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Höhere Koordinationen von Hauptgruppeneiementen*

* Leicht erweiterte Fassung eines Seminarvortrages am Organisch-
Chemischen Institut der Universität Zürich, Februar 1968.

Von Jürg Heller
Organisch-Chemisches Institut der Universität Zürich

Summary
Electron rich compounds (e. g. xenonfluorides and phospho- 

ranes), as well as electron deficient compounds (e. g. boranes 
and some organometallic compounds), both bearing atoms with 
unusually high coordination numbers, seem to violate the octet 
rule. Their unexpected stability however, can be explained with 
a simple molecular orbital treatment. After a short recapitula­
tive look at the procedure of the MO method, illustrated by 
H2 and BeH2, an MO approach to xenondifluoride is discussed 
and the results are compared with the physical properties of 
XeF2. A special feature of some electron rich compounds with

the structure of a trigonal bipyramide is their ability of ligand 
reorganisation (pseudorotation). Experimental data support­
ing pseudorotation in some fluorophosphoranes are reviewed. 
Graphs are mentioned as a useful tool in analysing a sequence 
of pseudorotations. Ligand reorganisation is dealt with in 
terms of two different models. Finally some comments on 
electron deficient compounds are given.

Einleitung

Es sind heute viele stabile Verbindungen bekannt, bei 
denen die Oktettregel formal verletzt ist; einerseits die 
sogenannten Elektronenüberschuß-Verbindungen, zu
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denen die Edelgasverbindungen1-4, die Polyhalogenide5 
und Verbindungen mit quinquiligantem*  Phosphor7 
zählen; andererseits Elektronenmangel-Verbindungen, 
wie Diboran, dimeres Trimethylaluminium und andere 
metallorganische Verbindungen8’9. In beiden Verbin­
dungstypen besitzen Hauptgruppenelemente ungewöhn­
lich hohe Koordinationszahlen.

* Mit dem Ausdruck «ligant»e soll klargestellt werden, daß nur 
^über die topologische Beziehung, das Verknüpfungsschema der

Atome etwas ausgesagt werden soll und vorerst noch nichts über 
die Natur der «Bindungen». In dimerem Trimethylaluminium 
z.B. kann man also ohne weiteres von quinquiligantem Kohlen­
stoff sprechen.

** Ich danke Herrn Professor G.Wagnibrb für die Durchsicht des 
physikalisch-chemischen Teils dieser Arbeit.
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Der folgende Artikel befaßt sich mit zwei Aspekten 
dieser Verbindungen: einmal mit der Frage, wie sich 
ihre unerwartete Stabilität erklären läßt, ferner mit dem 
Phänomen der Ligand-Reorganisation bei gewissen 
Phosphorverbindungen.

Stabilität von Elektronenüberschuß -Verbindungen

Es wurde verschiedentlich eine Beteiligung der d- 
Orbitale bei den Bindungen in diesen elektronenreichen 
Molekülen postuliert10-12. Diese Annahme wird aber von 
anderen Autoren stark angezweifelt, vor allem wegen 
der hohen Energie dieser Orbitale9,13-18.

Eine Möglichkeit, die ungewohnten Bindungsver­
hältnisse in Elektronenüberschuß- (wie auch in Elektro­
nenmangel-) Verbindungen ohne die Einbeziehung von 
d-Orbitalen zu interpretieren, wird durch die Molekül­
orbitaltheorie gegeben. Die MO-Theorie, und zwar in 
Form einer einfachen Linearkombination von Atom­
orbitalen (lc AO-MO), ist Inhalt der nächsten Betrach­
tung**.  Dabei sollen hier keine ausführlichen quanten­
mechanischen Berechnungen für diese Verbindungen 
wiedergegeben, sondern vielmehr einige Ergebnisse von 
solchen Berechnungen in qualitativer Weise gedeutet 
werden. Am Beispiel von Wasserstoff und Beryllium 
wird das Prinzip der MO-Methode kurz erläutert16, und

anschließend wird eine Berechnung für Xenondifluorid 
diskutiert13-15.

MO-Modell für H2

Die Is-Valenzorbitale der beiden Wasserstoffatome 
überlappen zwischen den Kernen. Durch lineare Kombi­
nation (Addition oder Subtraktion) der beiden Atom­
orbitale können neue, beide Atome umfassende Mole­
külorbitale formuliert werden. Durch Normierungsfak­
toren (cj und c2) wird erreicht, daß die Wahrschein­
lichkeit, im gesamten Raum ein Elektron zu finden, 
gleich 1 ist.

Bei gleichen Vorzeichen der AO’s (positive Überlap­
pung) entsteht ein bindendes Orbital mit größter Elek­
tronendichte zwischen den Kernen (Abb.la). Subtrak­
tion (negative Überlappung) ergibt ein antibindendes 
Orbital mit einer Knotenebene zwischen den Kernen; 
Elektronen in diesem Orbital halten sich bevorzugt bei 
den Kernen auf (Abb. 1b). Beide MO’s sind rotations­
symmetrisch bezüglich der Bindungsachse und werden 
als «r-Bindungen bezeichnet.

a) (?*) = ci(l«a + !S1)

Abb. 1. Bildung eines bindenden (a) und eines autibindenden (b) 
Molekülorbitals aus den Atomorbitalen von Wasserstoff

Die Energien der Orbitale werden bezogen auf die 
Energie eines Elektrons in unendlicher Entfernung von 
den Kernen und können in einem Energieniveauschema 
eingezeichnet werden (Abb.lc).

Abb. lc. Energieniveauschema für das H2-Molekül

Die Energie der Wasserstoff-Atomorbitale kann aus 
den Naturkonstanten (ab initio) berechnet werden. Bei 
komplizierteren Atomen, bei denen die Schrödinger- 
Gleichung nicht mehr exakt gelöst werden kann, werden
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die Energien der AO’s experimentell bestimmt. Die 
Energie des höchsten besetzten Valenzorbitals entspricht 
ungefähr dem ersten lonisationspotential des Atoms, 
die Energien anderer AO’s können aus dem Studium der 
Elektronenspektren ermittelt werden.

Analog entsprechen näherungsweise die Energie des 
höchsten besetzten MO’s dem ersten lonisationspotential 
des Moleküls, die Energiedifferenzen zwischen besetzten 
und unbesetzten MO’s den Energien der Elektronen­
übergänge und die Energie, die durch das Versetzen der 
Elektronen aus den Atomorbitalen in Molekülorbitale 
gewonnen wird, der Bindungsenergie des Moleküls. So 
können also aus dem berechneten Energieniveauschema 
die zu erwartenden UV-Absorptionen, das lonisations­
potential sowie die Stabilität der Verbindung abgelesen 
werden.

