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8 Molekiilstrukturen I: Verbindungen der Haupt-
gruppenelemente

Molekiile und Molekiilionen bestehen aus Atomen, die durch kovalente Bin-
dungen zusammengehalten werden. Abgesehen von wenigen Ausnahmen
kommen Molekiile und Molekiilionen nur dann vor, wenn an threm Aufbau
Wasserstoff oder Elemente der vierten bis siebten Hauptgruppe des Perioden-
systems beteiligt sind (die Ausnahmen betreffen Molekiile wie Li, in der Gas-
phase). Die genannten Elemente sind bestrebt, die Elektronenkonfiguration des
thnen im Periodensystem folgenden Edelgases zu erreichen. Mit jeder kova-
lenten Bindung, die eines ihrer Atome eingeht, gewinnt es ein Elektron. Es gilt
die 8 — N-Regel: Eine edelgasdihnliche Elektronenkonfiguration wird erreicht,
wenn das Atom an 8 — N kovalenten Bindungen beteiligt ist; N = Hauptgrup-
pennummer = 4 bis 7 (ausgenommen WasserstofY).

Meistens enthélt ein Molekiil Atome mit unterschiedlichen Elektronegati-
vitdten, und die elektronegativeren Atome haben die kleineren Koordinations-
zahlen (zur Koordinationssphére eines Atoms zdhlen wir dabei nur die kova-
lent gebundenen Atome). Fiir die elektronegativeren Atome ist die 8 — N-Regel
meistens erfullt; in vielen Fillen sind sie ,,terminale Atome™, d. h. sie haben die
Koordinationszahl 1. Bei Elementen aus der zweiten Periode des Periodensy-
stems wird die Koordinationszahl 4 in Molekiilen nur selten iiberschritten (in
Festkorpern kommen groBere Koordinationszahlen dagegen hédufig vor). Bei
Elementen hoherer Perioden findet man auch in Molekiilen 6fters Koordinati-
onszahlen liber 4, wobei die 8 — N-Regel verletzt wird.

Die Struktur eines Molekiils wird von den kovalenten Bindungskraften zwi-
schen seinen Atomen beherrscht. Diese legen zunichst einmal die Konstitution
des Moleklils fest: das ist die Abfolge, in welcher die Atome miteinander ver-
kniipft sind. Die Konstitution 148t sich auf einfache Weise durch eine Valenz-
strichformel zum Ausdruck bringen. Bei gegebener Konstitution ordnen sich
die Atome im Raume nach bestimmten Prinzipien an; vor allem sind zu nen-
nen: nicht direkt miteinander verkniipfte Atome diirfen einander nicht zu nahe
kommen (AbstoBung sich durchdringender Elektronenhiillen); die Valenzelek-
tronenpaare an einem Atom halten den groBtmoglichen Abstand voneinander.
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8.1 Valenzelektronenpaar-Abstofung

Die Strukturen zahlreicher Molekiille kann man qualitativ gut mit der
Valenzelektronenpaar-Abstofsungstheorie von GILLESPIE und NYHOLM ver-
stehen und voraussagen (valence shell electron pair repulsion theory = VSEPR-
Theorie). Sie ist vor allem auf Verbindungen der Hauptgruppenelemente an-
wendbar. Die Besonderheiten bei Nebengruppenelementen werden in Kapitel
9 behandelt; Nebengruppenelemente mit Elektronenkonfiguration d*, 4°-high-
spin und d'° kénnen in der Regel wie Hauptgruppenelemente behandelt wer-
den, wobei die d-Elektronen nicht beriicksichtigt werden. Um die Theorie an-
zuwenden, zeichnet man zunéchst eine Valenzstrichformel (Lewis-Formel) mit
der richtigen Konstitution, einschlieBlich aller einsamen Elektronenpaare. Aus
ihr ist ersichtlich, wie viele Valenzelektronenpaare an einem Atom zu beriick-
sichtigen sind. Jedes Elektronenpaar wird als eine Einheit (Orbital) betrachtet.
Die Elektronenpaare stehen unter der anziehenden Wirkung des betreffenden
Atomkerns, stoen sich aber untereinander ab. Fiir die AbstoBungsenergie zwi-
schen zwei Elektronenpaaren kann eine Funktion proportional zu 1/#" ange-
setzt werden, wobei r der Abstand zwischen den Ladungsschwerpunkten der
Elektronenpaare ist und » einen Wert zwischen 5 und 12 hat. Ein Wert n = 1
entsprache einer rein elektrostatischen AbstofSung. Tatsachlich ist der Beitrag
der PAULI-AbstoBung zwischen Elektronen gleichen Spins von gréferer Be-
deutung (vgl. S. 73), und mit #» = 6 erhilt man gute Ubereinstimmung mit
experimentellen Werten.

Es wird nun tiberlegt, wie sich die Elektronenpaare rdumlich anordnen
miissen, damit die AbstoBungsenergie zwischen ihnen einen Minimalwert an-
nimmt. Wenn an einem Atom der Ladungsschwerpunkt von jedem der Elektro-
nenpaare gleich weit vom Atomkern entfernt ist, so konnen wir jedes Orbital
durch einen Punkt auf einer Kugeloberfliche symbolisieren. Die Uberlegung
lduft dann darauf hinaus, festzustellen, wie die Punkte auf einer Kugelober-
flache zu verteilen sind, damit die Summe Y(1/77) iiber alle Absténde r; zwi-
schen den Punkten ein Minimum annimmt. Als Ergebnis erhalten wir fiir jede
Anzahl von Punkten ein definiertes Polyeder (Abb. 8.1). Nur fiir 2, 3, 4, 6,
8, 9 und 12 Punkte ist das sich ergebende Polyeder unabhiangig vom Wert n
des Exponenten. Fiir fiinf Punkte ist die trigonale Bipyramide nur geringfiigig
giinstiger als die quadratische Pyramide. Modellmifig kann man die gegensei-
tige Anordnung von Orbitalen um einen gemeinsamen Mittelpunkt mit Hilfe
von eng zusammengebundenen Luftballons zeigen; mit dem Druck in den Bal-
lons wird der Wert von #z simuliert.
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Antiprisma trigonales Prisma

Abb. 8.1: Mogliche Anordnungen von Punkten auf einer Kugeloberfliche mit minima-
ler AbstoBungsenergie. Wenn die Punkte nicht alle gleichwertig sind, ist die Anzahl
jeweils gleichwertiger Punkte in den Summen angegeben.

Molekiile, in denen nur gleiche Atome an ein Zentralatom gebunden sind
und an diesem keine einsamen Elektronenpaare vorhanden sind, haben in aller
Regel Strukturen, die den Polyedern von Abb. 8.1 entsprechen.

Bei einigen der Polyeder sind von vornherein nicht alle Eckpunkte gleich-
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wertig. Verschieden werden die Punkte in jedem Fall dann, wenn ihre zugehdri-
gen Orbitale Bindungen zu Atomen verschiedener Elemente vermitteln oder
wenn einige von ihnen fiir einsame Elektronenpaare stehen. In diesen Féllen
befinden sich die Ladungsschwerpunkte der Elektronenpaare unterschiedlich
weit weg vom Atommittelpunkt. Je ndher sich der Ladungsschwerpunkt am
Atomkern befindet, desto kiirzer sind auch die Entfernungen zu den Schwer-
punkten der anderen Elektronenpaare und desto stirker werden diese abge-
stoBen. Im Modell der zusammengebundenen Luftballons entspricht ein nahe
am Atomkern befindliches Elektronenpaar einem dickeren Luftballon. Dies hat
wichtige Konsequenzen fiir die Molekiilstruktur. Folgende Faktoren sind zu
beriicksichtigen:

1. Ein einsames Elektronenpaar steht unter dem direkten Einflufl von nur ei-
nem Atomkern, sein Ladungsschwerpunkt ist daher bedeutend néher am Kern
als der von bindenden Elektronenpaaren. Einsame Elektronenpaare sind in be-
sonderem Mafle sterisch wirksam, und zwar auf folgende Weise:

e Hat das Polyeder ungleiche Ecken, so nimmt ein einsames Elektronen-
paar die Position ein, bei der es moglichst weit entfernt von anderen
Elektronenpaaren ist. Bei einer trigonalen Bipyramide sind das die equa-
torialen Positionen. Im SF, und im CIF; befinden sich die einsamen
Elektronenpaare dementsprechend in equatorialen Positionen, in beiden
axialen Positionen befinden sich jeweils Fluoratome (vgl. Tab. 8.1).

e Zwei einsame Elektronenpaare in gleichwertigen Positionen wiahlen die-
jenigen, die moglichst weit auseinanderliegen. Bei einem Oktaeder ord-
nen sich zwei einsame Elektronenpaare somit zueinander trans-stindig
an, wie zum Beispiel beim XeF,.

e Wegen ihrer stirker abstoBenden Wirkung dringen einsame Elektro-
nenpaare andere Elektronenpaare zusammen. Je mehr einsame Elek-
tronenpaare vorhanden sind, desto stirker wirkt sich dies aus, desto
mehr weicht die tatsachliche Molekiilgestalt vom Idealpolyeder ab. Je
grofler das Zentralatom ist, desto weiter entfernt befinden sich die La-
dungsschwerpunkte der bindenden Elektronenpaare voneinander, ihre
gegenseitige Abstolung ist geringer, und die einsamen Elektronenpaa-
re konnen sie stdrker zusammendréngen. Dies illustrieren folgende Bin-
dungswinkel:
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CH, NH; OH,
109,5° > 107,3° > 104,5°
Vv Vv
SiH, PH, SH,
109,5° > 93,5° > 92,3°
Vv Vv
GeHy AsH; SeH,
109,5° > 92,0° > 91,0°
Vv Vv
SnH, SbH; TeH,

109,5° > 91,5° > 89,5°

Ist statt eines einsamen Elektronenpaars nur ein ungepaartes Elektron vorhan-
den, so ist dessen Wirkung weniger stark, zum Beispiel:

10=N=0)" N N
\ 4 IO/\ \

180° 134° 115°

Da bei der Angabe der Koordinationszahl einsame Elektronenpaare norma-
lerweise nicht mitgezdhlt werden, andererseits aber jedem von ihnen eine Po-
lyederecke zugewiesen werden mul, kennzeichnet man einsame Elektronen-
paare in der Koordinationssphire mit einem v, zum Beispiel: y,-oktaedrisch
= Oktaeder mit zwei einsamen Elektronenpaaren und vier Liganden.

2. Abnehmende Elektronegativitit der Ligandenatome 148t die Ladungs-
schwerpunkte der Bindungselektronenpaare auf das Zentralatom zuriicken, ih-
re abstoBBende Wirkung nimmt zu. Liganden mit geringer Elektronegativitit
haben also einen dhnlichen EinfluBl wie einsame Elektronenpaare. Dementspre-
chend nehmen die Bindungswinkel in folgenden Paaren zu:

F,O H,O NF; NH;

103,2° < 104,5° 102,1° < 107,3°
Bei solchen Betrachtungen der Bindungswinkel findet man allerdings viele
Ausnahmen, denn filir die Winkel ist ein weiterer Faktor wichtig:
3. Die effektive Grofle der Liganden. In den meisten Féllen (sofern das Zen-
tralatom nicht sehr grof ist) kommen die Ligandenatome einander néher, als es
dem VAN-DER-WAALS-Abstand entspricht, d. h. ihre Elektronenhiillen durch-
dringen sich, und eine abstoBende Kraft wird wirksam. Je gréer das Ligan-
denatom, desto stirker ist die Auswirkung. Innerhalb einer Gruppe des Pe-
riodensystems gehen abnehmende Elektronegativitit und zunehmende Atom-



102

Tabelle 8.1: Molekiilstrukturen von Verbindungen AX E, . A = Hauptgruppenelement,

E = einsames Elektronenpaar

8 MOLEKULSTRUKTUREN I: HAUPTGRUPPENELEMENTE

Zusammensetzung | Struktur Winkel XAX | Beispiele
AX,E | < 120° SnCl,(g), GeBr,(g)
A
/ \
X X
AX5E, 3 / < 109,5° H,O0, F,0, Cl,0, H,S,
\A H,N™
N
X X
AX,E, 'l' 180° XeF,, I3
X—A\—X
/L OHY, SCI3, SnCl3
~
x” X
X
AX;E, X < 90° ClF;
X— AL
X
AX,E X < 90° SF,
| bzw.
X
— /T( < |<no
X
AX,E, v 90° XeF,, BrF, , ICI,
X\A|/X
x| X
AXE X <90° SbCl:~, SF;, BrFs
X\l/X
x| X
AXE, X | 72° XeFy
\
Xx—A
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grofle Hand in Hand und wirken sich gleichartig aus. So ist die Zunahme der
folgenden Bindungswinkel auf beide Eftekte zurtickzufiihren:

HCF, HCCl, HCBr, HCI,

Hal-C-Hal 108.8° < 110,4° < 110,8° < 113,0°
PF, PCl, PBr, PI,

Hal-P-Hal 97,8 < 100,1° < 101,0° < 102,1°

Wenn sich Elektronegativitait und GroBe der Ligandenatome entgegenge-
setzt auswirken, kann man keine sichere Voraussage mehr machen:

F,O H,0 Einflu} der
103,2° < 104,5° Elektronegativitét liberwiegt
Cl,O H,O Einflu} der

110,8° > 104,5° LigandengroBe liberwiegt

Zuweilen kompensiert sich die gegenldufige Wirkung beider Effekte gerade.
Die sterische Wirkung von Chloratomen und Methylgruppen ist zum Beispiel
oft die gleiche (das C-Atom der Methylgruppe ist kleiner, aber weniger elek-
tronegativ als ein Chloratom):

C120 M620 PC13 PMC3
110,8°  111° 100,1°  99,1°

4. Eine vorgegebene Verzerrung liegt dann vor, wenn bestimmte Bindungs-
winkel aus geometrischen Griinden von den Idealwerten des betreffenden Poly-
eders abweichen. In diesem Fall passen sich die iibrigen Winkel an. Erzwunge-
ne Winkelabweichungen ergeben sich vor allem bei kleinen Ringen. Beispiel:

Cl 167 ,9°
T 230\
/
101,2° 78 60 e
c1 256 ’ \

Cl

Bei den verbriickenden Chloratomen (2 einsame Elektronenpaare) sollte der
Bindungswinkel kleiner als 109,5° aber grofler als 90° sein. Der Winkel am
Metallatom im Vierring wird deshalb auf einen Wert unter 90° gezwungen; er
stellt sich auf 78,6° ein. Die duBeren, equatorialen Cl-Atome riicken nach, so
daB sich der Winkel zwischen ihnen von 90° auf 101,2° aufweitet. Wegen die-
ser Verzerrung sollten die axialen Cl-Atome leicht nach auBlen geneigt sein;
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weil aber die Nb—CI-Bindungen im Ring lénger sind und ihre Ladungsschwer-
punkte somit weiter entfernt von den Mittelpunkten der Niobatome liegen, wir-
ken sie weniger abstoflend, die axialen Cl-Atome neigen sich etwas nach innen.
Die verlangerten Nb—CIl-Abstinde im Ring sind eine Konsequenz der hoheren
Koordinationszahl (2 statt 1) an den Briicken-Cl-Atomen (vgl. Ziffer 6, S. 105).

