dass ein Molekül kein starres Gebilde ist, wie es so genannte Kugel-Stab-
Modelle suggerieren. Die Nullpunktsschwingungsenergie (ZPE, zero point energy) eines
mehratomigen Moleküls ist durch

gegeben (ν in s–1, ν∼ in cm–1). Beim SO2 beträgt diese Summe 18 kJ mol–1 und beim H2O
bereits 55 kJ mol–1). Bei Raumtemperatur ist die gesamte Schwingungsenergie entspre-
chend größer.

Die Absorption infraroter Strahlung durch kleine Moleküle mit polaren Bindungen ist
von großer Bedeutung für den Treibhauseffekt. Die von der warmen Erdoberfläche aus-
gehende IR-Strahlung wird zum Teil in den Weltraum abgegeben, teilweise aber von den
Molekülen in der Atmosphäre absorbiert, in erster Linie von H2O und CO2. Im Laufe der
Zeit hat sich dabei ein Gleichgewicht eingestellt, das bis vor 100 Jahren zu einer mittleren
Oberflächentemperatur geführt hat, an die das irdische Leben gut angepasst ist. Durch die
starke Zunahme der Konzentrationen von CO2, N2O, CH4 und anderen Treibhausgasen
als Folge von Industrialisierung und Bevölkerungswachstum heizt sich die untere Atmo-
sphäre aber langsam immer mehr auf. Das Erwärmungspotential einer Verbindung hängt
von deren Verweilzeit in der Atmosphäre sowie von ihrem IR-Spektrum ab. Besonders
wirksam in diesem Zusammenhang sind bestimmte halogenierte Verbindungen, die was-
serunlöslich, unreaktiv und mit stark polaren Bindungen ausgestattet sind, wodurch sich
eine hohe IR-Absorptionsintensität bei gleichzeitig hoher Verweilzeit wegen geringer
Wasserlöslichkeit ergibt (Beispiele: FCKWs und SF6). Wichtig für den Treibhauseffekt
ist aber auch noch, dass diese Absorptionen in den spektralen Bereichen liegen, die nicht
schon von H2O und CO2 besetzt sind. Dies trifft auf Methan und Lachgas zu, deren
relatives Treibhauspotential um den Faktor 21 (CH4) bzw. 300 (N2O) größer ist als das
von CO2 (die entsprechenden Faktoren für fluorierte Verbindungen liegen im Bereich
103–2·104). Wasserdampf und CO2 machen aber zusammen immer noch 84% des Treib-
hauseffektes aus.18 Größter Emittent von Treibhausgasen ist die Volksrepublik China ge-
folgt von den USA.

18 M. E. Elrod, J. Chem. Educ. 1999, 76, 1702. Siehe auch das Themenheft zur Atmosphärenchemie
in Chemie unserer Zeit 2007, 41, Heft 4.

Isotopomer ν∼sym δsym ν∼asym

32S16O2 1151.4 517.8 1360.5
32S16O18O 1122.5 507.3 1341.1
32S18O2 1099.0 496.8 1316.3

ZPE (J mol ) = 0.5 N�1
A i i

. . .
� �( = 6.05h 	 � 	

~
i i
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4.5 Zusammenhänge
zwischen den Bindungseigenschaften

Die in den vorangegangenen Abschnitten behandelten Größen Bindungsenergie B.E.,
Gleichgewichtskernabstand d und Valenzkraftkonstante fr sind alle an der Potentialkurve
des zweiatomigen Moleküls definiert worden. In Abbildung 4.4 sind diese Größen noch
einmal für zwei kovalente Bindungen unterschiedlicher Stärke angegeben. Daraus er-
kennt man, dass es zwischen diesen Größen Zusammenhänge geben muss, denn wenn
B.E. klein ist, ist d üblicherweise groß. Gleichzeitig wird fr , die Krümmung der Kurve im
Minimum, dann klein.

In der Literatur sind für zahlreiche Elementkombinationen AB empirisch gefundene Kor-
relationen angegeben worden, die im Prinzip für alle kovalenten Bindungen ähnlich sein
müssen. Um dies zu verstehen, betrachten wir die CC-Bindungen in verschiedenen Ver-
bindungen. Allgemein wird angenommen, dass Ethan eine CC-Einfachbindung enthält,
die der im Diamant ähnelt. Im Ethen liegt eine CC-Doppelbindung vor und im Ethin eine
CC-Dreifachbindung. Aus den Werten in Tabelle 4.7 geht hervor, dass sich die mittleren
CC-Bindungsenergien dieser Moleküle in der Tat fast wie 1:2:3 verhalten. Entsprechen-
des gilt für die Valenzkraftkonstanten fr. Demgegenüber ändern sich die Kernabstände nur
relativ wenig mit der Bindungsstärke, nämlich bei den genannten Molekülen um nur
22%. Da sich alle Bindungseigenschaften kontinuierlich ändern können, lassen sich ent-
sprechende Funktionen gegenseitiger Abhängigkeit zeichnen, wie sie in Abbildung 4.5
dargestellt sind.

D1 B.E.1

R0

E

d1 d2

D2
B.E.2

A     B              A   +   B

Abb. 4.4 Energieverlaufskurven (Potentialkurven) für zwei kovalent gebundene Moleküle unter-
schiedlicher Bindungsenergie (R: variabler Kernabstand, d: Gleichgewichtskernabstand, fr: Valenz-
kraftkonstante = Krümmung der Kurve im Minimum, D: Dissoziationsenthalpie bei 0 K, B.E.: Bin-
dungsenthalpie).
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Tab. 4.7 Eigenschaften von CC-Bindungen in verschiedenen Verbindungen (d: Kernabstand, fr:
Valenzkraftkonstante, m.B.E.: mittlere Bindungsenergie)

Derartige Kurven, die es für viele Kombinationen nichtmetallischer Elemente gibt, kön-
nen zur Abschätzung der Werte von d, fr bzw. m.B.E. durch Interpolation dienen. Daneben
gibt es aber auch Ausnahmen von den hier geschilderten Zusammenhängen, vor allem,
wenn Fluoratome beteiligt sind sowie bei manchen Metallverbindungen.19