Um die MO’s detaillierter zu beschreiben, sind gute 
numerische Werte für die Koeffizienten, mit denen sich 
die Valenzorbitale der Atome an den MO’s beteiligen, 
notwendig. Da die Orbitale von Beryllium bedeutend 
weniger stabil sind als das Wasserstoff-Orbital, kann an­
genommen werden, daß sich die Elektronen in den bin­
denden Orbitalen häufiger in der Nähe der Wasserstoff­
kerne auf halten, d.h. c2 > c4, und c4 > c3. Umgekehrt 
werden in den antibindenden Orbitalen die Elektronen 
gezwungen, sich größtenteils beim Beryllium aufzuhal­
ten, d.h. c5 >c8, und c7 > cg.

Im Energieniveauschema (Abb. 2 c) gehen das 2px- 
und das 2p -Orbital des Berylliums unverändert als 
«nichtbindende Orbitale» ins MO-Termschema ein.

MO-Modell für BeH2

Abb. 2 a. Koordinatensystem für Berylliumhydrid

Bei mehratomigen Molekülen wird analog vorgegangen 
wie bei zweiatomigen. Das lineare Berylliumhydrid- 
Molekül liege auf der «-Achse eines Koordinatensystems 
(Abb. 2 a). Die px- und pyOrbitale des Berylliums be­
sitzen gleichviel positive wie negative Überlappung mit 
den Orbitalen der Wasserstoffatome. Aus den übrigen, 
an den Bindungen aktiv beteiligten Atomorbitalen kön­
nen, ähnlich wie bei H2, Linearkombinationen gebildet 
werden (Abb. 2b).
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Abb. 2 c. Energieniveaus chema für Betylliumhydrid

Im Grundzustand von Berylliumhydrid besetzen die 
vier zur Verfügung stehenden Valenzelektronen die 
stabilsten Molekülorbitale. Der Grundzustand von BeH2 
ergibt sich damit als (y^)2^)2-

(VÖ =«i2s + c2(ls„ + ls6)

(VÖ = c32pa+ c4(Isa - IsJ

W = cs2s - c6(lso + lsb)

(v“) = c7 2a- Mi*« - H)

Abb. 2b. Bildung von Molekülorbitalen für Berylliumhydrid
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MO-Modell von XeF2

Am Beispiel des linearen Xenondifluorids sollen quali­
tativ die Ergebnisse der MO-Berechnungen für eine 
Elektronenüberschuß-Verbindung gezeigt werden13-15.

Für die Bildung von Molekülorbitalen kommen fol­
gende Valenzorbitale in Frage:

von den beiden Fluoratomen: 2s, 2p*, 2py, 2p*

von Xenon: 5s> ^P^ 5py, 5p*

Für die Linearkombination werden der Einfachheit 
halber nur die p-Orbitale berücksichtigt. Es sollen die 
p_-Orbitale in der Molekülachse liegen, z. B. wie folgt:

5d

ca.1O »V 

x'^~° oLov-' ^"" 

^zt'' '</;^

'■■‘ e-OrbMe ’*• ’Xe^ „.Orbitole »"^ X. Xb

F„,Fb XeFj Xe XeFj F., Fb

Abb. 3. Energieniveauschema von Xenondifluorid15

Dann können folgende Kombinationen gebildet werden:

<4 =MXe+c2(2«-zi)

ol = c3k + zb)

O'^^^e-Cs^«-^)

Wegen der relativen Stabilität der beteiligten Valenz­
orbitale ist zu erwarten, daß

c2 > Cj und c4 > c5

Für die Bildung der %-Molekülorbitale wird gleich 
vorgegangen.

^ = «B^Xe + C7 («» — «(,) 

^x=Cs(Xa+ Xb)

^ = '^Xe-fiok-^)

Mit den py-Orbitalen ergeben sich analoge Orbitale, 
die gleiche Energien haben wie die entsprechenden %*- 
Orbitale. Die Symbole z, x, y stehen als Abkürzungen für 
die Wellenfunktionen der ps-, px- bzw. py-Atomorbitale; 
die Indices Xe,a,6 geben an, daß die betreflenden Orbi­
tale vom Xenon bzw. vom Fluoratom a oder b stammen.

Es ist zu erwarten, daß on und 7t” ähnliche Energien 
haben wie die 2p-Orbitale der Fluoratome, da die 
Überlappung zwischen den AO’s der beiden Fluor nicht 
groß ist.

Es wurden im ganzen 9 Molekülorbitale gebildet 
(Abb. 3), von denen die 8 energieärmsten von den zur 
Verfügung stehenden 16 Valenzelektronen der verwende­
ten p-Atomorbitale besetzt werden. Die %-Orbitale sind 
dadurch vollständig gefüllt. Die Stabilisierung durch die 
Elektronen in den bindenden Orbitalen wird kompensiert 
von der Destabilisierung durch die Elektronen in den 
antibindenden Orbitalen, wodurch die %-Orbitale keinen 
Beitrag zur Bindung geben. Die Bindungen in Xenondi­
fluorid scheinen also cr-Charakter zu haben und weitge­
hend auf der stabilisierenden Wirkung der Elektronen im 
bindenden c-Orbital zu beruhen, da die Elektronendich­
te in o" um die beiden Fluoratome am größten ist und 
dieses MO praktisch nicht bindet.

Aus den Werten für Cj und c2 lassen sich die Partialla­
dungen der Atome bestimmen (man kann annehmen, daß 
die Elektronendichteverteilung in den %-Orbitalen 
gleich ist, wie wenn sich die Elektronen noch in den 
Atomorbitalen, aus denen die MO’s gebildet wurden, be­
finden würden, ferner, daß die Elektronen im nichtbin­
denden cr-Orbital gleichmäßig auf die beiden Fluoratome 
verteilt sind):

— <J +23 -3 
F Xe—F

Man erhält, daß d zwischen % und % liegt.
Die Größenordnung der Ladungsverteilung kann 

experimentell mit NMR geprüft werden. Je kleiner die 
Elektronendichte um einen Atomkern ist, desto weniger 
wird er abgeschirmt, d.h. bei desto tieferem Feld er­
scheint das Signal des Kerns. Die Abhängigkeit der 
chemischen Verschiebung von der Elektronendichte ist 
bei Fluorkernen allerdings viel weniger genau als bei 
Protonen. Vergleicht man z.B. die chemische Verschie­
bung von 19F in XeF2 mit derjenigen in der -CHF-Grup­
pe, bei der die Partialladung des Fluoratoms aus dem 
Dipolmoment zu — 0,2 bestimmt wurde, so muß man in 
XeF2 auf eine Partialladung von 0,75 auf jedem Fluor­
atom schließen. Ein analoger Vergleich mit HF, dessen 
Dipolmoment einer Partialladung von — 0,39 entspricht 
und das eine ähnliche Position des 19F-Signals wie XeF2
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besitzt, führt zu einer Partialladung von nur etwa — 0,4 
Ladungseinheiten auf jedem Fluoratom in XeF2 (vgl. 
Abb.4)*.