5. Mehrfachbindungen konnen als Ringstrukturen mit gebogenen Bin-
dungen aufgefallit werden; es treten die im vorigen Absatz behandelten
Verzerrungen auf. Zum Beispiel ist im Ethylen jedes C-Atom von vier
Elektronenpaaren in tetraedrischer Anordnung umgeben, zwei Paare ver-
mitteln die Doppelbindung zwischen den C-Atomen auf zwei gebogenen
Bindungen. Die Spannung in den gebogenen Bindungen bedingt einen
verkleinerten Winkel zwischen ihnen, die B
C-H-Bindungen riicken nach, und der HCH- H C/'\ _—H )1 16.8°
Bindungswinkel ist deshalb groBer als H-— ~ TH.. ’
109,5°.

Einfacher ist es, die gebogenen Bindungen von Doppel- oder Dreifachbin-
dungen so zu behandeln, als wiirden sie zusammen ein einzelnes Orbital bilden,
das mit vier bzw. sechs Elektronen besetzt ist. Die AbstoBungskraft dieses Or-
bitals ist seiner hohen Ladung entsprechend grof3. Die Struktur des Ethylens
kann man so mit dreieckig umgebenen C-Atomen erfassen, wobei die Winkel
jedoch von 120° abweichen. Der H-C-H-Winkel wird unter 120° liegen.

Molekiile wie OPCl; oder O,SCl, wurden frither (und werden hdufig noch)
mit Doppelbindungen formuliert, unter Oktettaufweitung am P- oder S-Atom.
Dazu miiiten d-Orbitale an diesen Atomen in Anspruch genommen werden,
was nach neueren quantenchemischen Berechnungen jedoch nicht zutriftt. Die
Formeln mit Formalladungen kommen der Wahrheit ndher, und wenn dem
elektronegativeren Atom eine negative Formalladung zugewiesen werden muf3,
entspricht das auch qualitativ der tatsdchlichen Ladungsverteilung.

/O\ I(_)Ie /O\ l(—)l@
I | | I
© 24
P— P— S — < S—
Cl Cl Cl Cl

Zur Abschitzung der Bindungswinkel ist es ohne Belang, welche Formulie-
rung man wihlt. Sowohl die Doppelbindung wie auch die negative UberschuB-
ladung wirken gleichermafien abstofend auf die {ibrigen Bindungen. Man er-
wartet also ein tetraedrisches OPCl;-Molekiil, jedoch mit aufgeweiteten OPCI-
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Tabelle 8.2: Bindungswinkel in Grad fiir einige Molekiile mit Mehrfachbindungen. X
= einfach, Z = doppelt gebundenes Ligandenatom.

X V4 z V4
\ | | I
A=7Z A— A— A—-
/ X7 X 2=\ X X7
X (planar) X X X
XAX XAX XAX ZAZ XAX XAZ
F,C=0 107,7 |F;P=0O 101,3 |F,SO, 98,6 124,6(F,S=0 92,2 106,2
C,C=0 111,3 |CLP=0O 103,3 |Cl,SO, 101,8 122,4|Cl,S=0 96,3 107,4
Br,C=0O 112,3 |Br;P=0 1054 Br,S=0 96,7 106,3
Me,C=0 112,4 | Me;P=0 104,1 [Me,SO, 102,6 119,7 | Me,S=0 96,6 106,6

Winkeln. Bei O,SCl, wird der OSO-Winkel am groBten sein. In Tabelle 8.2
sind einige Beispiele zusammengestellt, bei denen auch wieder der Einflul von
Elektronegativitit und Ligandengréfe erkennbar ist.

6. Bindungslingen werden ebenso wie Bindungswinkel beeinflult. Je mehr
Elektronenpaare vorhanden sind, desto mehr stoBen sie sich gegenseitig ab,
desto langer werden die Bindungen. Die Zunahme der Abstinde bei Zunahme
der Koordinationszahl haben wir bereits bei der Diskussion der lonenradien
vermerkt (S. 79). Beispiel:

Abstand Sn—Cl: SnCl, 228 pm Cl;Sn(OPCly), 233 pm

Die Polaritdt der Bindungen wirkt sich auf deren Lénge allerdings bedeu-
tend stirker aus. Je negativer geladen ein Teilchen ist, desto stirker machen
sich die AbstoBungskréifte bemerkbar. Beispiele:

Abstand Sn-Cl: ~ CI,Sn(OPCly), 233pm  SnCIZ~ 244 pm

P-O /pm P-F /pm O-P-O /° F-P-F /°

POF; 144 152 — 101,3
PO,F, 147 157 122 97
PO,F*~ 151 159 114 -
PO;~ 155 - 109,5 -

Die Bindung zwischen zwei Atomen unterschiedlicher Elektronegativitit ist
polar. Die entgegengesetzten Partialladungen der Atome sorgen fiir eine Anzie-
hung zwischen ihnen. Wird die Polaritédt verdndert, so wirkt sich dies auf die
Bindungslénge aus. Deutlich wird dies, wenn sich das elektronegativere Atom
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an mehr Bindungen beteiligt, als es der 8 — N-Regel entspricht: es mul ent-
gegen seiner Elektronegativitit Elektronen fiir die Bindungen zur Verfligung
stellen, seine negative Partialladung verringert sich oder wird gar positiv, die
Anziehung zum Partneratom nimmt ab. Bei verbriickenden Halogenatomen ist
der Effekt besonders auffillig, wie der Vergleich mit den Bindungslédngen zu
den nicht verbriickenden Atomen zeigt:

- _ g F g F
Cl Cl
L LTNC N0 N/
Al7 224 Al Bi F Bi F —
210/ \ / \ 211
Cl Cl /\ /\
Cl Cl F F F F

Das oben genannte Niobpentachlorid ist ein weiteres Beispiel. Der Sachverhalt
kommt auch in den BAURschen Regeln zum Ausdruck (vgl. S. 94).

7. Einflu} einer nicht abgeschlossenen Valenzschale. Atome von Elemen-
ten der dritten Periode wie Si, P, S und von héheren Perioden kénnen mehr
als vier Valenzelektronenpaare in ihre Valenzschale aufnehmen (hypervalente
Atome). Tatsdchlich lassen die Valenzschalen der meisten Hauptgruppenele-
mente maximal sechs Elektronenpaare zu, so wie beim S-Atom im SF¢. Nur bei
den schweren Elementen kennt man Verbindungen mit mehr als sechs Valenz-
elektronenpaaren, beim Iod zum Beispiel im IF,. Offenbar tritt eine verstéirkte
AbstoBungswirkung zwischen den Elektronenpaaren auf, wenn die Bindungs-
winkel kleiner als 90° werden, wie dies bei Koordinationszahlen iiber 6 der
Fall sein muB. Ein Zusammendriangen der Elektronenpaare bis zu Winkeln von
90° 1st dagegen ohne groffien Widerstand moglich (vgl. Tabelle auf S. 101; man
beachte den Sprung der Werte zwischen der zweiten und der dritten Periode).

Kann das Zentralatom noch Valenzelektronen aufnehmen und verfiigt ein
Ligand iiber einsame Elektronenpaare, so neigen diese in einem gewissen Aus-
maf dazu, auf das Zentralatom iiberzugehen. Dies gilt vor allem fiir kleine Li-
gandenatome wie O und N, insbesondere wenn ihnen eine hohe Formalladung
zugeteilt werden muf. Deshalb tendieren terminale O- und N-Atome dazu, mit
dem Zentralatom Mehrfachbindungen auszubilden, zum Beispiel:

& & — =
10, Ol OO N i N )
N\ 7 N2 lll= =
P S\ statt y S\ CI;M0<C1 statt |~ ;M0< 1
HO OH HO OH Cl Cl Cl Cl

Im Falle des Schwefelsaure-Molekiils wiirde die linke Grenzformel allerdings
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die Inanspruchnahme von d-Orbitalen am Schwefelatom implizieren, was nach
neueren theoretischen Berechnungen nicht gerechtfertigt sein soll (bei H,SO,
sollen die Formalladungen sogar die tatsdchliche Ladungsverteilung recht rea-
listisch wiedergeben). Mit der Grenzformel mit den Formalladungen lassen
sich die Bindungsldngen und -winkel jedoch ebenso deuten: die negativen
Ladungen an den O-Atomen sorgen fiir eine gegenseitige AbstoBung dieser
Atome und fiir eine Winkelaufweitung; zugleich werden die S—O-Bindungen
verkiirzt wegen der S*®—O%-Anziehung.

Eine ahnliche FErklarung kann man fiir die groBeren Bindungswinkel
Si—O-Si im Vergleich zu C-O-C geben. Vom Sauerstoffatom wird Elektro-
nendichte in die Valenzschalen der Siliciumatome, aber nicht der Kohlenstoft-
atome abgegeben, im Sinne der Grenzformeln:

_ 0)
Si—O~si «— s§iFO0=; c”
Beispiele:
Winkel SiOSi Winkel COC
O(SiH;), 144° O(CHy;), 111°
a-Quarz 142° O(C¢Hs), 124°

a-Cristobalit 147°

Der grofliere COC-Winkel im Diphenylether verglichen zum Diethylether
kann mit der hoheren Elektronenakzeptorwirkung der Phenylgruppen erklért
werden. Sind zwei sehr starke Akzeptoratome an ein Sauerstoffatom gebun-
den, so kann der Ubergang der einsamen Elektronenpaare so weit gehen, daf
eine vollig gestreckte Atomgruppe M=0=M resultiert, wie zum Beispiel im
[Cl;FeOFeCl;]*~.

Der beschriebene Elektroneniibergang und die sich dabei ergebenden Mehr-
fachbindungen sollten sich in verkiirzten Bindungsldngen zu erkennen geben.
Bei verbriickenden Sauerstoffatomen zwischen zwei Metallatomen in gestreck-
ter Anordnung findet man tatsdchlich recht kurze Metall-Sauerstoftbindungen.
Wegen der hohen Elektronegativitit des Sauerstoffs wird der Ladungsschwer-
punkt der bindenden Elektronenpaare allerdings mehr auf der Seite des Sauer-
stoffatoms liegen, d. h. die Bindungen werden polar sein. Man kann dies durch
tolgende Grenzformeln zum Ausdruck bringen:

25 29 20 sy 5
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Im Mittel ergeben sich die kleinsten Formalladungen, wenn beide Grenzfor-
meln gleiches Gewicht haben. Bei verbriickenden Fluoratomen mufl man der
ionischen Grenzformel eine gréBere Bedeutung zuschreiben, um kleine For-
malladungen zu erhalten, zum Beispiel:

20 3¢ 20 =)
[ FsSb=F=SbFs «— FsSb IEl SbFs |~

Tatsachlich beobachtet man bei verbriickenden Fluoratomen in der Regel
Bindungswinkel zwischen 140 und 180° und relativ grole Bindungsldngen.
Fiir die hohe Polaritdt im Sinne der rechten Grenzformel spricht auch die che-
mische Reaktivitit: Fluorobriicken sind sehr leicht spaltbar.

Einschrankungen

Durch Betrachtung der gegenseitigen Valenzelektronenpaar-Abstoung kommt
man in der Regel zu zutreffenden qualitativen Aussagen iiber Molekiilstruktu-
ren. Trotz des einfachen Konzepts ist die Theorie wohlfundiert und mit der
komplizierteren und weniger anschaulichen MO-Theorie vereinbar (Kapitel
10). Die Ergebnisse stehen denen aufwendiger Rechnungen nicht nach. Es gibt
aber Fille, bei denen das Modell versagt. Zu diesen gehdren die lonen SbBrg_,
SeBr%_ , TeCl%_, die unverzerrt oktaedrisch sind, obwohl am Zentralatom noch
ein einsames Elektronenpaar vorhanden ist. Man sagt, dieses sei ,,stereoche-
misch nicht wirksam®, was allerdings nicht ganz zutreftend ist, da sein Einflul
in verldngerten Bindungen zum Vorschein kommt. Die Erscheinung tritt nur
bei hoheren Koordinationszahlen (> 6) auf, wenn das Zentralatom ein Schwer-
atom ist und wenn die Liganden der dritten oder einer hoheren Periode des
Periodensystems angehoren, d. h. wenn die Liganden leicht polarisierbar sind.
Der abnehmende EinfluBl des einsamen Elektronenpaars zeigt sich auch beim
Vergleich der Festkorperstrukturen von Asls, Sbl; und Bil;. Asl; bildet pyra-
midale Molekiile (Bindungswinkel 100,2°), die aber im Festkorper assoziiert
sind, indem drei Iodatome benachbarter Molekiile dem Arsenatom koordiniert
sind. Es liegt eine verzerrt oktaedrische Koordination vor, mit drei intramoleku-
laren As—I-Abstdanden von 259 pm und drei intermolekularen von 347 pm. Im
Bil; ist die Koordination oktaedrisch mit sechs gleich langen Bi—I-Abstinden
(307 pm). Sbl; nimmt eine Zwischenstellung ein (3 x 287, 3x 332 pm).

Die Theorie liefert auch keine Erkldrung fiir den ,frans-Einflu, der zwi-
schen Liganden zu beobachten ist, die sich auf gerader Linie auf zwei entge-
gengesetzten Seiten des Zentralatoms befinden, insbesondere bei trans-stindi-
gen Liganden an einem Oktaeder. Je stirker der eine Ligand an das Zentralatom
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gebunden ist, erkennbar an einer kurzen Bindungsldnge, desto langer ist die
Bindung zum trans-stindigen Liganden. Vor allem Mehrfachbindungen zei-
gen eine starke Wirkung in diesem Sinne. Dies dullert sich auch in der Reak-
tivitdt, der schwach gebundene Ligand ist leicht substituierbar. Dagegen be-
wirken einsame Elektronenpaare bei frans-stindigen Liganden im allgemeinen
keine Bindungsverldngerung, im Gegenteil, diese Bindungen sind meist etwas
kiirzer (Abstédnde in pm):

12— - N . ~12—
c1197111|l:3! c1161(ﬂ c1 F 1'
cl / o cl / \ Py \1}
240 2535 236 187 F
i Cl ] i Cl ]

Abweichungen gibt es auch bei Verbindungen von Ubergangsmetallen trotz
Elektronenkonfiguration d°, wenn die Elektronegativitit der Liganden gering
ist. W(CH;)4 hat zum Beispiel nicht die erwartete oktaedrische Struktur, son-
dern ist trigonal-prismatisch.