19 M. Kaupp, B. Metz, H. Stoll, Angew. Chem. 2000, 112, 4780 und zitierte Literatur.

Verbindung Formel d(CC)
(pm)

fr(CC)
(N cm–1)

m.B.E.
(kJ mol–1)

Diamant Cn 154.5 – 357

Ethan C2H6 153.4 4.4 362

Graphit Cn 141.5 – 478

Benzol C6H6 139.8 6.7 504

Ethen C2H4 133.9 9.2 582

Ethin C2H2 120.3 15.6 759
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Abb. 4.5 Zusammenhänge zwischen verschiedenen messbaren Eigenschaften der CC-Bindungen
in Diamant, Graphit und vier Kohlenwasserstoffen, gezeichnet nach den Werten in Tabelle 4.7
(d: Gleichgewichtskernabstand, fr: Valenzkraftkonstante, m.B.E.: mittlere Bindungsenthalpie).
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4.6 Polarität kovalenter Bindungen
und Elektronegativität

4.6.1 Allgemeines

Eine Bindung zwischen zwei Atomen wird als polar bezeichnet, wenn die Verteilung der
Elektronen, insbesondere der Valenzelektronen, unsymmetrisch ist, sodass der Schwer-
punkt der negativen Elektronenladungen nicht mit dem Schwerpunkt der positiven Kern-
ladungen zusammenfällt. Praktisch sind alle Bindungen zwischen verschiedenen Atomen
mehr oder weniger polar, ebenso Bindungen zwischen gleichen aber nicht-äquivalenten
Atomen. Ein Beispiel dafür ist die SS-Bindung im Thiosulfat-Ion [SSO3]2–, das formal
Schwefelatome in den Oxidationsstufen –2 und +6 enthält. Unpolar sind nur Bindungen
zwischen gleichen Atomen in gleicher Umgebung, wie die Bindungen in den Molekülen
O2, Cl2, S8 oder die NN-Bindung im N2H4.

Ein direkter Nachweis der Polarität der SS-Bindung im Thiosulfat-Ion gelingt mittels
ESCA (electron spectroscopy for chemical analysis), bei der es sich um eine Variante der
Photoelektronenspektroskopie (PES) handelt (vgl. Kap. 2.4.4). Hierbei wird die feste
oder gasförmige Verbindung durch Bestrahlung mit monochromatischer Röntgenstrah-
lung ionisiert, und die kinetische Energie der abgespaltenen Elektronen wird gemessen.
Damit kann die Ionisierungsenergie bzw. die Bindungsenergie (binding energy) dieser
Elektronen bestimmt werden. Daher spricht man auch von XPS (X-Strahlen war der ur-
sprüngliche Name für Röntgenstrahlen). Um die Ladung auf den Atomen einer Verbin-
dung zu erhalten, ermittelt man die Ionisierungsenergie für innere Elektronen, die an der
Bindung nicht direkt teilnehmen, deren Orbitalenergie aber von der Ladung auf dem be-
treffenden Atom abhängt. Im Falle des Schwefels, dessen Valenzelektronen in den Ni-
veaus 3s und 3p gebunden sind, misst man beispielsweise die Ionisierungsenergie der
2p-Elektronen und vergleicht sie mit den Werten für elementaren Schwefel, dessen Atome
ungeladen sind. Die Differenz zwischen diesen Werten ist eine Art chemischer Verschie-
bung, die allein auf die Ladung auf dem betrachteten S-Atom in der untersuchten Verbin-
dung zurückzuführen ist. In Abbildung 4.6 sind als Beispiele die Photoelektronen-Spek-
tren von S8 und dem Thiosulfat-Ion [SSO3]2– gezeigt. Man erkennt, dass das Ion zwei
S-Atome enthält, deren Ladungen einmal positiv und zum anderen negativ sein müssen,
da die Ionisierungsenergie einmal um 3.7 eV größer und zum anderen um 2.3 eV kleiner
ist als die der ungeladenen Atome im S8 (164.2 eV). Eine negative Ladung auf dem Atom
erniedrigt und eine positive erhöht die Ionisierungsenergie. Durch eine einfache elektro-
statische Rechnung kann man die Atomladungen aus der chemischen Verschiebung er-
mitteln. Durch Vergleich der chemischen Verschiebung mit der anderer Verbindungen,
die nur ein S-Atom enthalten (z.B. Sulfid, Sulfit, Sulfat), ergeben sich die Oxidationsstu-
fen der beiden S-Atome im Thiosulfat-Ion zu –2 und +6.20 Das terminale S-Atom wird
also bei der Ermittlung der Oxidationsstufen genauso behandelt wie die drei O-Atome.

Für das qualitative Verständnis der Eigenschaften und Reaktionen chemischer Bin-
dungen und Verbindungen ist der Begriff der Bindungspolarität von großer Bedeutung.
Es gibt verschiedene empirische Möglichkeiten, um eine Vorstellung über die Größe und

20 B. J. Lindberg et al., Physica Scripta 1970, 1, 286.
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Richtung der Polarität kovalenter Bindungen zu erhalten. Das wichtigste Konzept ist das
der Elektronegativität von Atomen, das im Folgenden erläutert wird. Daneben sind an
kleinen Molekülen zahlreiche quantenchemische Rechnungen ausgeführt worden, die die
Ladungsverteilung und insbesondere die Ladungsumverteilung bei der Molekülbildung
aus Atomen aufzeigen. Darauf wird im Anschluss eingegangen.

4.6.2 Elektronegativitäten (χ)

Der Begriff der Elektronegativität wurde 1932 von LINUS PAULING als die Fähigkeit eines
Atoms definiert, in einem Molekül die Elektronen der kovalenten Bindung an sich zu zie-
hen. Trotz dieser etwas vagen Definition, die es nicht erlaubt, Elektronegativitäten direkt
zu messen, hat dieser Begriff für die anorganische Chemie eine außerordentliche Bedeu-
tung gewonnen. Die von PAULING zur Bestimmung von χ-Werten eingeführte Methode
beruht auf den Bindungsenthalpien von Molekülen. Eine von ALLRED und ROCHOW ent-
wickelte alternative Bestimmungsmethode basiert auf der effektiven Kernladungszahl
und dem Kovalenzradius der Atome. Ein von ALLEN vorgeschlagenes Verfahren schließ-
lich benutzt die Ionisierungsenergien der s- und p-Elektronen isolierter Atome. Die nach
diesen drei Methoden ermittelten Werte für die Elektronegativitäten der Atome werden in
der Literatur häufig verwendet. Daneben gibt es aber noch andere Methoden, Elektro-
negativitäten zu definieren und zu bestimmen,21 die weniger populär sind und auf die hier
nicht eingegangen werden kann.

