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Zur Erforschung von Bindungsproblemen gerich-
teter Valenzen (d. h. vor allem kovalenter Bindungen
bzw. Bindungsanteile) dienen in der anorganischen
Chemie hauptsachlich die Untersuchungen und Berech-
nungen von Bindungsabstinden (kovalenten Radien)
und von Kraftkonstanten [1, 21]. Zwischen der Kraft-
konstante einer Bindung und der Bindungsordnung be-
steht ndherungsweise Proportionalitdt, so daB mit ihrer
Hilfe recht genaue Angaben iiber Bindungsstdrken
moglich sind [2]. In der GroBe der Kraftkonstanten
sind einfache, halbquantitative Modellvorstellungen
enthalten [3]. Man nimmt Federkrifte zwischen den
Atomen einer Molekel an, die in erster Niherung
harmonisch sein sollen. Bei jeder Entfernung eines
Atoms aus der Gleichgewichtslage durch die Schwin-
gungen treten riicktreibende Krifte auf, fiir die das
Hookesche Gesetz gilt. Dabei gibt die Proportionali-

- . d
tatskonstante k, gemessen in mAyn

an, wie groB der

Kraftaufwand zur Auslenkung um 1 A ist. Dieser
Proportionalitdtsfaktor ist die Valenzkraftkonstante.
Das genannte mechanische Modell wird als ,allgemei-
nes Valenzkraftmodell® bezeichnet (vgl. z. B. [43]).
Die Berechnung der Kraftkonstanten aus vollstandi-
gen und zugeordneten Molekiilschwingungsspektren
(v. a. Infrarot- und Ramanspektren) gelingt nur in
wenigen Fillen von einfacher gebauten Molekiilen.
Im allgemeinen werden Naherungsverfahren verwen-
det, vor allem die Methode des ,modifizierten Valenz-
kraftfeldes”, wozu man auch ein neues, verbessertes
und allgemeiner anwendbares Verfahren [43] zdhlen
kann, und diejenige des Urey-Bradley-Feldes [44]. Ein
weiteres, seltener gebrauchtes Verfahren stammt von
Heath und Linnett [45] (Orbital-Valenzkraftfeld). Bei
einander dhnlichen Verbindungen gentigt zu verglei-
chenden Bindungsbetrachtungen in manchen Fallen
auch eine Gegeniiberstellung der direkt aus den Spek-
tren zu entnehmenden Wellenzahlen bzw. Frequenzen
der Schwingungen. In Deutschland sind zahlreiche
Untersuchungen iiber den Zusammenhang von Kraft-
konstante und Bindungsordnung von Goubeau durch-
gefiihrt worden (Zusammenfassungen: [1, 2]). Einige
Ergebnisse und Probleme sollen hier naher betrachtet
werden.

1. Verdnderung der Bindungsordnung durch Verinde-
rung der Elekironenzustdnde der bindenden Atome

Bei Betrachtungen iiber Veranderungen der Bin-
dungsstirke muB die GroBe der Einfachbindung ge-
nau definiert sein. Dies ist modglich entweder auf
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Grund der kovalenten Radien oder mit Hilfe der
Kraftkonstanten. Letztere lassen sich fiir Einfachbin-
dungen durch eine empirische Regel von Siebert [4]
naherungsweise berechnen. Man erhalt bei Hydriden
und Methylverbindungen gute Ubereinstimmung mit
den experimentellen Werten. Bei stark polaren Ver-
bindungen ist die Kraftkonstante gegeniiber den nach
[4] berechneten Werten erniedrigt. Zwischen der
Kraftkonstante und dem Bindungsradius muB natiir-
lich eine Beziehung bestehen, die von Badger empi-
risch gefunden wurde [5, 6]. Jedoch sind die Aussagen
auf Grund der Kraftkonstanten haufig genauer, da
sich die Bindungsabstdnde bei Veranderung der Bin-
dungsordnung prozentual viel weniger dandern [1].
Bei Verbindungen, die an beiden bindenden Ato-
men (und z. T. auch bei solchen, die an einem der
Atome) freie Elektronenpaare besitzen, ist die Kraft-
konstante kleiner, als man nach der Formel von Sie-
bert annehmen wiirde. Dies 1dBt sich durch das Ab-
sinken des Wertes fiir das Uberlappungsintegral
Sap = ] wa wg dr erkldren [7]. Es ist leicht einzusehen,

