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Vorwort

Das vorliegende Buch ist urspriinglich aus Vorlesungen entstanden, die ich viele Jahre
lang an der Technischen Universitdt Berlin gehalten habe und die auf Anregung des Ver-
lages zu einem Lehrbuch erweitert wurden. Es wendet sich an Studierende der Chemie in
allen Stufen der Ausbildung vom Vordiplom oder Bachelor bis zur Promotion. Nachdem
die fritheren Auflagen liber mehrere Jahrzehnte an den Hochschulen und Fachhochschu-
len freundlich aufgenommen und dariiber hinaus in mehrere Sprachen tibersetzt wurden,
hoffe ich, dass diese Neubearbeitung ebenso viele Leser finden moge.

Die bewihrte Einteilung in einen theoretischen Teil I und einen stofflichen Teil II
wurde beibehalten. Der gesamte Text wurde auf den neuesten Stand gebracht. Dabei hat
der neue Koautor, Prof. Dr. Ingo Krossing, frische Ideen eingebracht und an der Bearbei-
tung der Kapitel 2 (Bindungstheorie), 10 (Phosphor, Arsen) und 13.1 (Fluor) mitgewirkt.
Alle Gleichungen, Grafiken und Abbildungen wurden neu erstellt und optimiert. An gro-
Beren Anderungen sind auBerdem folgende zu erwihnen. Im allgemeinen Teil I wurde auf
die bisherige Darstellung des Atombaues und der Valence-Bond-Theorie der kovalenten
Bindung verzichtet. Dadurch ist das Werk etwas schlanker geworden. Da die Molekiilor-
bital-Theorie im Bereich der Anorganischen Chemie der VB-Theorie weit iiberlegen ist,
werden die Bindungsverhéltnisse in allen Molekiilen prinzipiell auf der Grundlage der
MO-Theorie erklért, was in der Lehrbuchliteratur nicht weit verbreitetet ist. Die zuvor
im Kapitel ,,Schwefel, Selen, Tellur” untergebrachte Behandlung der hypervalenten oder
hyperkoordinierten Verbindungen wurde in das Kapitel 2 ,,Chemische Bindung* vorge-
zogen. Ein Abschnitt iber quantenchemische Rechenmethoden ist in diesem Kapitel neu
hinzu gekommen. Damit sollen die mehr priparativ orientierten Leser in die Lage ver-
setzt werden, wissenschaftliche Publikationen mit einem theoretischen Teil nach ihrer
Qualitdt zu beurteilen. Aktualisiert wurde auch das Kapitel Bindungseigenschaften, in
dem die an kovalenten Bindungen messbaren GroBen erliutert werden.

Im speziellen Teil 11 werden die nichtmetallischen Elemente und ihre wichtigsten und
interessantesten Verbindungen behandelt, wobei die Reihenfolge der Kapitel der Stellung
der Elemente im Periodensystem angepasst wurde. Dabei wird den heutigen Erwartungen
entsprechend in viel stirkerem Umfang als zuvor auf die zahlreichen praktischen An-
wendungen der entsprechenden Verbindungen und Produkte im tiglichen Leben und auf
ihre Bedeutung fiir die Industrie, die Landwirtschaft, die Medizin, den Umweltschutz und
andere Bereiche hingewiesen.

Die Literatur wurde bis zum Friihjahr 2008 berticksichtigt. Die zahlreichen im Text an-
gegebenen Zitate haben den Zweck, iiber neuere Quellen einen Einstieg in die betreffen-
den Sachverhalte zu ermdglichen. Nicht immer sind dabei die zitierten Autoren diejeni-
gen, denen der Verdienst um eine bestimmte Entdeckung zukommt, insbesondere bei den
zitierten Ubersichtsartikeln und Fortschrittsberichten. Um den Umfang der FuBnoten in
Grenzen zu halten, wurde bei Arbeiten mit mehr als drei Autoren auf die Nennung aller
Namen bis auf einen verzichtet. Nur ausnahmsweise zitiert wurden die bekannten Hand-
biicher der Anorganischen Chemie (z.B. GMELIN) und der Chemischen Technologie
(z.B. ULLMANN, WINNACKER-KUCHLER und KIrRK-OTHMER), die jedoch nach wie vor auf3er-
ordentlich wichtige Quellen fiir verlédssliche Informationen sind. Solchen Nachschlage-



VI Vorwort

werken, die von Experten verfasst wurden und die auf einer kritischen Sichtung der Lite-
ratur beruhen, ist der Vorzug zu geben vor anonym publizierten Datensammlungen im
Internet, die oft gravierende Fehler enthalten. Auch die jdhrlich erscheinenden Fort-
schrittsberichte der Royal Society of Chemistry zur Anorganischen Chemie (4Ann. Rep.
Prog. Chem., Sect. A) bieten eine gute Mdglichkeit, sich {iber aktuelle Entwicklungen be-
ziiglich einzelner Elemente zu informieren (www.rsc.org/annrepa).

Dieses Lehrbuch hat von zahlreichen stimulierenden Diskussionen mit Studierenden,
Doktoranden und Kollegen profitiert, denen ich fiir ihre Hinweise danke. Anregungen
und Kritik der Leser sind immer willkommen. Meiner Frau Dr. Yana Steudel danke
ich sehr herzlich fiir die aufopferungsvolle Mitarbeit bei der Erstellung der mehr als 1000
Grafiken und Abbildungen sowie dem Verlag Walter de Gruyter fiir die konstruktive Zu-
sammenarbeit.

Berlin-Charlottenburg, im Juli 2008 Ralf Steudel, TU Berlin
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1 EinfUhrung

Deutschland ist der viertgrofite Chemieproduzent der Welt — hinter den USA, Japan und
China — und in Europa mit Abstand fithrend. Der Anteil Deutschlands an der weltweiten
Chemieproduktion betrug im Jahre 2006 rund 8%, bei einem Umsatz von mehr als
150 Milliarden Euro, erwirtschaftet von 440000 Mitarbeitern. Das ist mehr als der Anteil
der gesamten deutschen Wirtschaftsleistung an der Weltwirtschaft (6%). Mehr als
40 Chemieparks gibt es in Deutschland, darunter die BASF mit dem grofBten Chemieareal
der Welt in Ludwigshafen.

Die nichtmetallischen Elemente und ihre Verbindungen bilden die Grundlage vieler
klassischer und moderner industrieller Verfahren und wichtiger Anwendungen, ohne die
die Menschheit nicht in dem Wohlstand leben konnte, der sich zumindest in den Indus-
trie- und Schwellenldndern entwickelt hat. Klassische Produkte sind beispielsweise die
Diingemittel auf Basis von Ammoniak, die dafiir sorgen, dass die meisten Menschen aus-
reichend zu essen haben und ohne die in den vergangenen hundert Jahren wohl mehrere
Milliarden (und nicht Millionen) Menschen verhungert wéren. Fiir die Entwicklung und
Erforschung der Ammoniak-Synthese aus den Elementen wurden daher nicht weniger als
drei Nobelpreise vergeben. Auch das 1880 in Deutschland eingefiihrte Sorvay-Verfahren
zur Sodaherstellung, das 1888 von SieMEeNns erfundene und noch heute verwendete Ver-
fahren zur O;-Herstellung im elektrischen Ozonisator, die erste technische Chloralkali-
Elektrolyse, die 1890 in Griesheim installiert wurde, oder das 1895 in Louisiana, USA,
eingefiihrte FrRascH-Verfahren zur Schwefel-Gewinnung sind bis heute wichtige Prozesse.
Im Jahre 1911 wurde die erste Wasserstoffperoxid-Fabrik der Welt in Kéirnten errichtet,
und 1915 begann die Produktion von Salpetersdure aus Ammoniak in Hoechst. 1933
wurde erstmals fast reines D,0O durch fortgesetzte Elektrolyse von Wasser isoliert und
damit die Voraussetzung fiir den spiteren Bau von Kernreaktoren geschaffen. Die 1941
von RocHow und Mitarbeitern entwickelte Direktsynthese von Methylchlorsilanen bildet
bis heute die Grundlage der Silikonchemie, die global ein Milliardengeschéft darstellt.

Diesen klassischen und teilweise schon historischen Verfahren stehen zahlreiche mo-
derne Entwicklungen gegeniiber, die auf den 23 nichtmetallischen Elementen basieren.
Dies kann mit einem kurzen Streifzug quer durch den entsprechenden Teil des Perioden-
systems leicht dokumentiert werden, denn nichtmetallische Produkte begleiten uns heute
direkt oder indirekt durch jeden Tag.

Wasserstoff dient heute nicht mehr nur als chemisches Reduktions- und Hydrierungs-
reagenz, sondern in steigendem Mafe als sekundérer Energietriger fiir umweltfreundliche
Fahrzeuge, sei es durch direkte Verbrennung in einem klassischen Motor, sei es durch
Erzeugung elektrischer Energie in Brennstoftzellen. Daher sind die effiziente Erzeugung
und die kostengiinstige Speicherung dieses Elementes aktuelle Forschungsthemen von
iiberragender Bedeutung. Mdoglicherweise wird anstelle der geplanten Wasserstoffwirt-
schaft aber eine Methanolwirtschaft treten, wobei das leicht zu speichernde MeOH aus
CO, und H, herzustellen wire.! Andererseits fliegen Raketen, angetrieben durch die Ver-

I G. A. Olah, A. Goeppert, G. K. Surya Prakash, Beyond Oil and Gas: The Methanol Economy,
Wiley-VCH, Weinheim, 2006.
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brennung von fliissigem Wasserstoff mit fliissigem Sauerstoff oder — im Falle von Fest-
stoffraketen — von einer Mischung aus Ammoniumperchlorat und Aluminiumpulver, in
den Weltraum und erlauben die Stationierung von Satelliten in Erdumlaufbahnen sowie
den Aufbau und Betrieb der Internationalen Raumstation. Zuriick zur Erde: Wasserstoff-
briicken-Bindungen sind Strukturelemente, die fast das gesamte belebte und unbelebte
Geschehen auf unserem Planeten beeinflussen, vom fliissigen Wasser in den Ozeanen bis
zur Doppelhelix der DNA.

