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Die Erkl‰rung von Molek¸lgeomet-
rien mithilfe von chemischen Modell-
vorstellungen gehˆrt zu den fundamen-
talen Konzepten der Chemie. Fast jedes
Lehrbuch der Chemie widmet ein ein-
f¸hrendes Kapitel der Frage, wie die
geometrische Anordnung der Atome in
einem Molek¸l anhand von postulierten
Regeln und Gesetzm‰˚igkeiten in ei-
nem mˆglichst einfachen und umfassen-
den Ordnungsschema dargestellt wer-
den kann. Die Suche nach einer Erkl‰-
rung f¸r die Gestalt von Molek¸len hat
eine lange Geschichte, die sich in einer
gro˚en Zahl von Ad-hoc-Modellen und
quantentheoretisch begr¸ndeten Re-
geln und Modellvorstellungen manifes-
tiert hat. Das Dilemma, das allen Che-
mie-Studierenden insbesondere der er-
sten Semester bestens bekannt ist, be-
steht darin, dass je nach Vorliebe der
Hochschullehrer mehrere Modelle ne-
beneinander zur Erkl‰rung von Mole-
k¸lgeometrien und Bindungseigen-
schaften diskutiert werden, wobei der
Zusammenhang und oft auch die Wider-
spr¸chlichkeit nicht deutlich gemacht
werden. Bisweilen werden dann MO-
und VB- Modelle, Grenzorbitale und
HSAB-Konzept, Oktettregel und Hyb-

ridisierung, VSEPR-Modell und H¸-
ckel-Regel plakativ und ohne tieferes
Verst‰ndnis vorgestellt, was schnell zu
einem Zustand resignierter Verwirrung
f¸hrt. Erschwerend kommt hinzu, dass
Chemiker einen starken Hang dazu
haben, Modelle eher nach ihrer Ein-
fachheit und Vorstellbarkeit zu beur-
teilen und weniger nach ihrer ‹berein-
stimmung mit physikalischen Gesetzen
und quantentheoretischen Erkenntnis-
sen. Obwohl die MO-Modelle f¸r die
Erkl‰rung von Aromatizit‰t und bei der
Interpretation und Vorhersage pericyc-
lischer Reaktionen eine gro˚e Bedeu-
tung gewonnen haben, kann man nicht
davon sprechen, dass die Wellenfunk-
tion trotz ihrer elementaren Bedeutung
f¸r chemische Ph‰nomene eine beson-
dere Zuneigung der Chemiker erf‰hrt.
Die mathematische Grˆ˚e Y ist viel zu
abstrakt und entzieht sich zu sehr der
menschlichen Vorstellungskraft, als dass
sie in das Zentrum der nach sinnlich
greifbaren Bildern strebenden Welt der
orthodoxen Chemie r¸cken kˆnnte.

Dieser Prolog soll dazu dienen, die
Intention des vorliegenden Buches von
Ron Gillespie und Paul Popelier zu
charakterisieren. Die Autoren versu-
chen, die Geometrie von Molek¸len
mithilfe von drei sich erg‰nzenden Mo-
dellen bzw. Theorien konsistent zu er-
kl‰ren. Dabei beschr‰nken sie sich auf
Molek¸le der Hauptgruppenelemente,
weil (Seite 257) πthe study of the shape
of transition metal molecules in terms of
the electron density distribution is still
the subject of research and it has not
reached a sufficient stage of develop-
ment to enable us to discuss it in this
book™. Die drei Modelle sind zum einen
das VSEPR(Valence Shell Electron Pair
Repulsion)-Modell, das in seiner ur-
spr¸nglichen Form bereits 1957 von
Gillespie zusammen mit Nyholm vorge-
stellt wurde. Das heuristische VSEPR-
Modell hat sich als ein wichtiges Stan-
dardmodell f¸r die Erkl‰rung der Struk-
tur von anorganischen Molek¸lverbin-
dungen etabliert. Im vorliegenden Buch
erh‰lt es eine quantentheoretische
Rechtfertigung und Interpretation, die
auf der AIM(Atoms-In-Molecules)-
Theorie von Richard Bader aufbaut,
die den zweiten Pfeiler der Modellvor-
stellungen des Buches bildet. Die Auto-
ren teilen mit Bader die Ablehnung der
Wellenfunktion als Grundlage f¸r die