* Diese Ableitung wurde unkritisch von Coulson15 übernommen.
Vgl. auch J.C. Hindmann und A.Svirmickas in Noble-Gas Com­
pounds (Ed.H.H.Hyman), S. 251, The University of Chicago 
Press, Chicago/London 1963.
Es ist oft schwierig, die chemische.Verschiebung von Kernen auf­
grund theoretischer Argumente abzuleiten, da die Stärke des 
magnetischen Feldes am Ort der beobachteten Kerne von ver­
schiedenen Faktoren abhängt. Neben der Größe der Elektronen­
dichte ist die Art der Elektronendichteverteilung von ausschlag­
gebender Bedeutung (vgl. J.W.Emsley, J.Feeney und L.H. 
Sutcliffe, High Resolution Nuclear Magnetic Resonance Spectro- 
scopy, Vol. 1. Kap. 3; Vol. 2, Kap. 11, Pergamon Press, Oxford 
1965/66). Damit ist die Beziehung zwischen der Partialladung 
einzelner Atome und ihrer chemischen Verschiebung nur von be­
schränkter Zuverlässigkeit, was in der großen Unsicherheit bei den 
oben angeführten Werten zum Ausdruck kommt.

17 E.G. Wilson, J. Jortner und S.A.Rice, J. Amer. Chern. Soc. 85 
(1963) 813. Vgl. auch E. S. Pysh, J. Jortner und S. A. Rice, J. 
Chern. Physics 40 (1964) 2018.
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6. 5 660 (re1.zuF2)

F-0,39

Abb. 4. Vergleich der chemischen Verschiebungen von 19F in ver­
schiedenen Verbindungen

Beide aus diesen Abschätzungen erhaltenen Werte 
stützen jedoch die Aussage der MO-Theorie, daß die 
Bindungen in XeF2 zum Teil ionischen Charakter besit­
zen. Zudem sieht man, daß die Ladung auf den Fluor­
atomen in der Reihe Difluorid > Tetrafluorid > Hexa­
fluorid > Octafluorid abnimmt, was mit der qualitativen 
Überlegung übereinstimmt, daß das zentrale Xenonatom 
beim Einfügen weiterer Fluoratome nicht beliebig 
Elektronen abgibt, sondern mit steigender positiver 
Ladung in zunehmendem Maße elektrophil wird, so daß 
die Partialladung auf dem Xenonatom in den höheren 
Fluoriden zwar größer sein wird als in XeF2, die La­
dung auf jedem Fluoratom dagegen kleiner.

Ein weiterer Erfolg der MO-Theorie ist die Interpre­
tation des Elektronenspektrums von XeF215’17. So 
kann eine starke Absorptionsbande bei 1580 A dem 
<7n—^“-Übergang zugeordnet werden. Da an fast aus­
schließlich aus den 2pz-AO’s der Fluoratome besteht, 
aa jedoch einen großen Anteil des 5p,-0rbitals des Xe­
nons enthält, entspricht dieser Übergang einer Elektro­
nenverschiebung von den Fluoratomen auf das Xenon.

Eine schwache Absorptionsbande bei 2300 Ä wird von 
Coulson15 dem ^"-^-Übergang, von Wilson et aZ.17 
aber dem Symmetrie-verbotenen ^“-(/‘-Übergang zuge­
ordnet. Wilson und Mitarbeiter begründen ihre Inter­
pretation damit, daß der ^“-^“-Übergang durch Vibra­
tion aus der Achse erlaubt wird und als schwache Absorp­
tion beobachtet werden kann, während der energierei­
chere, Symmetrie-erlaubte jt"-cr“-Übergang von der 
starken charge-transfer-Bande bei 1580 A verdeckt wird.

Das lonisationspotential entspricht der Energie, die 
zum Entfernen eines Elektrons aus dem höchsten be­
setzten Molekülorbital, also einem der 7ta-Orbitale, be­
nötigt wird. Da diese Orbitale etwa 1 eV über den 5p- 
Orbitalen des Xenons liegen, ist ein lonisationspotential 
zu erwarten, das etwa 1 eV kleiner ist als dasjenige von 
Xenon, also etwa 11 eV. Der experimentelle Wert ist 
(11,5 ± 0,2) eV17.

VB-Modell von XeF2

Die Existenz von Xenondifluorid kann auch mit einem 
VB-Modell erklärt werdenlä’18. Das Modell kann so 
interpretiert werden, daß zwei Grenzstrukturen mit­
einander in Resonanz stehen:

F-Xe+ F —► F- +Xe-F

In beiden Grenzstrukturen wird die Oktettregel nicht 
verletzt. Die Stabilität der Verbindung läßt sich folgen­
dermaßen abschätzen:

Als erstes wird dem Xenon ein Elektron wieggenom­
men. Die Energie dafür entspricht dem lonisationspo­
tential von 12,1 eV. Dann wird das Elektron auf ein 
Fluoratom übertragen, wobei eine - der Elektronenaffini­
tät von Fluor entsprechende - Energie von 3,6 eV frei 
wird. Die elektrostatische Energie der beiden Ionen im 
Abstand 2 Ä kann bestimmt werden aus e2/R zu 6,8 eV. 
Der Übergang

Xe + F -» Xe+ F“ 
l<-2Ä-.|

entspricht also (12,1 — 3,6 — 6,8 = 1,7) eV.

Diese Energie kann durch die Bindung dieses lonen- 
paars mit dem zweiten Fluoratom kompensiert werden, 
so daß jede der beiden Grenzstrukturen auch als indivi­
duelle Partikel stabil sein sollte. Zudem trägt die Reso­
nanz der beiden Grenzstrukturen zur Stabilisierung der 
Verbindung bei.

Das Modell kann durch Berücksichtigung weiterer 
Grenzstrukturen wie

I------------- 1
F Xe F und F Xe++ F

noch verfeinert werden. - Es ist leicht einzusehen, 
wie wichtig die Größe des lonisationspotentials des 
Zentralatoms und der Elektronenaffinität der Liganden 
für die Existenzfähigkeit dieses Verbindungstyps ist, 
daß also bevorzugt von den höchsten Edelgasen mit den 
elektronegativsten Halogenen Verbindungen zu erwarten 
sind.