21 K. D. Sen, C. K. Jørgensen (Herausg.), Electronegativity, in: Struct. Bonding (Berlin) 1987, 66,
1–190.
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Abb. 4.6 Photoelektronenspektren (XPS) von Natrium-
thiosulfat (oben) und von α-S8 (unten). Auf der Abszisse
ist die Ionisierungsenergie (Ei) der 2p-Elektronen der
Schwefelatome von rechts nach links ansteigend
aufgetragen. Das Spektrum von Thiosulfat wurde durch
Kurvenzerlegung in drei Komponenten aufgeteilt.
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Thermodynamische Elektronegativitäten nach PAULING

Zwischen unpolaren und stark polaren kovalenten oder gar ionischen Bindungen gibt es
einen kontinuierlichen Übergang. Dies zeigt sich beispielsweise bei folgender Reihe bi-
närer Fluoride:

F2 – OF2 – NF3 – CF4 – BF3 – BeF2 – LiF

Während die Bindung im homonuklearen Molekül F2 unpolar ist, ist LiF eine ionische
Substanz und die Fluoride von C, B und Be enthalten stark polare kovalente Bindungen.
Ähnlich ändert sich die Polarität in der Reihe der folgenden Hydride:

HF – H2O – NH3 – CH4 – BH3 – LiH

Während HF eine stark polare kovalente Bindung mit positiv polarisiertem Wasserstoff
enthält, sind die Bindungen im Methan nur noch schwach polar, obwohl die H-Atome im-
mer noch positiv geladen sind. Dagegen ist der Wasserstoff im BH3 negativ geladen und
LiH ist ein Salz mit dem Anion H–. PAULING war nun aufgefallen, dass polare kovalente
Bindungen sehr viel stärker sind als vergleichbare unpolare, wobei von ihm die ther-
modynamischen Bindungsenthalpien zur Charakterisierung herangezogen wurden. Bei-
spielsweise haben die mittleren Bindungsenthalpien obiger Hydride, soweit sie kovalente
Bindungen enthalten, folgende Werte (kJ mol–1):

HF: 565 H2O: 465 NH3: 389 CH4: 415

Noch deutlicher wird der Trend, wenn man die Dissoziationsenthalpien und (harmoni-
schen) Valenzkraftkonstanten der folgenden zweiatomigen Moleküle AB vergleicht:

PAULING nahm an, dass die Bindungsenergie eines hypothetischen unpolaren Moleküls
AB gleich dem arithmetischen Mittel der Bindungsenergien in den homonuklearen Mo-
lekülen A2 und B2 sein sollte. Wenn man näherungsweise die Dissoziationsenergien ver-
wendet, kann man schreiben:

Angewandt auf Chlorwasserstoff ergibt sich:

Die experimentelle Dissoziationsenergie des HCl-Moleküls beträgt aber 432 kJ mol–1.
Die Differenz von 96 kJ mol–1 ist nach PAULING auf die Polarität der kovalenten Bindung
zurückzuführen. Für diese Differenz Δ wurden die Begriffe ionische Resonanzenergie
oder Ionen-Kovalenz-Resonanzenergie vorgeschlagen:

A–B: HF OH NH CH

D0
0 (kJ mol–1): 566 424 335 334

fr (N cm–1): 9.7 7.8 6.0 4.5

D D DAB A B= ( + )
2 2

1

2

D D DHCl H Cl
1= ( + ) = (436 + 240) = 338 kJ mol

2 2
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Allgemein gilt also:

PAULING postulierte nun, dass Δ dem Quadrat der Elektronegativitätsdifferenz der Atome
A und B proportional sei:

Der Faktor 96.5 entspricht der Umrechnung des Δ-Wertes von kJ mol–1 in Elektronenvolt,
die seinerzeit von PAULING benutzte Einheit für die Dissoziationsenthalpien. Die Elektro-
negativitätsdifferenz Δχ ergibt sich damit zu

Setzt man nun χ für irgendein Element willkürlich fest, dann sind damit alle anderen PAU-

LING-Elektronegativitäten definiert. Als Bezugspunkt dient der Wasserstoff mit χP = 2.2.
Damit ergibt sich beispielsweise χ(Cl) wie folgt:

In Tabelle 4.8 sind die χP-Werte nach PAULING für die Hauptgruppenelemente zusammen-
gestellt. Die Zahlen basieren auf Literaturwerten für die mittleren Bindungsenthalpien
zahlreicher Moleküle.22 Man erkennt, dass die Elektronegativität in den Hauptgruppen
des Periodensystems von links unten nach rechts oben hin ansteigt. Das elektronegativste
aller derjenigen Elemente, von denen Verbindungen bekannt sind, ist damit das Fluor
(χP = 4.0). Die χP-Werte der Nebengruppenelemente liegen alle zwischen 1.2 und 2.5.

Die Brauchbarkeit der Elektronegativitäten nach PAULING zur Abschätzung von Bin-
dungspolaritäten, zur Beschreibung induktiver Effekte und zur Korrektur von Kern-
abständen ist erwiesen. Die Genauigkeit, mit der die Zahlenwerte χP ermittelt werden kön-
nen, darf jedoch nicht überschätzt werden. Einerseits sind manche Bindungsenergien nur
mit mäßiger Zuverlässigkeit bekannt, andererseits kann nicht jede Bindungsverstärkung nur
auf den Elektronegativitätsunterschied der beteiligten Atome zurückgeführt werden. Viel-
mehr hat auch die Koordinationszahl einen Einfluss, sodass einem Element je nach Koor-
dinationszahl eigentlich verschiedene χP-Werte zugeordnet werden müssen. Weiterhin kön-
nen wie in den Molekülen BF3, SiF4 und PF3 Mehrfachbindungsanteile vorliegen, die eine
hohe Ionen-Kovalenz-Resonanzenergie vortäuschen. Zur Berechnung der χP-Werte dürfen
daher nur die Bindungsenergien solcher Moleküle herangezogen werden, in denen sich die
Atome in normalen Bindungszuständen befinden und in denen reine Einfachbindungen
vorliegen. Außerdem sollten alle Atome eine Edelgaskonfiguration aufweisen.