Das Element Bor tritt uns als Bornitrid und Borcarbid in Form von Hochleistungske-
ramiken und als Neutronenabsorber in Kernreaktoren entgegen. Der gro3e Neutronenein-
fangquerschnitt von 9B gibt auch Anlass zu der Hoffnung, dass mit borreichen Verbin-
dungen eine bessere Strahlentherapie von Krebsgeschwiiren entwickelt werden kann.
Uberziige aus Bornitrid oder Diamant auf Metallen veredeln bereits heute deren Eigen-
schaften und ermdglichen neue Anwendungen unter extremen Bedingungen. Hydroborate
sind unverzichtbare Reduktionsmittel in der chemischen Synthese und Borane erlauben
iiber die Hydroborierungsreaktion den Zugang zu synthetisch wertvollen Organoborver-
bindungen. Bleichmittel wie Perborat als Komponenten von Waschmitteln helfen seit lan-
gem, Wische zu reinigen.

Elementarer Kohlenstoff in Form von Graphit dient als Anodenmaterial in modernen
Lithium-Ionen-Batterien, die unsere Camcorder, Mobiltelefone und Notebooks mit
elektrischer Energie versorgen. Diamanten werden nicht nur fiir Schmuckzwecke ver-
wendet, sondern sind wegen ihrer Harte fiir Hochleistungsschneid- und -bohrwerkzeuge
nahezu unersetzlich. Rufl wird in riesigem Umfang in der Reifen- und Druckindustrie
eingesetzt, unter anderem auch in den Tonern der weit verbreiteten Laserdrucker. Car-
bonfasern sind im Flugzeugbau als ultraleichte und doch sehr feste Materialien ge-
schitzt. Die Entdeckung der faszinierenden Fullerene hat fiir ein Fiille neuer organischer
Verbindungen gesorgt, und die damit verwandten Kohlenstoff-Nanoréhren werden ge-
genwartig fiir subtile elektronische Anwendungen intensiv erforscht (>5000 Publikatio-
nen allein in 2007!). Dem steht das Problem der globalen Erwdrmung gegeniiber, die
auf die Absorption von infraroter Strahlung durch kleine Molekiile wie H,0, CO,, N,O
und CH, in der Atmosphére zuriickzufiihren ist, und die dazu fiihrt, dass neue Techno-
logien der Energieerzeugung und der unterirdischen CO,-Speicherung eingefiihrt wer-
den miissen.

Silicium, zweithdufigstes Element in der Erdkruste und daher seit dem Altertum in Ge-
stalt der natiirlichen Silikate fiir Keramiken und Gléser genutzt, bildet heute in hochreiner
Form die Basis fiir den Bau von miniaturisierten Transistoren und Schaltkreisen, ohne
die die moderne Kommunikations- und Unterhaltungsindustrie nicht existieren wiirde.
Silane, erstmals 1916 von Stock und Mitarbeitern griindlich studiert, sind zusammen mit
den Chlorsilanen Vorstufen fiir die Herstellung des von der Mikroelektronik geforderten
ultrareinen Siliciums. Mono- und polykristallines dotiertes Silicium dienen in Solarmo-
dulen zur regenerativen und dezentralen Stromerzeugung. Silikone andererseits sind Ma-
terialien fiir eine uniiberschaubare Zahl von Anwendungen nicht nur im Labor und in der
chemischen Industrie, sondern auch im Maschinenbau, im Fahrzeugbau, im Hochbau und
neuerdings sogar in der Kiiche in Gestalt von Backformen und allerlei anderen Uten-
silien, ganz abgesehen von den medizinischen Implantaten. Lichtleiter aus hochreinem
Siliciumdioxid bringen uns zahlreiche Fernsehprogramme ins Haus, und moderne ,,high-
tech* und ,,high-chem® Produkte wie Fasern aus Silicaten oder Siliciumcarbid haben neu-
artige Verbundwerkstoffe und Warmeddmmungsmaterialien ermoglicht. Und schlielich
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nutzen wir ein spezielles Lithiumaluminiumsilicat als temperaturunempfindlichen Werk-
stoff CERAN fiir die Kochfelder moderner Kiichenherde.

Stickstoff ist nicht nur als Inertgas im Labor und bei der Verpackung von Lebensmitteln
tiglich prasent, sondern in Form von Ammoniak und Salpetersiure in seiner Bedeutung
kaum zu tiberschitzen. Die weltweite Produktion von Ammoniak steigt seit 1950 noch
stirker als die Weltbevolkerung an. Hochenergietreibstoffe wie Hydrazin und seine
Derivate helfen, Raumfahrzeuge zielgenau zu fernen Planeten und Kometen zu steuern.
Andererseits belasten Stickoxide aus Verbrennungsanlagen und -motoren die irdische
Atmosphére. Chemiker und Ingenieure haben aber mittlerweile kluge Losungen zur
katalytischen Entfernung von NO, aus Rauch- und Abgasen gefunden. Zu allgemeiner
Uberraschung selbst der Fachwelt wurde aber das kleine radikalische Molekiil NO, be-
kannt als Zwischenprodukt der Salpetersdure-Herstellung, auch als ein Neurotransmitter
im menschlichen Korper erkannt, wo es fiir die Regulierung von Blutdruck, Blutgerin-
nung und Immunsystem zusténdig ist, eine Erkenntnis, die 1998 mit dem Nobelpreis fiir
Medizin honoriert wurde und die kurz danach zur Entwicklung neuer Medikamente ge-
fithrt hat.

Phosphor ist das Element, das im Korper von Sdugetieren in Form von Adenosintri-
phosphat (ATP) fiir die Energieversorgung der Muskeln sorgt. Ungeféhr 40 kg ATP ver-
braucht ein ruhender Mensch an einem Tag. Dieser Wert steigt bei schwerer Arbeit bis auf
0.5 kg pro Minute! Daher spielen P-haltige Diinge- und Futtermittel in der Agrarwirt-
schaft und Tierproduktion eine zentrale Rolle. Auch viele unserer Nahrungsmittel und
Getrinke enthalten Phosphate, unter anderem auch als Rohstoff fiir den Knochenaufbau.
Grundlage der Energielieferung von ATP ist seine exotherme Hydrolyse zum Diphosphat
ADP, bei der 61.1 kJ mol! freigesetzt werden. Eine analoge Reaktion spielt sich bei der
industriellen Herstellung thermischer Phosphorsaure aus P,O,, ab, die wiederum fiir die
Herstellung derjenigen Phosphate gebraucht wird, die in groem Umfang als konservie-
rende und Geschmack-verbessernde Lebensmittelzusitze verwendet werden. Daneben
sind die zahllosen Stickstoff- und Phosphor-haltigen Wirkstoffe zu nennen, die der Land-
wirtschaft helfen, Schiadlinge zu bekdmpfen.

Arsen und seine Verbindungen werden allgemein als Giftstoffe angesehen und in der
Tat wird diese Eigenschaft medizinisch und landwirtschaftlich genutzt. Beispielsweise ist
Arsenik seit dem Jahr 2000 auch in Europa zur Therapie einer speziellen Variante der
Leukidmie zugelassen (Handelsname Trisenox), und gewisse Organoarsenverbindungen
werden zur Behandlung der Schlafkrankheit sowie im Pflanzenschutz eingesetzt. Mit der
Entdeckung der heilsamen Wirkung des Salvarsans (RAs), (n = 3-5) und des Neosalvar-
sans durch PauL Enruicu? und Mitarbeiter wurde im Jahre 1910 die Chemotherapie be-
griindet. Heute wird Arsen aber auch als Legierungsbestandteil in Metallen und vor allem
als Komponente der Halbleiter Galliumarsenid und Indiumarsenid hoch geschitzt.

Sauerstoff, hdufigstes Element auf der Erdoberfliche und Lebenselixier fiir die At-
mung von Pflanzen, Tieren und Menschen, wird in modernen Anwendungen vor allem
in Form zahlreicher Peroxoverbindungen eingesetzt, allen voran H,0,, das als umwelt-
freundliches Oxidationsmittel in enormen Mengen produziert wird. Andererseits bewe-
gen uns Sauerstoffradikale, die im menschlichen Koérper krebserregende und Alterungs-
Prozesse in Gang setzen und die wir daher durch Verzehr von Antioxidantien in Gestalt
von Vitaminen, Schokolade und Rotwein zu ziigeln versuchen. Die moderne Stahlpro-

2 Nobelpreis fiir Medizin des Jahres 1908.
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duktion kann auf die oxidierende Wirkung von reinem Sauerstoff nicht verzichten, um
Roheisen zu Stahl zu veredeln.

Von den iibrigen Chalkogenen ist der Schwefel in Gestalt der Schwefelsdure das
Arbeitspferd der chemischen Industrie, wird doch diese Chemikalie in groBeren Mengen
produziert als jede andere Verbindung. Dabei spielt das moderne Doppelkontakt-Verfah-
ren eine entscheidende Rolle. Der benétigte Elementarschwefel wird zum grofiten Teil
durch Entschwefelung von Erdgas und Rohol hergestellt, wofiir ebenfalls modernste Ver-
fahren entwickelt wurden, um die Umwelt vor schwefelhaltigen Abgasen zu bewahren.
Schwefelverbindungen dienen andererseits dazu, im Rahmen einer verfeinerten Techno-
logie der Gummivulkanisation besonders langlebige Autoreifen herzustellen. Die schon
langer bekannte Natrium-Schwefel-Batterie wird gegenwirtig als fortschrittlichstes
Stromspeichersystem fiir den Megawattbereich entwickelt. Damit lassen sich die zeit-
lichen Differenzen zwischen Angebot und Nachfrage nach elektrischer Energie als Folge
der zunehmenden Stromerzeugung aus Wetter- und Tageszeit-abhingigen Wind- und
Solaranlagen ausgleichen, in Analogie zur Funktion eines Pumpspeicherwerkes. Und
wenn wir in Bewunderung all dieses Fortschritts am Wochenende eine Flasche Wein ge-
nieBen, werden wir daran erinnert, dass SO, und Sulfite seit dem Altertum als Konservie-
rungsstoffe eingesetzt werden.