Die Schwäche der VB-Theorie ist, daß weder Elektro­
nenspektren noch lonisationspotential leicht erklärt

18 D.F. Smith, J. Chern. Physics 38 (1963) 270.
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werden können. Sie gibt aber ein Bild für die Elektro­
nenverteilung in Xenondifluorid, das mit demjenigen der 
MO-Theorie weitgehend identisch ist.

Verbindungen mit quinquiligantem Phosphor als 
Zentralatom

Im Zusammenhang mit der Struktur von Methan oder 
Tetrachlorkohlenstoff ist dem Chemiker das Bild eines 
regulären Tetraeders geläufig, mit dem Kohlenstoffatom 
im Zentrum und den Liganden an den Ecken des Tetra­
eders. Diese können auch als Punkte aufgefaßt werden, 
die auf der Oberfläche einer Kugel mit dem Radius des 
C-H- bzw. C-Cl-Abstandes um das Zentralatom gleich­
mäßig verteilt sind.

Da es nicht möglich ist, fünf Punkte auf einer Kugel­
oberfläche gleichmäßig zu verteilen, können die Liganden 
in Verbindungen mit quinquiligantem Phosphor nicht 
gleichmäßig um das Zentralatom angeordnet sein, und 
es wird damit Liganden geben müssen, die sich durch 
ihre besondere Lage von anderen Liganden unterscheiden.

Wenn man annimmt, daß die Liganden bzw. die 
Elektronenbindungen vom Zentralatom mit den Ligan­
den sich gegenseitig abstoßen, dann wird eine Struktur 
zu erwarten sein, bei der die Liganden möglichst weit 
voneinander entfernt sind. Minimisiert man die Summe 
aller Abstoßungsenergien, so zeichnen sich zwei Struktu­
ren als besonders günstig aus: eine tetragonale Pyrami­
de, in der sich der Ligand an der Pyramidenspitze von 
den vier Liganden der Grundfläche unterscheidet, sowie 
eine trigonale Bipyramide, bei der die beiden apikalen 
Liganden an den Spitzen eine andere Umgebung haben 
als die drei äquatorialen Liganden, welche die Grund­
fläche der Bipyramide aufspannen19. Obschon aufgrund 
solcher theoretischer Überlegungen gefunden wurde, 
daß für die tetragonale Pyramide eine geringfügig höhere 
Energie zu erwarten ist, können daraus keine eindeuti­
gen Schlußfolgerungen für die Struktur dieser Verbin­
dungen gezogen werden19’20.

19 R. J.Gillespie, Angew. Chem. 79 (1967) 885.
20 J.Zemann, Z. anorg. allg. Chem. 324 (1963) 241.
21 K.W.Hansen und L.S.Baktell, Inorg. Chem. 4 (1965) 1775.
22 L.S.Baktell und K.W.Hansen, ibid. 4 (1965) 1777.
23 D.Hellwinkel, Ber. dtsch. chem. Ges. 99 (1966) 3628, und dort 

zitierte Literatur.
24 R.F. Hudson, Angew. Chem. 79 (1967) 756.

Aus experimentellen Untersuchungen ging jedoch her­
vor, daß Verbindungen mit quinquiligantem Phosphor 
als Zentralatom tatsächlich die Struktur einer trigonalen 
Bipyramide besitzen21-23.

Die Bindungen in Phosphorpentafluorid (und anderen 
Phosphorverbindungen) können mit folgendem Modell 
beschrieben werden9,24:

1. Drei sp2-hybridisierte Phosphoratomorbitale bilden 
mit drei Liganden normale Elektronenpaarbindungen.

2. Das dritte p-Orbital kann mit je einem p-Orbital von 
zwei weiteren Fluoratomen zu drei MO’s kombinie-

ren, welche alle drei Atome umfassen, ein bindendes, 
ein nichtbindendes und ein antibindendes Orbital. 
Die vier zur Verfügung stehenden Valenzelektronen 
besetzen die untersten beiden MO’s (Abb. 5).

----O—ss
3p —0—<" \x s

X X  ^----------- --- ^-0—G~ 2P«, SPb
X X
HP'

PF3 PFs F«. Fb

Abb. 5. MO-Termschema von Phosphorpentafluorid

Diese Phosphorverbindungen sind aber auch wegen 
ihrer Fähigkeit zur Ligandreorganisation interessant23-26. 
Da Liganden in apikalen bzw. äquatorialen Positionen 
verschiedene Umgebungen besitzen, absorbieren sie im 
nmr-Spektrum auch bei verschieden starkem Feld. Es 
ist daher zweckmäßig, die Ligandreorganisation in 
Fluorphosphoranen mit Hilfe der 19F-Kernresonanz- 
spektroskopie zu untersuchen7’ 27-29.

In Trimethyl-difluorphosphoran, (GH3)3PF2, sind die 
beiden Fluoratome gleichwertig. Das Signal bei 4-4,8 
ppm (relativ zu CFC13) ist durch eine große Phosphor­
Fluor-Kopplung von 542 Hz in zwei Gruppen aufge­
spalten, welche ihrerseits durch die Kopplung mit den 
Protonen der Methylgruppen in Multiplette aufgespalten 
werden (Abb.6a).

Das 19F-nmr-Spektrum von Dimethyl-trifluorphos- 
phoran, (CH3)2PF3, zeigt, daß zwei verschiedene Fluor­
Umgebungen vorhanden sein müssen (Abb. 6b).

Diese Beobachtungen sind im Einklang mit der An­
nahme, daß beide Verbindungen die Struktur einer tri­
gonalen Bipyramide besitzen, wobei die Methylgruppen 
die äquatorialen Positionen besetzen.

Äquatoriale Substituenten besitzen zwei Nachbarn im 
90 “-Winkel, apikale aber deren drei. Damit wäre a priori 
zu erwarten, daß die Methylgruppen die äquatorialen 
Positionen bevorzugen würden, um die Van-der-Waals- 
Abstoßungen möglichst klein zu halten (zwischen Sub­
stituenten im 120“-Winkel sind keine bedeutenden 
Wechselwirkungen zu erwarten). Die Tatsache, daß 
aber auch die Wasserstoffatome in HPF4 und H2PF3 
äquatoriale Positionen besetzen37, weist darauf hin, daß 
die Lage der Liganden in einer trigonalen Bipyramide 
von anderen Faktoren als von ihrer Größe abhängt.

25 M.J. Gallagher und I.D. Jenkins, in Topics in Stereochemistry 
(Ed.: E.L.Eliel und N.L. Allinger), Vol. 3, S. 1, Interscience 
Publishers (Wiley), New York 1968.