Elektronegativitäten nach ALLRED und ROCHOW

A. L. ALLRED und E. G. ROCHOW haben einen einfachen elektrostatischen Ansatz zur
Berechnung von Elektronegativitäten vorgeschlagen, der große Popularität erlangt hat. In
einer kovalenten Bindung zwischen den Atomen A und B konkurrieren die Atomrümpfe
von A und B um die Bindungselektronen. Die Anziehungskraft K jedes der beiden Atom-
rümpfe auf die Bindungselektronen kann durch folgende Form von COULOMBs Gesetz
ausgedrückt werden:

22 A. L. Allred, J. Inorg. Nucl. Chem. 1961, 17, 215 und D. Quane, ibid. 1971, 33, 2722.

D D DAB A B= ( + ) +
2 2

�

1

2

� � �

�

�

�

� ������� ��

�

�

2 296.5 (B) (A)

�

�

����� �= .

�

� � ����� �����

�

������������� ������������������P PCl = . .



4.6 Polarität kovalenter Bindungen und Elektronegativität 139

Tab. 4.8 Elektronegativitäten der Hauptgruppenelemente

Atom χP

(PAULING)
χAR

(ALLRED/ROCHOW)
χspec

(ALLEN)

H 2.20 2.20 2.30

Li 0.98 0.97 0.91

Be 1.57 1.47 1.58

B 2.04 2.01 2.05

C 2.55 2.50 2.54

N 3.04 3.07 3.07

O 3.44 3.50 3.61

F 3.98 4.10 4.19

Ne 4.79

Na 0.93 1.01 0.87

Mg 1.31 1.23 1.29

Al 1.61 1.47 1.61

Si 1.90 1.74 1.92

P 2.19 2.06 2.25

S 2.58 2.44 2.59

Cl 3.16 2.83 2.87

Ar 3.24

K 0.82 0.91 0.73

Ca 1.00 1.04 1.03

Ga 1.81 1.82 1.76

Ge 2.01 2.02 1.99

As 2.18 2.20 2.21

Se 2.55 2.48 2.42

Br 2.96 2.74 2.69

Kr 3.06 2.97

Rb 0.82 0.89 0.71

Sr 0.95 0.99 0.96

In 1.78 1.49 1.66

Sn 1.96 1.72 1.82

Sb 2.05 1.82 1.98

Te 2.10 2.01 2.16

I 2.66 2.21 2.36

Xe 2.64 2.58
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Dabei wird angenommen, dass sich die Bindungselektronen mit größter Wahrscheinlich-
keit in dem Abstand vom Atomkern aufhalten, der durch den Kovalenzradius gegeben ist
(Abschnitt 4.3). Die effektive Kernladung Zeff wird nach bestimmten Regeln berechnet.23

Hieraus ergibt sich, dass die Elektronegativität eines Atoms dem Quotienten Zeff/r2 pro-
portional sein sollte:

Um Zahlenwerte berechnen zu können, muss man noch einen Proportionalitätsfaktor ein-
führen. In der folgenden Gleichung wurden der Faktor und der Summand so gewählt, dass
eine optimale Übereinstimmung der damit berechneten χAR-Werte mit denen der PAU-

LING-Skala erreicht wird (r in Å):

Trägt man diese ALLRED-ROCHOW-Elektronegativitäten gegen die PAULING-Werte der ent-
sprechenden Elemente auf, streuen die Punkte grob um eine nahezu gerade Linie. Das be-
deutet, dass beide Systeme im Wesentlichen äquivalent sind, wenn auch die Werte einzelner
Elemente voneinander abweichen. Für die Hauptgruppenelemente sind die ALLRED-
ROCHOW-Elektronegativitäten in Tabelle 4.8 und in Abbildung 4.7 enthalten. Man erkennt,
dass die Elektronegativität in einer Periode des Periodensystems von links nach rechts an-
steigt. Der Anstieg in einer Gruppe von unten nach oben ist jedoch nicht gleichförmig. Das
ist auf den Einfluss der dazwischen liegenden Nebengruppenelemente zurückzuführen.

23 G. Burns, J. Chem. Phys. 1964, 41, 1521 und zitierte Literatur.
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Abb. 4.7 Gang der Elektronegativitäten nach ALLRED und ROCHOW in den Hauptgruppen des Pe-
riodensystems. Man beachte die Unstetigkeit in der 3. Periode, die auf die zwischenzeitlich erfolgte
Besetzung der d-Orbitale bei den Nebengruppenelementen zurückzuführen ist.
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Die χAR-Werte der Nichtmetalle sind in dieser Skala alle größer als 1.8, die der Metalle
sind kleiner als 1.5 und im Bereich 1.4 bis 1.8 liegen die Elemente, die sowohl in metal-
lischen wie nichtmetallischen Modifikationen auftreten (Metalloide). Man sollte jedoch
bedenken, dass Elektronegativitäten von Atomen nicht für jede Bindungssituation kon-
stant sein können. Das ergibt sich zwanglos aus obiger Gleichung, denn der Kovalenzra-
dius eines Atoms hängt vom Bindungsgrad ab. Eine Mehrfachbindung ist kürzer als eine
Einfachbindung, sodass das betreffende Atom also in der Mehrfachbindung eine höhere
Elektronegativität aufweist als in der Einfachbindung. Dieses Ergebnis stimmt mit der
chemischen Erfahrung überein, z.B. der sehr viel höheren Polarität der CH-Bindungen
von Acetylen verglichen mit Ethan.