In einem Punkt ist die Theorie nicht besser (und nicht schlechter) als an-
dere Theorien zur Molekularstruktur: es kénnen nur Voraussagen gemacht
werden, wenn bereits bekannt ist, welche und wie viele Atome miteinander
verbunden sind. Es kann zum Beispiel nicht erkldrt werden, warum bei den
folgenden Pentahalogeniden im festen Zustand so unterschiedliche Molekiile
bzw. Tonen gefunden werden: SbCls monomer, (NbCls), dimer, (PaCls)., po-
lymer, PCI} PCly ionisch, PBr; Br~ ionisch; PCl,F; monomer, AsCl; AsF
(= AsC1,F5) ionisch, SbCl, [F,CISb-F-SbCIF,]~ (= SbCI,F;) ionisch.

8.2 Strukturen bei fiinf Valenzelektronenpaaren

Die im vorigen Abschnitt beschriebenen Erscheinungen lassen sich gut an Mo-
lekiilen studieren, bei denen fiinf Valenzelektronenpaare zu beriicksichtigen
sind. Da diese auBBerdem noch einige Besonderheiten aufweisen, seien sie ge-
sondert besprochen. Die bevorzugte Anordnung von fiinf Punkten auf einer
Kugeloberflache ist die trigonale Bipyramide. Bei ihr sind die beiden axialen
und die drei equatorialen Positionen nicht gleichwertig, auf die axialen Posi-
tionen wirkt eine stirkere AbstoBungskraft. Demzufolge bevorzugen einsame
Elektronenpaare sowie Liganden mit geringerer Elektronegativitit die equato-
rialen Lagen. Sind die fiinf Liganden gleich, so sind die Bindungsléngen zu
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Tabelle 8.3: Axiale und equatoriale Bindungslangen (pm) bei trigonal-bipyramidaler
Verteilung der Valenzelektronen

AXs AX, AX, |AXE AX, AX, |AX3E, AX, AX,

PF, 158 153 |SF, 165 155 |CIF, 170 160

AsFs 171 166 |SeF, 177 168 |BrF, 181 172

PCls 212 202

den axialen Liganden groBer (anders gesagt: in axialer Richtung ist der Kova-
lenzradius groBer). Vgl. Tab. 8.3.

Die Molekiilparameter von CH;PF, und (CH;),PF; illustrieren den Ein-
flufl der geringeren Elektronegativitiat der Methylgruppen und der verstdrkten
abstofBenden Wirkung der P—C-Bindungselektronenpaare:

F F F
58 ‘161 164

| 1
120° 153 116° 1240 155
CP P 6 (/\P j e Cr j
| 20° 154 ‘ |
F

Energetisch ist die tetragonale Pyramide fast so giinstig wie die trigonale Bi-
pyramide. Bei einem Bindungswinkel von 104° zwischen apikaler (Pyramiden-
spitze) und basaler Position ist die AbstoBungsenergie nur 0,14 % gréer wenn
man eine Coulomb-Abstoung annimmt; mit der PAULI-Abstofung ist der Un-
terschied noch geringer. Die Umwandlung von einer trigonalen Bipyramide in
eine tetragonale Pyramide erfordert aulerdem nur eine geringe Aktivierungs-
energie; so kann es zu einem schnellen Positionswechsel der Liganden von
einer trigonalen Bipyramide iiber eine tetragonale Pyramide zu einer anders
orientierten Bipyramide kommen (,,BERRY-Rotation”, Abb. 8.2). Dies erklirt,
warum im '°F-NMR-Spektrum von PF; selbst bei tiefen Temperaturen nur ein
Dublett-Signal beobachtet wird (bedingt durch die P-F-Spin-Spin-Kopplung);
fande der schnelle Platzwechsel nicht statt, so waren zwei Dubletts im Inten-
sitdtsverhéltnis 2:3 zu erwarten.

Ist eine Doppelbindung vorhanden, so ist die tetragonale Pyramide oft
begiinstigt, vor allem bei Verbindungen von Ubergangsmetallen mit ¢°-Kon-
figuration. Molekiile und Ionen wie O=CrF,, O=WCl, (als Monomere in der
Gasphase), OZTiCli_ oder S=NbCl, haben diese Struktur. O=SF, hat aller-
dings eine trigonal-bipyramidale Struktur mit dem Sauerstoffatom in einer der
equatorialen Positionen.
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Sehr geringe Energieunterschiede fiir verschiedene Polyeder ergeben sich
auch bei hoheren Koordinationszahlen, insbesondere bei Koordinationszahl 7.
Hier ermoglicht die Theorie der ElektronenpaarabstoBung keine sicheren Vor-
aussagen mehr.

Abb. 8.2: Wechsel der Ligandenpositionen zwischen trigonaler Bipyramide und tetra-
gonaler Pyramide

8.3 Ubungsaufgaben

8.1 Welche Strukturen sind fiir die folgenden Molekiile nach der VSEPR-Theorie zu
erwarten?

BeCly(g), BF;, PF;, BiF;, TeCli, XeF;, GeBr,, AsCl/, SbF,, ICl;, BrF,, SbCls,
SnClg, TeF;5, CISFs, O3, Cl3, S37, 0,CIF;, 0,CIF5, OCIF,, O3BrF, O;XeF,.

8.2 Die folgenden dimeren Spezies sind iiber jeweils zwei Chloratome assoziiert. Wel-
che Strukturen haben sie?

Be,Cl,, Al,Brg, I,Clg, As,CIZ™, Ta, 1.

8.3 Welche Struktur ist fiir H,C=SF, zu erwarten?

8.4 Ordnen Sie die folgenden Molekiile in der Reihe zunehmender Bindungswinkel.
(a) OF,, SF,, SCl,, S7, 8+7;

(b) Winkel H-N-H in H;CNH,, [(H;C),NH,]|*;

(c) Winkel F . —P-F i PCl,F;, PCLLF,.

8.5 Im Al,Cls-Molekiil sind zwei verbriickende Chloratome vorhanden. Geben Sie die
Reihenfolge zunehmender Bindungsldngen und Bindungswinkel an und schitzen Sie
die GroBe der Winkel ab.

8.6 Welche der folgenden Spezies sollte die langeren Bindungen haben?

SnCl; oder SnCly ; PF5 oder PF; SnClé_ oder SbCl, .

8.7 Welche der folgenden Spezies wird am echesten nicht die VSEPR-Regeln befolgen?
SbF:™, BiBr: ™, TelZ ™, CIFs, IF, IF; .
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9 Molekiilstrukturen II: Verbindungen der
Nebengruppenelemente

9.1 Ligandenfeldtheorie

Bei Verbindungen von Nebengruppenelementen ist die gegenseitige Beeinflus-
sung von bindenden Elektronenpaaren die gleiche wie bei Hauptgruppenele-
menten, es ergeben sich die gleichen Aussagen zur Molekularstruktur. Anders
wirken sich dagegen die nichtbindenden Elektronen aus. Diese sind bei Ato-
men von Nebengruppenelementen in der Regel d-Elektronen, fiir deren Aufent-
haltsort fiinf d-Orbitale in Betracht kommen. Wie sich die Elektronen auf diese
Orbitale verteilen und wie sie sich stereochemisch auswirken, kann mit Hilfe
der Ligandenfeldtheorie beurteilt werden. Die Anschauungen der Liganden-
feldtheorie entsprechen denen der Valenzelektronenpaar-Abstoungstheorie:
es wird iiberlegt, wie sich d-Elektronen verteilen, damit die AbstoBung zwi-
schen ihnen und den bindenden Elektronenpaaren moglichst gering ist. In
ithrer urspriinglichen Fassung von H. BETHE als Kristallfeldtheorie formu-
liert, wurde die elektrostatische AbstoBung zwischen d-Elektronen und den
als punktformigen Ionen aufgefaBiten Liganden betrachtet.” Nach den Erfolgen
der Valenzelektronenpaar-AbstoBungstheorie erscheint es jedoch zweckmaBi-
ger, die Wechselwirkung zwischen nichtbindenden d-Elektronen und binden-
den Elektronenpaaren zu betrachten; fiir beide Theorien gelten dann die glei-
chen Anschauungen. Man kommt so mit einfachen Modelliiberlegungen zu
qualitativ richtigen Strukturaussagen. Zu den gleichen Aussagen gelangt die
exaktere Molekiilorbital-Theorie.

Um die relative Orientierung der Aufenthaltsbereiche von d-Elektronen und
von bindenden Elektronen um ein Atom zu erfassen, ist es zweckmaifig, ein
Koordinatensystem zu Hilfe zu nehmen, dessen Ursprung sich im Mittelpunkt
des Atoms befindet. Man hat zwei Sédtze von d-Orbitalen zu unterscheiden
(Abb. 9.1): der erste Satz besteht aus zwei Orbitalen mit Ausrichtung ldngs
der Koordinatenachsen, der zweite Satz umfaflt drei Orbitale mit Ausrichtung
auf die Kantenmitten eines umschriebenen Wiirfels.

*Die Bezeichnung Kristallfeld- bzw. Ligandenfeldtheorie wird nicht einheitlich gehandhabt.
Da nur die Wechselwirkungen zu den unmittelbar benachbarten Atomen beriicksichtigt werden,
ohne Bezug auf Kristalleinfliisse, ist der Begriff Kristallfeldtheorie nicht sachgerecht. Manche
Autoren betrachten bestimmte elektronische Wechselwirkungen (wie m-Bindungen) als Bestandteil
der Ligandenfeldtheorie, obwohl sie eigentlich der tiefergehenden MO-Theorie entspringen.
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Abb. 9.1: Orienticrung der Aufenthaltsbereiche von Elektronen in 34-Orbitalen. Mal3-
stabsgetreue Darstellung von Flachen mit konstantem Betrag der Wellenfunktion. Die
Punkte ® auf den umschriebenen Wiirfeln markieren die Vorzugsrichtungen der ,,Teil-
wolken™

Oktaedrische Koordination

Hat ein Atom sechs Liganden, so bewirkt die gegenseitige AbstoBung der
sechs bindenden Elektronenpaare eine oktaedrische Koordination. Die Posi-
tionen der Liganden kdnnen wir uns auf den Achsen des Koordinatensystems
vorstellen. Sind nichtbindende Elektronen vorhanden, so werden sie die Or-
bitale d,,, d,, und d,, bevorzugen, denn der Aufenthaltsbereich der anderen
beiden d-Orbitale ist besonders nahe an den bindenden Elektronenpaaren. Die
drei energetisch bevorzugten Orbitale werden als #,,-Orbitale bezeichnet (das
ist ein Symbol zur Bezeichnung der Orbitalsymmetrie; das ¢ steht fiir tripel
(= dreifach) entartet); die anderen beiden sind e -Orbitale (e = entartet). Vgl.

Diagramm auf der ndchsten Seite.

Der Energieunterschied zwischen der Besetzung eines 7,,- und eines e,-

Orbitals ist der Ligandenfeldparameter, er wird mit A, bezeichnet. Der Be-
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trag von A, héngt davon ab, wie stark die d- 4
dp d

Elektronen von den Bindungselektronenpaaren R
beeinfluBt werden. Verglichen zu einem Uber- ¢
gangsmetallatom sind die daran gebundenen Li- Ao

gandenatome in aller Regel erheblich elektrone- T a4 b

gativer. Die Ladungsschwerpunkte der binden- A
den Elektronenpaare liegen ihnen néher, und

zwar um so mehr, je hoher die Elektronegativitit ist. Man kann deshalb mit zu-
nehmender Elektronegativitat der Ligandenatome eine abnehmende Beeinflus-
sung der d-Elektronen und damit eine Abnahme fiir A, erwarten. Abnehmende
Ap-Werte ergeben sich auch bei zunehmender Grole der Ligandenatome; die
bindenden Elektronenpaare verteilen sich dann auf einen groBeren Raum, so
daf sich ihre abstoBende Wirkung auf ein 7,,- und ein e,-Orbital nicht mehr so
stark unterscheidet. Beim Auftreten von Mehrfachbindungen zwischen Metall-
atom und Ligand, zum Beispiel bei Metallcarbonylen, ist die Elektronendichte
der Bindungen und damit ihre Wirkung besonders groB.

Da A, eine spektroskopisch direkt meBbare Grofe ist, kennt man den Ein-
flull unterschiedlicher Liganden recht gut. Bei Anregung eines Elektrons vom
fho- auf das e,-Niveau durch Lichteinstrahlung ist A, = #v. Ordnet man ver-
schiedene Liganden nach zunehmendem A, so erhilt man die spektrochemi-
sche Serie:

CO > CN™ > PR; > NO, > NH; > NCS™ > H,0 > RCO, ~ OH™
>F~ > NO; > CI” ~ SCN™ > S$>~ > Br~ > 1~

Sind zwei oder drei nichtbindende Elektronen vorhanden, so werden sie un-
gepaart zwei bzw. drei der 7,,-Orbitale einnehmen (HUNDsche Regel). Dies ist
giinstiger als die Paarung von Elektronen in einem Orbital, denn zur Paarung
ist die elektrostatische AbstoBung zwischen den beiden Elektronen zu iiber-
winden. Die Energie, die aufzuwenden ist, um ein zweites Elektron auf ein be-
reits besetztes Orbital zu bringen, nennen wir die Elektronenpaarungsenergie
P. Sind vier nichtbindende Elektronen vorhanden, so gibt es zwei Alternati-
ven fiir die Unterbringung des vierten Elektrons. Ist P > A, so wird es ein
e,-Orbital einnchmen und alle vier Elektronen werden zueinander parallelen
Spin haben: wir sprechen von einem High-Spin-Komplex. Ist P < A, so ist
es glinstiger, einen Low-Spin-Komplex zu bilden, bei dem die e,-Orbitale frei
bleiben und zwei Elektronen gepaart sind:
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Im Falle des d*-High-Spin-Komplexes ist nur eines der beiden e,-Orbitale
besetzt. Wenn es das d»-Orbital ist, so iibt es eine starke AbstoBung auf die
Bindungselektronen der beiden Liganden auf der z-Achse aus. Diese Liganden
werden abgedrdngt; das Koordinationsoktaeder wird in Richtung der z-Achse
gedehnt. Diese Erscheinung ist unter dem Namen Jahn-Teller-Effekt bekannt.
An Stelle des d»-Orbitals hétte auch das d,»_,2-Orbital besetzt werden kénnen,
was eine Dehnung der vier Bindungen auf den Achsen x und y zur Folge hitte;
zur Dehnung von vier Bindungen ist aber ein groferer Kraftaufwand notwen-
dig. Die Dehnung von nur zwei Bindungen ist giinstiger, und dementsprechend
sind bislang nur Beispiele mit in einer Richtung gedehnten Oktaedern bekannt.