26 F.H.Westheimer, Acc. Chem. Res. 1 (1968) 70 und dort zitierte 
Literatur.

27 E. L.Muetterties, W. Mahler und R. Schmutzler, Inorg. Chem. 
2 (1963)613.

28 E. L. MuEtterties , W. Mahler , K. J. Packer und R. Schmutzler 
Inorg. Chem. 3 (1964) 1298.

29 R. Schmutzler, Angew. Chem. 77 (1965) 530.
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a) (CHa)3PF2

<5 — -f- 4,8 ppm
Jpp = 542 cps
JfH ~ 12 cps

C) CH3PF4

d = + 46,5 ppm
Jpp = 567cps
Jfh = 6-7 CPS

100 ppm

Abb. 6. 19F-nmr-Spektren von (CH3)3PF2 (a), (CH3)2PF8 (b) und CH3PF4 (c)*. Über den maßstabgetreu dargestellten Spektren sind zum 
Teil die besser aufgelösten (a,b), bzw. vergrößerten (c) Signale wiedergegeben, ppm-Werte relativ zu CFC13

* Ich danke Herrn Professor Dr.R. Schmutzler, daß er mir freundlicherweise die in Abb.6 wiedergegebenen nmr-Spektren zur Verfügung 
gestellt hat. Vgl. auch R. Schmutzler7.
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Bent30 formulierte als Regel, daß sich atomarer 
s-Charakter in Orbitalen konzentriert, welche gegen 
elektropositive Substituenten gerichtet sind, oder ato- 
marerp-Charakter sich in Orbitalen konzentriert, welche 
gegen elektronegative Substituenten gerichtet sind.

Diese Regel, die allgemein bestätigt gefunden wurde, 
wird von Gillespie in anschaulicher Weise damit er­
klärt, daß die Molekülstruktur im allgemeinen nicht 
durch die Wechselwirkungen zwischen den Liganden, 
sondern durch die Wechselwirkungen zwischen den 
Elektronenpaaren der Valenzschale des Zentralatoms 
bestimmt wird. Daraus folgt unter anderem, daß die 
apikalen Liganden weiter vom Zentralatom entfernt 
sein müssen als die äquatorialen und daß von verschie­
denartigen Liganden «die am wenigsten elektronegati­
ven, d.h. die mit den größten bindenden Orbitalen, die 
äquatorialen Positionen besetzen» werden «und die am 
stärksten elektronegativen Liganden die axialen Posi­
tionen».31

Die Regel ist auch unmittelbar aus einem einfachen 
MO- (oder VB-) Modell verständlich, aus dem hervor­
geht, daß die apikalen Substituenten negative Partialla­
dungen tragen müssen*,  wozu elektronegativere Atome 
besser befähigt sind. Aus dem Modell folgt auch, daß die 
axialen Vier-Elektronen-Drei-Zentren-Bindungen länger 
zu erwarten sind als die normalen äquatorialen Elektro­
nenpaarbindungen29, was auch gefunden wurde.

* Die axialen Bindungen in Phosphoranen sind vergleichbar mit 
den (I-Bindungen von XeF2.

** In anderem Zusammenhang wurde die Möglichkeit einer Beein­
flussung der chemischen Verschiebung von Fluorkernen durch 
voluminöse Nachbargruppen in Betracht gezogen (vgl. J.W. 
Ems'ley, J. Feeney und L. H. Sutcliffe, High Resolution Nuclear 
Magnetic Resonance Spectroscopy, Vol. 2, Kap. 11, Pergamon Press, 
Oxford 1966; D.F.Evans, J. Chem. Soc. 1960, 877).

30 H.A.Bent, Chem. Rev. 61 (1961) 275.
31 R.J. Gillespie4 J. Chem. Soc. 1963, 4672; Angew. Chem. 79 (1967)

885.

Im Spektrum von Dimethyl-trifluorphosphoran (Abb. 
6b) werden beide Fluorsignale durch die Kopplung mit 
dem Phosphor in Dublette aufgespalten, welche durch 
Fluor-Fluor-Kopplungen weiter aufgespalten werden, 
diejenigen der beiden apikalen Fluor zu Dubletten, die­
jenigen des äquatorialen Fluors zu Tripletten. Die Kopp­
lung der apikalen Fluoratome mit den sechs Protonen 
der beiden Methylgruppen gibt eine weitere Aufspaltung 
jeder Linie zu einem Septuplett; die Kopplung der Pro­
tonen mit dem äquatorialen Fluor ist sehr klein.

Obschon die axialen P-F-Bindungen mehr ionischen 
Charakter haben als die äquatorialen, absorbieren die 
apikalen Fluorkerne bei tieferem Feld, vermutlich im 
Zusammenhang damit, daß die axialen Bindungen län­
ger und schwächer sind als die äquatorialen**.

Weitere Information erhält man aus einem Vergleich 
der Phosphor-Fluor-Kopplungen, bei den apikalen 
Fluor 777 Hz, beim äquatorialen 968 Hz. Dies zeigt an, 
daß die apikalen Fluoratome weiter vom Phosphor ent­
fernt sind oder daß die axialen P-F-Bindungen weniger 
s-Charakter besitzen als die äquatorialen27. Diese Aus­

sage wird bestätigt durch IR-Daten: in der Difluorver­
bindung wird eine Frequenz bei 620-640 cm-1 der P—F- 
Streckschwingung zugeordnet. Bei der Trifluorverbin­
dung erscheint neben einer Absorption bei 711—756 cm-1 
eine neue, energiereichere Absorption bei 900-944 cm-1, 
die der kürzeren Bindung des Phosphors mit dem äquato­
rialen Fluor zugeordnet wird27’ 32.

Aus den bis jetzt abgeleiteten Befunden wäre zu er­
warten, daß bei Methyl-tetrafluorphosphoran, CH3PF4, 
im 19F-nmr-Spektrum zwei Signalgruppen bei etwa 
+ 3 bzw. + 88 ppm im Intensitätsverhältnis 1 : 1 auf­
treten würden. Das Spektrum (Abb. 6c) besteht aber nur 
aus einer Signalgruppe bei -|-46,5 ppm, mit einer P-F- 
Kopplung von 967 Hz und weiterer Aufspaltung der 
Linien durch Kopplung mit den drei Protonen der 
Methylgruppe27. Dieses Ergebnis kann damit erklärt 
werden, daß die Fluoratome äquivalent werden infolge 
eines raschen internen Austausches. Da die Kopplungen 
mit dem Phosphor und mit den Protonen erhalten blei­
ben, wird angenommen, daß der Austausch intramole­
kular verläuft.