daB bei jeder Anderung des Zustandes der Valenz-
elektronen eines an der Bindung AB beteiligten
Atomes sich dessen w-Funktion und damit auch deren
Energieminimum é&ndert. Von Goubeau wurde daher
eine verbesserte empirische Formel angegeben (2],
die den EinfluB der freien Elektronenpaare beriick-
sichtigt. Die Abnahme der Kraftkonstanten bei zuneh-
mender Anzahl freier Elektronenpaare (wobei es
hédufig zur Verdnderung des Hybridisierungszustan-
des bzw. Hybridisierungsanteils kommt) 1Bt sich an
zahlreichen Beispielen nachweisen. Einige sind in der
Tabelle angefiihrt (k in mdyn/A):

kec') kce [10, 1] knn [2,7] koo (2] kno 121
CH, 45 CH, 157 NH™ 54 HO, 40 H/NOH' 4,9
GH;” 40 GH™ 131  NH* 47 HO, 37 H,NOH 40
(bzw.126) NH, 38 *9
NH;~ 3.4

_:= B‘Verle be{iedmiel nuc!:d[ﬂ] Eﬁd E] vom Verf. . )
ka_geg;n“ ;3:‘[ F?Z]O' es KO, Doppelbindungsanteil vor, wie sich aus
Anders liegen die Verhéltnisse beim Methanol und
seinem Alkoholatanion. Hier nimmt die Wellenzahl
und damit auch k zu: »op bei CH,OH = 1035 cm},
bei CH,O™ = 1074 cm™. Erkldren 138t sich dies durch
anionische Hyperkonjugation im Alkoholat [13]. Die
Bindungsabstande zeigen das analoge Verhalten: deg
in CHyOH = 1,427 A [14], in CH;OK = 1,40 A [15].
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Beim Ubergang vom Nitromethan zu dessen Natrium-
salz tritt eine Erhéhung der Valenzfrequenz vcy um
rund 100 cm™ ein. Eine Erkldrung kann zumindest
teilweise darin gesehen werden, daB am Kohlenstoff
zwar ein freies Elektronenpaar auftritt, aber die sp'-
Hybridisierung vollstdndig erhalten bleibt [16]. In der
zweiten Achterperiode erniedrigen freie Elektronen-
paare die Kraftkonstante ebenfalls, wie ein Ver-
gleich von kpr in PF, (reine pp-Bindung) mit 4,6 und
in POF, (sp’-Hybrid) mit 6,2 zeigen. Die nach der
Formel Goubeaus berechneten Werte liegen wesent-
lich tiefer. Daraus folgt, daB die PF-Bindung keine
Einfachbindung sein kann, sondern infolge Beteiligung
von d-Bahnen erhohte Bindungsordnung besitzt (2].
Ahnliches erhdlt man z. B. fiir die Oxosauren des
Chlors, wo bei wasserfreier Perchlorsaure kgjo fiir die
CIOH-Bindung bei 4,04, fiir die iibrigen ClO-Bindun-
gen bei 7,86 mdyn/A liegt. Die erstere ist eine Ein-
fachbindung, wahrend die anderen nahezu Doppel-
bindungscharakter aufweisen [2].

Die Kraftkonstanten von XH-Bindungen zeigen hau-
fig bei Wechsel des Aggregatzustandes einer Ver-
bindung erhebliche Verdnderungen, z. B. nimmt kon
vom gasférmigen dber fliissiges zum festen Wasser
von 7,5 iiber 6,5 auf 56 mdyn/A ab. Diese starken
Unterschiede weisen auf das Vorliegen von Wasser-
stoffbriicken hin. Die Erniedrigung zeigt sich natiirlich
auch in den Frequenzen; bei Wasser ist A\¥=350 cm™.
Je groBer der Wert Ay ist, um so stiarker sind die
Assoziationen. Bei wasserfreier Perchlorsdure liegt
z. B. der Unterschied beim Ubergang gasférmig/fliissig
bei A» = 170 cm™ [17]. Wasserstoffbriicken kénnen
auch auf andere Bindungen innerhalb der Molekeln
EinfluB nehmen. So steigt bei Anderung des Aggre-
gatzustandes von Hydrazin von gasformig nach fest
kxy an. Dies ist bedingt durch starkere Bindungs-
beanspruchung durch die Wasserstoffbriicken wund
somit geringeren EinfluB der freien Elektronenpaare
[7). Die Verdnderung der Frequenzen durch Ausbil-
dung von H-Briicken wird auch in der Molekularbio-
logie verwendet, um AufschluB iiber ihre Art und
Starke in Proteinen zu erhalten [18].