Spektroskopische Elektronegativitäten nach ALLEN

Die bisher behandelten Systeme von PAULING und ALLRED/ROCHOW benutzen Molekül-
eigenschaften, um die Elektronegativität von Atomen zu bestimmen. Die Methode von
L. C. ALLEN verwendet dagegen spektroskopisch an isolierten Atomen bestimmbare
Energien zur Berechnung der jeweiligen Elektronegativität. Nach den heutigen theoreti-
schen Vorstellungen sind bei allen Hauptgruppenelementen hauptsächlich die s- und
p-Elektronen an kovalenten Bindungen beteiligt. Die Orbitalenergien dieser Elektronen
sollten folglich ein Maß für die Anziehung des Atomrumpfes auf die Valenzelektronen
sein. ALLEN definiert daher die Elektronegativität als die mittlere absolute Orbitalenergie
der Valenzelektronen:

Hierin sind m und n die Zahl der p- bzw. s-Elektronen des betrachteten Atoms. Für die ab-
soluten Orbitalenergien ε werden die Ionisierungsenergien der Elektronen in dem betref-
fenden Orbital verwendet (in Elektronenvolt), wobei im Falle von Multipletts eine Mitte-
lung vorgenommen wird.24 Diese so genannten spektroskopischen Elektronegativitäten
(χspec) stimmen sehr gut mit den Werten von PAULING einerseits und mit denen von ALLRED

und ROCHOW andererseits überein, wenn man sie mit dem Faktor 0.169 multipliziert, was
bei den Werten in Tabelle 4.8 geschehen ist. Insbesondere wird auch hier gefunden, dass
Germanium eine etwas höhere Elektronegativität aufweist als Silicium. Die Methode von
ALLEN erlaubt es, auch die Elektronegativitäten von Edelgasatomen zu bestimmen. Die
erhaltenen Werte sind erwartungsgemäß etwas größer als die der Halogenatome, die im
Periodensystem links neben dem betreffenden Edelgas stehen (Kap. 14.5). Der allge-
meine Trend, wonach die Elektronegativitäten in den Perioden von links nach rechts stetig
ansteigen, setzt sich also bis zur 18. Gruppe fort. Dies ist besonders gut aus Abbildung 4.8
zu erkennen, in der die Elektronegativitäten als dritte Dimension des Periodensystems
aufgetragen sind.

Mit ALLENs Methode kann man auch zeigen, dass und wie die Elektronegativität eines
Atoms von seiner Partialladung abhängt, da diese unmittelbar die Ionisierungsenergie
(Ei) beeinflusst. Beispielsweise beträgt Ei des neutralen Kohlenstoffatoms 11.3 eV. Für
das Kation C+ gilt dagegen Ei = 24.4 eV und für das einfach geladene Anion C– gilt Ei =
1.6 eV. Demgemäß erhöht eine positive Partialladung die Elektronegativität und eine ne-
gative verringert sie. Dieser Zusammenhang ist für die Bestimmung von Gruppenelektro-
negativitäten außerordentlich wichtig.

24 L. C. Allen, J. Am. Chem. Soc. 1989, 111, 9003.

� �spec
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m n+
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Gruppenelektronegativitäten
Elektronegativitäten lassen sich nicht nur für Atome, sondern auch für Atomgruppen
(Substituenten) definieren und ermitteln. Gruppenelektronegativitäten kann man sowohl
berechnen25 als auch aus den chemischen Verschiebungen in Kernresonanzspektren so-
wie aus den Valenzschwingungen zweiatomiger Gruppen in größeren Molekülen ableiten
(Abschnitt 4.4.2). Auch andere Bestimmungsmethoden sind bekannt. Die Ergebnisse dif-
ferieren jedoch je nach Methode mehr oder weniger stark; sie hängen auch davon ab, mit
welchem Bindungspartner die betrachtete Gruppe verbunden ist. Immer ist jedoch der ty-
pische induktive Effekt der Nachbaratome zu erkennen. Beispielsweise steigt die Grup-
penelektronegativität in der Reihe –CH3 (χ = 2.5), –CCl3 (2.8), –CF3 (3.2) stark an, da die
Chlor- bzw. Fluoratome wegen ihrer verglichen mit Wasserstoff größeren Elektronegati-
vität Elektronendichte vom C-Atom abziehen und damit dessen positive Partialladung
und folglich auch seine Elektronegativität erhöhen.

4.6.3 Das Bindungsmoment

Polare Bindungen besitzen ein permanentes Dipolmoment μ. Dieses so genannte Bin-
dungsmoment setzt sich aus mehreren Anteilen zusammen. Formal lässt sich das Dipol-
moment einer Bindung in vier Anteile zerlegen:26

μ = μe + μat + μhom + μpol

Der erste Summand (μe) gibt den Anteil des Dipolmomentes wieder, der von der Übertra-
gung der Ladung δe von einem Atom auf das andere infolge einer Elektronegativitäts-
differenz herrührt. Dieser Ladungsübergang führt zu einer positiven Partialladung am

25 S. G. Bratsch, J. Chem. Educ. 1988, 65, 223; D. Bergmann, J. Hinze, Struct. Bonding (Berlin)
1985, 66, 145.

26 M. Klessinger, Angew. Chem. 1970, 82, 534.

H

Li

K

Na

Rb

Be

Mg

Ca

Sr

B

Al
Ga

In

C
N

O
F

Si
Ge

Sn Sb

P

As

S

Se

Te

Cl

Br

I

Ne

Ar

Kr

Xe
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beachte die Sonderstellung des H-Atoms.



4.6 Polarität kovalenter Bindungen und Elektronegativität 143

weniger elektronegativen Atom A und zu einer gleich großen negativen Ladung am Part-
neratom B:

Ist d der Kernabstand, so gilt μe = δe · d. Infolge der positiven Partialladung wird die Elek-
tronegativität des Atoms A erhöht und umgekehrt wird die des Atoms B infolge der
negativen Partialladung erniedrigt. Nach dem Prinzip des Elektronegativitätsausgleiches
erfolgt der Ladungsübergang nun gerade so, dass die aktuellen Elektronegativitäten von
A und B im Molekül AB gleich groß werden:

Ist dieser Zustand erreicht, herrscht Gleichgewicht bei der Ladungsverteilung. In einem
kleinen Molekül haben danach die Atome eine mittlere Elektronegativität, die sich unge-
fähr aus dem geometrischen Mittel der Neutralatom-Elektronegativitäten ergibt.27

Zwei Punktladungen e+ und e– im Abstand von 100 pm erzeugen ein Dipolmoment von
4.8 D. Würde zum Beispiel das zweiatomige gasförmige Molekül KCl (d = 266.7 pm) aus
den kugelförmigen Ionen K+ und Cl– bestehen, dann betrüge das Dipolmoment 12.8 D.
Das beobachtete Dipolmoment beträgt demgegenüber nur 10.27 D, woraus folgt, dass die
Partialladungen in diesem Ionenpaar nur 80% einer Elementarladung ausmachen (δ =
0.8). Als vektorielle Größe hat das Dipolmoment eine Richtung. Meistens wird der nega-
tive Pol als Ausgangspunkt des Vektors angesehen. Im kristallinen KCl sind die Atom-
bzw. Ionenladungen noch geringer als im gasförmigen Molekül.