Erkl‰rung von Molek¸lgeometrien, weil
diese keine physikalische πObservable™
darstellt und nicht durch ein Experi-
ment bestimmt werden kann. Sie halten
es lieber mit der Elektronendichte als
elementaren Grundlage f¸r ihre Modell-
betrachtungen, weil deren Analyse auf
einer realen physikalisch beobachtbaren
πObservablen™ des Molek¸ls beruht.
Hier muss man den Autoren in aller
Deutlichkeit sagen, dass seit der Arbeit
von Heitler und London aus dem Jahr
1927 erwiesen ist, dass die fundamentale
Grundlage der chemischen Bindung in
der Resonanz der Wellenfunktion liegt
und eben nicht mit der Elektronendich-
te erkl‰rt werden kann. Letztere ist das
Ergebnis aber nicht die Triebkraft der
chemischen Bindung. Dass man diese
Erkenntnis ignorieren kann und trotz-
dem ein in weiten Bereichen g¸ltiges
Ordnungsschema auf der Basis von
Elektronendichte dabei herauskommt,
ist einerseits erfreulich f¸r die Modell-
welt einfacher Analogieschl¸sse. Ande-
rerseits tr‰gt es zur irref¸hrenden Vor-
stellung bei, dass die chemische Bindung
in ihrem Ursprung das Ergebnis der
Ver‰nderung von Elektronendichtever-
teilung ist. Der dritte Pfeiler der Mo-
dellvorstellungen ist das LCP(Ligand
Closed-Packing)-Modell, das j¸ngeren
Datums ist und erst in den Jahren 1997
und 1998 von Gillespie und Robinson
vorgestellt wurde.

Das Buch ist in 9 Kapitel unterteilt.
Das erste Kapitel, πThe Chemical Bond:
Classical Concepts and Theories™, gibt
einen kurzen ‹berblick ¸ber die histo-
rische Entwicklung der Modellvorstel-
lungen der chemischen Bindung. Die
Darstellung beginnt mit der Entwick-
lung des Periodensystems und der Ein-
f¸hrung des Bindungsstriches als Sym-
bol f¸r eine Bindung und endet mit
einer kritischen Diskussion der Grenzen
des Lewis-Modells und der Oktettregel.
Es f‰llt auf, dass Bindungsmodelle, die
sich auf die Wellenfunktion beziehen,
¸berhaupt nicht erw‰hnt werden. Die
auf den Arbeiten von H¸ckel beruhen-
de (4nþ2)p-Elektronen-Regel wird nir-
gendwo genannt, obwohl die Geometrie
und die Stabilit‰t aromatischer Verbin-
dung ohne den Hinweis auf die spezielle
Rolle der p-Orbitale nicht zu verstehen
sind. Zwar mag man Gillespie als Anor-
ganiker zugestehen, dass er einen fach-
spezifischen Blickwinkel hat, doch wer-
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den an anderer Stelle des Buches die
Geometrien organischer Verbindungen
detailliert diskutiert. Dies geschieht
dann aber auch unter sorgsamer Ver-
meidung von Bindungs-
vorstellungen, die auf
Orbitalen aufbauen.

Im zweiten Kapitel,
πBond Properties™, wer-
den elementare Begriffe
und Grˆ˚en, die h‰ufig
im Zusammenhang mit
der chemischen Bin-
dung genannt werden,
kritisch erl‰utert. Dazu
gehˆren z.B. Bindungs-
l‰nge, Bindungsord-
nung, Bindungsdissozia-
tionsenergie, Kraftkon-
stante, Dipolmoment
usw. Hier ist die Diskus-
sion ¸ber den Zusam-
menhang von Dipolmo-
ment und Ladungsverteilung hervorzu-
heben. Die Autoren stellen sehr schˆn
dar, dass das Dipolmoment als Vektor
keine R¸ckschl¸sse auf die atomare
Ladungsverteilung zul‰sst, obwohl dies
h‰ufig postuliert wird. Die elektronische
Ladung eines Atoms in einem Molek¸l
ist nichtsph‰risch im Raum verteilt, und
es ist deswegen auch nicht zul‰ssig, aus
atomaren Partialladungen auf den ioni-
schen Charakter einer Bindung zu
schlie˚en. Neben diesem gelungenen
und lesenwerten Abschnitt findet man
aber auch Ausf¸hrungen ¸ber die Bin-
dungsverh‰ltnisse in BF3 und SiF4 (Sei-
te 39), die eine widerspr¸chliche und
selektive Argumentation erkennen las-
sen. Die Autoren behaupten, dass die
Beschreibung der kurzen Bindungen in
den Molek¸len durch Resonanzstruktu-
ren, in denen B-F- und Si-F-Doppelbin-
dungen aufgrund von p-R¸ckbindung
formuliert werden, inkonsistent sei, weil
letztere zu einer formal positiven La-
dung am Fluor f¸hrt, was mit der
berechneten stark negativen Partialla-
dung nicht ¸bereinstimmt. Jedes ein-
schl‰gige Lehrbuch und auch das hier
besprochene Werk weisen explizit dar-
auf hin, dass die Ladungen in Lewis-
Strukturen rein formal sind: πFormal
charges may even be of opposite sign to
the real charge™ (Seite 17). Die Autoren
ignorieren auf Seite 39 ihre eigenen
Ausf¸hrungen auf Seite 17! Im zweiten
Abschnitt werden Resonanzstrukturen