2. Mehrfachbindungen in der anorganischen Chemie

Historisch gesehen, ist das Problem der Mehifach-
bindungen von der Kohlenstoffchemie ausgegangen.
Jedoch sind auch in der anorganischen Chemie hdhere
Bindungsordnungen sehr verbreitet. Neben Einfach-,
Doppel- und Dreifachbindungen kommen Zwischen-
zustdnde vor, die in erster Naherung durch mesomere
Grenzstrukturen beschrieben werden (vgl. [19]). Nach
Untersuchungen von Goubeau [2] bestehen fiir das
Auftreten von Mehrfachbindungen 3 Voraussetzun-
gen:

a) Bei den beiden gebundenen Atomen muB Elek-
tronenmangel vorliegen. In der ersten Achterperiode
miissen somit beide Atome zusammen weniger als 14
Elektronen besitzen. In der zweiten Acdhterperiode
sind zusatzlich d-Bahnen verfiigbar, daher tritt hier
Elektronenmangel auch bei mehr als 14 Elektronen
auf. Die vorkommenden Elektronendodezetts (z. B.
SF,) deuten auf eine Sattigung bei 12 Elektronen je
Atom.

b) Die Summe der Paulingschen Elektronegativitaten
der beiden Bindungspartner mufl mindestens 5 sein.
Die Stabilitat der Mehrfachbindung nimmt mit stei-
gender Elektronegativitatssumme zu. Bindungen, die
nahe der Untergrenze liegen, zeigen groBe Polymeri-
sationstendenz, Bindungen mit hoherer Elektro-
negativitatssumme nicht (z. B. zeigt die Bindung SiO
mit einer Summe der Elektronegativititen von 5,3 er-
hebliche Neigung zur Polymerisation, dagegen SO mit
6,0 nicht).
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c) Die Bindung muB moglichst geringe Polaritdt be-
sitzen.

Diese drei Faktoren sind in der angegebenen Rei-
henfolge fiir die Ausbildung der Mehrfachbindungen
verantwortlich. Von besonderem Interesse ist in die-
sem Zusammenhang das Bor, das viele Elektronen-
mangelverbindungen bildet, abe: infolge seiner ge-
ringen Elektronegativitat haufig zu erheblicher Polari-
lat der Bindungen AnlaB gibt. Daher ist der maximale
bisher gefundene Bindungsgrad 1,8 [2].

Ein interessantes Beispiel fiir die geringere Stabili-
tat von Mehrfachbindungen bei einer Elektronegativi-
tdtssumme nahe der Untergrenze sind auch die Bin-
dungsverhaltnisse in den Systemen H,SO,/HCIO, und
H,PO,/H,S50, [20]. Die Spektren des zweiten Ge-
misches deuten auf Umsetzung zum [H,PO,]" HSO",
hin. Im ersten System ist eine analoge Wechselwir-
kung nicht festzustellen. Offenbar ist die SO-Bindung
so stabil, daB im Gegensatz zur PO-Bindung eine
Protonanlagerung nicht erfolgt. In der zweiten Achter-
periode sind durch die zusatzlichen d-Bahnen stirkere
Bindungen moglich, wie sie sich schon aus den ver-
kiirzten Abstinden erschlieBen lassen. So wurde
Mehrfachbindungscharakter fiir SiCl, von Pauling [21]
und fiir Cly von Mulliken [22] angenommen. Aus den
Kraftkonstanten ergeben sich fiir die Chloride von B
bis S jeweils Mehrfachbindungsanteile [2]. Beim Chlor
selbst liegt die Bindungsordnung bei etwa 2,3. Damit
erklart sich zwanglos die bei Chlor gegeniiber Fluor
viel hohere Dissoziationsenergie [2]. Fiir PCI-Bin-
dungen erhdlt man jeweils hohere Werte der Bin-
dungsordnung als fiir SiCl-Bindungen analoger Ver-
bindungen [23]. Die Regeln von Goubeau erkldren
auch, daB bei héheren Perioden nur noch in wenigen
Féllen Mehrfachbindungen auftreten (z. B. bei Bry, J,).