Mittels Photoelektronenspektroskopie kann die Ladung auf den Atomen eines Mole-
küls direkt bestimmt werden. In Tabelle 4.9 sind beispielsweise die relativen Ionisie-

Tab. 4.9 Differenz der Ionisierungsenergien ΔEi der 1s-Elektronen des Kohlenstoffs in verschiede-
nen Verbindungen bezogen auf Methan (bestimmt mittels XPS)

27 R. T. Sanderson, J. Chem. Educ. 1988, 65, 112 und 227. Bei größeren Molekülen ist auch die
Konnektivität für die Ladung der Atome von Bedeutung.

Molekül ΔEi (eV)

C2H6 –0.20

C2H4 –0.10

CH4 0.00

CH3COCH3 1.40

CH3OH 1.60

CH3F 2.80

CH2O 3.30

C2F4 5.58

CH2F2 5.60

CHF3 8.28

CF4 11.00

A B
�+ ��

isolierte Atome: � �(A) < (B)

Atome im Molekül AB: � �(A ) = (B )� ��+
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rungsenergien der 1s-Elektronen des Kohlenstoffatoms in verschiedenen Molekülen28

aufgeführt, die das Ausmaß der Ladungsübertragung demonstrieren. Man erkennt, dass
Fluoratome einen größeren Einfluss haben als Sauerstoff. Bei den fluorierten Methan-
derivaten CHmFn steigt die Ionisierungsenergie des C-Atoms mit jedem F-Atom um ca.
2.75 eV an. Das Zentralatom in CF4 muss hochgradig positiv geladen sein, da die 1s-Io-
nisierungsenergie des C-Atoms dieses Moleküls um 11 eV größer ist als die von CH4.

Der zweite Beitrag zum Bindungsmoment ist das atomare Dipolmoment (μat), das
durch die Asymmetrie der Ladungsverteilung in bestimmten Molekülorbitalen zustande
kommt. Bei einem stark asymmetrischen Molekülorbital wie dem HOMO von NH3

(Abb. 4.9) liegt der Schwerpunkt der Elektronenladung nicht mehr wie bei einem Atom-
orbital im Atomkern. Daraus resultiert ein Dipolmoment, das man als atomares Dipol-
moment bezeichnet, weil es sozusagen an einem einzelnen Atom des Moleküls lokalisiert
ist. Dieses atomare Moment erklärt zum Beispiel die Tatsache, dass das Dipolmoment
von NH3 (1.468 D) viel größer ist als das von NF3 (0.235 D), obwohl die Elektronegati-
vitätsdifferenz zwischen N und F (ΔχAR = 1.0) etwas größer ist als die zwischen N und H
(ΔχAR = 0.9). Wie in Abbildung 4.9 gezeigt wird, kommen diese molekularen Dipol-
momente durch Vektoraddition der Komponenten μe und μat zustande.

Die Moleküle NH3 und NF3 sind beide von C3v-Symmetrie. Zunächst addieren sich die
drei Momente μe der NH-Bindungen zu einem Dipolvektor, dessen positives Ende im
Schwerpunkt der drei H-Atome liegt. Hinzu kommt das atomare Moment, dessen positi-
ves Ende im Kern des Stickstoffatoms liegt. Beide Momente (μe und μat) haben folglich
die gleiche Richtung und addieren sich zum Gesamtmoment μges. Beim NF3 dagegen ha-
ben die elektrostatischen Momente μe eine andere Richtung als beim NH3. Das positive
Ende liegt jetzt im Kern des Stickstoffatoms, da Fluor gegenüber Stickstoff die größere
Elektronegativität aufweist. Dadurch entsteht auf dem N-Atom eine positive Partial-
ladung. Diese führt dazu, dass das nichtbindende HOMO kontrahiert, wodurch das
atomare Moment nicht so groß ist wie beim NH3; es hat aber nach wie vor die gleiche
Richtung wie beim NH3. Folglich kommt es bei der Vektoraddition zu einer teilweisen
Kompensation von μe und μat, weswegen das Gesamtmoment μges nur 16% des Wertes
vom NH3 beträgt. Außerdem hat das Gesamtmoment von NF3 die entgegengesetzte Rich-
tung zu der von NH3. Für das chemische Verhalten von NH3 (starke LEWIS-Base) und NF3

(sehr schwache LEWIS-Base) sind diese Dipolmomente von entscheidender Bedeutung.
Der Beitrag μhom zum Bindungsmoment heißt homöopolares Dipolmoment oder Asym-

metriedipolmoment und ist durch die verschiedene Größe zweier überlappender Orbitale

28 Daten nach D. Bergmann, J. Hinze, Angew. Chem. 1996, 108, 162.
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Abb. 4.9 Vektorielle Addition der Dipolmomente μe und μat der Moleküle NH3 und NF3 zum Ge-
samtdipolmoment μges (Symmetrie C3v).
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bedingt. Das homöopolare Dipolmoment ist stets vom Atom mit dem kleineren Orbital
(negatives Ende) zu dem mit dem größeren Orbital gerichtet, da die Überlappung immer
näher am Kern des kleineren Atoms erfolgt (Abb. 4.10) und weil die Elektronendichte im
Überlappungsgebiet bei der Bindungsbildung zunimmt. Der Beitrag μhom ist daher z.B.
im HCl-Molekül dem Dipolmoment μe (H←Cl) entgegengesetzt gerichtet.

Bisher wurde stillschweigend angenommen, dass sich die drei Momente μe, μat und μhom

gegenseitig nicht beeinflussen. Dies ist jedoch nicht der Fall. Den polarisierenden Ein-
fluss dieser drei Dipolmomente auf die Ladungsverteilung in der Bindung berücksichtigt
man daher durch ein Korrekturglied μpol. Diese einzelnen Beiträge zum Bindungsmoment
lassen sich, wenn überhaupt, nur rechnerisch voneinander isolieren. Dabei zeigt sich, dass
sie oft verschiedene Vorzeichen besitzen, sich also teilweise kompensieren.

Allgemein kann man feststellen, dass die Bindungspolarität bei kleinen Elektronegati-
vitätsunterschieden der beteiligten Atome nur durch eine eingehende Analyse und Ab-
schätzung aller Beiträge nach Größe und Richtung ermittelt werden kann. Bei Bindungen
zwischen Atomen sehr unterschiedlicher Elektronegativität wird dagegen der auf die La-
dungsübertragung zurückgehende Anteil des Bindungsmomentes (μe) alle anderen Kom-
ponenten übertreffen und somit für die Polarität maßgeblich sein. Stark polare Bindungen
dieses Typs liegen beispielsweise bei folgenden Elementkombinationen vor: E–F (E: H,
B, C, N, Si, P, S), E–O (E: H, B, C, Si, P, S) und E–Cl (E: B, Si). In allen diesen Fällen ist
der Elektronegativitätsunterschied gleich oder größer als 1.

Für der Beurteilung der Bindungspolarität ist jedoch nicht nur die Elektronegativitäts-
differenz sondern auch die Ladungskapazität κ wichtig.29 Darunter versteht man den Kehr-
wert der 1. Ableitung der Elektronegativität nach der Ladung Q eines neutralen Atoms:

Kleine elektronegative Atome wie F, O und N haben eine kleine Ladungskapazität. Zwar
ziehen sie im neutralen Zustand Elektronen stark an, sie sind aber auch rasch gesättigt,
d.h. die Elektronegativität sinkt mit zunehmender negativer Partialladung δQ rascher ab
als bei großen Atomen. Das kann man an folgendem Beispiel zeigen. Das Fluoratom
weist eine Elektronenaffinität von 3.45 eV auf, d.h. das Ion F– (Ladung –1 e) ist um die-
sen Energiebetrag stabiler als das neutrale Atom zusammen mit einem isolierten Elek-
tron. Ein Fluoratom mit einer Partialladung von nur –0.65 e ist jedoch um 4.2 eV stabiler
als das Neutralatom! Die Steigerung der negativen Atomladung von –0.65 auf –1.00 führt
also zu einem Anstieg der Energie.

29 P. Politzer et al., J. Mol. Struct. (Theochem) 1992, 259, 99.
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Abb. 4.10 Das homöopolare Dipolmoment einer kovalenten
Bindung als Folge der unterschiedlichen Größe der beteiligten Orbi-
tale. Diese Komponente des molekularen Dipolmomentes ist vom
kleineren auf das größere Atom gerichtet, da die Ladungsanhäufung
im Überlappungsbereich näher am kleineren Atom stattfindet.
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Zusammenfassend lässt sich sagen, dass das Dipolmoment eines Moleküls eine Mess-
größe ist, die in komplexer Weise aus einzelnen Komponenten zusammengesetzt ist
und die daher nicht ohne eine vorherige Zerlegung in ihre Komponenten zur Ermittlung
der Polarität kovalenter Bindungen herangezogen werden sollte. Ob ein Molekül ins-
gesamt ein Dipolmoment aufweist, hängt von seiner Symmetrie ab. Nur Moleküle, die zu
den Punktgruppen Cn, Cs und Cnv (n = 1, 2, …) gehören, können ein Dipolmoment haben.
Bei allen anderen führt die höhere Symmetrie zu einer vollständigen Kompensation der
Dipolmomentvektoren. So hat SiF4 zwar stark polare Bindungen, sein Dipolmoment ist
jedoch Null. Die Dipolmomente von kovalenten Bindungen und von Molekülen spielen
eine große Rolle bei der intermolekularen Anziehung (Assoziation; siehe Kap. 3), bei der
Komplexbildung zwischen Metall-Ionen und Liganden, bei der Absorption von infraro-
ter Strahlung, bei Wasserstoffbrücken-Bindungen und vor allem auch bei der Reaktivi-
tät von Molekülen. Eine Tabelle mit Dipolmomenten wichtiger Moleküle findet sich im
Kapitel 3.

4.7 Elektronendichteverteilung in Molekülen
und Kristallen

Quantenchemische Rechnungen ergeben nicht nur die Geometrie und die Energie von
Molekülen, sondern man erhält auch ein vollständiges Bild der Elektronendichtevertei-
lung im Molekül.30 In Abbildung 2.29 sind Konturliniendiagramme der Gesamtelektro-
nendichte in den Molekülen H2O und H2S dargestellt. Darüber hinaus kann man auch die
Dichteverteilung der Elektronen in den einzelnen Orbitalen berechnen. Dies ist in Abbil-
dung 2.22 für das O2-Molekül gezeigt. Aufschlussreicher für das Verständnis der che-
mischen Bindung ist allerdings die Ladungsumverteilung, die stattfindet, wenn sich das
Molekül aus den Atomen bildet. Bei dieser Analyse befinden sich zunächst die unge-
bundenen Atome auf den gleichen Positionen im Raum wie im späteren Molekül, jedoch
ist die Bindung noch nicht „eingeschaltet“ worden. Man nennt diesen hypothetischen Zu-
stand das Promolekül. Man berechnet nun die Elektronendichten einerseits für das Pro-
molekül und andererseits für das wirkliche Molekül und zieht beide Dichten voneinander
ab. Damit erhält man Dichtedifferenzkarten, die die Umordnung der Elektronendichte bei
der Bildung kovalenter Bindungen zeigen. Diese Differenzdichte wird auch als Deforma-
tionsdichte bezeichnet. In Abbildung 4.11a ist dies für das F2-Molekül gezeigt. Man er-
kennt, dass sich bei der Molekülbildung die Elektronendichte in der Mitte zwischen den
Kernen stark erhöht und dass sie in der Nähe der Kerne abnimmt. Die Zunahme der
Dichte in der Bindungsregion ist also deutlich größer als sich aus der Addition der Dich-
ten der beiden ungebundenen Atome ergibt. Nur dadurch wird die Kernabstoßung kom-
pensiert!

Gleichzeitig findet aber auch eine Erhöhung der Ladungsdichte auf der der Bindung
abgewandten Seite des Moleküls statt. Die beiden Atome polarisieren sich also gegensei-

30 Elektronendichten werden üblicherweise in e/Å3 angegeben (1 Å = 100 pm). Siehe zu die-
sem Thema auch die AIM-Theorie von R. BADER: http://www.chemistry.mcmaster.ca/aim/
aim_2.html.
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tig. Bei dieser Rechnung wurde das Promolekül aus zwei F-Atomen so konstruiert, dass
die beiden einfach besetzten 2pz-AOs auf der Molekülachse liegen.31

Führt man die analoge Rechnung für zwei Neonatome durch, ergibt sich, dass beim hy-
pothetischen Ne2-Molekül in der Mitte zwischen den Kernen eine Dichteabnahme er-
folgt, wodurch es zu einer starken Abstoßung der Atomkerne und Dissoziation in Atome
kommt (Abb. 4.11b).

Elektronendichten in Molekülen lassen sich seit einigen Jahren auch experimentell be-
stimmen, und zwar durch sehr genaue Röntgenbeugungsmessungen an Einkristallen bei
tiefen Temperaturen (optimal bei 4 K), wobei eine sehr große Zahl von Reflexen gemes-
sen werden muss. Dabei erhält man die Dichteverteilung in Molekülen auch unter dem
Einfluss der Nachbarmoleküle.32 Aus Ergebnissen dieser Art geht hervor, dass bei Errich-
tung einer kovalenten Bindung eine komplizierte Ladungsumverteilung stattfindet. Die
oben diskutierten Werte der Partialladungen auf Atomen in Molekülen geben daher die
tatsächlichen Verhältnisse nur unzureichend wieder. Alle Ergebnisse zeigen vielmehr,
dass die Ladungsumverteilung meistens stark anisotrop ist. Daher ist die Elektronen-
dichte der Atome in Molekülen nicht mehr kugelsymmetrisch, sondern zumindest im Be-
reich der Valenzelektronen anisotrop. Das zeigt sich eindrucksvoll, wenn man das elek-

31 L. G. Vanquickenborne, in P. L. Huyskens, W. A. P. Luck, T. Zeegers-Huyskens (Herausg.),
Intermolecular Forces, Kap. II, Springer, Berlin, 1991, S. 31. Siehe auch K. L. Kunze, M. B. Hall,
J. Am. Chem. Soc. 1986, 108, 5122.

32 P. Coppens, Angew. Chem. 2005, 117, 6970. T. S. Koritsánszky, P. Coppens, Chem. Rev. 2001,
101, 1583.

(a) (b)

Abb. 4.11 Berechnete Elektronendichtedifferenzkarten für das Molekül F2 (a) und für das hypo-
thetische Molekül Ne2 bei einem Kernabstand von 159 pm (b). Die Konturlinien verbinden Punkte
gleicher Dichtezu- bzw. -abnahme. Ausgezogene Linien bezeichnen Bereiche, in den die Dichte
bei der Errichtung der kovalenten Bindung in F2 bzw. bei der Annäherung der beiden Ne-Atome zu-
nimmt. Die punktierten Linien sind das Bild der Knotenebenen, während die gestrichtelten Linien
Bereiche bezeichnen, in denen die Dichte abnimmt. Mit Genehmigung nach L. G. Vanquickenborne
in P. L. Huyskens, W. A. P. Luck, T. Zeegers-Huyskens (Herausg.), Intermolecular Forces, Kap. II,
Springer, Berlin, 1991.
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trostatische Potential an der Oberfläche von Molekülen berechnet und farbig darstellt.33

Dann erkennt man die Ursache für die intermolekulare Wechselwirkung (Anziehung)
zum Beispiel von zwei Molekülen POBr3.34 Deren O-Atome sind leicht negativ geladen
und werden durch ein so genanntes σ-Loch an den Bromatomen eines Nachbarmoleküls
angezogen (Halogenbindung). Dieses „Loch“, eine Stelle positiven Potentials, befindet
sich auf der einer PBr-Bindung entgegengesetzten Seite des Br-Atoms, sodass eine na-
hezu lineare intermolekulare Anordnung P-Br----O resultiert. Dies ist erstaunlich, da na-
türlich sowohl das O-Atom als auch die Bromatome negative Partialladungen tragen. Die
Elektronendichte ist eben nicht kugelsymmetrisch verteilt, sondern auf der Oberfläche
ein und desselben Atoms in einem Molekül kann es Regionen positiven und negativen Po-
tentials geben. Die „Bindungsenergie“ von (POBr3)2 wurde zu 15 kJ mol–1 berechnet und
der BrO-Abstand zu 291 pm. Ob es wirklich zu einer Dimerisierung kommt, hängt aller-
dings von der Temperatur ab, da die Entropieabnahme dem entgegen wirkt (ΔG = ΔH –
T-ΔS).

Derart subtile nichtkovalente Wechselwirkungen sind in der Chemie weit verbreitet
und wichtig, um beispielsweise den Aufbau von Molekülkristallen und die Wechselwir-
kung von biologischen Wirkstoffen mit den entsprechenden Rezeptoren zu verstehen,
und zwar nicht nur bei Halogenverbindungen. Daher gibt es viele neue Berichte zu die-
sem interessanten Thema.

33 Das Potential V(r) an einem Ort r ergibt sich aus der Überlagerung der effektiven Kernladung und
der Elektronendichte an diesem Ort. Es gilt E = V(r)-q, d.h. wenn eine Punktladung q am Ort r
platziert wird, ist die Wechselwirkungsenergie E; diese kann positiv oder negativ sein. Wenn q in
Elektronen gezählt wird, hat V die Dimension einer Energie.

34 P. Politzer, J. S. Murray, ChemPhysChem 2013, 14, 278 (mit farbigen Abbildungen).