1960 wurde von Berry33 ein als Pseudorotation*  be­
zeichneter Mechanismus für eine solche Ligandreorgani­
sation bei Phosphorpentafluorid, bei dem die Fluoratome 
ebenfalls spektroskopisch äquivalent sind34, postuliert 
(Abb. 7). Dabei behält einer der äquatorialen Liganden 
(1) seine Lage (Pivot). Die anderen beiden äquatorialen 
Liganden (2, 3) bewegen sich in der Ebene, welche die 
Grundfläche der Bipyramide enthält, auf diesen fixierten 
Liganden zu, während sich die beiden apikalen Liganden 
(4, 5) in einer Ebene senkrecht dazu von ihm wegbewe­
gen. Die apikalen Positionen werden von zwei ehemals 
äquatorialen Liganden besetzt, während sich in zwei der 
äquatorialen Positionen die ehemals apikalen Liganden 
befinden.

Abb. 7. Schematische Darstellung der Pseudorotation nach Berry

Im Falle von Methyl-tetrafluorphosphoran würde die 
Methylgruppe die günstige äquatoriale Lage einneh­
men, während je zwei Fluoratome abwechselnd in

* Dieser Ausdruck wurde bereits früher in einem anderen Zusam­
menhang verwendet. Vgl. J.E.Kilpatrick, K.S.Pitzer und 
R. Spitzer, J. Amer. Chem. Soc. 69 (1947) 2483.

32 Vgl. auch A.J.Downs und R. Schmutzler, Spectrochim. Acta 21 
(1965) 1927; ibid. 23 (1967) 681.

33 R.S. Berry, J. Chem. Physics 32 (1960) 933.
34 H. S. Gutowsky, D.W. McCall und C.P. Slighter, J. Chem.

Physics 21 (1953) 279.
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Abb. 8. Petersen-Graph

äquatorialer und apikaler Lage sein würden. Tatsächlich 
entspricht die chemische Verschiebung ziemlich genau 
dem Mittelwert von 3 und 88 ppm.

In Phosphorpentafluorid kann durch Wiederholung 
dieser Ligandreorganisation, wobei jedesmal ein anderer 
Ligand fixiert bleibt, die beobachtete spektroskopische 
Äquivalenz der Liganden erreicht werden.

Eine Folge von Ligandreorganisationen kann am ein­
fachsten mit Hilfe eines Petersen-85 oder eines Balaban- 
Graphen36 analysiert werden. Im allgemeinsten Fall, in 
dem eine trigonale Bipyramide 5 verschiedene Liganden 
besitzt, ist jedes der zehn möglichen diastereomeren 
Enantiomerenpaare eindeutig definiert durch die beiden 
apikalen Liganden (es gibt zehn verschiedene Möglich­
keiten, um von 5 Liganden je 2 herauszulesen). Diese 
10 Kombinationen bilden die Knotenpunkte oder Ecken 
eines Petersen-Graphen (Abb. 8). Die drei von jeder

35 J.D.Dunitz und V.Pbbloc, Angew. Chem. 80 (1968) 700.
36 K.E.DeBruin, K. Naumann, G.Zon und K.Mislow, J.Amer. 

Chem. Soc., im Druck; ich danke Herrn Professor Dr.A.S.Drei­
ding, daß er mich auf diese Publikation aufmerksam gemacht hat.

Ecke ausgehenden Kanten entsprechen den drei mögli­
chen Pseudorotationen, wobei jedesmal ein anderer der 
drei äquatorialen Liganden als Pivot fixiert bleibt.

Im Balaban-Graphen mit 20 Ecken und 30 Kanten 
(Abb. 9) kann außerdem noch die Chiralität berücksich­
tigt werden. Die Chiralität einer trigonalen Bipyramide 
mit fünf verschiedenen Ecken kann willkürlich nach fol­
gendem Prinzip festgelegt werden 37: nimmt, vom apika­
len Liganden mit kleinerer Ordnungszahl aus gesehen, die 
Ordnungszahl der äquatorialen Liganden im Uhrzeiger­
sinn zu, so wird das Isomere nicht überstrichen (z. B. 12); 
im andern Fall wird es überstrichen (z. B. 12)*.

Es ist schwierig, dynamische Prozesse wie denjenigen 
der Pseudorotation in Termen der MO-Theorie zu behan­
deln. Qualitativ kann man argumentieren, daß die axia­
len Bindungen, die mit dem px-Orbital des Phosphors ge­
bildet werden, in zunehmendem Maße mehr s- und py- 
Charakter annehmen, während den bewegten äquatoria­
len Bindungen gleichzeitig die Beteiligung der s- und py- 
Orbitale entzogen wird, bis sie in der axialen Endposi­
tion nur noch p^-Charakter besitzen. Eine quantitative 
Behandlung dieser Vorgänge dürfte jedoch recht schwie­
rig sein.

Das Problem läßt sich vereinfachen, wenn man das 
Modell von rein ionischen Bindungen annimmt. Es wer­
den also nur die anziehenden Coulomb-Kräfte zwischen 
dem Zentralatom der Ladung + 5z und den fünf Ligan­
den der Ladung —z im Abstand dPF sowie die abstoßen­
den Coulomb-Kräfte zwischen den Liganden berücksich­
tigt20.

0 = -5 -<=1^ -K^-.
äpF dpp

Unter der Annahme, daß z und dPF während der Li­
gandreorganisation konstant bleiben, verändert sich der 
erste Term im Verlauf der Bewegung nicht, während im 
zweiten Term der variable Faktor K durch die gegenseiti­
ge Lage der Liganden bestimmt wird. Es wurde unter­
sucht, wie K sich verändert, wenn sich F2 und F4, sowie 
F3 und Fs in senkrecht zueinander stehenden Ebenen 
bewegen. Je zwei Liganden ändern also ihre Lage syn-

Abb. 10. Synchrone Bewegung der Liganden F2 und F3 bzw. F4 und 
Fs “ zwei senkrecht zueinander stehenden Ebenen

* Vgl. die Beispiele in Abb. 13.
37 P.M. Treichel, R.A. Goodrich und S.B. Pierce, J. Amer. Chem. 

Soe. 89 (1967) 2017.
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chron, wie Spiegelbilder bezüglich der Ebene, welche die 
beiden andern Liganden mit dem Zentralatom aufspan­
nen (Abb. 10). <px und tpy, welche den Neigungswinkel der 
Bindungen des Phosphors mit den bewegten Fluorato­
men zur Bindung mit dem Pivot Fj bezeichnen, wurden 
als unabhängige Variable angenommen. Der mathema­
tische Ausdruck für K wurde für einen Computer pro­
grammiert und unter Variation von^. und^ von 50 bis 
130° in Intervallen von 2° berechnet (Abb.11.)