wie die des Benzols vorgestellt, ohne
dass auf die Frage eingegangen wird,
wieso das ebenfalls mit zwei ‰quivalen-
ten Lewis-Strukturen darstellbare Cy-

clobutadien eine recht-
eckige Geometrie mit
zwei kurzen und zwei
langen Bindungen auf-
weist.

Das dritte Kapitel,
πSome Basic Concepts
of Quantum Mecha-
nics™, ist elementaren
Konzepten und Grˆ˚en
der Quantentheorie
und den wichtigsten
Grundlagen von quan-
tenchemischen Metho-
den wie MO- und VB-
Theorie gewidmet. Da-
bei geht es den Autoren
weniger um die mathe-
matischen Details als

um die Vorstellung der wichtigsten
Prinzipien und um ein Verst‰ndnis der
physikalischen Grˆ˚en. Besonders ge-
lungen ist die Diskussion der Bedeutung
des Pauli-Prinzips, dessen Auswirkun-
gen f¸r die Elektronenstruktur von
Molek¸len bei chemischen Modellen
h‰ufig vernachl‰ssigt werden. Bis zum
abschlie˚enden Abschnitt πPostscript™
kann dieses Kapitel als eine kompakte,
gelungene Pr‰sentation von elementa-
ren Begriffen der Quantenchemie ange-
sehen werden. Dann liest man jedoch
(Seite 81 ± 82): πThe wave function ...
does not directly give us any under-
standing of the bonding or geometry of a
molecule. To attempt to obtain such an
understanding we need to interpret the
wave function.™ Darauf folgt (Seite 82):
πAlternatively, we can base our analysis
on the electron density, which as we
have seen, is readily obtained from the
wave function. .. . Because this analysis
is based on a real physically observable
property of a molecule, this approach
appears to be more fundamental.™ Es
bleibt das Geheimnis der Autoren, wie-
so die Elektronendichte eine fundamen-
talere Grˆ˚e als die Wellenfunktion sein
soll, obwohl doch die Elektronendichte
aus der Wellenfunktion erhalten wird
und nicht umgekehrt. Seit der Verˆf-
fentlichung von Heitler und London aus
dem Jahr 1927 wissen wir, dass es nur die
Wellenfunktion ist, die eine Erkl‰rung
der chemischen Bindung gestattet, w‰h-

rend alle Ans‰tze, die chemische Bin-
dung mit der Elektronendichte zu er-
kl‰ren, gescheitert sind. Die Erkenntnis,
dass sich die Grundlagen von elementa-
ren Grˆ˚en der Naturwissenschaften
der menschlichen Sinneswahrnehmung
entziehen, ist f¸r den Menschen nur
schwer zu ertragen. Hier wird die in der
Chemie weit verbreitete Vorliebe f¸r
πhandfeste™ observable Grˆ˚en mit der
falschen Behauptung verkn¸pft, dass
letztere einen hˆheren Stellenwert als
mathematische Grˆ˚en haben. Bei der
Lekt¸re dieses Abschnitts ist Vorsicht
geboten! Zudem ist auch die Bemer-
kung angebracht, dass die Elektronen-
dichteverteilung das Ergebnis chemi-
scher Wechselwirkungen ist und nicht
deren Triebkraft.