Das Auftreten von Mehrfachbindungen bei Carbo-
nylen stimmt mit den Regeln nicht iiberein [2]. Fir
Nidkelcarbonyl erhdlt man z. B. kco = 17,55 und
kxic = 2,09, fiir Molybddnhexacarbonyl koo = 18,12
und kyoc = 1,81, Diese Werte [24] weisen auf Doppel-
bindungsanteile hin. Fiir an Eisen chemisorbiertes
CO erhdlt man sogar krec = 4,1 und koc = 13,9, was
fir eine von dem im Metallgitter festgelegten Eisen
ausgehende Doppelbindung spricht [25]. Nun sind die
Elektronegativitaten der Ubergangsmetalle nur schwer
einigermafien genau zu ermitteln. Man konnte sogar
daran denken, auf Grund der Kraftkonstanten und der
Regeln von Goubeau eine Mindestabschdtzung fir
Elektronegativititswerte von Ubergangsmetallen in
bestimmten Koordinationsverbindungen vorzuneh-
men. Dies ist erlaubt, da die Elektronegativitit auch
in ihrer urspriinglichen Definition einen halbempiri-
schen Ansatz darstellt [19]. Allerdings diirfen gerade
deshalb Zahlenwerte der Elektronegativititen und da-
bher ebenso der genannte Grenzwert der Elektro-

-negativitatssummen von 5 nicht iiberschitzt werden.

Als Beispiel sei der Nachweis einer CSi-Doppel-
bindung erwdhnt [26], obwohl hier die Elektro-
negativitdtssumme nur 4,3 betrdgt. Man miiite bei der
Abschdtzung also sehr vorsichtig verfahren und iiber
umfangreiches Zahlenmaterial verfiigen.

Ein interessantes Beispiel fiir Verhdltnisse bei
Mehrfachbindungen bietet das bereits bei -50° C-
polymerisierende Dimethyl-borisocyanat [2, 27]. Die
BN-Bindung besitzt hier wesentlichen Doppelbin-
dungsanteil, oder anders ausgedriickt: die mesomere
Grenzstruktur mit 3 kumulierten Doppelbindungen ist
bevorzugt, Dadurch erkldrt sich sofort die Polymeri-
sationsneigung.

Freie Elektronenpaare fithren auch bei Mehrfach-
bindungen zu Erniedrigung der Kraftkonstanten (in

mdyn/A):
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kyo 12] kyo (2] ke (28] ke 13, 29]
CH,NO, 87  NO* 239 [H,NCNH,J®* 87 HCN 181
NO,~ 8,0 NO 156 [NCNJ*- 7.3 CN- 16,5

Interessant ist die Lage von »cy in Cyaniden der Uber-
gangsmetalle. Als Beispiel sei Hg(CN), angefiihrt, wo
die CN-Valenzfrequenz wegen erheblicher Bindungs-
beanspruchung des .freien* Elektronenpaares durch
das Quedksilber ziemlich hoch liegt [30]. Durch ein
Acceptormolekiil konnen freie Elektronenpaare eben-
falls beansprucht werden, wie das Verhalten der »yx-
Werte beim Ubergang vom Methylazid zu dessen
Antimonpentachlorid-Addukt zeigt [31].

3. Einige Bindungsprobleme bei Koordinations-
verbindungen

Bei Koordinationsverbindungen sind Schwingungs-
spektren fiir Strukturuntersuchungen von besonderer
Bedeutung, da sich aus ihnen Aussagen iiber rdum-
liche Struktur- und Symmetrieverhéltnisse gewinnen
lassen, was zur Aufklirung von sterischen Isomerien,
Salzisomerien usw. wichtig ist [32]. Auch bei relativ
cinfachen Verbindungen sind sie hdufig erforderlich
zur Entscheidung dariiber, welche der Koordinations-
moglichkeiten vorliegen. Es seien hier nur neuere
Untersuchungen am fiinfbindigen Phosphor erwdhn!
[33, 34]. Fiir Pentaphenylphosphor wurde die Struktur
einer trigonalen Bipyramide nachgewiesen [34].