Mit dem JAHN-TELLER-Effekt ist immer dann zu rechnen, wenn entartete
Orbitale ungleichmifBig mit Elektronen besetzt sind. Tatsdchlich wird er bei
tolgenden Elektronenkonfigurationen beobachtet:

+_
+— H—+
b e

d* high-spin & d’ low-spin
Beispiele Cr(1T), Mn(IIT) Cu(Il) Ni(IID)

Eine JAHN-TELLER-Verzerrung des Oktaeders sollte auch bei Konfigura-
tion d' auftreten. Das besetzte Orbital ist dann aber ein 1)g-Orbital, zum Bei-
spiel d,,,. Dieses hat auf die Liganden der x- und y-Achse eine etwas stérker
abstoBende Wirkung als auf die der z-Achse, der Unterschied ist jedoch nur
gering; die verzerrende Kraft reicht im allgemeinen nicht aus, um einen erkenn-
baren Effekt zu bewirken. Ionen wie Tin_ oder MoCly zeigen zum Beispiel
keine nachweisbaren Abweichungen von der Oktaedersymmetrie.

Keine, auch noch so geringe JAHN-TELLER-Verzerrung und somit keinerlei
Abweichung von der idealen Oktaedersymmetrie ist bei gleichméfBiger Beset-
zung der #,,- und der e,-Orbitale zu erwarten. Dies trifft fir folgende Elek-
tronenkonfigurationen zu: d°, d°, d°-high-spin, d°-low-spin, d® und d'°. Bei
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Konfiguration d® kommt die oktaedrische Koordination allerdings nur selten
vor (siehe unten, quadratische Koordination).

Sind unterschiedliche Liganden vorhanden,
so bevorzugen diejenigen, die nach der spektro- [ Cl 12-
chemischen Serie die schwichere Wirkung ha- |295
ben, die Lagen mit den gedehnten Bindungen. Im Cl@Cu/ cl
[CuCl,(OH, ),]?>~-Ton nehmen zum Beispiel zwei H,07200 | TOH,
der Cl-Atome die Positionen in den Spitzen des
gedehnten Koordinationsoktaeders ein.

L Cl |

Tetraedrische Koordination

Die vier Liganden an einem tetraedrisch koordinierten Atom konnen wir
uns auf vier der acht Ecken eines Wiirfels vorstellen. Die Orbitale d,,, d,
und d,, (¢,-Orbitale), die auf die Wirfelkanten ausgerichtet sind, sind
den bindenden Elektronenpaaren néher als die Orbitale d2_» und d» (e-
Orbitale). Dementsprechend erfahren die #,-Orbitale eine groBere Absto-
Bung und liegen energetisch hoher als die e-Orbitale; die Abfolge ist um-
gekehrt als bei oktaedrischer Koordination. Die Energiedifferenz bezeichnen

wir mit Ay. Da keines der d-Orbitale auf die

Wiirfelecken ausgerichtet ist, ist A;<A, (bei £1 dy, d, d,
gleichen Liganden, gleichem Zentralatom und 2
gleichen Bindungsldngen), und zwar Ay ~ gAO. Ay

Ay 1st immer kleiner als die Spinpaarungsener- o
gie, tetraedrische Komplexe sind immer High- dp  do_p

Spin-Komplexe.

Ber ungleichméBiger Besetzung der #,-Orbitale kommt es zu JAHN-
TELLER-Verzerrungen. Bei Konfiguration d* ist eines der #,-Orbitale unbe-
setzt; bei d’ ist eines einfach, die iibrigen sind doppelt besetzt. Die Ligan-
den werden dadurch ungleichmaBig abgestoflen, es entsteht ein etwas flachge-
driicktes Tetraeder (Abb. 9.2). Typische Bindungswinkel sind zum Beispiel im
CuClZ™-Ton 2 x 116° und 4 x 106°.

Bei den Konfigurationen &> und d® hat ein #,-Orbital ein Elektron mehr als
die iibrigen; in diesem Fall ist ein elongiertes Tetraeder zu erwarten, die Defor-
mation fillt jedoch geringer aus als bei d* und bei d°, weil die deformierende
AbstoBungskraft nur von einem Elektron (statt von zwei) ausgeht (Abb. 9.2).
Da die Deformationskraft gering ist und die Erfordernisse zur Packung im Kri-
stall mitunter entgegengesetzte Deformationen verursachen, stehen die Befun-
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gestauchtes Tetraeder gedehntes Tetraeder

44 oder g4 S e e e

Abb. 9.2: JAHN-TELLER-Verzerrung bei tetracdrischen Komplexen. Die Pfeile deuten
an, wie die Liganden von den nichtbindenden d-Elektronen abgedriangt werden. Die
Kugeln auf den Wiirfelkanten symbolisieren die Ladungsschwerpunkte der #,-Orbitale;
grau bedeutet Besetzung mit einem Elektron mehr als weil3

de nicht immer im Einklang mit der Erwartung. Bei NiClﬁ_ (d®) wurden zum
Beispiel je nach Kation regulére, leicht gedehnte und auch leicht gestauch-
te Tetraeder gefunden. Bei ungleichméBiger Besetzung der e-Orbitale konnte
man ebenfalls Verzerrungen erwarten, der Effekt ist jedoch noch geringer und
macht sich im allgemeinen nicht bemerkbar; VCl, (d') ist zum Beispiel unver-
zerrt tetraedrisch.

Quadratische Koordination

Entfernt man von einem oktaedrischen Komplex die beiden Liganden auf der z-
Achse, so bilden die verbleibenden Liganden ein Quadrat. Die AbstoBung zwi-
schen den Bindungselektronen auf der z-Achse entféllt sowohl fiir die d>- wie
fir die d,,- und d,,-Elektronen. Nur noch ein Orbital, ndmlich d\»_ » erfdhrt
eine starke AbstofSung und ist energetisch ungiinstig (Abb. 9.3). Bei Elektro-
nenkonfiguration 4%, zum Beispiel bei Ni(II) und insbesondere bei Pd(II), Pt(II)
und Au(IIl), wird die quadratische Koordination bevorzugt, vor allem mit Li-
ganden, die eine starke Aufspaltung der Energieniveaus bewirken. Sowohl ein
oktaedrischer Komplex (zwei Elektronen in e,-Orbitalen) als auch ein tetra-
edrischer Komplex (vier Elektronen in #,-Orbitalen) ist in diesem Fall energe-
tisch benachteiligt.
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, Energie d
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Abb. 9.3: Diagramm der relativen Energien von Elektronen in d-Orbitalen bei ver-
schiedenen geometrischen Anordnungen. Die ,,Schwerpunkte™ (jeweilige Mittelwerte
der Energieniveaus) flir alle Termfolgen wurden auf die Hohe der punktierten Linie
gelegt

Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie
Wenn sich Liganden einem Zentralatom oder -ion ndhern, kommen folgende
energetischen Beitrdge zum tragen:

e Energiegewinn (freigesetzte Energie) durch die Kniipfung kovalenter
Bindungen.

e Energiecaufwand wegen der gegenseitigen AbstoBung der Bindungselek-
tronenpaare und wegen der AbstoBung zwischen Liganden, die sich zu
nahe kommen.

e Energicaufwand wegen der AbstoBung, die von Bindungselektronenpaa-
ren auf nichtbindende Elektronen des Zentralatoms ausgeiibt wird.

Die Uberlegungen der Ligandenfeldtheorie richten sich vor allem auf den letzt-
genannten Beitrag. Fiir diesen ist die geometrische Verteilung der Liganden un-
erheblich, solange die Elektronen des Zentralatoms kugelsymmetrisch verteilt
sind, die AbstoBungsenergie ist dann immer die gleiche. Kugelsymmetrisch
sind halb- und vollbesetzte Unterschalen eines Atoms, das sind die Elektro-
nenkonfigurationen ¢°-high-spin und d'° (und natiirlich auch @°). Fiir andere
d-Elektronenkonfigurationen gilt dies nicht.

Um verschiedene Strukturmoglichkeiten bei Verbindungen von Nebengrup-
penelementen zu vergleichen und um abzuschétzen, welche energetisch bevor-
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zugt werden, ist die Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie (LFSE) eine niitzli-
che GroBe. Darunter versteht man die Differenz der AbstoBungsenergie zwi-
schen Bindungselektronen und d-Elektronen im Vergleich zu einer fiktiven
AbstofBungsenergie, die bestehen wiirde, wenn die d-Elektronen kugelsymme-
trisch verteilt waren.

In einem oktaedrischen Komplex ist ein d,2-Elektron (ebenso d,2_,2) auf die
Liganden ausgerichtet; es wird stirker abgestoBen, als wenn es kugelsymme-
trisch verteilt wére. Verglichen zu dieser fiktiven Verteilung ist es energetisch
angehoben. Ein d, -Elektron ist dagegen energetisch abgesenkt, es wird we-
niger stark abgestoflen als ein kugelformig verteiltes Elektron. Dabei gilt der
Schwerpunktsatz: Die Summe der Energien der angehobenen und der abge-
senkten Zustinde muf} gleich der Energie des fiktiven Zustands sein. Da im
Oktaeder drei abgesenkte und zwei angehobene Zustinde vorhanden sind, er-
gibt sich folgendes Bild:

El + T %
$40
Ao Energieniveau bei (fiktiver) kugelformiger

I % A, Verteilung der d-Elektronen

tzg

Die Energieniveaudiagramme in Abb. 9.3 sind dem Schwerpunktsatz
entsprechend gezeichnet worden. Sie zeigen, wie die Energieniveaus je-
weils relativ zum Niveau des fiktiven Zustands der kugelformigen d-
Elektronenverteilung liegen. Sie zeigen nicht die absoluten Energiebetrige,
denn das absolute Niveau des fiktiven Zustands hingt auch von den tibrigen,
eingangs genannten Energiebeitrdgen ab. Auch wenn Zentralatom und Ligan-
den die gleichen sind, liegt das Niveau des fiktiven Zustands auf einer abso-
luten Skala fiir jede Ligandenanordnung auf einem anderen Niveau, d. h. die
einzelnen Termschemas verschieben sich gegenseitig.

In Tabelle 9.1 sind die Betrdge der Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie fiir
oktaedrische und tetraedrische Komplexe zusammengestellt. Die Werte sind
als Vielfache von A, bzw. A, angegeben. In Abb. 9.4 sind die Werte aufge-
tragen, wobei die Kurven auch die Tendenzen der tibrigen Energiebeitrage bei
3d-Elementen aufzeigen sollen. In der Reihe von Ca’t bis Zn?* nehmen die
Ionenradien ab und die Bindungsenergien zu, dementsprechend verlaufen die
Kurven von links nach rechts abwirts. Die gestrichelten Linien gelten fiir die
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Tabelle 9.1: Ligandenfeld-Stabilisierungsenergien (LFSE) fiir oktaedrische und tetra-
edrische Ligandenverteilungen

Anzahl der d-Elektronen

ol 1| 2| 3] 4] s| 6 7] 8 9| 10
Oktaeder, high-spin Elektronenverteilung-Energiebeitrag/A
%AO%..T.T.. e, [0 of o of 13| 23| 2:3| 2:3| 2:3| 3-3| 42
1, ol a2 s i a s i adls i el el e
Summe = LFSE/A, [0 —% —% —g —% 0 —% —% —g —% 0
Oktaeder, low-spin Elektronenverteilung-Energiebeitrag/A
%AO%..T.T.. e, [0 of of of of of o 13 2233 42
N [ R | R e R R AR LIRS R IR
Summe = LFSE/A, [0 —% —% —% —% —% —15—2 —% —% —% 0
Tetraeder, high-spin Elektronenverteilung-Energiebeitrag /A
%ATE,T,:,T ol ol o 1-%]22|32]3%32] 4% 52642
—3A;0 —— e |0|-1-3|-2-3 232 %2 2|32 4d4d]4d|ad
Summe = LFSE /A, 0| —%| —g| —%| —%| 0| —%| —g| —%| —%| 0

fiktiven Ionen mit kugelférmiger Elektronenverteilung; auf diesen Linien fin-
den sich die Energiewerte fiir die tatsdchlich kugelférmigen Elektronenkon-
figurationen d°, d°-high-spin und d'°. Wegen der abnehmenden Ionenradien
werden gegen Ende der Reihe oktaedrische Komplexe weniger stabil als te-
traedrische (zunehmende AbstoBungskrifte zwischen den bindenden Elektro-
nenpaaren und den sich dichter dringenden Liganden), deshalb kriimmt sich
die gestrichelte Kurve fiir Oktaeder im rechten Bereich nach oben. Wegen der
Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie ergeben sich fiir High-Spin-Komplexe je-
weils zwei Minima in den Kurven, und zwar bei d° und ¢® fiir oktaedrische und
bei d? und d’ fiir tetraedrische Komplexe. Die Stabilisierungsenergien sind fiir
tetraedrische Ligandenfelder geringer, da generell A, > A, gilt (in Abb. 9.1
wurde Ay = %AO angenommen). Fiir oktaedrische Low-Spin-Komplexe gibt
es nur ein Minimum bei d®.

Fiir High-Spin-Verbindungen ergeben sich nur geringe Unterschiede in der
Stabilisierung der oktaedrischen bzw. tetraedrischen Koordination bei den
Konfigurationen d’ und d® (Abb. 9.4). Bei Co?* macht sich die Tendenz zur
Tetraederkoordination deutlich bemerkbar, bei Ni*t wird diese Tendenz durch
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dO dl dZ d3 d4 dS d6 d7 d8 d9 le
Ca2+ Ti2+ V2+ Cr2+ Mn2+ FeZJr C02+ Ni2+ Cu2+ Zn2+
SC3+ Ti3+ V3+ CI.3+ Mn3+ Fe3+ C03+ Ni3+ Cu3+ Ga3+

Abb. 9.4: Relative Ligandenfeld-Stabilisierungsenergien flir 3d-lonen. Dicke Stri-
che: Oktaederfeld; diinne Striche: Tetraederfeld. Gestrichelt: Energie fiir (fiktive) ku-
gelformige d-Elektronenverteilungen

die hohere Oktaeder-Ligandenfeld-Stabilisierung liberkompensiert, so daf sich
Ni**t bevorzugt oktaedrisch koordiniert. Hier kommt der Unterschied fiir die
Maxima der Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie zum tragen (Tab. 9.1): sie ist
fiir Tetraederanordnung bei Konfiguration d’ (Co®*) und fiir Oktaederanord-
nung bei d® (Ni?") am gréBten. Mit gréBeren Liganden macht sich die Tendenz
zur tetraedrischen Koordination stirker bemerkbar; die Oktaederanordnung
wird relativ instabiler, was in Abb. 9.4 mit einem fritheren Hochkriimmen der
dicken gestrichelten Kurve zum Ausdruck kdme. Mit groen Liganden (CI™,
Br™) bilden auch Fe?* und Mn?* tetraedrische Komplexe.