Im vierten Kapitel wird das VSEPR-
Modell vorgestellt, wobei es gegen¸ber
der Urfassung von 1957 einige Modifi-
kationen gibt. Neueren Datums ist der
Begriff der Elektronendom‰ne, unter
dem der Raumbereich verstanden wird,
in dem sich ein (bindendes oder ein-
sames) Elektronenpaar befindet. Dieser
Begriff wird wichtig im Zusammenhang
mit der sp‰ter vorgestellten AIM-Theo-
rie. Die Autoren machen klar, dass die
Absto˚ung zweier Elektronendom‰nen
haupts‰chlich eine Folge des Pauli-Prin-
zips ist und nicht auf elektrostatischer
Absto˚ung beruht. Ansonsten besteht
dieser Abschnitt zum grˆ˚ten Teil aus
der Diskussion des Vergleichs von ex-
perimentellen Bindungswinkeln mit den
Vorhersagen des VSEPR-Modells. Die
Deutung der Bindungssituation und der
Geometrie in Ethen und substituierten
Ethenen ist gewˆhnungsbed¸rftig und
¸bergeht einige Tatsachen. W‰hrend
der Aufbau von C2H4 aus zwei CH2-
Fragmenten im Triplett-Zustand unter
Bildung von zwei Bananenbindungen
(πbent bonds™) nachvollziehbar ist, wird
bei den diskutierten Bindungswinkeln
von Halogenethenen unterschlagen,
dass CX2 (X¼Halogen) einen Singu-
lett-Grundzustand hat und demnach
X2C¼CX2 keine planare Geometrie ha-
ben d¸rfte. Wenn dann auch noch be-
hauptet wird (Seite 106), dass das Orbi-
talmodell mit s- und p-Bindung keine
planare Geometrie f¸r das Ethen vor-
hersagen w¸rde, wird die einseitige
Sichtweise der Autoren deutlich. Diese
zeigt sich auch bei der Diskussion ¸ber
den Einfluss der Elektronegativit‰t auf

π..., dass Chemiker ei-
nen starken Hang
dazu haben, Modelle
eher nach ihrer Ein-
fachheit und Vorstell-
barkeit zu beurteilen
und weniger nach
ihrer ‹bereinstim-
mung mit physika-
lischen Gesetzen und
quantentheoretischen
Erkenntnissen.™

Angewandte
Chemie
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die Bindungswinkel in AX3-Molek¸len
(Seite 98 ± 99), wenn die Abnahme der
Bindungswinkel bei hˆherer Elektrone-
gativit‰t von X mit dem VSEPR-Modell
erkl‰rt wird. Nur Beispiele f¸r gute
‹bereinstimmung aus der Tabelle 4.3
werden vorgestellt, obwohl beim ‹ber-
gang von AH3 zu AF3 f¸r A¼P oder As
eine Winkelaufweitung und f¸r A¼N
oder Sb eine Winkelverkleinerung ge-
funden wird. Am Ende dieses Kapitels
wird aber doch zugestanden, dass das
VSEPR-Modell vor allem in zwei F‰llen
versagen kann: bei Molek¸len mit Li-
gand-Ligand-Wechselwirkungen und
bei ‹bergangsmetallverbindungen.
W‰hrend letztere in diesem Buch nicht
diskutiert werden, wird f¸r den ersten
Fall das LCP-Modell angepriesen, das
im folgenden, f¸nften Kapitel behandelt
wird.

Das LCP-Modell beruht auf der
Beobachtung, dass die Ligand-Ligand-
Abst‰nde X-X in Verbindungen AXn ,
bei denen A ein Element der ersten
Achterperiode und X ein elektronega-
tives Element sind, einen bemerkens-
wert konstanten Wert aufweisen, der
unabh‰ngig von der Art der Verbindung
ist. So hat z.B. der F-F-Abstand in BF3

und BF4
� den gleichen Wert von 226 pm,

und der F-F-Abstand in CF3
þ (216 pm)

weist fast den gleichen Wert auf wie in
CF4 (215 pm). Gleichzeitig wird die
A-X-Bindung bei Erhˆhung der Koor-
dinationszahl l‰nger. Daraus folgern die
Autoren, dass die Liganden X um das
Zentralatom A dicht gepackt sind und
die Dehnung der A-X-Bindung bei
Erhˆhung der Koordinationszahl durch
die Ligand-Ligand-Absto˚ung verur-
sacht wird. Die A-X-Bindungsl‰nge bei
linearen Molek¸len AX2 wird als πna-
t¸rliche™ Bindungsl‰nge vorgeschlagen,
die aufgrund der sterischen Absto˚ung
schon im AX3 l‰nger wird. Dass der
C-F-Abstand in CF4 (131.9 pm) grˆ˚er
ist als in CF3