Selen ist zwar ein eher seltenes Element, aber fiir Sdugetiere essentiell und wegen der
allmdhlichen Verarmung der landwirtschaftlichen Béden ein wichtiger Bestandteil von
Mineraldiingern. Mehr als 20 natiirlich vorkommende und zum gréften Teil essentielle
Se-haltige Proteine wurden identifiziert. Daneben sind elementares Selen und bestimmte
Metallselenide wie CulnSe, als Photohalbleiter geschitzt.

Das lange Zeit etwas exotische Halogen Fluor, erstmals 1886 von HENRI MoissAN? her-
gestellt, tritt uns heutzutage in Hochleistungswerkstoffen wie Teflon und Nafion, aber
auch in zahlreichen pharmazeutischen Priparaten als lipophiler Substituent entgegen.
Zahncremes enthalten ionische Fluoride, um der Karies entgegen zu wirken, Na;AlF,
ist der Elektrolyt bei der technischen Aluminium-Herstellung, UF hilft, die Uranisotope
235U und 238U zu trennen, und SF¢ ddmmt als Isoliergas in Doppelscheibenfenstern
den Wiarmeverlust aus Wohngebiduden. Besonderes Interesse haben aber die zahlreichen
neuen Verbindungen erregt, die nur unter Verwendung von elementarem Fluor hergestellt
werden konnen, allen voran die Edelgasverbindungen, deren Strukturen und Eigenschaf-
ten die Weiterentwicklung der chemischen Bindungstheorie entscheidend beeinflusst
haben.

Chlor andererseits ist industriell das bei weitem wichtigste und daher véllig unver-
zichtbare Halogen, werden doch nahezu unendlich viele organische Verbindungen iiber
chlorhaltige Zwischenprodukte synthetisiert. Wichtigstes Verfahren zur Chlorproduktion
ist die Elektrolyse, bei der elektrische Energie in besonders effizienter Form, ndmlich
ohne groflere Warmeentwicklung in chemische Energie umgewandelt wird. Durch eine
neue Entwicklung unter Einsatz einer Sauerstoff-Verzehrelektrode konnte die Effizienz
dieses Verfahrens in jiingster Zeit noch einmal um 30% gesteigert werden. In Form der
FCKWs haben die beiden leichteren Halogene allerdings in der jlingeren Vergangenheit
Furore gemacht, als ihre schidliche Auswirkung auf die stratosphdrische Ozonschicht
durch CrutzeN, MoLINA und RowLanD erkannt wurde.# Aber menschlicher Entdecker-

3 Nobelpreis fiir Chemie des Jahres 1906.
4 Nobelpreis fiir Chemie des Jahres 1995.
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und Erfindergeist hat nicht nur zum baldigen Herstellungsverbot dieser Substanzen ge-
fiihrt, sondern hat auch alternative Losungsmittel und Treibmittel hervorgebracht, so dass
langfristig mit einem Verschwinden der FCKWs aus der Stratosphére und mit einer Sta-
bilisierung der Ozonkonzentration gerechnet werden kann.

Die Edelgase schlieBlich werden seit langem in Entladungslampen als Leuchtstoffe fiir
Reklamezwecke verwendet, weiterhin als inerte Schutzgase im Labor und in der Technik,
und Helium dariiber hinaus als Kiihlgas in Kernreaktoren und zum Auftrieb von Luft-
schiffen. Aber heute sind auch Hunderte von faszinierenden Edelgasverbindungen be-
kannt, und immer werden noch neue erfunden, wie etwa die ungewohnlichen Kationen
[Xe,], [Xes]" und [AuXe,]?*", die erst in den letzten Jahren in Form von Salzen isoliert
wurden. Damit ist bewiesen, dass zumindest das Xenon weniger ,,edel” ist als frither an-
genommen wurde, eine Erkenntnis, die ldngst auch fiir die Edelmetalle gilt, deren ,,Ver-
bindungs-Zoo* ebenfalls wichst und wéchst.

Die oben skizzierten Entwicklungen und Produkte werden zusammen mit vielen ande-
ren Beispielen im stofflichen Teil II dieses Lehrbuches ausfiihrlich beschrieben, begin-
nend mit dem Wasserstoff und gefolgt von den {ibrigen Nichtmetallen in der Reihenfolge
entsprechend ihrer Stellung im Periodensystem. Die Ausbildung an Hochschulen und
Fachhochschulen kann jedoch nicht nur auf praktische Anwendungen gerichtet sein.
Vielmehr wird von Chemikern erwartet, den Dingen mit wissenschaftlichen Methoden
auf den Grund zu gehen und Struktur, Eigenschaften und Reaktivitidt von Molekiilen auf
der Basis gegenwirtiger Theorien zu verstehen. Nur aus diesem Verstdndnis heraus ist es
moglich, chemische Prozesse oder funktionelle Eigenschaften von Stoffen zu verbessern
und fiir bestimmte Verfahren mafigeschneiderte neue Verbindungen herzustellen. Es sind
diese kontinuierlichen Optimierungsprozesse, die heute in der Wirtschaft eine so grofie
Rolle spielen, und zwar auch bei der Herstellung schon langer bekannter Stoffe. Ein tief-
greifendes Verstindnis auf molekularer Grundlage zu gewinnen, heif3t, sich mit den theo-
retischen Konzepten der Chemie zu beschéftigen. Die notwendigen Grundlagen dafiir
werden, soweit sie fiir das Verstdndnis der Nichtmetallchemie erforderlich sind, im Teil I
dargelegt. Dabei ist es nicht immer nétig, auf quantenchemische Rechnungen von hohem
Niveau zurlickzugreifen. In der Chemie gibt es eine ganze Reihe empirisch gewonnener
Konzepte, die den Charakter von Modellvorstellungen haben und die die enorme Fiille
des Stoffes zu ordnen gestatten. Solche Modelle sind nicht unbedingt ,,wahr* oder ,,rich-
tig®, sondern einfach nur niitzlich. Man muss sich jedoch der Grenzen der Modelle be-
wusst bleiben und darf von ihnen keine Erklarung der Natur erwarten. Da in der Chemie
die meisten neuen Erkenntnisse immer noch durch Experimente gewonnen werden, ist
das empirische Arbeiten und das Ordnen der Ergebnisse mittels Arbeitshypothesen und
Modellen fiir den erfahrenen Chemiker ein vertrauter Vorgang, fiir den Neuling, der auf
der Suche nach der Wahrheit ist, aber vielleicht etwas verwirrend. In diesem Sinne wer-
den im theoretischen Teil I zunéchst die modernen Vorstellungen und Erkenntnisse zur
Theorie der chemischen Bindung (Kap. 2) und der van DER WaaLs-Wechselwirkung
(Kap. 3) sowie zum Thema ,,Eigenschaften kovalenter Bindungen in Molekiilen* (Kap. 4)
dargelegt. Dadurch soll der Leser in die Lage versetzt werden, die verschiedenen Struk-
turen und Reaktionen von Nichtmetallverbindungen im folgenden stofflichen Teil II bes-
ser zu verstehen und einzuordnen.

Lehrbiicher beschiftigen sich hauptsidchlich mit den bekannten Tatsachen und Theo-
rien. Was noch nicht bekannt ist und noch der Erforschung harrt, nimmt naturgeméaf we-
niger Raum ein, da man dabei das Reich der Spekulation betritt. Es ist aber eine bekannte
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Erfahrung, dass sich hinter jeder Antwort auf eine wissenschaftliche Frage neue Fragen
auftun. In der Chemie ist bereits die groe Zahl chemischer Elemente und die uniiberseh-
bare grofle Zahl von Kombinationen dieser Elemente eine Garantie dafiir, dass den Che-
mikern die Forschungsthemen nicht ausgehen werden. Beispielsweise wurden frither im
Gebiet anorganischer Ringverbindungen zunéchst homocyclische Ringe, dann Pseudo-
heterocyclen mit einer alternierenden Anordnung zweier Elemente im Ring studiert.
Heutzutage werden anorganische Molekiile mit drei, vier und fiinf verschiedenen Ele-
menten in einem Ring hergestellt, wobei auch noch Metalle mit Nichtmetallen kombi-
niert werden. Logischerweise ergeben sich beim Ubergang vom Einstoffsystem iiber das
Zweistoffsystem zu Multikomponentensystem gewaltige Moglichkeiten der Kombi-
nation und der Mischungsverhéltnisse. Man kann daher sagen, dass der grofite Teil der
denkbaren chemischen Substanzen noch unentdeckt bzw. noch nicht synthetisiert worden
ist, obwohl bereits 2-107 Verbindungen charakterisiert wurden.

Dies soll an einem weiteren Beispiel erldutert werden: An der Nahtstelle zwischen
organischer und anorganischer Molekiilchemie ergeben sich ebenfalls zahlreiche Mog-
lichkeiten, neue Verbindungen zu konstruieren, indem man beispielsweise einzelne oder
mehrere C-Atome in einem organischen Molekiil durch das analoge Silicium ersetzt.
Man iiberzeugt sich leicht, dass etwa der systematische Austausch von ein bis sechs
C-Atomen im Toluolmolekiil MeC¢H; verschiedene Siladerivate ergibt, deren Anzahl im
oberen zweistelligen Bereich liegt! Bei einem groferen Molekiil wie Cholesterin kommt
man auf diese Weise leicht zu astronomischen Zahlen. Die entsprechenden Silapharmaka,
das sind einfach Si-substituierte Derivate bekannter pharmazeutischer Priparate, stellen
iibrigens ein hochaktuelles Forschungsgebiet dar. Allgemein hat die elementorganische
Chemie in den vergangenen Jahrzehnten eine enorme Fiille neuer und interessanter Ver-
bindungen hervorgebracht und damit zu einer explosionsartigen Vermehrung des Wis-
sens gefiihrt, was zum Beispiel am stindig steigenden Umfang der relevanten Fachzeit-
schriften erkennbar ist.