In Abb. 9.4 ist die zusitzliche Stabilisierung durch den JAHN-TELLER-
Effekt nicht beriicksichtigt. Beriicksichtigt man sie, so riickt der Punkt fiir die
(verzerrt) oktaedrische Koordination fiir Cu?t weiter nach unten, womit diese
Anordnung energetisch bevorzugt wird.
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E /K mol ! r /pm

3000 -

2800 -

2600 -

2400 +

low spin

2200 1

CaScTi VCrMnFeCoNiCuZn M?t: Ca Ti V CrMnFe CoNiCuZn
0123456 78910 MT': STiVCrMnFeCoNiCu Ga

Zahl der d-Elektronen 0123454678910
Zahl der d-Elektronen
Abb. 9.5: Gitterenergie der Dihaloge- Abb. 9.6: Radien der Ionen von Ele-
nide von Elementen der ersten Uber- menten der ersten Ubergangsmetallpe-
gangsmetallperiode riode in oktaedrischer Umgebung

Die Ligandenfeld-Stabilisierung spiegelt sich in der Gitterenergie der Halo-
genide MX, wider. Die nach dem BORN-HABER-Kreisprozel} aus experimen-
tellen Daten gewonnenen Werte sind in Abb. 9.5 gegen die d-Elektronenkon-
figuration aufgetragen. Die Ligandenfeld-Stabilisierungsenergie macht nicht
mehr als 200 kJ/mol aus, das sind weniger als 8% der gesamten Gitterener-
gie. Auch die lIonenradien zeigen einen analogen Verlauf (Abb. 9.6; siche auch
Tab. 6.4, S. 80).

9.2 Koordinationspolyeder bei Nebengruppenelementen

Im Sinne der vorangegangenen Ausfithrungen trifft man bei den Verbindungen
der Nebengruppenelemente je nach Zentralatom, Oxidationszustand und Li-
ganden bevorzugt bestimmte Koordinationspolyeder am Zentralatom an. Die
generellen Tendenzen sind folgende:

Mit Oxidationszahlen I, II, III und IV treten in der Reihe der 3d-Elemente
vom Scandium bis zum Eisen und beim Nickel vorzugsweise Oktaeder auf,
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Tabelle 9.2: Koordinationspolyeder fiir die Koordinationszahlen 2 bis 6 bei Verbindun-
gen der Ubergangsmetalle.

-
Polyeder K.Z.| Konf. | Zentralatom Beispiele
Lineare 2 |49 [Cu(), Ag(D), Cu,0, Ag(CN),,
Anordnung Au(T), Hg(IT) AuCN*, AuCl;, HgCl,, HgO*
Dreieck 3 1d0  [cu®D), AgD), Cu(CN); ™, Ag,CL3~
Au(l), Hg(I) Au(PPhs)7, Hgly
Quadrat 4 [d%  |Ni(ID), PA(D), Ni(CN); ™, PdCL,*,
Pt(11), Au(III) PtH; ™, Pt(NH;),Cl,, AuCly
Tetracder 4 1dY | TiAV), V(V), TiCl,, VO, ~,
Cr(VI), Mo(VI), W(VI), | CrO;*, MoO2 ™, WO2 ™
Mn(VII), Re(VII) Mn,0,, ReO}
Ru(VIII),0s(VIII) RuO,, 0sO,
d' | vav), Crv), vCly, CrO]™,
Mn(VI), Ru(VII) MnO3;~, RuO;
d®> | Mn(ll), Fe(IlD) MnBr; ", Fe,Cl,
d® | Fe(ll) FeCl3™
d7 | Co(ID) CoCl3~
4% | Ni(ID) NiCI5~
L | culn cuc;~*
A9 |Ni(0), Cu(), Ni(CO),, Cu(CN);~
Zn(1D), Hg(ID) Zn(CN)}~, Hgl2~
Quadratische | 5 |40 | Ti(IV), V(V), TiOCl;~, VOF,,
Pyramide Nb(V), NbSCl,,
Mo(VI), W(VI), MoNCI; , WNCI;
d' | vav), Cr(v), VO(NCS):™, CrOCly,
Mo(V), W(V), MoOCl;, WSCI,
Re(VI) ReOCl,
d*> | O0s(VI) OsNCI}
d* | Mn(III), Re(I1I) MnCIZ™, Re,Clg
d’ | Co(Il) Co(CN)Z~
Trigonale 5 |d? V(IV) VCl;(NMes ),
Bipyramide 48 | Fe(0) Fe(CO)s
Oktaeder 6 fast alle; nicht Pd(II), Pt(I1), Au(III), Cu(I)

* Endlose Kette

T Jahn-Teller-verzerrt
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beim Cobalt Oktaeder und Tetraeder und bei Zink und Kupfer(I) Tetraeder.
Kupfer(Il) (d”) bildet JAHN-TELLER-verzerrte Oktaeder und Tetraeder. Je
hoéher die Oxidationszahl (= kleinerer lonenradius) und je groBer die Ligan-
den, desto mehr werden Tetraeder bevorzugt. Bei Vanadium(V), Chrom(VI)
und Mangan(VII) kennt man fast nur die tetraedrische Koordination (eine Aus-
nahme ist VFs). Bei Low-Spin-Komplexen des Nickel(II) (4%) kommt neben
der oktaedrischen auch die quadratische Koordination vor.

Bei den groBeren 4d- und 5d-Elementen kommen Tetraeder nur bei sehr ho-
hen Oxidationszahlen vor, zum Beispiel im ReO, oder OsO,, sowie bei Silber,
Cadmium und Quecksilber. Oktaeder sind sehr hdufig, und auch héhere Koor-
dinationszahlen, vor allem 7, 8 und 9, sind nicht ungewohnlich, wie zum Bei-
spiel beim ZrO, (K.Z. 7), MO(CN)g_ oder LaCl; (K.Z. 9). Besondere Bedin-
gungen gelten bei der Elektronenkonfiguration d®, nimlich bei Pd(II), Pt(Il),
Ag(IIT) und Au(Ill), die fast immer quadratisch koordiniert sind. Bei Pd(0),
Pt(0), Ag(I), Au(I) und Hg(II) (d'?) kommt sehr hiufig die lineare Koordinati-
on (K.Z. 2) vor.

Tabelle 9.2 gibt eine Ubersicht iiber die wichtigsten Koordinationspolyeder
mit zugehdrigen Beispielen.

9.3 Isomerie

Zwei Verbindungen sind isomer, wenn sie bei gleicher Zusammensetzung ver-
schiedene Molekiilstrukturen haben. Isomere unterscheiden sich in ihren phy-
sikalischen und chemischen Eigenschaften.

Konstitutionsisomere unterscheiden sich darin, welche Atome miteinander
verkniipft sind, die Konstitution ihrer Molekﬁle ist verschieden. Beispiele:

As As
F /F / s s// ~™~gq
/S—S/ s:s\ \ // TS /
A/
F F \/ e

Vor allem bei Komplexverbindungen der Ubergangsmetalle kennt man meh-
rere Arten von Konstitutionsisomeren, nimlich:

Bindungsisomere, die sich darin unterscheiden, {iber welches Atom ein Li-
gand an ein Zentralatom gebunden ist, zum Beispiel:
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Ph3As AsPh3 Ph3As AsPh3
AN AN
Pt Pt
/N /N
N=C-S S—C=N Y N N Q
/ ¢ g A C\
S S

Weitere Liganden, die {iber verschiedene Atome gebunden sein kénnen, sind
OCN™ und NO, . Cyanidionen sind in isolierten Komplexen immer tber ihre
C-Atome gebunden, in polymeren Strukturen wie im Berliner Blau kénnen sie
uiber beide Atome koordiniert sein (Fe—C=N-—Fe).

Koordinationsisomere kommen vor, wenn komplexe Kationen und komple-
xe Anionen vorhanden sind und Liganden zwischen Kation und Anion ver-
tauscht werden, zum Beispiel:

[Cu(NHj3)4][PtCL,] [Pt(NH3 ),4][CuCl,]
[Pt(NH; ), ][PtCl] [Pt(NH;),CL, ][PtCl, ]
Weitere Varianten sind:
Hydratisomere, z.B. [Cr(OH, )]Cl;,
[Cr(OH, )sCI]Cl,-H,0,
[Ct(OH,),CL,]C1-2H,0
lonisationsisomere, z.B.  [Pt(NH;),Cl,]Br,, [Pt(NH;),Br,]Cl,

Stereoisomere haben die gleiche Konstitution, aber eine andere raumliche An-
ordnung der Atome; sie unterscheiden sich in ithrer Konfiguration. Dabei sind
zwei Fille zu betrachten: Diastereomere und Enantiomere.

Diastereomere begegnen uns als cis-

trans-Isomere bei Verbindungen mit Doppel- F F F

bindungen wie beim N,F, und vor allem bei P / \ /
oL . . N—N N=—=N

Koordinationspolyedern, die verschiedener- / - ~ -

lei Liganden haben. Die wichtigsten Vertreter  F

sind quadratische und oktaedrische Komple- trans cis

xe mit zwei oder mehr verschiedenen Ligan-

den (Abb. 9.7). Zur Bezeichnung in komplizierteren Féllen werden
die Polyederecken alphabetisch numeriert, zum Beispiel abf-Triaqua-cde-
tribromoplatin(TV) fiir mer-[PtBr;(OH,);]". Bei tetraedrischen Komplexen
gibt es keine Diastereomeren. Bei anderen Koordinationspolyedern nimmt die
Zahl der moglichen Isomeren mit der Anzahl der verschiedenen Liganden zu;
in der Regel sind aber nur eines oder zwei der Isomeren bekannt.
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SN o] o

8 VAN TdE
o) [ [ ) (o) of

cis trans

o) [ ] [ J | J
o\!/o o\!/o o\'/o o\'/o

i S N T\o o T\o
0 ®

o |

cis trans facial meridional

Abb. 9.7: Diastereomere bei quadratischer und oktaedrischer Koordination mit zwei
verschiedenen Liganden. Rechts oben: Kennzeichnung der Ligandenpositionen an ei-
nem oktaedrischen Komplex

Enantiomere sind vollig gleichartig aufgebaut und trotzdem verschieden.
Thre Strukturen sind zueinander spiegelbildlich. In ihren physikalischen Eigen-
schaften unterscheiden sie sich nur gegeniiber Erscheinungen, die polar sind,
d. h. die durch eine Vorzugsrichtung ausgezeichnet sind. Dazu gehort insbeson-
dere polarisiertes Licht, dessen Polarisationsebene beim Passieren durch eine
Losung der Substanz gedreht wird. Deshalb werden Enantiomere auch als op-
tische Isomere bezeichnet. In thren chemischen Eigenschaften unterscheiden
sich Enantiomere nur wenn sie mit einer Verbindung reagieren, die selbst ein
Enantiomeres ist.

Voraussetzung fiir das Auftreten von Enantiomeren ist das Vorliegen einer
chiralen Struktur. Chiralitét ist eine reine Symmetrieeigenschaft: chiral ist ei-
ne Struktur dann, wenn keine Inversionsachse (Drehspiegelachse) vorhanden
ist (vgl. Kapitel 3). Da sowohl Spiegelebene als auch Inversionszentrum Son-
derfille von Inversionsachsen sind (2 bzw. 1), diirfen diese nicht auftreten. Bei
Kristallen diirfen auch keine Gleitspiegelebenen vorkommen. Drehachsen und
Schraubenachsen sind erlaubt. Die meisten der bekannten chiralen Verbindun-
gen sind organische Naturstoffe, in deren Molekiilen ein oder mehrere asym-
metrisch substituierte C-Atome vorhanden sind (stereogene Atome). Chiralitat
liegt vor, wenn an einem tetraedrisch koordinierten Atom vier verschiedene
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o e — HzN—CHz—CHz—NHz -

SO, 1~
NH; i -\'3+ ‘/.. 13+ HN/'
o~ P't ~ (\Co/ \C0<) HzO\R'h/NH
e M) Y
NO, i 10 ] HN
~N
A " I SO, |

Abb. 9.8: Beispiele fiir einige chirale Komplexe mit oktaedrischer Koordination

Liganden vorhanden sind.* Bekannte anorganische Enantiomere sind iiberwie-
gend Komplexverbindungen, meist mit oktaedrischer Koordination. Vor allem
Chelatverbindungen gehoren dazu, fiir die in Abb. 9.8 Beispiele gezeigt sind.
Bei Trichelat-Komplexen wie [Co(H,N(CH,),NH,);]>" kann die Konfigura-
tion mit A und A bezeichnet werden: man betrachte die Struktur entlang der
dreizdhligen Drehachse wie in Abb. 9.8 gezeigt; sind die Chelatgruppen so
orientiert wie die Windungen in einer rechtsgiangigen Schraube, dann ist das
Symbol A.

9.4 Ubungsaufgaben

9.1 Geben Sie an, bei welchen der folgenden oktaedrischen High-Spin-Komplexe eine
JAHN-TELLER-Verzerrung zu erwarten ist.
TiFZ~, MoFg, [Cr(OH,)4)*", [Mn(OH,))*t, [Mn(OH,)¢]**, FeCL2™, [Ni(NH;) (],

9.2 Geben Sie an, bei welchen der folgenden tetraedrischen Komplexe eine JAHN—
TELLER-Verzerrung zu erwarten ist und welcher Art die Verzerrung ist.
CrCly, MnBrj~, FeCly, FeCl5™, NiBr; ~, CuBr; ~, Cu(CN); ™, Zn(NH;)3 "

9.3 Entscheiden Sie, ob die folgenden Komplexe tetraedrisch oder quadratisch sind.
Co(CO);, Ni(PF;)4, PtCL,(NHj;),, Pt(NH;)5 ", Cu(OH); ™, Au,Cl, (dimer iiber Chlo-
robriicken).

9.4 Welche sind die Punktgruppen der Komplexe in Abb. 9.8 und warum sind sie chiral?

*In der organischen Stereochemie wird haufig der Begrift ,,Chiralititszentrum™ oder ,,Asym-
mertiezentrum' verwendet, womit meistens ein asymmetrisch substituiertes C-Atom gemeint ist.
Diese Begriffe sind ein Widerspruch in sich selbst: ein chirales Objekt hat per Definition kein Zen-
trum (in der Symmetrielehre gibt es nur eine Art von Zentrum, ndmlich das Inversionszentrum).
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10 Molekiilorbital-Theorie und chemische

Bindung in Festkorpern

10.1 Molekiilorbitale

Nach unserem heutigen Kenntnisstand lassen sich die Bindungsverhaltnisse in
einem Molekiil am exaktesten mit der Molekiilorbital-Theorie erfassen. Der
Terminus Orbital ist eine kiinstliche Wortschopfung, der einerseits an die Vor-
stellung eines kreisenden Elektrons erinnern soll (orbit = Umlaufbahn), an-
dererseits aber zum Ausdruck bringen soll, daB3 damit die Verhiltnisse nicht
ausreichend genau erfa3t werden. Mathematisch wird das Elektron als stehen-
de Welle behandelt, fiir die sich eine Wellenfunktion yw formulieren 14Bt. Fiir
das Wasserstoffatom sind die Wellenfunktionen fiir den Grundzustand und alle
angeregten Zustidnde exakt bekannt, sie konnen durch Lésung der SCHRODIN-
GER-Gleichung berechnet werden. Fiir andere Atome werden wasserstoffahn-
liche Wellenfunktionen angenommen, zu deren Berechnung Naherungsverfah-
ren zur Verfiigung stehen.