þ (124.4 pm) wird demnach
nicht durch den Unterschied in der
Hybridisierung zwischen sp3 und sp2

erkl‰rt, sondern im Rahmen des LCP-
Modells durch Fluor-Fluor-Absto˚ung.
In Anbetracht der gro˚en Zahl quan-
tenchemischer Untersuchungen in de-
nen der Nachweis gef¸hrt wurde, dass
die Bindungsl‰nge zwischen zwei ge-
bundenen Atomen prim‰r durch ihre
direkte elektronische Wechselwirkung
bestimmt wird, erscheint das LCP-Mo-

dell reichlich k¸nstlich. Die Autoren
haben auch gro˚e Schwierigkeiten zu
erkl‰ren, warum dieses Modell bei
schwereren Hauptgruppenelementen
versagt. So werden die
A-X-Abst‰nde f¸r A¼
Al, Si, P, S und X¼F,
Cl, O beim Wechsel von
vierfacher zu sechsfacher
Koordination nicht etwa
grˆ˚er, sondern kleiner,
und auch der P-F-Ab-
stand in PF4

þ (145.7 pm)
ist deutlich kleiner als in
PF3 (157.0 pm), obwohl
die F-F-Abst‰nde fast
identische Werte haben.
Trotz des insgesamt sehr
fragw¸rdigen Eindrucks,
den das LCP-Modell hin-
terl‰sst, preisen die Au-
toren es als einen Fortschritt gegen¸ber
dem VSEPR-Modell an: π..the LCP
model can be regarded as an extension
and a refinement of the VSEPR model
in which bond pair ± bond pair repulsi-
ons are replaced by ligand ± ligand re-
pulsion™ (S. 132).

Im sechsten Kapitel werden die
AIM-Theorie und die topologische
Analyse der Elektronendichte nach Ba-
der beschrieben. Die im Zusammen-
hang damit stehende zweite Ableitung
der Elektronendichteverteilung, die so
genannte Laplace-Verteilung, wird ge-
sondert im siebten Kapitel diskutiert.
Die von Richard Bader entwickelte
topologische Analyse der Elektronen-
dichteverteilung ist aus der Sicht der
chemischen Modellvorstellungen die
wohl attraktivste Disziplin der Quan-
tentheorie, weil viele heuristische Mo-
delle der Vorquantenzeit quasi auf na-
t¸rliche Weise als Ergebnis der mathe-
matischen Behandlung der Elektronen-
dichte dargestellt werden kˆnnen. Ato-
me in einem Molek¸l ergeben sich als
Subdom‰nen im Funktionsraum der
Elektronendichte des Molek¸ls und,
was noch wichtiger ist, der Bindungs-
strich zwischen gebundenen Atomen
ergibt sich, ohne dass es mehr oder
weniger willk¸rlicher Annahmen be-
darf. Auch die Unterschiede in der
Bindungsart, d.h. zwischen kovalenter
und ionischer Wechselwirkung, lassen
sich mit dieser Theorie erl‰utern. Aus
diesen Gr¸nden hat sich die AIM-Theo-
rie inzwischen einen festen Platz im

Methodenarsenal f¸r die Analyse der
Bindungsverh‰ltnisse von Molek¸len
erobert. F¸rsprecher der AIM-Theorie
mˆchten die Ergebnisse der topologi-

schen Analyse der
Elektronendichte aber
nicht als Erg‰nzung zu
den Modellvorstellun-
gen der Chemie und
insbesondere zu den
MO-Modellen sehen,
sondern als deren Er-
satz. Dieser Versuch
hat bisher jedoch kei-
nen Durchbruch erfah-
ren. Da f¸r die AIM-
Theorie ebenso wie f¸r
das VSEPR-Modell
die Bereiche von Elek-
tronenkonzentration
eine besondere Bedeu-

tung haben, ist die Verbindung zwischen
den beiden Disziplinen verst‰ndlich.
Die Kapitel 6 und 7 fassen die wichtig-
sten Definitionen und Ergebnisse der
AIM-Theorie zusammen.