Der begrenzte Umfang eines Lehrbuches reicht nicht aus, um alle interessanten und
aktuellen Informationen zu présentieren. Daher beschréinkt sich der stoffliche Teil II die-
ses Buches im Wesentlichen auf die Grundlagen, die mehr oder weniger jeder Chemiker
wissen sollte, angereichert durch interessante neuere Erkenntnisse aus der aktuellen For-
schung. Die zitierte Literatur erlaubt dann eine Vertiefung und Erweiterung der Kennt-
nisse.



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 tiblich,
das Phinomen der Bindung auf verschiedenen Ebenen von Genauigkeit zu behandeln, je
nachdem, welche Fragen man beantworten mochte. 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 benétigt, und vor allem,
wenn sie Voraussagen iiber die Ergebnisse kiinftiger Beobachtungen zu machen gestattet.
Dennoch sollte man sich immer bewusst sein, dass eine Theorie immer nur in unserer
Vorstellung existiert und keine eigene Wirklichkeit besitzt, was dann auch fiir die Ele-
mente dieser Theorie gilt (z.B. fiir Orbitale). Da jede Theorie eine Arbeitshypothese dar-
stellt, 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
Bonr’s Atomhypothese aus dem Jahre 1913, obwohl zu jener Zeit sehr niitzlich und mit
dem Nobelpreis gewiirdigt, wenige Jahre spater durch die wellenmechanische Beschrei-
bung der Atome abgeldst wurde, die sich als liberlegen herausstellte und die folglich
ebenfalls zur Verleihung von Nobelpreisen gefiihrt hat.!

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

Warum bilden sich aus Atomen Molekiile?

Warum verbinden sich Atome in bestimmten Verhéltnissen 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 zusammenhéngender Fragen ist es zweckmiBig, die
Bindungsverhdltnisse in Nichtmetallverbindungen von bestimmten Grenztypen her zu
betrachten. Diese idealisierten Grenztypen sind:

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

I Nobelpreise fiir Physik wurden verliehen an: NieLs Bonr (1922), Louis V. bE BroGLIE (1929),
WERNER HEISENBERG (1932), ERWIN SCHRODINGER (1933), WOLFGANG PauLt (1945) und Max Born
(1945). Nobelpreise fiir quantenchemische Rechungen gingen an WALTER Koun (1998) und Joun
PorLE (1998).
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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 da-
rauf folgenden Kapitel 4 werden messbare Eigenschaften kovalenter Bindungen behan-
delt, die helfen konnen, die oben gestellten und dhnliche Fragen zu beantworten.

2.1 Die lonenbindung
2.1.1 Einflhrung

Eine groB3e Zahl von Verbindungen kristallisiert in Strukturen, die aus einer periodisch re-
gelmiBigen dreidimensionalen Anordnung von Kationen und Anionen bestehen (Jonen-
gitter). Kationen und Anionen konnen atomar oder molekular, d.h. zusammengesetzt
sein, wie folgende Beispiele zeigen:

Li* und H-in LiH [NOJ* und [HSO,]- in [NOJ[HSO,]
Ca?* und F- in CaF, [H,0]* und [C1O,]- in [H;0][CIO,]
AP+ und 02 in AL,O; [NH,]* und [BF,]" in [NH,][BE,]

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 Gitters, wird im Wesentlichen durch die relative Grofle der lonen und
durch das Verhiltnis ihrer lonenladungen bestimmt.

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

2.1.2 Die lonisierungsenergie E

Die Ionisierung eines neutralen gasféormigen Atoms entsprechend der Gleichung
Ag) — Af(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 lonisierungsenergie oft die Symbole / und /E verwendet. Statt
Ionisierungsenergie wird auch der Begriff lonisierungspotential (/P) benutzt. In allen Féllen
handelt es sich um eine Enthalpie; die besten Zahlenwerte findet man im Internet 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 FE ist stark von der Stellung des Atoms A im Periodensystem ab-
hiangig. Besonders leicht ionisierbar sind Metallatome und besonders schwer ionisier-
bar sind Edelgasatome. Die Ionisierungsenergien 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 groBer Bedeutung. Sie ist zuriickzufiihren auf die bei dieser Kon-
figuration besonders hohe effektive Kernladung Z g, der die Valenzelektronen ausgesetzt
sind. Nach den Regeln von SLATER? erhdlt man fiir die Elemente der ersten Achterperiode
folgende Z 4-Werte:

Li Be B C N o F Ne
Zost: 1.30 195 2.60 3.25 3.90 4.55 5.20 5.85
E (eV): 54 93 8.3 11.3 14.5 13.6 17.4 21.6

Zwischen der Ionisierungsenergie 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
betrdgt E; des C-Atoms 11.3 eV, wihrend die Energie des 2p-Orbitals von Kohlenstoff zu
10.7 eV berechnet wurde. Dass beide Groflen nicht gleich groB 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 gréBer geworden
ist. Je kleiner das Atom ist, um so stirker fillt dieser Einfluss ins Gewicht.

In Abbildung 2.1 fillt die relativ kleine Ionisierungsenergie von O (13.6 eV) auf, die
kleiner ist als die des vorhergehenden Elementes N (14.5 eV). Das liegt daran, dass im
entstehenden Ion O* wie im N-Atom das 2p-Niveau mit drei Elektronen gleichen Spins
halbbesetzt ist, was zu einer maximalen Austauschwechselwirkung fiihrt. Ein solcher
Zustand ist besonders giinstig, weil jedes Elektron ein Orbital fiir sich hat und weil
sich Elektronen gleichen Spins wegen des PauLl-Verbots gegenseitig ausweichen, also
nicht das gleiche Raumsegment besetzen diirfen. Aus beiden Griinden wird unter diesen
Umstdnden 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 Elektron, was zu Ab-
stoung fiihrt. Daher ist ein solches Elektron weniger fest gebunden und die [onisierungs-
energie ist entsprechend niedriger.*

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

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

Af(g) — A¥(g) + e

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 veranderten effektiven Kernladung erklért
werden kann.’ £(2) dndert sich dhnlich wie E;(1) periodisch mit der Ordnungszahl, wobei
die Maxima der Kurve jetzt bei den entsprechenden edelgasidhnlichen Ionen liegen (z.B.
Nat, 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 konnen in der Gasphase in exothermer Reaktion ein Elek-
tron aufnehmen:

B(g) + e — BY(g) -AH°=E,

Die Elektronenaffinitit E,, ist in diesem Falle definitionsgemiaB 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 £, gleich Null oder negativ, bildet das Atom in der Gasphase

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

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

¢ In der Literatur werden fiir £, auch die Abkiirzungen 4 und EA verwendet; die besten Zahlen-
werte findet man im Internet bei http://webbook.nist.gov/.
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Abb. 2.2 Die Elektronenaffinitdten der einzelnen Hauptgruppen in Abhéngigkeit 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) + & E;(B7)= E(B)

Beispielsweise betrigt £, des C-Atoms 1.27 eV, d.h. die lonisierungsenergie des Anions
C-ist mit 1.27 eV sehr viel kleiner als die des neutralen C-Atoms mit 11.3 eV. Die Anla-
gerung eines zweiten oder gar dritten Elektrons an ein Anion ist in jedem Falle stark en-
dotherm, d.h. E_,(2) und E_,(3) sind immer negativ. Dies bedeutet, dass zwei- und mehr-
fach negativ geladene atomare Ionen 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 S2- aber auch [CO;]%, [SO4]? und [PO,4]?- als isolierte gasformige
Ionen nicht existieren, weil sie sofort durch Abspaltung von ein bzw. zwei Elektronen in
die stabileren Monoanionen iibergehen wiirden.” Daher kénnen an solchen Ionen auch
keine experimentellen Bestimmungen vorgenommen werden. Die entsprechenden Werte

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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von 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; man sagt auch, die Anionen sind gitterstabilisiert. Die wirkliche Ladung von lo-
nen in Losungen und in Festkorpern ist nur in wenigen Féllen bekannt;? sie hdngt auch da-
von ab, welchen Volumenanteil man den einzelnen Ionen zuweist.

2.1.4 lonengitter und lonenradien

Der Aufbau eines lonengitters sei am Beispiel der Steinsalzstruktur erldutert.? Durch die
Beugung von Rontgenstrahlen am dreidimensionalen Gitter eines Kristalls (Einkristall-
strukturanalyse) kann man die Lage der Ionen genau lokalisieren und die Kernabstiande
bestimmen. Im Falle von NaCl wurde dabei eine kubisch-flaichenzentrierte Elementar-
zelle gefunden. Die Elementarzelle ist die kleinste, fiir einen Einkristall reprisentative
Einheit. Sie enthélt alle Symmetrieelemente des Kristalls, der aus ihr durch periodische
Reproduktion (Translation) aufgebaut werden kann. Die Ionenlagen der NaCl-Struktur
sind in Abbildung 2.3 dargestellt.

TN 0 0 0 o~
<t 0.5, T

N m e

 ¢1/100 pm

N
~
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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~ A3 (1 A =100 pm).