Die Wellenfunktion eines Elektrons
entspricht der Funktion, mit der die
Amplitude einer schwingenden Saite in +
Abhéngigkeit des Ortes x erfalit wird. Die
entgegengesetzte Richtung der Schwin-
gungsbewegung der Saite auf den beiden
Seiten eines Schwingungsknotens wird
durch entgegengesetzte Vorzeichen der
Wellenfunktion zum Ausdruck gebracht. Auch die Wellenfunktion eines Elek-
trons hat entgegengesetzte Vorzeichen auf den beiden Seiten einer Knoten-
flache. Sie ist eine Funktion des Ortes x,y,z, bezogen auf ein Koordinaten-
system, dessen Ursprung im Atomkern liegt.

ot

Knoten

Wellenfunktionen fiir die Orbitale von Molekiilen werden durch Linear-
kombination aller Wellenfunktionen aller beteiligten Atome berechnet. Da-
bei bleibt die Gesamtzahl der Orbitale unverandert, die Gesamtzahl der ein-
gebrachten Atomorbitale entspricht der Anzahl der Molekiilorbitale. Dariiber-
hinaus miissen bei der Berechnung noch einige weitere Bedingungen erfiillt
sein; dazu gehdren lineare Unabhédngigkeit der Funktionen und ihre Norma-
lisierung. Im folgenden werden Wellenfunktionen von Atomen mit y, solche
von Molekiilen mit y bezeichnet. Die Wellenfunktionen eines H,-Molekiils
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ergeben sich durch Linearkombination der 1s-Funktionen y; und y, der beiden

Wasserstoffatome:

Y = %\/3(%1 + )

(e

bindend

Im Vergleich zum H-Atom sind Elektronen
mit der Funktion y, energiedrmer, solche mit
der Funktion y, energiereicher. Wenn die
beiden vorhandenen Elektronen das binden-
de Molekiilorbital ,besetzen”, ist dies ener-
getisch vorteilhaft, y; ist die Wellenfunk-
tion eines bindenden Molekiilorbitals. v,
gehort zu einem antibindenden Molekiilorbi-
tal, seine ,,.Besetzung™ mit Elektronen erfor-
dert Energieaufwand.

Zur Berechnung der Wellenfunktionen
fiir die Bindung zwischen zwei verschiede-
nen Atomen gehen die Funktionen der Ato-
me mit verschiedenen Koeffizienten ¢; und
¢, ein:

Y =X+ (10.1)
Yy = X1 —C1i2 (10.2)

Yy = %\/E(Xl _Xz)

antibindend
Energie
A lljz
X1 X2
L4
FE i (%)

X1

X2

L4

Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit eines Elektrons an einem Ort x,y,z ist
durch y? gegeben. Uber den gesamten Raum integriert, muf die Aufenthalts-

wahrscheinlichkeit 1 sein:

1:/q,%dV:/\clxl+c2;¢2\2dV:c%+c§+2clc2512 (10.3)

Dabei ist S, das Uberlappungsintegral zwischen y; und y,. Das Glied
2¢,c,S;, ist die Uberlappungspopulation, in ihr kommt die elektronische
Wechselwirkung zwischen den Atomen zum Ausdruck. Die Anteile c% und c%
konnen den Atomen 1 bzw. 2 zugeordnet werden.
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Die Gleichung (10.3) ist erfiillt, wenn ¢? ~ 1 und ¢3 ~ 0; in diesem Fall hlt
sich das Elektron im wesentlichen nur am Atom 1 auf und die Uberlappungspo-
pulation ist anndhernd Null. Dies ist die Situation einer geringen elektronischen
Wechselwirkung, entweder weil die betreffenden Orbitale zu weit voneinander
entfernt sind oder weil sie sich energetisch sehr unterscheiden. In diesem Fall
ist das Elektron am Atom 1 lokalisiert und tragt nicht zur Bindung bei.

Fiir y, ist die Uberlappungspopulation 2¢,c,S;, positiv, das Elektron ist bin-
dend; fiir y, ist sie negativ, das Elektron ist antibindend. Generell bedeutet das:
Wellenfunktionen, die sich additiv mit gleichem Vorzeichen iiberlappen, erge-
ben bindende Wechselwirkungen; Uberlappung mit entgegengesetztem Vorzei-
chen sind antibindend. Die Summe {iber die Werte 2¢, ¢, S, aller besetzten Or-
bitale des Molekiils, die MULLIKEN-Uberlappungspopulation, sagt etwas iiber
die Bindungsstirke oder Bindungsordnung (B.O.) aus:

B.O. = 5[(Zahl der bindenden Elektronen) — (Zahl der antibindenden Elektronen)]

Die Berechnung der Bindungsordnung ist allerdings nicht immer eindeutig.
Sollen Orbitale mit nur schwach bindender oder schwach antibindender Wir-
kung mitgezihlt werden oder nicht? Trotzdem ist die Bindungsordnung eine
einfache und niitzliche Groe. In Valenzstrichformeln entspricht sie der Zahl
der Bindungsstriche.

Auch andere als s-Orbitale kénnen zu bindenden, antibindenden oder nicht-
bindenden Molekiilorbitalen kombiniert werden. Nichtbindend sind Orbitale,
in denen sich bindende und antibindende Komponenten gegenseitig autheben.
Einige Moglichkeiten sind in Abb. 10.1 gezeigt. Auf die Vorzeichen der Wel-
lenfunktion ist zu achten. Ein bindendes Molekiilorbital ohne Knotenebene
ist ein o-Orbital; eines mit einer parallel zur Verbindungslinie zwischen den
Atommittelpunkten verlaufenden Knotenebene ist ein 7z- und eines mit zwei
solcher Knotenebenen ist ein §-Orbital. Antibindende Orbitale werden hiufig
mit einem Stern * bezeichnet.

10.2 Hybridisierung

Um die vier Bindungen im Methanmolekiil zu berechnen, werden die vier 1s-
Funktionen der vier Wasserstoffatome sowie die Funktionen 2s, 2p,, 2p, und
2p, des Kohlenstoffatoms zu acht Wellenfunktionen kombiniert, von denen
vier bindend und vier antibindend sind. Die vier bindenden sind:
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Abb. 10.1: Einige Kombinationen von Atomorbitalen zu Molekiilorbitalen. Sterne be-
zeichnen antibindende Orbitale
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Vi, ¥y, ... sind die Wellenfunktionen des CH,-Molekiils, s, p,., p, und p, ste-
hen fiir die Wellenfunktionen des C-Atoms und yzq, Xz, fir die der H-
Atome. Von den Koeffizienten ¢, ¢, und c¢5 ist ¢; = 0.

So wie sie formuliert sind, sind die Funktionen nicht besonders anschaulich.
Sie entsprechen nicht dem Bild, das Chemiker mit der Entstehung einer Bin-
dung zwischen zwei Atomen assoziieren: die Vorstellung, wie sich die Atome
aufeinander zubewegen und ihre Atomorbitale zu Molekiilorbitalen verschmel-
zen. Fiir diese Vorstellung ist es zweckmifBig, von Atomorbitalen auszugehen,
deren raumliche Orientierung der Struktur des sich bildenden Molekiils ent-
spricht. Solche Orbitale erhédlt man durch Hybridisierung der Atomorbitale.
Anstatt die Molekiilorbitale des Methans in einem Schritt nach den obigen
Gleichungen zu berechnen, geht man in zwei Schritten vor. Zuerst werden nur
die Wellenfunktionen des C-Atoms zu sp>-Hybridorbitalen kombiniert:

2 =%(+pc+p,+p.)
X =%(s+p.—p,—P.)
X3 =5(s—p.+p,—p.)
Xa=%(s—p.—p,+1,)
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Die Funktionen yx; bis y, entsprechen Orbitalen mit Vorzugsrichtungen, die
nach den Ecken eines Tetraeders orientiert sind. IThre Kombination mit den
Wellenfunktionen von vier dort befindlichen H-Atomen unter gleichzeitiger
Vernachlédssigung des unbedeutenden Koeffizienten c5 ergibt:

Vi = X toXm
Y, = C1Xo+CXm Usw.

v, erfaflt ein bindendes Orbital, das im wesentlichen die Wechselwirkung
des C-Atoms mit dem ersten H-Atom erfaBt und dessen Ladungsdichte yf im
Bereich zwischen diesen beiden Atomen erhoht ist. Dies palit gut zur Vor-
stellung einer lokalisierten C—H-Bindung: Das Elektronenpaar dieses Orbitals
wird einer Bindung zwischen diesen beiden Atomen zugeordnet und in der
Valenzstrichformel durch einen Bindungstrich symbolisiert.

Genaugenommen ist jede der Bindungen eine ,Mehrzentrenbindung®, an
der die Wellenfunktionen aller Atome teilhaben. Wegen der Ladungskonzen-
tration im Bereich zwischen zwei Atomen und dem geringen Anteil von yyp,
X3 und x4 kann die Bindung aber in guter Ndherung als ,,Zwei-Elektronen-
zwei-Zentren-Bindung” (2e2c-Bindung) zwischen den Atomen C und H1 auf-
gefalit werden. Die Hybridisierung ist vom mathematischen Standpunkt nicht
erforderlich, und sie wird bei den liblichen Molekiilorbital-Rechnung auch
nicht durchgefiihrt; sie ist aber ein hilfreicher Rechentrick, um die Wellen-
funktionen der Vorstellungswelt des Chemikers anzupassen.

Fiir Molekiile mit verschiedener Struktur sind verschiedene Hybridfunktio-
nen geeignet. Durch Linearkombinationen von s- und p-Orbitalen lassen sich
beliebig viele Hybridfunktionen formulieren:

Xi = 08+ Bipy + 1Py, + 6,1,
Die Koeffizienten miissen normiert sein, d. h. o2 + B2 + 7 + 82 = 1. Thre Werte

bestimmen die Vorzugsrichtungen der Hybridorbitale. Zum Beispiel beschrei-
ben die Funktionen

x = 0,8335+0,32(p, +p,+p,)

X, = 0,325+0,547(p,—p,—p,)

X = 0,325+0,547(—p,+p,—p,)

24 = 0,325+0,547(—p,—p,+p,)
ein Orbital (y;) mit 69% (= 0,833%2-100%) s- und 31 % p-Anteil sowie
drei Orbitale (x,, x3, x4) mit jeweils 10 % s- und 90 % p-Anteil. Damit las-
sen sich Wellenfunktionen fiir ein Molekiil |AX; berechnen, dessen einsames
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Elektronenpaar (), ) einen hoheren s-Anteil hat und zu dessen Bindungen die
p-Orbitale mehr beitragen als bei sp?-Hybridisierung. Die zugehérigen Bin-
dungswinkel liegen zwischen 90° und 109,5°, ndmlich bei 96,5°.

Zur Beurteilung, welche Werte die Koeffizienten ¢, B;, v, und 6, haben
miissen, damit die Bindungsenergie maximal wird und sich die richtige Mo-
lekiilstruktur ergibt, sind die gegenseitigen Wechselwirkungen der beteilig-
ten Elektronen zu beriicksichtigen. Der damit verbundene Rechenaufwand ist
grof3. Qualitativ lassen sich die Wechselwirkungen jedoch gut abschétzen: das
ist genau das, was die Valenzelektronenpaar-AbstoBBungstheorie leistet.

10.3 Die Elektronen-Lokalisierungs-Funktion

Wellenfunktionen lassen sich recht zuverldssig mit quantenchemischen Néhe-
rungsverfahren berechnen. Die Summe iiber die Quadrate aller Wellenfunk-
tionen y; der besetzten Orbitale an einem Ort x, y, z ist die Elektronendich-
te p(x,y,z) = Y w2, die sich auch (mit erheblichem Aufwand) experimentell
durch Rontgenbeugung messen laft. Die Elektronendichte eignet sich aber
nicht besonders gut, um chemische Bindungen zu veranschaulichen; sie zeigt
eine Anhaufung von Elektronen in der Ndhe der Atomkerne. Nach Abzug des
Anteils der Rumpfelektronen kann man zwar die erhohte Elektronendichte im
Bereich der chemischen Bindungen erkennen, es bleibt aber schwierig, die
Elektronenpaare zu erkennen und sie zu unterscheiden.

Abhilfe leistet hier die Elektronen-Lokalisierungs-Funktion (ELF). Sie
zerlegt die Elektronendichte in Raumbereiche, die den Vorstellungen von
Elektronenpaaren entsprechen, und sie kommt zu Ergebnissen, die zur
Valenzelektronenpaar-AbstoBungstheorie passen. An einem Ort x, y, z hat ein
Elektron eine bestimmte, quantenmechanisch berechenbare Elektronendichte
py(x,y,z). Nimmt man ein kleines, kugelformiges Volumenelement AV um
diesen Ort, dann entspricht das Produkt n,(x, y,z) = p,(x, y,z)AV der Elek-
tronenzahl in diesem Volumenelement. Wird die Elektronenzahl vorgegeben,
pafit sich die Kugelgrole AV an die Elektronendichte an. Fiir diese vorge-
gebene Elektronenzahl kann nun die Wahrscheinlichkeit w(x, y, z) berechnet
werden, ein zweites Elektron mit gleichem Spin an diesem Ort anzutreffen;
nach dem PAULI-Prinzip muf dieses Elektron zu einem anderen Elektronen-
paar gehoren. Die Elektronen-Lokalisierungs-Funktion kann nun mit Hilfe die-

ser Wahrscheinlichkeit definiert werden:
1

1+ (c—w(x,y,z))?

ELF(x,y,z) =
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c 1st eine positive Konstante, die willkiirlich so gewéhlt wird, daf sich fiir ein
homogenes Elektronengas ELF = 0,5 ergibt.
Die Eigenschaften der so definierten Funktion sind:

e ELF ist ein Funktion der Ortskoordinaten x, y, z.
e ELF nimmt Werte zwischen 0 und 1 an.

e Im Aufenthaltsbereich eines Elektronenpaars, also dort wo die Wahr-
scheinlichkeit gering ist, ein zweites Elektronenpaar anzutreffen, nimmt
ELF hohe Werte an. Niedrige ELF-Werte trennen die Bereiche verschie-
dener Elektronenpaare.

e Die Symmetrie von ELF entspricht derjenigen des Molekiils oder Kri-
stalls.