Die abschlie˚enden beiden Kapi-
tel 8 und 9 sind dem Versuch gewidmet,
die Geometrien von Verbindungen der
Hauptgruppenelemente auf der Grund-
lage der drei genannten Modelle zu
erkl‰ren. Sinnvollerweise werden die
Molek¸le von Elementen der ersten
Achterperiode, deren Koordinations-
zahl selten grˆ˚er als 4 ist, gesondert
im Kapitel 8 behandelt, w‰hrend die
Verbindungen der schwereren Haupt-
gruppenelemente im Kapitel 9 beschrie-
ben werden. Die Autoren wenden sich
im achten Kapitel nach einleitenden
Erkl‰rungen zun‰chst den Fluoriden,
Chloriden und Hydriden der Elemente
Li bis C zu. Dabei wird auf der Grund-
lage der berechneten atomaren Partial-
ladungen unter der ‹berschrift πPolar
Bonds and Ionic-Covalent Character™
eine oberfl‰chliche und tendenziˆse
Darstellung des Gegenstandes geboten,
die auch falsche Behauptungen enth‰lt.
Dazu gehˆrt die Aussage, dass die inter-
atomare Anziehung einer rein kovalen-
ten Bindung auf der Anh‰ufung von
Elektronendichte zwischen den Atom-
kernen beruht (Seite 187: π.. . the attrac-
tion between the two atoms ... in a pure
covalent bond ... is due only to the
electron density accumulated between
their nuclei™). Obwohl diese Erkl‰rung
h‰ufig gegeben wird, ist sie vˆllig falsch!

πEs bleibt das Ge-
heimnis der Autoren,
wieso die Elektronen-
dichte eine fundamen-
talere Grˆ˚e als die
Wellenfunktion sein
soll, obwohl doch die
Elektronendichte aus
der Wellenfunktion er-
halten wird und nicht
umgekehrt.™
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Hier geht die Abneigung der Autoren
gegen die Besch‰ftigung mit der Wel-
lenfunktion so weit, dass sie fundamen-
tale Erkenntnisse der Quantentheorie
schlichtweg leugnen. Im Anschluss da-
ran wird versucht, am Beispiel der
chemischen Bindung in LiF und BF3

eine angebliche Schw‰che des g‰ngigen
Konzeptes von ionischer und kovalenter
Bindung zu belegen, die nach Aussage
der Autoren nur mit Begriffen des AIM-
Modells gelˆst werden kann. Da die
Partialladungen im BF3 (Fluor: �0.81;
Bor: þ2.43) eine st‰rkere interatomare
Ladungsanziehung als im LiF (Fluor:
�0.92; Lithium: þ0.92) ergeben, gleich-
zeitig aber die Elektronendichte am
bindungskritischen Punkt in den Bin-
dungen von BF3 einen hˆheren kova-
lenten Anteil als in denen von LiF ergibt
(was in Einklang mit
den Elektronegativit‰-
ten ist), schlie˚en die
Autoren auf einen Wi-
derspruch im g‰ngigen
Bindungsmodell, da ja
nicht gleichzeitig der io-
nische und der kovalen-
te Bindungsanteil an-
steigen kˆnne. Die Ar-
gumentation grenzt an
Bauernf‰ngerei, denn
jedem Chemiker d¸rfte
klar sein, dass die Ab-
solutwerte der Bin-
dungsanteile, die sich
durch ionische und kovalente Wechsel-
wirkungen ergeben, ansteigen kˆnnen,
w‰hrend die ionischen und kovalenten
Anteile durch die Relativwerte bestimmt
werden. Und es stimmt auch nicht, wie
von den Autoren behauptet wird, dass
der ionische und kovalente Charakter
einer Bindung nicht klar definiert wer-
den kˆnne. Es hat in den letzten Jahre
eine Vielzahl von theoretischen Arbei-
ten gegeben, in denen die Absolutwerte
und das Verh‰ltnis von elektrostatischer
und kovalenter Bindung auf der Grund-
lage einer klar definierten quantenche-
mischen Partitionierung der Bindungs-
energie quantitativ ermittelt wurden.

Die berechneten Partialladungen
werden im Folgenden sehr h‰ufig be-
nutzt, um Geometrien und sonstige
Eigenschaften von Molek¸len mit den
vorgestellten drei Modellen zu erkl‰ren.
Obwohl die Zahl der diskutierten Ver-
bindungen nicht sehr gro˚ ist, findet der

aufmerksame Leser in den Tabellen eine
Reihe von Ausnahmen, die entweder
gar nicht oder mit fragw¸rdigen Argu-
menten diskutiert werden, oder, wie auf
Seite 212, mit der lakonischen Bemer-
kung abgetan werden: πThe reasons for
the large bond angles in N(CF3)3 and
N(SCF3)3 are not clear™. Hervorzuhe-
ben ist die in einer gesonderten Textbox
auf Seite 191 pr‰sentierte Erˆrterung
der Frage, warum in stark gebundenen
Komplexverbindungen das BCl3 eine
st‰rkere Lewis-S‰ure als das BF3 ist,
obwohl die atomare Partialladung des
Bors im BF3 (þ2.43) hˆher ist als im
BCl3 (þ1.93). Dieser Befund kann also
nicht mit der Elektronendichtevertei-
lung begr¸ndet werden. Da das g‰ngige
Erkl‰rungsmodell auf der st‰rkeren
p(p)-R¸ckbindung des Fluors gegen-