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

9 In dieser Struktur kristallisieren alle Alkalimetallhalogenide mit Ausnahme von CsX (X = Cl bis
I). Letztere Salze kristallisieren in der kubisch-raumzentrierten CsCl-Struktur mit der Koordina-
tionszahl 8 fiir alle Ionen (jedes Ion befindet sich im Zentrum eines Wiirfels aus Gegenionen).
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Da die Rontgenstrahlen an den Elektronen der Atome gebeugt werden, 14sst sich aus einer
hochauflésenden Bestimmung der Reflexintensitidten des Beugungsbildes eines Einkris-
talles auBler den Ionenlagen auch noch die gesamte Elektronendichte-Verteilung berech-
nen. Fiir NaCl ist das Ergebnis in Abbildung 2.3 in Form eines Konturdiagramms darge-
stellt, und zwar fiir den in der Abbildung rechts gezeigten Ausschnitt aus der (110)-Flache
des Kristalls. Aus diesem Diagramm kann man Folgendes entnehmen: Die Elektronen-
dichte ist an den Atomkernen am gréften und nimmt nach auflen hin zunichst sehr rasch,
dann langsamer ab. Auf der Verbindungslinie von Kation und Anion gibt es einen Punkt
geringster Elektronendichte mit weniger als 0.2 e~ A3 (1 A = 100 pm). Die Ladungs-
dichte an dieser Stelle ist also nahezu Null. Daher kann man diesen Punkt als Begren-
zungspunkt fiir die beiden sich ,,beriihrenden Ionen entgegengesetzter Ladung betrach-
ten. 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 lonenradien abgegrenzten
kugelformigen lonenvolumina, erhdlt man im Falle von NaCl 10.05 Elektronen fiir das
Nat*-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 beriicksichtigten 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 Ion konstant, sondern etwas von der
jeweiligen Struktur und vor allem von der Koordinationszahl abhéngig.!® Die folgen-
den Beispiele illustrieren die Abhingigkeit des lonenradius von der Hauptquantenzahl
der Valenzelektronen und von der Ionenladung bei gleicher Koordinationszahl 6 (Werte
in pm):

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

Lit:90  Na": 116 K*: 152 Rb*: 166 Cs™: 181
F: 119 Cl: 167 Br: 182 I-: 206
02126 S 170 Se2: 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 grofler werden. Ursache dafiir ist die
entsprechende Anderung der effektiven Kernladungszahl und der interelektronischen
AbstofBungskrifte. In einer Reihe von isoelektronischen Ionen steigen daher die Radien
von den Kationen zu den Anionen an, z.B.:

Ca?r <K' <Cl- <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 Elektronegativitit eine lonenbindung eingehen. Da die Alkalimetalle die
geringsten und Fluor und Sauerstoff die hochsten Elektronegativititswerte aufweisen

10-T. D. Brown, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 1, 446.
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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 Verstindnis 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 gro3er 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 groen Gitterenthalpie
spricht, so meint man einen hohen Absolutwert von A /°, d.h. einen sehr stark negativen
Wert. Die Gitterenergie erhilt man, wenn man die Volumeninderung beriicksichtigt:

AHC = 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 GroBen iden-
tisch). Da sich die Zahlenwerte der beiden Groflen bei einfachen Ionenkristallen aber
auch bei 25°C kaum unterscheiden (siche unten), kann man selbst bei dieser Temperatur
so verfahren. Wir werden hier aber fiir die Gitterenthalpie A,H° 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 Ndherungen 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 CsI in
der CsCI-Struktur.

Verbindung: NaCl AgCl Csl

Couroms-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 grofBiten Beitrag leistet die elektrostatische Wechselwirkung der Ionen, d.h. die
Anziehung entgegengesetzt geladener lonen und die AbstoBung der gleichnamig gelade-
nen lonen (CouLomB-Wechselwirkung). Daneben ist aber auch noch die vaN DER WAALs-
Anziehung der Ionen zu berticksichtigen, 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 Bindungsbeitrage enthélt. Daher ist ihr absoluter Betrag umge-
kehrt proportional zur PauLinG-Elektronegativitdtsdifferenz Ay, der beteiligten Atome
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(Axp = 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 Abstoffungskrifte
kompensiert, die auf eine gegenseitige Durchdringung der Elektronenhiillen benach-
barter lonen und auf die AbstofBung der Atomkerne zuriickzufiihren sind. Da die Ionen
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 Abstoflung der dulleren Elek-
tronenhiillen auf, die zu einer Kontraktion der Ionen fiihrt. Dadurch wird die Gitter-
energie also etwas kleiner. Der Beitrag dieser Born-Abstofung 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 Ionen,
die der Kristall selbst bei 0 K aufweist und die daher bei der Bildung des Kristalls aus
gasformigen Ionen 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 14sst 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 gewissermalien experimentell zu ermitteln, kann man daher nach
dem in Abbildung 2.4 gezeigten Schema einen Kreisprozess durchfiihren (Max Born und
Fritz HABER, 1919).

Die einzelnen Enthalpiebetriage 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 mol-1)
bzw. molekularem NaCl (+196 kJ mol1).!1

AH° Standard-Reaktionsenthalpie der Bildung des gasformigen NaCl-Mo-
lekiils (—556 kJ mol-!).

E; erste lonisierungsenergie des Na-Atoms (+496 kJ mol ).

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

E., Elektronenaffinitat des Cl-Atoms (—349 kJ mol1).

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 tatséchlich erfolgende Salz-
bildung. Dies ist auf die Polarisation der Bindung im zweiatomigen NaCl-Molekiil zu-

11 Fiir molekulares NaCl wurde AH° zu 196 kJ mol-! abgeschétzt.
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AH
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‘// -+ 411
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Salz Molekular -1
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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.

rliickzufiihren, die im Abschnitt 2.1.8 beschrieben wird. Dieses einfache Beispiel soll
zeigen, dass es auch fiir klassische Nichtmetallverbindungen, wie die Phosphorhaloge-
nide PX, nicht von vornherein klar ist, ob sie eine Molekiilstruktur wie PX oder eine io-
nische Struktur wie [PX,]"[PX,]~ ausbilden. Verstanden werden kann die experimentelle
Beobachtung nur durch eine Analyse auf Basis eines geeigneten Kreisprozesses.

Bei den Energiebetrdgen in Abbildung 2.4 handelt es sich ausschlieBlich 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 pAV unterscheidet (Glg. 2.1). Beim NaCl betragt pAV bei 25°C nur 5.0 kJ
mol-l. Dieser Betrag liegt innerhalb der Fehlergrenze der Gitterenergien, deren Richtig-
keit im Allgemeinen 2 % nicht unterschreitet. Daher kann man den zahlenméBigen Un-
terschied zwischen der Gitterenergie und der Gitterenthalpie meistens vernachléssigen.
Aus dem Kreisprozess in Abbildung 2.4 ergibt sich folgender Zusammenhang zwischen
AH® und den anderen Grof3en:

AJH® =AH® + 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 lonenradien, die nur
fiir sphérische Ionen gut bestimmt sind, der lonenvolumina ¥, ,, wie hier am Beispiel ei-
nes Salzes A*B- gezeigt werden soll:

Vzelie (A'B7)

V(A7) = =

- Vion (Bi)

Das Zellvolumen V7, ist das Volumen der Elementarzelle des Salzes und Z ist die
Anzahl der Formeleinheiten in der Zelle. Die Summe der Ionenvolumina V;,, liefert das
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molekulare Volumen V,, (in nm?), das die Bestimmungsgrofe fiir die Gitterenergie dar-
stellt:

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

Uo=|zs Hz,|-n-< +B> (2.3)

o
N
Dabei sind |z, | und |z_| die Betriige der Ladungszahlen der Anionen und Kationen, 7 ist
die Zahl der Ionen (2 fiir AB, 3 fiir AB,, etc.), o.und f sind empirisch erhaltene Konstan-
ten (fiir A*B—: oo =117.3 kJ mol-! nm; B = 51.9 kJ mol-!; fiir AZ*(B-),: o= 133.5 kJ mol-!
nm; B = 60.9 kJ mol1).12 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. Groflere Abweichungen ergeben sich, wenn, wie bei
den schwereren Kupfer- und Silberhalogeniden, keine reine Ionenbindung 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 lonenradien, 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 mol-1)

H- F- Cl- Br- I- oz
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
Caz* —2406 —2651 —2271 -2131 —2087 -3401
APt —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 Ausdruck fiir die Stirke der Bindung zwischen den Ionen im
Kristall. Daher lésst sich eine Reihe physikalischer und chemischer Eigenschaften von
Salzen auf deren unterschiedliche Gitterenthalpien zuriickfithren. So nehmen mit steigen-

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 OrdnungsgrofBe auch die
Festkorperentropie ermittelt werden; Néheres in der zitierten Originalliteratur.
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der Gitterenthalpie im Allgemeinen der Schmelz- und der Siedepunkt sowie die Harte zu,
wihrend die Koeffizienten der thermischen Ausdehnung und der Kompressibilitit abneh-
men.

Fir die Loslichkeit eines Salzes in einem Losungsmittel ist die Gitterenthalpie von we-
sentlicher Bedeutung. In einem Losungsmittel der Dielektrizititskonstanten € vermindert
sich die CouLomB-Anziehung f entgegengesetzt geladener lonen umso mehr, je groBer €
ist. Fiir zwei einfach geladene Ionen gilt:

2

e 2.4)

475808 ' ?

d: Kernabstand der Ionen

Bei der Auflosung eines Salzes muss die Gitterenthalpie durch einen energieliefernden
Prozess aufgebracht werden. Dieser Prozess ist die Solvatation der lonen des zu 16senden
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 gasférmiger Ionen in eine unendlich
grof3e Menge Losungsmittel freiwerdende Enthalpie:

A*(g) + Losungsmittel (fl.) —= A'(solv.) AgoiyH® << 0

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

2,2
Ao = =% (1=3) 23)

a: Ladungszahl des Ions
r: lonenradius

Aus den Gleichungen 2.4 und 2.5 ergibt sich, dass die Loslichkeit eines Salzes umso bes-
ser sein wird, je grofer die Dielektrizititskonstante des Losungsmittels ist. Allgemein
gute Loseeigenschaften fiir Salze besitzen daher Wasser (e = 78 bei 20°C) und einige was-
serdhnliche 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. Aulerdem sind oftmals stark
polare organische Losungsmittel!3 verwendbar, z. B. Dimethylsulfoxid (DMSO, & = 47),
Tetramethylensulfon (Sulfolan), Nitromethan (e = 37), Nitrobenzol (e = 36), Acetonitril
(e = 37), Tetramethylharnstoff, Dimethylformamid (e = 82), Hexamethylphosphorsaure-
triamid (HMPA) und Tetrahydrofuran (THF) (e = 7.6). Daneben werden auch Salzschmel-
zen bzw. lonische Fliissigkeiten als Losungsmittel und Reaktionsmedien verwendet.!4

13 Zahlen zur Polaritit von Losungsmitteln findet man bei C. Reichardt, Angew. Chem. 1979, 91,
119. Unpolare Losungsmittel sind beispielsweise Hexan, CCl, und CS,.