Abb. 11. Energiediagramm der in Abb. 10 beschriebenen Bewegungen 
(aus J.Zemann, Z. anorg. allg. Chem. 324 [1963] 241)

Als energetisch günstigste Anordnungen (kleinster 
K-Wert) erweisen sich die beiden kongruenten, sym­
metrisch liegenden trigonalen Bipyramiden mit <px = 90 ° 
und^ = 120° (Tj, bzw. (px = 120° und ^ = 90° (T). 
Die Punkte T und T' sind durch ein fast ebenes Tal mit­
einander verbunden, in dem als sehr flacher Sattelpunkt 
die tetragonale Pyramide Q liegt mit <px = <Py = 104°. 
Die Bewegung entlang der strichpunktierten Linie ent­
spricht damit der Pseudorotation und die Energiediffe­
renz zwischen T und Q ihrer Aktivierungsenergie. Die 
letztere läßt sich einfach abschätzen. Die Rechnungen 
ergaben KT— Kq = 0,9 • 10-2. Fürz = 1 und dPF = 1Ä 
erhält man

JE = 0,9 • 10-2 |-332 = etwa 3 kcal/Mol,

wobei 332 der Umrechnungsfaktor in kcal/Mol ist. Diese 
Abschätzung ist sicher zu hoch ausgefallen, da die La­
dung auf den Fluoratomen kleiner als eine Elementarla­
dung, der Abstand dPF dagegen größer als 1 Ä ist, so daß 
eine Aktivierungsenergie in der Größenordnung von 
1 kcal/Mol zu erwarten ist, wodurch die Fluoratome 
spektroskopisch äquivalent sein müßten.

Es sei aber darauf hingewiesen, daß bei dieser Ab­
schätzung ein rein elektrostatisches Modell auf ein Mole­
kül angewendet wurde, dessen Bindungen sicherlich 
nicht rein ionisch sind. Zudem wurden z und dPF in 
vereinfachender Weise als konstant angenommen. Eine 
schwerwiegende Komplikation tritt auf, wenn ver­
schiedenartige Liganden vorhanden sind. Dies kommt 
bereits zum Ausdruck bei H2PF3, dessen Fluoratome 
bei —15 ° spektroskopisch äquivalent sind (Dublett bei 
+ 54,5 ppm relativ zu CFC13), bei — 46 Q aber zwei Signa­
le bei -f- 30,5 und +106,5 ppm im Verhältnis 2 : 1 zeigen, 
entsprechend zwei apikalen und einem äquatorialen 
Fluoratom37. Die 19F-nmr-Spektren von C12PF3 und 
Br2PF3 zeigen eine ähnliche Temperaturabhängigkeit, 
während bei (CH3)2PF3 keine Äquivalenz der Fluorato­
me beobachtet werden konnte7.

Ein anderes, verfeinertes Modell für die Ligandreor­
ganisation in einer trigonalen Bipyramide wurde auf der 
Basis spektroskopischer Daten aufgebaut38. Es handelt 
sich um eine Methode, die bereits früher mit Erfolg an­
gewendet wurde, um die Höhe der Energiebarriere bei 
der Stickstoff-Inversion in Ammoniak zu berechnen. Die 
aus Vibrationsspektren gewonnenen Kraftkonstanten 
dienen als Grundlage, um den Energieverlauf während 
der Ligandreorganisation zu berechnen. Dabei wird 
eine Normalschwingung betrachtet, die im wesentlichen 
einer Beugung der axialen Bindungen mit kleineren 
Beiträgen der Beugung und Streckung der äquatorialen 
Bindungen entspricht und die bei Vergrößerung der 
Amplitude in die Bewegung der Pseudorotation über­
geht. Aus der Potentialfunktion der Schwingung, deren 
Sattelpunkt auch in diesem Modell einer tetragonalen 
Pyramide entspricht, kann die Höhe der Energiebarriere 
berechnet werden. Der erhaltene Wert wird um 25 bis 
40% reduziert, wenn man berücksichtigt, daß mit höhe­
rer Amplitude die Potentialfunktion nicht mehr harmo­
nisch ist; dieser Effekt ist größer bei Molekülen mit 
höheren Energiebarrieren.

Tabelle 1. Berechnete Energiebarrieren für die Pseudorotation

pf5 7,6 kcal/Mol
PC13F2 8,6 kcal/Mol
PC16 13,5 kcal/Mol
SbCl6 9,4 kcal/Mol
PC1F4 10,9 kcal/Mol
ch3pf4 15,0 kcal/Mol
PClaF3 8,5 kcal/Mol

Aus den in Tabelle 1 angeführten korrigierten Werten 
lassen sich die Geschwindigkeitskonstanten für die 
Pseudorotation, sowohl durch Aktivierung über die 
Energiebarriere als auch durch Tunneln, berechnen. Die 
erhaltenen Geschwindigkeitskonstanten liegen zwar 
unter den mit nmr-Messungen erhaltenen Werten, doch

38 R. R. Holmes und Sn. R.M. Deiters, J. Amer. Chem.Soc. 90 (1968)
5021; Inorg. Chem. 7 (1968) 2229.
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Abb. 13. Ligandreorganisationenin 
PF3(CH2)4, die zur spektroskopi­
schen Äquivalenz der Fluoratome 
führen

wird die Ordnung (PF5 > PC1F4 > PC15) richtig wieder­
gegeben, Die Abweichung könnte ihre Ursache darin 
haben, daß eine zu kleine Anharmonizitätskorrektur 
verwendet wurde, oder aber in dem Umstand, daß die 
berechneten Werte eher einem Ligandaustausch in der 
Gasphase entsprechen, während im flüssigen Zustand 
oder in Lösung die Energiebarriere durch intermoleku­
lare Wechselwirkungen oder Komplexbildung herabge­
setzt werden könnte.

Die Energiedifferenz zwischen den beiden Bipyrami­
den in Dialkyl-trifluorphosphoranen (Äquatorial-äqua­
torial- bzw. Äquatorial-apikal-Anordnung der Alkyl­
gruppen) kann verkleinert werden, indem die beiden 
Alkylliganden in einem kleinen Ring zusammengehalten 
werden. Im Falle eines Fünferringes beobachtet man bei 
Zimmertemperatur Äquivalenz der Fluoratome, wäh­
rend unterhalb —70° wieder das typische Dialkyl-tri- 
fluorphosphoran-Spektrum mit zwei Multipletten bei 
tiefem Feld für die apikalen Fluoratome und zwei Tri­
pletten bei hohem Feld für das äquatoriale Fluor auf­
tritt27’29.