¸ber der des Chlors
und somit auf einer Be-
trachtung der Wellen-
funktion beruht, was
der chemischen Welt-
anschauung der Auto-
ren widerspricht, wird
eine alternative Erkl‰-
rung geboten. Die Au-
toren f¸hren an, dass
BF3 eine intrinsisch
st‰rkere Lewis-S‰ure
als BCl3 sei. Allerdings
sei die Energie, die f¸r
die Verzerrung des frei-
en planaren Molek¸ls

in eine pyramidale Geometrie, z.B. in
Komplexen mit NH3, notwendig ist, bei
BF3 hˆher als bei BCl3. Als Beleg wird
auf eine Publikation von Gillespie et al.
hingewiesen (Inorg. Chem. 1999, 38,
4659), in der ¸ber quantenchemische
Rechnungen dieser Komplexe berichtet
wird. In dieser Arbeit wird gezeigt, dass
in der Tat ein hˆherer Energieaufwand
nˆtig ist, um BF3 von seiner planaren
Gleichgewichtsgeometrie in eine pyra-
midale Struktur mit einem bestimmten
Kippwinkel zu bringen, als es f¸r das
BCl3 erforderlich ist. Die Modellrech-
nungen haben aber f¸r die realen Mo-
lek¸le F3B-NH3 und Cl3B-NH3 und die
hierzu notwendige Verzerrung von BF3

und BCl3 ¸berhaupt keine Bedeutung!
Berechnet man n‰mlich die Energien
der beiden Lewis-S‰uren mit den ein-
gefrorenen Geometrien in den Komple-
xen, stellt man fest, dass die Verzer-
rungsenergie von BF3 sogar kleiner ist

als die von BCl3. Auch die intrinsische
Lewis-S‰urest‰rke von BCl3 ist hˆher
als die von BF3! Es gibt weitere Unge-
reimtheiten in diesem und dem folgen-
den Kapitel: In der Tabelle 8.3 auf
Seite 192 ger‰t die als Grundlage der
Natur der chemischen Bindung hoch
gelobte AIM-Partialladung in Erkl‰-
rungsnot, weil f¸r CH4 eine schwach
negative Partialladung an den H-Ato-
men berechnet wird. Jeder, der um den
gravierenden Unterschied im chemi-
schen Verhalten zwischen protischem
und hydridischem Wasserstoff wei˚, ge-
r‰t ins Gr¸beln. Im Unterkapitel 8.6.1
(Seite 204/205) wird die Geometrie des
CF3O�-Ions mit dem LCP-Modell er-
kl‰rt, ohne dass begr¸ndet wird, warum
f¸r das Sauerstoffatom der Radius eines
O-Atoms einer Carbonylgruppe zu ver-
wenden ist. Die berechnete Partialla-
dung des Sauerstoffatoms in CF3O�

(�1.26) ist fast identisch mit dem Wert
f¸r CH3OH (�1.24). Warum entspricht
der C-O-Abstand im ersten Fall dem
einer Doppelbindung und im zweiten
Fall dem einer Einfachbindung? Hier
wird der zu erkl‰rende Befund als Aus-
gangspunkt einer irref¸hrenden Erkl‰-
rung genommen, mit der das LCP-Mo-
dell dann scheinbar untermauert wird.
Dessen Erkl‰rungskraft wird auf eine
groteske Weise ¸berhˆht, wenn auf
Seite 206 festgestellt wird, dass die im
Vergleich zu der im CO2 geringere C-O-
Bindungsl‰nge im CO in Einklang mit
dem LCP-Modell ist. Die Schreibweise
mit Lewis-Strukturen wird hingegen an
mehreren Stellen mit unlauteren Argu-
menten kritisiert. So wird auf Seite 203
bei der Diskussion der drei Lewis-
Strukturen f¸r die Carbonylgruppe be-
hauptet, dass der Bindungsstrich einer
C-O-Einfachbindung eine nichtpolare
kovalente Einfachbindung anzeigen
w¸rde, was kein Chemiker so lesen
w¸rde. Die extrem tendenziˆse Darstel-
lung setzt sich im Schlusskapitel fort, in
dem die Geometrien von ausgew‰hlten
Molek¸len der schweren Hauptgrup-
penelemente behandelt werden. Zu-
n‰chst werden in einer kurzen Einlei-
tung bekannte Bindungsmodelle f¸r
hypervalente Molek¸le wie Hybridisie-
rung unter Beteiligung von d-Orbitalen
und Dreizentren-Vierelektronen-Bin-
dung vorgestellt. Anschlie˚end wird
die Schreibweise mit Lewis-Strukturen
u.a. mit der Begr¸ndung verworfen,