Die ELF kann man mit Bildern veranschaulichen. Beliebt sind Schnit-
te durch ein Molekiil mit farblicher Darstellung, weill fiir hohe ELF-Werte,
dann Uber gelb—rot—violett—blau—dunkelblau zu niedrigen Werten; durch die
Farbpunktdichte kann man zugleich die Elektronendichte zeigen. Im Schwarz-
weildruck kann man Héhenlinien statt der Farben verwenden. Eine weitere
Moglichkeit bieten perspektivische Bilder mit Isoflachen, also Flichen mit
konstantem ELF-Wert. In Abb. 10.2 sind Isoflichen mit ELF = 0,8 fiir eini-
ge Molekiile gezeigt; der Wert ELF = 0,8 ist erfahrungsgemaf gut geeignet,
um die Verteilung von Elektronenpaaren im Raum erkennen zu lassen.

Abb. 10.2 zeigt einerseits die Isoflichen um die Fluoratome, andererseits
sind die einsamen Elektronenpaare an den Zentralatomen gut erkennbar. Der
Platzbedarf eines einsamen Elektronenpaars ist grofer als der fiir die vier Elek-
tronenpaare um eines der elektronegativeren Fluoratome. Die drei einsamen
Elektronenpaare am Chloratom von CIF, ergeben zusammen einen rotations-
symmetrischen Torus.

10.4 Bandertheorie. Die lineare Kette aus
Wasserstoffatomen

In einem Festkorper, der sich nicht auf der Basis von lokalisierten kovalen-
ten Bindungen oder von Ionen interpretieren 146t, mufl zur Beurteilung der
Bindungsverhéltnisse die Gesamtheit der Molekiilorbitale fiir alle beteiligten
Atome betrachtet werden. Die damit befalite Bdndertheorie bietet das umfas-
sendste Konzept zur chemischen Bindung. Die Ionenbindung und die loka-
lisierten kovalenten Bindungen ergeben sich als Sonderfdlle hiervon. Die in
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Abb. 10.2: Isoflachen mit ELF = 0,8 fiir einige Molekiile mit einsamen Elektronenpaa-
ren (Bilder von T. Féssler, Technische Universitdt Miinchen)

diesem Kapitel vorgestellten Uberlegungen basieren auf der gut verstindlichen
Darstellung von R. HOFFMANN [101], die zur vertiefenden Lektiire empfohlen
sei. Betrachten wir zunéchst eine lineare Kette von N + 1 dquidistanten Was-
serstoffatomen. Bei der Linearkombination ihrer 1s-Funktionen kommt man
zu N + 1 Wellenfunktionen ., k" = 0,...,N. Die Wellenfunktionen haben
eine gewisse Ahnlichkeit mit den stehenden Wellen auf einer schwingenden
Saite oder, besser, mit den Schwingungen einer Kette aus N + 1 Kugeln, die
mit Federn verbunden sind (Abb. 10.3). Die Kette kann verschiedene Schwin-
gungszustinde wahrnehmen, die sich durch die Anzahl der Schwingungskno-
ten unterscheiden; wir numerieren die Zustinde mit der Laufzahl &/, welche
der jeweiligen Anzahl der Knoten entspricht. k£’ kann nicht gréBer als N sein,
da in der Kette nicht mehr Knoten als Kugeln vorkommen kénnen. Wir nume-
rieren die N 4 1 Kugeln von n = 0 bis » = N. Jede Kugel schwingt mit einer
bestimmten Amplitude:
k'n

A4, =4, cos2nﬁ
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Abb. 10.3: Schwingungen einer Kette aus N + 1 durch Federn miteinander verbundener
Kugeln

Jeder der stehenden Wellen kommt eine Wellenldnge 4,/ zu:

2Na

k/

a i1st der Abstand zwischen zwei Kugeln. Anstatt die Schwingungszustinde
mit der Laufzahl &’ zu bezeichnen, ist es zweckmiBig, die Wellenzahl k zu
verwenden:

Ak/ —

2z k'

k= —= —
;Lk/ Na
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Man macht sich dadurch von der Zahl N unabhéngig, da die Grenzwerte fur k
nun bei 0 und 7 /a liegen. Im Gegensatz zu &’ sind die Werte & nicht ganzzahlig.

Fiir die Elektronen der Kette aus Wasserstoffatomen ergibt sich die k-te Wel-
lenfunktion in &hnlicher Weise. Jedes Atom liefert einen Beitrag y, cosnka,
d. h. an die Stelle von 4, tritt die 1s-Funktion y, des n-ten Atoms der Kette.
Alle Atome haben die gleiche Funktion y, bezogen auf das lokale Koordina-
tensystem des Atoms, mit dem Index » wird die Lage des Atoms in der Kette
beriicksichtigt. Die k-te Wellenfunktion setzt sich aus Beitrdgen aller Atome
zusammen:

N
YV, = 2 X, cosnka (10.4)
n=0
Die so aus den Einzelbeitrdgen der Atome zusammengesetzte Wellenfunktion
nennt man BLOCH-Funktion. (In Abhandlungen zur Quantentheorie wird die
Funktion mit Exponentialfunktionen exp(inka) anstelle von Kosinusfunktio-
nen formuliert, da dies die mathematische Behandlung vereinfacht).

Die Zahl k ist mehr als nur die Laufzahl zur Bezeichnung einer Wellenfunk-
tion. Nach der DE-BROGLIE-Beziehung p = //A kann einem Elektron ein Im-
puls p zugeordnet werden (72 = PLANCK-Konstante). £ und der Impuls hangen
miteinander zusammen:
2z 2mp

k A h

(10.5)

An der unteren Grenze & = 0 hat die Kosinus-Funktion immer den Wert
1, d.h. yy = X x,. An der oberen Grenze k = n/a haben die Kosinus-Glieder
in der Summe von Gleichung (10.4) abwechselnd den Wert +1 und —1, d. h.
Vefg=Xo— X1t o= 23+ Markieren wir ein H-Atom, das mit 4y in die
Summe eingeht, mit ® und eines, das mit —y eingeht, mit O, so entspricht das
folgenden Abfolgen in der Atomkette:

k=m/a: Vy,=xo—X+tx%—2+ —XO0—8@—CO—@

k=0: Vo=Xxotxi+txtx+... 0—0—0 00

v, der Kette entspricht dem bindenden Molekiilorbital des H,-Molekiils.
Bei v/, befindet sich immer ein Knotenpunkt zwischen zwei benachbarten
Atomen, die Wellenfunktion ist vollstdndig antibindend. Zu jeder Wellenfunk-
tion y, gehdrt ein definierter Energiebetrag. Bei einer Zahl von 10° H-Atomen
in der Kette befinden sich somit 10° Energieniveaus E (k) innerhalb der Gren-
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Abb. 10.4: Energieniveaus in einem Band, Bandstruktur und Zustandsdichte (DOS)

zen E(0) und E(x/a).* Der Bereich innerhalb dieser Grenzen wird Energie-
band oder kurz Band genannt. Die Energieniveaus liegen nicht dquidistant im
Band. Abb. 10.4 gibt links eine Skizze des Bands wieder, bei dem die einge-
zeichneten Linien den Energieniveaus entsprechen; statt 10° sind allerdings nur
38 Linien eingetragen. Im mittleren Bild ist die Bandstruktur, d. h. die Energie
als Funktion von k gezeigt; die kontinuierlich erscheinende Kurve besteht in
Wirklichkeit aus zahlreichen dicht beieinanderliegenden Punkten. Der flachere
Verlauf an den Kurvenenden zeigt eine dichtere Abfolge der Energieniveaus
an den Bandgrenzen an. Die Dichte der Abfolge, die Zustandsdichte (DOS
= density of states) ist im rechten Bild gezeigt; DOS-dE = Anzahl der Nive-
aus zwischen £ und E+dE. Die Energieniveaus im unteren Teil des Bandes
gehoren zu bindenden, im oberen Teil zu antibindenden Zusténden.

Die Bandbreite oder Banddispersion ist die Energiedifferenz zwischen dem
héchsten und dem niedrigsten Energieniveau im Band. Je stirker die Wechsel-
wirkung zwischen den Atomen, d.h. je groBer die Uberlappung der Atomor-
bitale ist, desto groBer ist die Bandbreite. Ein kleinerer interatomarer Abstand
a bedingt eine groBere Bandbreite. So errechnet sich die Bandbreite in der H-
Atomkette zu 4,4 eV, wenn benachbarte Atome 200 pm voneinander entfernt
sind, und zu 39 eV, wenn sie auf 100 pm zusammenriicken.

Da nach dem PAULI-Prinzip je zwei Elektronen die gleiche Wellenfunk-
tion annehmen kénnen, nehmen die N Elektronen der N Wasserstoffatome die
Zustiande in der unteren Hélfte des Bandes wahr, das Band ist halbbesetzt. Das
hochste besetzte Energieniveau (= HOMO = highest occupied molecular or-

*Bei einem Atomabstand von 100 pm und einer Kettenlinge von 0,1 mm lassen sich 10° Atome
unterbringen
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bital) ist die Fermi-Grenze. Immer wenn die FERMI-Grenze innerhalb eines
Bandes liegt, hat man es mit einem metallischen elektrischen Leiter zu tun.
Es ist nur ein minimaler Energieaufwand notwendig, um ein Elektron von ei-
nem besetzten Orbital unterhalb der FERMI-Grenze auf ein unbesetztes Orbital
dariiber anzuregen; der leichte Wechsel auf andere Orbitale ist gleichbedeutend
mit einer hohen Beweglichkeit der Elektronen. Wegen der Anregung durch
die thermische Energie befindet sich sogar immer ein Bruchteil der Elektro-
nen oberhalb der FERMI-Grenze.

Die Kurve fir den Energieverlauf als Funktion von £ in Abb. 10.4 hat eine
positive Steigung. Dies ist nicht immer so. Reiht man p-Orbitale zu einer Kette
zusammen, so ist die Situation genau umgekehrt. Die Wellenfunktion y, =
XX, ist dann antibindend, wéhrend v ,, bindend ist (Abb. 10.5). Auch hier gilt,
dafl mit einem Elektron pro Atom das Band halbbesetzt ist, also die bindenden
Zustiande besetzt und die antibindenden unbesetzt sind.

Verschiedene Bander konnen sich iliberschneiden, d.h. die untere Grenze
eines Bandes kann bei niedrigerer Energie liegen als die obere Grenze eines
anderen Bandes. Dies gilt vor allem fiir breite Bander.

Vo=Xotxi+xatxs+-..

COCOOCED —
T

E
Vifa=Xo— X1t X2 = X3t

COGOCOED —

0 k — n/a

Abb. 10.5: Bandstruktur fiir eine Kette von aufeinander ausgerichteten p-Orbitalen

10.5 Die Peierls-Verzerrung

Im vorigen Abschnitt haben wir das Modell einer Wasserstoftkette mit vollig
delokalisierten (metallischen) Bindungen skizziert. Ein Chemiker wird die-
ses Modell intuitiv fiir irreal halten, denn die Atome sollten sich paarweise
zu H,-Molekiilen zusammenfinden. Anders gesagt, die Kette aus dquidistan-
ten H-Atomen ist instabil, sie unterliegt einer Verzerrung, bei der die Atome



140 10 MO-THEORIE UND CHEMISCHE BINDUNG IN FESTKORPERN

paarweise aufeinander zurlicken. In der Festkorperphysik wird dieser Vorgang
PEIERLS-Verzerrung (oder starke Elektron-Phonon-Kopplung) genannt:

H—H H—H H—H

Die sehr niitzliche Intuition des Chemikers hilft allerdings nicht weiter, wenn
danach gefragt ist, wie sich Wasserstoff bei einem Druck von 500 Gigapascal
verhalt. Vermutlich ist er dann metallisch.

Betrachten wir noch einmal die Kette aus Wasserstoffatomen, die wir uns
dieses Mal aber durch Aneinanderrethen von H,-Molekiilen entstanden den-
ken. Wir gehen also von einer Kette aus, in der zwischen den H-Atomen ein
Elektronenpaar abwechselnd vorhanden ist und fehlt. Trotzdem wollen wir
zunéchst noch dquidistante H-Atome annehmen. Die Orbitale der H,-Molekiile
treten miteinander in Wechselwirkung und ergeben ein Band. Da die Transla-
tionsperiode, d. h. die Gitterkonstante in der Kette jetzt auf den Wert 2a ver-
doppelt ist, laufen die k&-Werte nur noch von k = 0 bis k = n/(2a). Dafiir haben
wir zwei Zweige in der Kurve flir die Bandenergie (Abb. 10.6). Der eine Zweig
beginnt bei £ = 0 und hat eine positive Steigung, er geht vom bindenden Mo-
lekiilorbital des H, aus. Der zweite Zweig beginnt bei £ = 0 mit der hdheren
Energie des antibindenden H,-Orbitals und hat eine negative Steigung. Beide
Kurvenzweige treffen sich bei k = r/(2a).

Im Ergebnis muB sich fiir die H-Atomkette die gleiche Bandstruktur erge-
ben, unabhingig davon, ob man von den Wellenfunktionen von N H-Atomen
oder von N/2 H,-Molekiilen ausgegangen ist. Tatsdchlich stimmt die Kurve
von Abb. 10.4 mit der Kurve in Abb. 10.6 iiberein. Der scheinbare Unterschied
hat mit der Verdoppelung der Gitterkonstanten von a auf & = 2a zu tun. Wie
aus Gleichung (10.4) hervorgeht, ergibt sich fiir £k = 0 dieselbe Wellenfunktion
v, wie fiir k = 2x/a, fir k = n/a dieselbe wie fiir k = 37 /a usw. Wihrend in
Abb. 10.4 die Kurve stetig von k = 0 bis k = 7 /a ansteigt, ist sie in Abb. 10.6
nur bis k = n/(2a) = n/a’ gefiihrt, dann steigt sie von rechts nach links weiter
an. Von der einen Kurve kommt man zur anderen durch Falten des Diagramms,
so wie es im unteren Teil von Abb. 10.6 gezeigt ist. Das Falten kann fortgesetzt
werden: bei Verdreifachung der Elementarzelle ist zweimal zu falten usw.

Bis jetzt hatten wir dquidistante H-Atome angenommen. Lassen wir nun die
H-Atome paarweise aufeinander zuriicken, so verdndert sich die Bandstruktur.
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¢ 0 k—  n/(2a)
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0 n/(2a) =n/a 7 0 n/d
k — d =2a

Abb. 10.6: Oben: Bandstruktur fiir eine Kette von dquidistanten H-Atomen, entstanden

aus H,-Molekiilen. Unten: Erzeugung des Diagramms durch Falten des Diagramms von
Abb. 10.4

Die entsprechenden Bewegungen der Atome sind in Abb. 10.6 durch Pfeile
markiert. Bei £ = 0 hat dies keine Konsequenzen; am unteren (bzw. oberen)
Ende des Bandes gibt es einen Energiegewinn (bzw. Verlust) flir die Atome,
die einander niherriicken; er wird durch den Energieverlust (bzw. Gewinn) der
auseinanderriickenden Atome kompensiert. Dagegen gibt es in der Mitte des
Bandes, wo die H-Atomkette ihre FERMI-Grenze hat, erhebliche Veranderun-
gen. Der obere Kurvenzweig riickt nach oben, der untere nach unten. Als Er-
gebnis kommt es zur Offnung einer Liicke (,,gap™), das Band spaltet sich auf
(Abb. 10.7). Fiir das halbbesetzte Band bringt das einen Energiegewinn. Es ist
somit energetisch giinstiger, wenn in der Kette die H-Atome abwechselnd kur-
ze und lange Abstéinde voneinander haben. Die Kette ist nicht mehr elektrisch
leitend, da ein Elektron die Energieliicke {iberwinden muf3, um von einem auf
ein anderes Orbital zu springen.
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Abb. 10.7: Bandstruktur fiir eine Kette aus H-Atomen, links mit aquidistanten Atomen,
rechts nach PEIERLS-Verzerrung zu H,-Molekiilen. Die Striche in den Rechtecken sym-
bolisieren mit Elektronen besetzte Zustinde

Die eindimensionale Kette aus Wasserstoffatomen ist nur ein Denkmodell.
Es existieren aber durchaus Verbindungen, fiir welche die gleichen Uberlegun-
gen gelten und durch experimentelle Befunde bestétigt sind. Dazu zéhlen Po-
lyenketten wie Polyacetylen. Anstelle der 1s-Funktionen der H-Atome treten
die p-Orbitale der C-Atome, die ein bindendes und ein antibindendes n-Band
bilden. Wegen der PEIERLS-Verzerrung ist die Polyacetylenkette nur mit al-
ternierend langen C—C-Bindungen stabil, im Sinne der Valenzstrichformel mit
alternierenden Einfach- und Doppelbindungen:

s

Polyacetylen ist elektrisch nicht leitend. Durch Dotierung, bei der entweder
Elektronen in das obere Band eingefiigt werden oder Elektronen aus dem un-
teren Band entfernt werden, wird es ein guter Leiter.

Welche Struktur ein Festkorper annimmt, wird in wesentlichem Malle von
der PEIERLS-Verzerrung mitbestimmt. Dahinter steckt die Tendenz, Bindun-
gen zu maximieren, also die gleiche Tendenz, die H-Atome oder sonstige Ra-
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dikale dazu treibt, sich miteinander zu verbinden. Im festen Zustand bedeutet
das, die Zustandsdichte am FERMI-Niveau zu verschieben, indem bindende
Zustdnde zu geringeren und antibindende Zustidnde zu héheren Energiewerten
verschoben werden. Mit der Offnung einer Energieliicke erhlt man schmalere
Bénder, in denen die einzelnen Energieniveaus dichter gedriangt sind. Im Ex-
tremfall schrumpft das Band auf einen einzigen Energiewert zusammen, d. h.
alle Niveaus haben die gleiche Energie. Dies ist zum Beispiel dann der Fall,
wenn die Kette von Wasserstoffatomen aus weit voneinander getrennten H,-
Molekiilen besteht; wir haben dann voneinander unabhidngige H,-Molekiile,
deren Energieniveaus alle iibereinstimmen, die Bindungen sind in den Mo-
lekiilen lokalisiert. Die Bandbreite ist also ein MaB fiir den Grad der Lokalisie-
rung der Bindungen: ein schmales Band bedeutet weitgehende Lokalisierung,
je breiter das Band, desto mehr sind die Bindungen tiber viele Atome deloka-
lisiert. Da sich schmale Biander kaum iiberschneiden kénnen und durch mehr
oder weniger grofle Liicken voneinander getrennt sind, sind Verbindungen mit
weitgehend lokalisierten Bindungen elektrische Isolatoren.

Wenn die Atome durch Anwendung von Druck ndher zusammen gezwun-
gen werden und damit stdrker miteinander in Wechselwirkung treten, werden
die Bénder breiter. Bei ausreichend hohem Druck kommen die Binder wieder
zusammen, und es liegen metallische Eigenschaften vor. Der durch Druck in-
duzierte Ubergang vom Nichtmetall zum Metall konnte in zahlreichen Fillen,
zum Beispiel beim lod und anderen Nichtmetallen, experimentell bestatigt
werden. Unter extrem hohem Druck diirfte auch Wasserstoff metallisch wer-
den; metallischer Wasserstoff wird im Inneren des Jupiter vermutet.

Die PEIERLS-Verzerrung ist nicht die einzige Moglichkeit, zum stabilsten
Zustand eines Systems zu kommen. Ob sie auftritt, ist auBerdem nicht eine
Frage der Bandstruktur alleine, sondern auch vom Grad der Besetzung der
Bénder. Fiir ein unbesetztes oder flir ein nur ber Werten um k = 0 besetz-
tes Band ist es unerheblich, wie die Energieniveaus bei £k = n/a liegen. Im
Festkorper kann eine in einer Richtung stabilisierende Verzerrung in einer
anderen Richtung destabilisierend wirken und deshalb unterbleiben. Bei den
schweren Elementen (ab der flinften Periode) ist die stabilisierende Wirkung
der PEIERLS-Verzerrung gering und kann leicht durch andere Einfllisse iber-
kompensiert werden. Unverzerrte Ketten und Netzwerke werden deshalb vor
allem bei Verbindungen der schweren Elemente beobachtet.
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10.6 Kristall-Orbital-Uberlappungspopulation (COOP)

Am Ende von Abschnitt 10.1 wird die MULLIKEN-Uberlappungspopulation
als Richtzahl fiir die Bindungsordnung vorgestellt. Fiir Festkorper wurde von
R. HOFFMANN eine entsprechende GroBe eingefiihrt, die Kristall-Orbital-
Uberlappungspopulation COOP (crystal orbital overlap population). Sie ist ei-
ne Funktion, welche die Bindungsstédrke in einem Kristall spezifiziert, wobei
alle Zustinde iiber die MULLIKEN-Uberlappungspopulationen 2c,c i ein-
gehen. Thre genauere Berechnung erfordert den Einsatz von leistungsfidhigen
Rechnern. Man kann sich aber qualitativ ein Bild machen, wenn man die Wech-
selwirkungen benachbarter Atomorbitale betrachtet, so wie in Abb. 10.8 ge-
zeigt. Bei k = 0 sind alle interatomaren Wechselwirkungen (fiir s-Orbitale)
bindend. Bei k = 7/a sind sie antibindend fiir direkt benachbarte Atome, aber
bindend zwischen liberndchsten Atomen, allerdings mit einem geringeren Bei-
trag wegen der groBeren Entfernung. Bei k = n/(2a) sind die Beitrdge der
tiberndchsten Nachbarn antibindend, die der ndchsten Nachbarn heben sich ge-
genseitig auf. Berilicksichtigt man auch noch die zugehorigen Zustandsdichten,
so kommt man zum COOP-Diagramm. In diesem sind insgesamt bindende
Uberlappungspopulationen nach rechts, antibindende nach links aufgetragen.

123 3
HeeooHeeooe Heooo: H oo HeoooHeoooo Hooeer
——0O0—00O—00O—
k=n/a
antibindend | bindend
1,2< §13

£ k=n/(2a) E

()0 DOS — — 0 + — 0 +
‘99000090 COOP-Beitrdge Gesamt-COOP

k=0

Abb. 10.8: Zustandsdichte (DOS) und Kristall-Uberlappungspopulation (COOP) fiir
eine Kette von dquidistanten H-Atomen
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Tragt man das FERMI-Niveau ein, so 1aBt sich erkennen, wie stark die bin-
denden Wechselwirkungen gegeniiber den antibindenden iiberwiegen: sie ent-
sprechen den von der Kurve unterhalb des FERMI-Niveaus eingeschlossenen
Flachen rechts respektive links.

Auch in komplizierteren Fillen ist es mdglich, sich qualitativ einen Uber-
blick zu verschaffen. Wir wihlen dazu das von R. HOFFMANN untersuchte
Beispiel von planaren PtXi_—Einheiten, die eine Kette mit Pt—Pt-Kontakten
bilden; diesen Aufbau haben K,Pt(CN), sowie seine partiell oxidierten Deri-
vate wie K, Pt(CN),Cl 5™

X X X X

x Ix Ix |x
X,P|t/ X,P|t/ X,P‘t/ X,P|t/

X X X X

Im folgenden betrachten wir nur die Pt—Pt-Wechselwirkungen in der Ket-
te. In Abb. 10.9 ist oben die Orientierung der maBgeblichen Atomorbitale
bei k=0 und k = n/a gezeigt. AuBer den d-Orbitalen ist auch noch ein p-
Orbital bertcksichtigt. Links unten ist die Energieniveauabfolge der Orbita-
le des monomeren, quadratischen Komplexes eingezeichnet (vgl. Abb. 9.3,
S. 118). Rechts daneben ist angedeutet, wie die Energieniveaus sich zu Bandern
auffdchern, wenn sich die PtXi_—Ionen zu einer Kette zusammenlagern. Die
Bénder sind um so breiter, je stirker die Orbitale miteinander in Wechselwir-
kung treten. Die Orbitalbildchen lassen die Unterschiede erkennen: die Orbi-
tale d» und p, sind aufeinander zugerichtet, sie ergeben die breitesten Béander;
schwécher ist die Wechselwirkung der Orbitale d,, und d, und bei d,,, und
d,2_» ist sie nur noch gering (die etwas groBere Bandbreite fiir d,>_» als fur
dy, hat mit der Aufbldhung von d\2_ > durch seine Wechselwirkung mit den
Liganden zu tun). Das Bild in der Mitte zeigt die Bandstruktur, das rechts die
Zustandsdichte.

Das DOS-Diagramm ergibt sich durch die Uberlagerung der Zustands-
dichten der einzelnen Bénder (Abb. 10.10). Das d,,-Band ist schmal, seine
Zustande sind dicht gedrangt, und deshalb ist seine Zustandsdichte grof3. Beim
breiten d»-Band verteilen sich die Zusténde auf ein groBeres Energieintervall,
die Zustandsdichte ist geringer. Fiir jedes Band kann sein COOP-Beitrag ab-

*In den oxidierten Spezies stehen die Liganden entlang der Kette auf Liicke zueinander, was
jedoch fiir unsere Betrachtung nicht weiter von Bedeutung ist
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Abb. 10.9: Auffacherung der Orbitale eines quadratischen PtXi_ -Komplexes zu
Béndern bei Bildung einer polymeren Kette und die zugehorige Bandstruktur und Zu-
standsdichte

geschitzt werden. Dabei ist vor allem die bindende Wirkung (Uberlappungs-
population) zu beriicksichtigen, aber auch die Zustandsdichte. Beim d>-Band
ist zwar die Zustandsdichte geringer, aber die bindende Wechselwirkung gro83,
es tragt erheblich zur COOP bei. Beim dxy—Ba}'nd ist es umgekehrt. Allge-
mein tragen breite Bander stiarker zur Kristall-Uberlappungspopulation bei.
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Abb. 10.10: Oben: DOS-Beitrage der einzelnen Bander einer PtXi_ -Kette und ihre
Addition zur Gesamtzustandsdichte. Unten: COOP-Beitrdge der einzelnen Bander und
ihre Addition zur Kristall-Uberlappungspopulation

Die Addition der COOP-Beitrdge der einzelnen Bénder ergibt das Diagramm
fiur die Gesamt-COOP in Abb. 10.10 unten rechts; dort ist auch das FER-
MI-Niveau eingetragen. Da im PtXﬁ_—Ion alle d-Orbitale aufer d\»_,» besetzt
sind, sind auch die entsprechenden Bénder voll besetzt, bindende und antibin-
dende Wechselwirkungen kompensieren sich. Durch Oxidation werden anti-
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bindende Elektronen entfernt, die FERMI-Grenze sinkt ab und die bindenden
Pt—Pt-Wechselwirkungen liberwiegen. Dies entspricht den Beobachtungen: im
K,Pt(CN), und &hnlichen Verbindungen liegen die Pt—Pt-Abstinde bei etwa
330 pm, in den oxidierten Derivaten K, Pt(CN),X.. sind sie kiirzer (270 bis 300
pm, je nach dem Wert von x; X =CI™ u.4.).

10.7 Bindungen in zwei und drei Dimensionen

Zur Berechnung der Bindungsverhéltnisse zwischen Atomen in zwei oder drei
Dimensionen gilt im Prinzip das gleiche wie fiir die Kette mit Bindungen in
einer Dimension. Statt einer Gitterkonstante ¢ miissen wir zwei respektive drei
Gitterkonstanten a, b und ¢ beriicksichtigen, und statt einer Laufzahl £ bendti-
gen wir deren zwei oder drei, k,, k, und k,. Das Zahlentripel k = (k,, &, k,)
nennt man den Wellenvektor. In dieser Bezeichnung kommt der Zusammen-
hang mit dem Impuls des Elektrons zum Ausdruck. Der Impuls ist eine vek-
torielle Grofe, die Richtung von Impuls und k stimmen iiberein, ihre Betrage
sind iiber die DE-BROGLIE-Beziehung (Gleichung 10.5) miteinander verbun-
den. In den Richtungen a, b und ¢ laufen die Komponenten von k von 0 bis
n/a, n/b bzw. n/c. Da Bewegungsrichtung und Impuls eines Elektrons umge-
kehrt werden konnen, lassen wir auch negative Werte fiir &, , und , zu, mit
Werten, die von 0 bis —x/a usw. laufen. Zur Berechnung der Energiezustéinde
geniigen jedoch die positiven Werte, da nach Gleichung (10.4) fiir die Energie
einer Wellenfunktion E (k) = E(—Kk) gilt.

Da der Betrag von k der Wellenzahl 27 /4 entspricht und deshalb mit der
Maleinheit einer reziproken Lange verkniipft ist, stellt man sich k als Vektor
in einem ,reziproken Raum® oder ,k-Raum®“vor.* Das ist ein ,,Raum* im ma-
thematischen Sinne, d.h. es geht um Vektoren in einem Koordinatensystem,
auf dessen Achsen k,, k, bzw. k, aufgetragen werden. Die Achsrichtungen ver-
laufen senkrecht zu den Begrenzungsflachen der Elementarzelle des Kristalls.

Der Bereich, innerhalb dessen k betrachtet wird (—x/a < k, < n/a usw.),
ist die erste Brillouin-Zone. Im Koordinatensystem des k-Raumes ist sie
ein Polyeder. Die Begrenzungsflichen der ersten BRILLOUIN-Zone verlau-
fen senkrecht zu den Richtungen von einem Atom zu den gleichen Atomen

in den niachsten Elementarzellen; der Abstand einer Begrenzungsflache vom

*Verglichen zu dem in der Kristallographie gebrduchlichen reziproken Raum ist der A-Raum
um den Faktor 27 gedehnt, im iibrigen stimmt deren Konstruktion iiberein