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.



2.1 Die lonenbindung 21

Entsprechend Gleichung 2.5 wird Ay H° mit kleiner werdendem lonenradius und mit
steigender lonenladung negativer, absolut genommen also groBer. Die Summe der Solva-
tationsenthalpien von Kation und Anion ist bei 16slichen Salzen absolut genommen gro-
Ber und bei schwerldslichen Salzen kleiner als die Gitterenthalpie. Fiir die Aufldsung von
Salzen spielt allerdings auBer der Losungsenthalpie AJH° auch noch die Losungsentropie
AS° eine Rolle, die bei diesem Prozess meist positiv ist (Ausnahmen sind z.B. Salze des
Fluorid-Ions):

AG® = AH® — TAS° 2.6)

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

Halogen-Austauschreaktionen

Viele Nichtmetallchloride E-CI (E: B, C, P, S, usw.) reagieren mit festen Alkalimetall-
halogeniden unter Halogenaustausch. Beispielsweise erhélt man aus Thionylchlorid und
einem Alkalibromid MBr das gemischte Halogenid SOBrCl:

Cl Br
/ /
O=S\ + MBr —— O=S\ + MCI
Cl Cl

Man kann nun mit Hilfe der Gitterenthalpien die Frage beantworten, welches Bromid
MBr am besten fiir den Austausch geeignet ist. Das Gleichgewicht der Austauschreaktion
wird um so mehr rechts liegen, je kleiner die Gitterenthalpie von MBr gegeniiber der von
MCl ist, da dann bei der Uberfiihrung von MBr in MCI um so mehr Enthalpie gewonnen
wird. Die Gleichgewichtskonstante K, ist gegeben durch:

AG®
" RT
Die Anderung der Giss-Energie AG° unter Standardbedingungen kann bei einer verglei-
chenden Betrachtung in guter Nidherung durch die reine Enthalpiedinderung AH® ersetzt
werden. Beide Grofien sind nach dem 2. Hauptsatz der Thermodynamik durch die Glei-
chung AG®° = AH®° — TAS® verbunden und im Allgemeinen ist die Entropiednderung AS°®
und auch noch das Produkt 7AS® bei Raumtemperatur klein gegeniiber AH°. Aus den
Zahlenwerten in Tabelle 2.2 sieht man nun, dass bei den Alkalimetallhalogeniden die Dif-
ferenz der Gitterenthalpien von Chlorid und Bromid vom Li zum Cs schwach abnimmt.
Daher ist LiBr vom thermodynamischen Standpunkt aus gesehen am besten fiir den Aus-
tausch Cl/Br geeignet, wihrend fiir die Riickreaktion CsCl zu verwenden wire. Ahnliche
Uberlegungen gelten fiir den Austausch anderer Halogene. Bei der Reaktion

InK, = oder bei 25°C: log K, = —3.065-AG° (kJ mol™")

AN AN
—/C—Cl + MF — —/C—F + MCI1

stimmt die Beobachtung, dass LiF am schlechtesten und CsF bzw. ,nackte* Fluorid-
Ionen!s wie im Salz [NMe,]*F- am besten zur Substitution von Cl durch F geeignet sind,
mit entsprechenden thermodynamischen Uberlegungen iiberein.

15 H. D. B. Jenkins, K. O. Christe, J. Am. Chem. Soc. 2003, 125, 9457.
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Komplexbildung mit Metallhalogeniden
Viele ionische Metallhalogenide MX bilden mit Halogenverbindungen Y Komplexe, de-
ren Stabilitit von der GroBe des Kations abhédngt. Beispiele dafiir sind die Reaktionen:

MF + HF —— M[HEF,]
MCl + ICl; — MJ[ICL]
MF + SF, —> M]|SF;s]

Fiir Reaktionen dieser Art kann man folgenden Kreisprozess aufstellen:

1
Mf(g) + X(g) +Y —= M'(g) + [XY](g)
I 11

v
MX(f) + Y —  M[XY]E)

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

AH(IV) = AH(T) + AH(IT) + AH(III)
= 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] abhingt (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 hdngt aber
auch von der KationengroBe ab und ist fiir die groBten Kationen am kleinsten (Tab.2.3).
Daher sind die von groflen Kationen gebildeten Komplexsalze M[X Y] hinsichtlich einer
Zersetzung in die Ausgangsstoffe am bestindigsten. In der priparativen Chemie verwen-
det man aus diesem Grunde oft extrem grofle Kationen wie Tetraorganylammonium-,
-phosphonium- und -arsonium-lonen oder von Cryptanden koordinierte Kationen wie
K[2.2.2.]*, um komplexe Anionen in Form von Salzen zu stabilisieren.

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 volu-
mindse Elektronenhiille solcher Anionen ldsst sich relativ leicht deformieren, wenn
einseitig gerichtete Krifte angreifen. Diesen Effekt nennt man Polarisation. In einem
Ionengitter mit regelméBiger Koordination von Anionen und Kationen und hohen Koor-
dinationszahlen ist nur eine geringe Polarisation mdglich, da die Anionen annihernd ku-
gelsymmetrisch von Kationen umgeben sind. Wird diese Symmetrie jedoch erniedrigt,
wie in einer Schmelze, oder gédnzlich aufgehoben, wie beim Losen oder Verdampfen des
Kiristalls, kommt es zur Bildung von lonenpaaren und groferen Aggregaten, in denen
keine reinen Ionenbindungen mehr vorliegen.
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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 koénnen bequem spektroskopisch untersucht werden (Methode
der Matrix-Isolierung).

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 unabhéngig vom Ort und Spin aller iibrigen 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, ... e”/ay’* (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
Bindungspartner treten Na, Ag und Cl auf. Bei Annahme einer idealen lonenbindung im
Molekiil Na*Cl- (Ayp = 2.3) sollte man zwei sich nicht durchdringende, anndhernd kugel-
formige Ionen erwarten. Dies trifft in Abbildung 2.5 nur noch ndherungsweise zu: Das
kleinere Kation dringt teilweise in die Elektronenhiille des Anions ein und deformiert
dessen ehemals kugelféormige Ladungsverteilung. Einige Konturlinien umschlieBen be-
reits das gesamte Molekiil, was fiir die Elektronendichteverteilung in Molekiilen mit ko-
valenter Bindung charakteristisch ist. Zwischen beiden Atomkernen sinkt die Elektronen-
dichte allerdings immer noch stark ab und zwar auf 0.23 e~ A3, Dies ist fast der gleiche
Wert wie zwischen den Ionen Na* und CI- im festen Steinsalz (siehe oben). Ag" und Na*
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besitzen in etwa die gleichen lonenradien (113 versus 114 pm bei KZ 4). Sollte die Bin-
dung im AgCl vergleichbar sein, miisste man eine ganz dhnliche Verteilung der Elektro-
nendichte wie fiir NaCl erwarten. Allerdings betrigt Ay, fiir AgCl nur 1.3; daher muss mit
einem stdrkeren kovalenten Bindungsanteil, sprich mit einer starken Polarisation der
Elektronendichte durch das Ag*-Kation gerechnet werden. Demzufolge betridgt die mini-
male Elektronendichte 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 des eindeutig kovalent gebundenen, in Abbildung 2.5 rechts gezeig-
ten Chlor-Molekiils, 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 KCIl, KBr und CsCl jeweils zwei kugelsymmetrische Ionen im
jeweiligen Kernabstand (d) vor, so sollte das Dipolmoment theoretisch L = 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 lonengitter 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 betrigt die atomare Bildungsenthalpie AgH = —411 kJ
mol-l. Der Kernabstand des Molekiils 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 NaCl-Molekiil spricht ebenfalls fiir eine Polari-
sation des Anions durch das Kation. Obwohl bei dieser Polarisation Enthalpie gewonnen
und das Molekiil dadurch stabilisiert wird, bildet NaCl dennoch ein Ionengitter.

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(Cl,) = —411 — 109 — 121 = —641 kJ mol-!

Dieser hohe negative Wert, der fiir 25°C gilt, erklart, warum NaCl bei Raumtemperatur
nicht aus Molekiilen, sondern aus einem lonengitter besteht. Bei der Polymerisation von
1 mol gasféormiger 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 groBte Feldstirke aufweist und das weit in die Elektronenhiille von Anionen eindrin-
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gen kann. Das H*-Ion bildet daher selbst mit den Anionen der elektronegativsten Nicht-
metalle keine lonengitter sondern Molekiile mit stark polaren Atombindungen (z.B. HF,
H,0).