Es kann angenommen werden, daß der C-P-C-Bin- 
dungswinkel in PC4-Ringsystemen bei 108 bis 110° 
liegt, also zwischen dem idealisierten 120 “-Äquatorial- 
äquatorial-Winkel und dem 90 °-Äquatorial-axial-Win- 
kel. An einem Modell kann leicht gesehen werden, daß

Abb. 12. Vereinfachter Balaban-Graph zur Analyse der Ligandreor­
ganisation in PFs(CHj), (der jeweilige Pivot ist in eckigen Klammern 
angegeben)

die Winkelspannung im Ring in der Äquatorial-axial- 
Konformation kleiner ist als in der Äquatorial-äquato­
rial-Anordnung. Es scheint also vernünftig, daß diese 
Abnahme der Ringspannung die Aktivierungsenergie 
für den Austausch herabsetzt. Die Aktivierungsenergie 
wurde aus dem Koaleszenzpunkt zu 7 kcal/Mol berech­
net.

Mit Hilfe eines Balaban-Graphen kann abgeleitet 
werden, daß drei Pseudorotationen notwendig sind, um 
ein ursprünglich äquatoriales Fluoratom - bei gleich­
zeitiger äquatorialer Lage der Kohlenstoffatome - in 
apikale Lage zu bringen (Abb. 12), und daß außer der in 
Abb. 13 gezeichneten Sequenz drei weitere Möglichkei­
ten (gestrichelte Linien in Abb. 12) zum gleichen Resultat 
führen. Weil es nicht möglich ist, daß beide Ringkohlen­
stoffe gleichzeitig apikale Positionen einnehmen, konn­
ten in Abb. 12 die Ecken 12 und 12 und die von ihnen 
ausgehenden Kanten weggelassen werden, wodurch der 
Balaban-Graph zu einem Graphen vereinfacht wird, der 
an das Kohlenstoffgerüst von Hexaasteran erinnert.

Bei der Verbindung mit einem sechsgliedrigen Ring, 
bei dem keine Ringspannung vorhanden ist, konnte auch 
beim Erwärmen bis 100° keine Ligandreorganisation 
festgestellt werden.

Elektronenmangel -Verbindungen

Die Strukturformeln von Elektronenmangelverbin­
dungen wie Diboran, dimeres Trimethylaluminium oder 
polymeres Dimethylberyllium, in denen die Boratome 
über Wasserstoffbrücken und die Aluminium- und 
Berylliumatome über Methylbrücken verbunden sind, 
stehen im Widerspruch mit der Auffassung von Bin­
dungsstrichen als Elektronpaarbindungen, denn es sind 
weniger Elektronen als Bindungen vorhanden8,9-39-42.

Abb. 14. Struktur von Diboran

39 H.C.Longuet-Higgins und R.P.Bell, J. Chem. Soc. 1943, 250.
40 W.C. Price, J. Chem. Physics 16 (1948) 894.
41 K.Hedberg und V. Schomaker, J. Amer. Chem. Soc. 73 (1951) 

1482.
42 P.H.Lewis und R.E.Rundle, J. Chem. Physics 21 (1953) 986.
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Abb. 15. Struktur von dimerem Trimethylaluminium

Abb. 16. Struktur von polymerem Dimethylberyllium

Alle diese Elektronenmangelverbindungen haben fol­
gende Eigenschaften gemeinsam8:

1. Sie besitzen ein Atom mit mehr energiearmen Orbi­
talen als Valenzelektronen (Bor und Aluminium besit­
zen vier Valenzorbitale und drei Valenzelektronen, 
Beryllium hat vier Valenzorbitale und nur zwei 
Valenzelektronen). Solche Verhältnisse sind typisch 
für Metallatome.

2. Derartige Atome sind mit Atomen oder Gruppen ver­
bunden, die keine freien Elektronenpaare besitzen 
(Wasserstoffatom, Methylgruppe).

Es scheint, daß unter diesen Umständen Delokalisation 
der Bindungen eintritt, um von allen energiearmen 
Valenzorbitalen Gebrauch zu machen. Je größer die 
Delokalisation von Bindungselektronen ist, desto stabi­
ler ist die Bindung, vorausgesetzt natürlich, daß geeigne­
te, energiearme Orbitale zur Verfügung stehen.

In Termen der MO-Theorie erhält man bei der Be­
schreibung der Moleküle das vertraute Bild wie bei 
früheren Berechnungen9, z.B. gilt für Diboran:

Zwei sp 3-hybridisierte Bor-Atomorbitale kombinie­
ren mit dem energetisch tiefer gelegenen Wasserstoff- 1s- 
Orbital, wodurch ein bindendes, ein nichtbindendes und 
ein antibindendes Orbital entstehen. Die beiden zur Ver­
fügung stehenden Elektronen besetzen das tiefstliegende 
Molekülorbital.

-e-e<--—e— \ 
X X

Bo, Bb H

Abb. 17. MO-Termschema einer Brückenbindung in Diboran

Schlußbemerkung

In der MO-Theorie werden durch Kombinationen 
verschiedener Atomorbitale von mehreren Atomen neue 
Wellenfunktionen berechnet. Die entsprechenden Mole­
külorbitale sind nicht notwendigerweise zwischen zwei 
Atomkernen lokalisiert, sondern umfassen das ganze 
Molekül; die Bindungen sind delokalisiert. Diese Auf­
fassung ist allgemein geläufig für %-Bindungen, ist aber 
nicht auf solche beschränkt. Vielmehr kann sie, auf a- 
Bindungen angewendet, viele Phänomene erklären, die 
aus der herkömmlichen Auffassung der o-Bindungen als 
lokalisierte Elektronenpaarbindungen nicht verständ­
lich sind. Das «nichtklassische» dieser Betrachtungs­
weise ist, daß man damit stabile Bindungen postuliert, 
bei denen zwei Atome nicht unbedingt durch zwei, son­
dern durch ein oder anderthalb Elektronen zusammen­
gehalten werden.

Es soll aber betont werden, daß alle diese Betrach­
tungen auf Modellen beruhen, bei denen sehr viele ver­
einfachende Annahmen gemacht wurden.

Für die Beschreibung von Diboran beispielsweise 
wurden die MO’s auf drei Atome lokalisiert, während in 
eine ausführliche MO-Beschreibung auch die Valenz­
orbitale der übrigen Atome einbezogen werden müßten. 
In anderen Verbindungen könnten für genaue Berech­
nungen kleine Anteile von d-Orbitalen berücksichtigt 
werden. In allen Fällen wurde auf eine gruppentheore­
tische Analyse der Symmetrie der Orbitale verzichtet.

Es scheint jedoch, daß die beschriebenen Modelle, 
angewendet auf die besprochenen Verbindungen, eine 
größere Anzahl beobachteter Phänomene erklären kön­
nen als das Modell von Elektronenpaarbindungen.