Hier soll an Hand einiger Beispiele auf die Ver-
dnderung charakteristischer Schwingungen in den
Liganden der Komplexe und auf die Bindungsverhdlt-
nisse zwischen Zentralatom und Ligand eingegangen
werden. Die Koordination fiihrt durch das Entstehen
neuer Bindungen zu Verdnderung der Bindungs-
verhdltnisse innerhalb der Liganden. So liegt kcx in
Cyanokomplexen wegen der Beanspruchung eines
freien Elektronenpaars i. a. héher als im freien Cy-
anidion [29]. Die Kraftkonstante der Metall-Cyanid-
Bindung erreicht besonders in den quadratischen und
oktaedrischen Komplexen der Ubergangsmetalle er-
hebliche Werte. Bei gegebener Struktur sinkt kcy mit
abnehmender Oxydationszahl des Zentralatoms ab;
parallel dazu steigt ky.c an, wobei die Metall-Kohlen-
stoff-Bindang sogar partiellen Doppelbindungscharak-
ter annimmt [32]:

K[Au(CN)] kexn=174  kyec =30
Ko[Pt(CN),]  kex =168  Kkiec = 3.5 [35].

Bei der gleichen Ozydationszahl nimmt ky.c mit zu-
nehmender GréBe des Zentralatoms zu:

Ks[Co(CN)g]  knec = 2,06
K;[Rh(CN),] 2,37
K, [Ir(CN),] 2,70 [36].

Bei Thiocyanatkomplexen ist Salzisomerie zwischen
Thiocyanat- und Isothiocyanat-Form mdoglich. Bei der
ersteren ist gegeniiber dem freien Rhodanid-lon Er-
héhung von key und Verringerung von ksc zu erwar-
ten, beim Isothiocyanatkomplex dagegen das Um-
gekehrte [32]. Experimentell gefunden wurde [37]:

SCN- koy = 15,35 keg = 4,96
[PL{SCN),]~ 16,80 420
[Cr(NCS)q)* 15,35 6,24.

In den Amminkomplexen wird die Valenzfrequenz
vyu des Liganden durch die Koordination erniedrigt.
Die Abnahme ist um so gréBer, je groBer die Elektro-
negativitdtsdifferenz zwischen Metallatom und Stick-
stoff ist [32]. Die Stabilitit der Amminkomplexe
nimmt mit dem Absinken von w»yeny ab [38]. Fiir die
Komplexe [Me(NgH,);] Cl, ergaben sich dhnliche Be-
funde [39]. In diesen Komplexen liegt »xy hoéher als
im freien Hydrazin, was durch koordinative Bean-
spruchung freier Elektronenpaare bedingt ist.
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Freie Elektronenpaare erniedrigen auch bei
Komplexverbindungen die Valenzfrequenzen bzw.
Kraftkonstanten. So nimmt beim Ubergang vom
H,[Fe(CN),s] und vom Hy|Fe(CN),] jeweils zum freien
Ion »cx in beiden Féllen um etwa 60 cm™ ab [40]. Beim
Ubergang vom Hexacyanoferrat(lI) zum Hexacyano-
ferrat(Ill) wird ein d-Elektron abgegeben, wodurch
der z-Bindungsanteil der FeC-Bindung und damit
krec abnimmt, wohingegen kcx ansteigt [41].

Halogenkomplexe von Ubergangsmetallen weisen
hdufig betrdchtliche kovalente Bindungsanteile auf.
So liegt z. B. die Valenzfrequenz fiir [PtCl,]*" bei
341 em™, im NaCl mit gleichartiger oktaedrischer Ko-
ordination dagegen bei 164 cm™ [32]. Fiir das [PtClL]*
laBt sich der erhebliche kovalente Charakter der
Bindung aus der Kraftkonstante kpici = 1,9 mdyn/A
erkennen [42].

Diese Beispiele moégen geniigen, um die Wichtigkeit
der Schwingungsspektren fiir die Untersuchung von
Bindungsverhéltnissen, insbesondere zwischen Zen-
tralatom und Liganden, in Koordinationsverbindungen
darzulegen.
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