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 schwicher 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 fast
allen Chemiefachbereichen zur Verfligung steht. Hierbei wird ein Einkristall der Sub-
stanz mit monochromatischer Rontgenstrahlung bestrahlt. Die Photonen werden an den
Elektronen gestreut und es kommt zu Beugungs- und Interferenzerscheinungen, aus de-
nen die Elektronenverteilung im Kristall und damit die Lage der Atome berechnet werden
kann.!7 Da die Atome jedoch wihrend der Bestrahlungsdauer Schwingungen ausfiihren,
erhdlt man gemittelte Atomlagen. Der Kristall kann wihrend der Messung gekiihlt wer-
den, wodurch sich auch Substanzen untersuchen lassen, die bei 20°C fliissig oder gasfor-
mig sind, die man aber zuvor bei entsprechend tiefer Temperatur kristallisieren muss. Gas-
formige oder fliichtige Substanzen aus nicht zu groBBen Molekiilen kdnnen auch mittels
Elektronenbeugung studiert werden. Dabei werden monochromatische Elektronen, d.h.
ein Strahl von Elektronen gleicher Geschwindigkeit, an den frei rotierenden und schwin-
genden Molekiilen der Probe gebeugt, die dazu aus einer Diise in eine Vakuumkammer
einstromt. Die Beugung der Elektronen findet hauptsédchlich an den Atomkernen statt,
wodurch deren Absténde 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. SchlieBlich 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-

16 (a) E. A. V. Ebsworth, D. W. H. Rankin, S. Cradock, Structural Methods in Inorganic Chemistry,
2. Aufl., Blackwell Sci. Publ., Oxford, 1987. (b) W. Massa, Kristallstrukturbestimmung, 5. Aufl.,
Teubner, Wiesbaden, 2007.

17 Die Kerne befinden sich in guter Ndherung an den Orten maximaler Elektronendichte.



26 2 Die chemische Bindung

skopie (NMR) in Losung und im Festkorper hilfreiche Methoden, um die Struktur 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-
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 grof3 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 beschéftigt, dann steht die
Frage nach der Geometrie der betreffenden Molekiile meist am Anfang. Da man nicht von
allen Molekiilen 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's (valence
shell electron pair repulsion). Grundlage ist also die Annahme, dass sich die Molekiil-
geometrie aus der AbstoBung von Elektronenpaaren in der Valenzschale der Atome ergibt.
Diese Modellvorstellungen sollen im Folgenden an einfachen Beispielen erldutert werden.

2.2.2. Die VSEPR-Methode zur Strukturermittiung

Die ersten Vorstellungen iiber 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 ndchst 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 erklart, 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 enthilt 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

18 R. J. Gillespie, E. A. Robinson. Angew. Chem. 1996, 108, 539.
19°G. N. Lewis, J. Am. Chem. Soc. 1916, 38, 762.



2.2 Molekule und ihre Geometrie 27

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

: N-.
IN* +3'H— / \"n
H \H

In diesen Beispielen erreichen die beteiligten Atome die jeweilige Edelgaskonfiguration,
wenn man die gemeinsamen Elektronenpaare jeweils bei jedem Atom mitzdhlt. Fiir N-
und O-Atome ergibt sich also eine Oktettkonfiguration, wie sie das Neonatom aufweist.
Es wurde im Rahmen dieser Vorstellungen behauptet, dass die Edelgaskonfiguration be-
sonders stabil sei. Die VSEPR-Methode beruht nun auf Modellvorstellungen dariiber,
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-AbstoBBung 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. B-Spin und Ori-
entierung dieser beiden Tetraeder im Methanmolekdil.
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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 iiberlappen. Die Grofle, die Gestalt und die Orientierung dieser Doménen be-
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 zunichst das Pro-
blem behandelt werden, n Punkte (Elektronendoménen) auf einer Kugeloberflache
(Atomrumpf) so anzuordnen, dass simtliche Nachbarn maximale Abstinde 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 » =4. Fiir n =15, 7 und 8 sind mehrere Losungen
moglich. Besonders interessant ist der Fall n =5, fiir den eine trigonale Bipyramide mit
zwei 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.
<\
' =¥
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gleichseitiges Dreieck Tetraeder
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trigonale Bipyramide quadratische Pyramide Oktaeder

Abb. 2.7 Anordnungsmdglichkeiten von Punkten auf einer Kugeloberfliche, so dass alle Abstéinde
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 Zentralatom
und X ein einwertiger Ligand oder Substituent. Da nur Einfachbindungen vorhanden
sind, ist die Zahl der Elektronendoménen gleich ». Damit ist die Geometrie entsprechend
Abbildung 2.8 festgelegt. Beispiele fiir solche Verbindungen finden sich in Tabelle 2.3.
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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)

Anzahlder  Anordnung  Typ Gestalt Beispiele
Elektronen-
paare
2 linear AX, linear BeF, (gasf.)
AX; dreieckig BX;, [CO5]>
3 dreieckig
AX,E  V-formig CF,, SiCl,
AX, tetraedrisch [BeX,]%, [BX,], CX,, [NX,]T
SiXy, GeX,, [PX,], [AsX,]*
4 tetraedrisch ~ AXGE  trigonal-pyramidal NXj, [OH;]%, PX;, AsX,
SbX3, P406, A5203, Sb203
AX,E, V-formig 0X,, SX,, SeX,, TeX,
AXs trigonal-bipyramidal PCls, PFs, PF;Cl,, SbCls,
Sb(CH;);Cl,
5 trigonal- AX,E G, SF,, SeF,, R,SeCl,, R,SeBr,,
bipyramidal R,TeCl,, R,TeBr,
AXGE, T-formig CIF;, BrF;, C¢HsICl,
AX,E; linear [ICL], [I5], XeF,
AX¢ oktaedrisch SFq, SeF, TeFq, S,F 0, Te(OH)g,
[PCl¢], [PFq]", [Sb(OH)]
[SbF¢], [SiF]>
6 oktaedrisch AXE  quadratisch- CIF;, BrFs, IF;
pyramidal
AX,E, quadratisch XeF,, [ICL,]-, I,Clg, [BrF,]-

Molekiile mit nichtbindenden Elektronenpaaren (E) am Zentralatom wie H,O und NH;
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, wahrend 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 [CLL]* 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 [C10,] 108.6
OCl, 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 PL; 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,T* 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
fiihren zu trigonal-bipyramidalen bzw. oktaedrischen Strukturen. Es ist bemerkenswert,
dass die Ergebnisse von Strukturuntersuchungen an nichtmetallischen Verbindungen in
den meisten Féllen 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
Elektronendominen am Zentralatom aufweisen.20 Auf diese Verbindungen wird bei den
betreffenden Elementen eingegangen.

20 Zu heptakoordinierten Verbindungen wie IF; siehe 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 erwéhnt, 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 Doma-
nen mehr Raum beanspruchen und groBer sind als die der bindenden Paare. Wird in
einem reguliren Oktaeder (z.B. SF¢) ein bindendes durch ein nichtbindendes Elektronen-
paar ersetzt (z.B. CIF;), entsteht eine quadratisch-pyramidale Geometrie. Wegen der gro-
Beren 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]*[RuF4]- 179.3(9) 184.5(8) -
[XeFs]*[AgF4l- 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)
1F; 184.4(25) 186.9(5) 81.9(5)
Nat[TeF;]- 186.2(4) 195.2(4) 87.8
(INH4]"),[SbF5]*- 191.6(4) 207.5(2) 88.0
(INH,]"),[SbCIs]> 236 258-269 85

Stehen einem oder mehreren nichtbindenden Elektronenpaaren in einem Molekiil
mehrere Positionen zur Wahl, dann neigen diese Elektronen wegen ihres groeren Raum-
bedarfs und der stirkeren AbstoBung mit anderen Elektronen dazu, die Positionen einzu-
nehmen, die den grofiten 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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F F Fol+ F
e O B O

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 regelméfigen
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 dquatorialen
und axialen Positionen treten in Molekiilen der Typen AX;s, 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
AX;E,

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

[PF,] 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,J*[Sb,F,, 1 186 177 173.5/92.4
[TF,]* 184 177 160/92
CIOF; 171.3 160.3 170.5 (ax)
[IOFT 200 193 180 (ax)
XeO,F, 189.9 171.4 183.2 (ax)
AXGE:

CIF, 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 Elektronegativitit 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.
Thre 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 Elektronegativitdt der Substituenten ab. Die folgenden Beispiele
illustrieren die GroBenordnung 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
PCI;F;. Man beobachtet also bei diesen Molekiilen keine stabilen Isomere mit F-Ato-
men in dquatorialen Positionen. In den Molekiilen CH;PF, und (CH;),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 Doméane befinden.
Beispielsweise wird die lineare Geometrie von CO, durch die AbstoBung zweier Elektro-
nendoménen erkldrt. Wegen der groBleren Elektronenzahl beanspruchen Mehrfachbin-
dungsdominen 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 S
N SN /|%
F 0
FoLF Cl ol Cl E
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\ FSE: 96.1° SN\ CISCl 1003
Foo a’ o

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.

Abschliefende Bemerkungen zum VSEPR-Modell

Das Modell der Elektronenpaarabstoflung 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 bewahrt.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 gehoéren die lonen [BrF,]-, [SeX(]* und [TeX ]*
mit X = CI, Br oder I. Diese Ionen sind vom Typ AX(E 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 groflen Popularitdt 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-
haufungen 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 enthélt, so dass 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 im Abschnitt 2.4
behandelt.

2.3 Molekulsymmetrie und Punktgruppensymbole

Fiir viele Zwecke ist es notwendig, nicht nur die ungefdhre 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 Gegenstinden 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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> >
O O
/E\H H/E\Cl

H
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) heiBit ein Symmetrieelement des Molekiils. Die Zahligkeit n 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,O-Molekiil gibt es also das Sym-
metrieelement C,, eine zweizdhlige Drehachse. Das HOCl-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
erwéhnt.