πDass sich die
Grundlagen von ele-
mentaren Grˆ˚en der
Naturwissenschaften
der menschlichen Sin-
neswahrnehmnung
entziehen, ist f¸r den
Menschen zur schwer
zu ertragen.™

Angewandte
Chemie
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dass die 15 ‰quivalenten Resonanz-
strukturen, die unter Beachtung der
Oktettregel f¸r das SF6 mˆglich sind,
zu einer formalen Ladung von þ2 am
Schwefel f¸hren, w‰hrend die nach der
AIM-Methode berechnete Partialla-
dung þ3.55 betr‰gt (Seite 230). Hier
ignorieren die Autoren erneut ihre auf
Seite 17 ausdr¸cklich vermerkte Aussa-
ge, dass es sich bei Lewis-Strukturen um
reine Formalladungen handelt. In den
folgenden Unterkapiteln wird auf Ge-
ometrien von Molek¸len mit steigenden
Koordinationszahlen eingegangen. Es
f‰llt auf, dass nur Vergleiche angef¸hrt
werden, bei denen eine gute ‹berein-
stimmung mit dem VSEPR- und LCP-
Modell besteht, obgleich sich bereits aus
den Tabellenwerten leicht Widerspr¸-
che ergeben. So ist z.B. die ‰quatoriale
S-F-Bindung im SF4 (154.5 pm) deutlich
k¸rzer als im SF2 (162.5 pm), obwohl sie
nach dem LCP-Modell l‰nger sein m¸s-
ste. Man merkt, wie die Begr¸ndungen

f¸r die beobachteten Geometrien im-
mer schwerer fallen. Am deutlichsten
wird dies bei der Diskussion der C3v-
Geometrien von SeF6

2�, IF6
� und XeF6

(Seite 254). Warum das einsame Elek-
tronenpaar am Zentralatom, das z.B.
noch beim IF5 eine wichtige Rolle f¸r
die Erkl‰rung der C4v-Geometrie spielte
(Seite 251), plˆtzlich seine stereochemi-
sche Aktivit‰t verliert, bleibt im Dun-
keln. Aufhellung ist in dem fast 20 Jahre
alten Aufsatz von Kutzelnigg ¸ber die
chemische Bindung in schweren Haupt-
gruppenelementen zu finden (Angew.
Chem. 1984, 96, 262; Angew. Chem. Int.
Ed. Engl. 1984, 23, 272), aber dazu
m¸sste man sich mit der Wellenfunktion
befassen!

Fazit: Das vorliegende Buch von
Gillespie und Popelier ist eine sehr
anregende Lekt¸re f¸r jeden Chemiker,
der seine Modellvorstellungen ¸ber Mo-
lek¸lgeometrien anhand der Argumen-
te der Autoren ¸berpr¸fen will. Wenn

man es gegen den Strich liest, kann es
sogar als eine Bereicherung und als
Erkenntnisgewinn dienen, da es die
Grenzen der Korrelation zwischen
Elektronendichteverteilung und Mole-
k¸lgeometrie klar aufzeigt. Da die Au-
toren aber behaupten, dass die Elektro-
nendichte eine fundamentalere Grˆ˚e
als die Wellenfunktion sei und die
Elektronendichteverteilung als Erkl‰-
rung f¸r molekulare Strukturen benut-
zen, ist ‰u˚erste Vorsicht angesagt. Hier
wird ein grunds‰tzlich falsches Ver-
st‰ndnis der chemischen Bindung ver-
mittelt. Deshalb muss man vor dem
erkl‰rten Ziel der Autoren (Vorwort)
πto provide undergraduate students
with an introduction to models and
theories of chemical bonding and ge-
ometry™ ausdr¸cklich warnen.

Gernot Frenking
Fachbereich Chemie der
Universit‰t Marburg
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