Ein weiteres Symmetrieelement des H,O-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,0 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 Symmetricoperation zweiter Art. Das entsprechende
Symmetrieelement heit Drehspiegelachse und erhilt das Symbol S, wobei n die Z&hlig-
keit der Drehachse angibt. Die Reihenfolge von Drehung und Spiegelung ist beliebig.
Molekiile mit Drehspiegelachsen sind z.B. SiCly (S,, halbiert den Winkel CISiCl) und
trans-1,2-Dichlorethen CIHC=CHCI (S,, geht durch die C-Atome).

c, > Cl >

L/ Cl. | .H

N C=C
Si, ,
4_:? § \Cl

Cl : Cl

SiCly (S4) 1,2-C,H,Cl, (S7)

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 i 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 C¢Hg (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.22

Eine bei allen Molekiilen mdgliche und daher meistens nicht besonders erwahnte Sym-
metrieoperation ist die Identitét (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: ¢=120° BF,

Cy 0=90° XeF,
Cs: o=72° [CsHs]-
Ce: 9=060° CeHg

C.:. o beliebig lineare Molekiile

Als ,,unendlich-zéhlige* 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 20 von hoherer Symmetrie als HOCI, das nur das Symmetrieelement ¢
aufweist. In Tabelle 2.8 sind die vier Symmetrieoperationen noch einmal zusammenge-
fasst.

Tab. 2.8 Symmetricoperationen und Symmetrieelemente

Symmetrie- Symmetrieelement Symbol wichtigste Typen
operation

Drehung Drehachse C C,, G, Gy, Cs, Cg, C.,
Spiegelung Spiegelebene c Gy, Oy, Og
Drehspiegelung Drehspiegelachse S S,, S,

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 grofen 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: T steht fiir Tetraeder
(CH,, P,), O, fiir Oktaeder ([SiF¢]*, [PCls]") und [, fiir Ikosaeder ([B;,H;,]*). Diese
Polyeder (Abb. 2.11) werden von gleichseitigen Dreiecken eingehiillt. Bei ihnen sind alle
Ecken dquivalent, d.h. gleichberechtigt.

|><E )q
& )
Tetraeder Oktaeder Ikosaeder

Abb. 2.11 Polyeder von besonders hoher Symmetrie: Tetraeder mit 24 Symmetrieoperationen
(8 C5,3 G5, 68y, 60y, E); Oktaeder mit 48 Symmetrieoperationen (8 C;, 6 C,, 6 Cy, i, 8 S¢, 6 Sy, 3 0,
6 04, E); Tkosaeder mit 120 Symmetrieoperationen (z.B. 12 Cs, 10 C;, 15 Gy, i, ...).
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Zu den speziellen Punktgruppen zihlt man auch die linearen Molekiile. Lineare Molekiile
ohne Inversionszentrum erhalten das Symbol C.,. Einige Beispiele sind: N,0, CICN,
OCS und [SCNT-. Diese Molekiile weisen eine oo-zdhlige 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-
sdtzlich 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 hochstzihligen 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 hdchst-
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 Erlduterungen kdnnen 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, kénnen wenigstens eine Spiegelebene ¢ und/oder ein
Inversionszentrum i Symmetrieelemente sein. Ein Molekiil ohne jede Symmetrie erhalt
das Symbol C, (z.B. CFCIBrI). 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;,
oy, 304. Das Punktgruppensymbol ist daher D;,. Weitere Beispiele finden sich in Ta-
belle 2.9.

Alle Punktgruppen, die eine mehr als zweizdhlige Drehachse (C;, C,, ...) oder Dreh-
spiegelachse (.53, ...) enthalten, heilen entartet. Zu den entarteten Punktgruppen gehdren
viele hochsymmetrische Molekiile einschlieBlich der linearen, tetraedrischen, oktaedri-
schen und ikosaedrischen. Bei entarteten Punktgruppen kommt es zu entarteten Molekiil-
eigenschaften wie entarteten Molekiilorbitalen und Molekiilschwingungen. Entartet hei-
Ben 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.
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Tab. 2.9 Punktgruppensymbole wichtiger Molekiiltypen

Molekiiltyp Geometrie Beispiele Punktgruppe

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

gewinkelt SO,, [NO,|- Cy,

linear COS, N,O C.,
ABC

gewinkelt HOCI, CINO Cy

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

trigonal-pyramidal PH;, XeO4 Csy

planar BCIF,, CINO, C,,
AB,C

pyramidal CINH,, OSCl, Cy

tetraedrisch [C10,4], [BF4I Ty
AB,

quadratisch XeF, Dy,
AB;C tetraedrisch OPCl,, [S,0;]1* G,
AB; trigonal-bipyramidal PF; Dy,
ABg oktaedrisch SF, O,
AB;sC oktaedrisch SCIFs Cyy

2.4 Die kovalente Bindung

In Molekiilen werden die Atome durch kovalente Bindungen zusammengehalten, die
Atome haben dabei jedoch ihre urspriingliche Identitdt verloren und etwas Neues ist ent-
standen. Chemiker neigen aber dazu, die Bildung von Molekiilen modellmiBig so zu in-
terpretieren, dass in den Molekiilen noch immer die urspriinglichen Atome zu erkennen
sind (Modell der atoms in molecules, AIM).23 Um das Zustandekommen von Molekiilen
auf der Basis der Quantentheorie zu erkléren, gibt es zwei theoretische Ansétze, ndmlich
die Valenzbindungs(VB)-Theorie und die Molekiilorbital(MO)-Theorie. Beide Theorien
wurden parallel zueinander entwickelt, und zwar von WALTER H. HEITLER, FriTZ W. LoN-
poN und Linus PAuLING (VB-Theorie) bzw. FriepricH HuND und ROBERT S. MULLIKEN
(MO-Theorie). In der Anorganischen Chemie hat sich die MO-Theorie als bei weitem
iiberlegen erwiesen;2* nur sie wird daher hier behandelt.

23 Eine gute Einfiihrung findet sich im Internet 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, 1985. J. Reinhold, Quantentheorie der Molekiile, Teubner, Wies-
baden, 3. Aufl., 2006.
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Die wesentlichen Grundlagen aller Bindungstheorien fiir Molekiile sind CouLomB’s
Gesetz, das PauLi-Prinzip und HeisenBERG’s Unschirferelation, die alle bereits zum Ver-
standnis 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-AbstoBung 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 Ndhe bestimmter Kerne aufhalten, sondern tiber
das ganze Kerngeriist delokalisiert sind. Sie befinden sich also nicht mehr in Atomorbi-
talen (AOs), die zu bestimmten Atomkernen gehoéren, sondern in MOs, die sich iiber das
ganze Molekiil erstrecken. Insbesondere sind sie nicht unterscheidbar.

Um dieses Modell zu entwickeln, betrachtet man zweckméBig 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 lon [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 lonisierung von H, in einer elektrischen Gas-
entladung oder in der lonenquelle eines Massenspektrometers. Bei beiden Prozes-
sen wird die Ionisierung durch den Zusammenstof3 mit schnellen Elektronen bewirkt,
deren kinetische Energie groBer als die lonisierungsenergie von H, (15.4 eV) sein
muss:

H, —— [H]" + e AH®°=1.49 MJ mol"!

Der fiir [H,]" spektroskopisch ermittelte Gleichgewichtskernabstand betrigt d = 106 pm
= 2.00 a, (a,: atomare Langeneinheit 52.9 pm). Die Bindungsenthalpie ist mit 269 kJ
mol-! wesentlich kleiner als beim H,-Molekiil (457 kJ mol!). Die Molekiilsymmetrie von
[H,]* st 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 Kerne2¢ nur ndherungsweise
ermittelt werden kann. Die MO-Theorie macht daher schon beim einfachsten Molekiil
von Niherungen Gebrauch. Die erste dieser Vereinfachungen ist die BoRN-OPPENHEIMER-
Niherung, die besagt, dass die Schwingungsbewegung der Atomkerne wegen deren gro-
Ber Masse sehr viel langsamer ist als die Bewegungen der leichteren Elektronen, so dass
beide getrennt behandelt werden kdnnen. 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-
Néherung (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-Niherung

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 {iberlappen sich in der Region zwi-
schen den beiden Kernen (Abb. 2.12).

da(18) 0g(19)

(@)

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. 4.7.1.
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im 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 umge-
kehrt zundchst vernachlissigt, kann man das MO von [H,]* im Grundzustand durch fol-
gende Linearkombination anndhern:

Y=y 0a (1s) + ¢y - dp (1s)

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

U =N{[04 (Is) T4 - ¢g (1s)] 2.7

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 Polaritit des Molekiils bzw. fiir
die Polarisierung des MOs. Im Prinzip kann A je nach Art der beiden Atome beliebige
Werte zwischen —o und 4o annehmen. Im Falle von [H,]" miissen die Gewichte beider
AOs aus Symmetriegriinden natiirlich gleich grof3 sein. Da es die Elektronendichte ist,
die D.,-Symmetrie aufweist, und da die Elektronendichte durch die Quadrate (c,d,)>?
und (c,0p)? beschrieben wird, gilt fiir A = B: ¢,2 = c,2. Das bedeutet: ¢, = ¢, bzw. ¢, =—c,
oder A = *1. Daraus folgt, dass die Linearkombination (2.7) zwei MOs y* und y- be-
schreibt, ndmlich:

1

1’2(1+S)

V=N (0a - ¢p)  mitN = ———— 2.9)

V2(1-5

In den Normierungsfaktoren tritt das Uberlappungsintegral

S=10x ¢p dt

YI=N"(pp + ¢p) mitN"= (2.8)

auf, das iiber 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 Abstofung (,,Antibindung*). Die beiden Zweizentrenfunktionen in den Glei-
chungen 2.8 und 2.9 konnen nun verwandt werden, um die Energie des Ions [H,]* als
Funktion des Kernabstandes R zu ermitteln. Durch Einsetzen von y* bzw. y~ in die
ScHRODINGER-Gleichung

Hy=EW

erhélt man zunéchst die Gesamtenergie £, = E,, + Ey;, des Elektrons, wobei man fiir seine
potentielle Energie E,,, nach CouLoms’s Gesetz folgenden Ansatz macht:



