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1. Einleitung

Die Oxidationsstufe ist die einfachste Eigenschaft eines
Elements in einer Verbindung. Sie wird frîh in der chemi-
schen Ausbildung als praktisches Elektronenz�hlschema fîr
Redoxreaktionen eingefîhrt. Ihre Anwendungen reichen von
der deskriptiven Chemie von Elementen bis zur Nomenklatur
und Elektrochemie, oder sie fungiert als unabh�ngige Varia-
ble in Graphen und Datenbanken von Eigenschaften der
gebundenen Atome (wie Radius, Bindungsvalenzparameter,
Standardreduktionspotential, spektrale Parameter oder
Spin).

Die Geschichte der Oxidationsstufe reicht ungef�hr
200 Jahre zurîck; damals wurde sie beschrieben als schritt-
weise zunehmende Menge an Sauerstoff, der von Elementen
gebunden wird, die mehr als ein Oxid bilden. In seinem 1835
verfassten Lehrbuch Unorganische Chemie[1] spricht Wçhler
von solch einer „Oxydationsstufe“. Dieser Ausdruck wird
auch in vielen anderen Sprachen genutzt. Ein gel�ufiger
�quivalenter Term ist Oxidationszahl (oxidation number);
dieser wird im englischen Sprachgebrauch jedoch eher fîr
den Redoxausgleich als fîr die chemische Systematik eines
Elements verwendet.[2]

Unter dem Eintrag fîr die Oxidationsstufe gibt das IU-
PAC „Gold Book“[3] einen Algorithmus zur Definition der
Oxidationsstufe eines Zentralatoms als eine Ladung an, die es
nach dem Entfernen seiner Liganden und geteilten Elektro-
nenpaare erh�lt. Der Eintrag fîr die Oxidationsstufe in
Lit. [3] erg�nzt diesen mit einem Satz von Regeln fîr den
Ladungsausgleich und postulierten Oxidationsstufen fîr
Sauerstoff und Wasserstoff mit Ausnahmen. Details variieren
von Lehrbuch zu Lehrbuch. Einige listen die Regeln nach
abnehmender Priorit�t auf, um die expliziten Ausnahmen zu
vermeiden; hier ein Beispiel[4]:

1. Atome in einem Element haben die Oxidationsstufe 0.
2. Die Summe der Oxidationsstufen in einer Verbindung

ist 0.
3. Fluor in Verbindungen hat die Oxidationsstufe ¢1.
4. Alkalimetalle in Verbindungen haben die Oxidationsstu-

fe + 1, Erdalkalimetalle + 2.
5. Wasserstoff in Verbindungen hat die Oxidationsstufe + 1.
6. Sauerstoff in Verbindungen hat die Oxidationsstufe ¢2.

In jîngsten Debatten befîrworten Steinborn[5] und
Loock[6] Paulings[7] Ansatz der Zuordnung geteilter Elektro-
nenpaare zum elektronegativeren Atom. Jensen[8] arbeitet
einige der von Loock betrachteten Punkte weiter aus. Smith[9]

und Parkin[10] befassen sich mit der Oxidationsstufe im Kon-
text �hnlicher Begriffe. Calzaferri[11] und Linford et al.[12]

machen Vorschl�ge fîr die Oxidationsstufe in organischen
Verbindungen. Jansen und Wedig[13] weisen auf die heuristi-
sche Natur der Oxidationsstufe hin und fordern, dass „die
ordnenden Konzepte so genau wie mçglich definiert und diese
Definitionen bei Anwendungen stets beachtet werden mîssen“.

Auch die IUPAC hat erkannt, dass eine Ann�herung an
eine konnotative Definition fîr die Oxidationsstufe nçtig ist.
2009 wurde das Projekt „Toward Comprehensive Definition
of Oxidation State“ initiiert, geleitet vom Autor dieses Essays,
und seine Ergebnisse wurden kîrzlich in einem umfangrei-
chen technischen Bericht verçffentlicht.[14] Wir haben mit
einer generellen Definition der Oxidationsstufe begonnen,
mit Begriffen, die allgemein genug sind, um Gîltigkeit zu
gew�hrleisten. Anschließend haben wir diese Begriffe ver-
feinert, um aus Algorithmen, die auf Lewis-, Summen- und
Bindungsgraphformeln zugeschnitten sind, typische Werte zu
erhalten.

2. Allgemeine Definition

Die Oxidationsstufe ist die Ladung des Atoms nach ge-
n�herter Darstellung seiner Bindungen als Ionenbindung
(ionische N�herung). Die zu kl�renden Begriffe sind
„Atomladung“, „seiner Bindungen“ und die „ionische N�-
herung“.

Die Atomladung ist die normale Z�hlung von Valenz-
elektronen relativ zum freien Atom. Die Oxidationsstufe ist
ein quantitatives Konzept, das mit ganzzahligen Werten von
gez�hlten Elektronen arbeitet. Dies kçnnte idealisierte visu-
elle Darstellungen oder Abrunden numerischer Ergebnisse
erfordern.
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Die ionische N�herung kçnnte zu ungewçhnlichen Er-
gebnissen fîhren. Wenn man die NN-Bindung in N2O zu einer
Ionenbindung extrapolieren wîrde, erhielte das zentrale N-
Atom die Oxidationsstufe + 5 und das endst�ndige N-Atom
¢3. Um weniger extreme Werte zu erhalten, sollten Bin-
dungen zwischen Atomen des gleichen Elements bei der io-
nischen N�herung gleichm�ßig aufgeteilt werden.

Diverse Kriterien der ionischen N�herung wurden dafîr
berîcksichtigt: 1) Extrapolation der Bindungspolarit�t a) von
der Elektronegativit�tsdifferenz, b) vom Dipolmoment,
c) von quantenchemischen Ladungsberechnungen. 2) Zu-
ordnung der Elektronen hinsichtlich der Atombeteiligung am
Molekîlorbital (MO).

Wie in Anhang B von Lit. [14] diskutiert, h�ngen die
meisten Elektronegativit�tsskalen vom Atombindungsstatus
ab, was die Zuordnung der Oxidationsstufe zum Zirkelschluss
macht. Manche Skalen fîhren zu ungewçhnlichen Oxida-
tionsstufen, z. B. ¢6 fîr Platin in [PtH4]

2¢ mit Pauling- oder
Mulliken-Skalen. Anhang E von Lit. [14] zeigt, dass ein Le-
wis-basisches Atom mit geringerer Elektronegativit�t als sein
Lewis-saurer Bindungspartner bei ionischer N�herung des
Addukts die oft schwache und lange Bindung verliert und
damit eine ungewçhnliche Oxidationsstufe ergibt. Anhang A
von Lit. [14] verdeutlicht, dass die Dipolmomente der Mole-
kîle wie CO und NO, die mit positiven Enden zum Sauer-
stoffatom orientiert sind,[15–17] zu abnormen Oxidationsstufen
fîhren wîrden. Anhang C von Lit. [14] zeigt die Vielzahl von
berechneten quantenchemischen Atomladungen. Dies l�sst
die Atombeteiligung zum bindenden MO, die Atomorbital-
energie, als das Kriterium fîr die ionische N�herung îbrig
(Abbildung 1).

Abbildung 1 impliziert, dass, w�hrend in AA-Bindungen
eine gleichm�ßige Verteilung vorliegt, in einer AB-Verbin-
dung das mehr zum bindenden Molekîlorbital beitragende

Atom bei ionischer N�herung der Bindung eine negative
Ladung erh�lt. Lit. [14a] unterstreicht, dass der besagte Bei-
trag nichts mit dem eigentlichen Ursprung der Elektronen der
Bindung bei deren Bildung, sondern lediglich mit der finalen
Zugehçrigkeit der Elektronen zu tun hat. Weiterhin ist Ab-
bildung 1 keine Anleitung zur Nutzung der Mischungskoef-
fizienten; sie beschreibt nur ein Konzept. Die gleiche ionische
N�herung erh�lt man unter Berîcksichtigung der heuristi-
scheren Orbitalenergien.

3. Einfache Absch�tzung der ionischen N�herung

Sollten komplizierte MO-Schemata die oben genannten
Kriterien unpraktikabel machen, kann die ionische N�herung
ausgehend von Elektronegativit�ten abgesch�tzt werden.
Von diversen diskutierten Skalen aus Anhang B in Lit. [14] ist
nur Allens Elektronegativit�t wahrhaftig unabh�ngig von der
Oxidationsstufe, da sie sich auf die durchschnittliche Va-
lenzelektronenenergie des freien Atoms bezieht.[18–20] Eine
solche ionische N�herung wird erhalten, wenn die implizier-
ten Bindungen in Abbildung 1 außer Acht gelassen werden
(Abbildung 2).

Das Elektronegativit�tskriterium fîr die ionische N�he-
rung enth�lt eine Ausnahme, wenn das elektronegativere
Atom reversibel als Lewis-S�ure gebunden wird (ein so ge-
nannter Z-Ligand; Anhang E von Lit. [14]): Sein Akzeptor-
orbital ist hoch, und das weniger elektronegative Lewis-Base-
Donoratom beh�lt die Elektronen wegen seines grçßeren
Beitrags zum bindenden MO. Ein Zugehçrigkeitskriterium
von Haaland[21] identifiziert ein solches Addukt: Angewendet
auf die ionische N�herung fragt man sich, wohin die Bin-
dungselektronen gehen, wenn die Verbindung thermisch ge-
trennt wird. Wenn die Trennung heterolytisch ist, folgt die
ionische N�herung den Elektronen; wenn sie homolytisch ist,
gilt die Elektronegativit�t. Tabelle 1 listet die Allensche Skala
auf.

4. Algorithmus fír die Summenformel

Die Oktettregel[22] ist relevant fîr die elektronegativsten
Atome im Periodensystem. In einer ausreichend einfachen
Summenformel, die solche Atome enth�lt, diktiert sie allein
die Oxidationsstufen. Der Algorithmus heißt DIA in Lit. [14]
(direct ionic approximation, direkte ionische N�herung):
Atome werden entsprechend der abnehmenden Elektrone-
gativit�t Oktetts zugeordnet, bis alle verfîgbaren Valenz-
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Abbildung 1. Die Essenz der angenommenen ionischen N�herung ge-
m�ß der Beteiligung am bindenden MO. Die Mischungskoeffizienten
cA und cB beziehen sich auf die Atomorbitalwellenfunktionen yA und
yB in einem MO-LCAO-Ansatz (LCAO= lineare Kombination von
Atomorbitalen).

Abbildung 2. Die ionische N�herung entsprechend der relativen Ener-
gien der Valenzorbitale des freien Atoms, die von Allens Elektronegati-
vit�ten abgeleitet werden.
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elektronen verbraucht sind. Die Atomladung entspricht dann
der Oxidationsstufe.

Typische DIA-freundliche Spezies sind homoleptische
bin�re Verbindungen mit mindestens einem sp-Element
(Abbildung 3): CO, HF2

¢ , NO3
¢ , NO2, NH4

+, CrO4
2¢, BF4

¢ ,

SF6, SnCl6
2¢, CuCl4

2¢, RuO4, AuI4
¢ …; oder Feststoffe mit

einer homoleptischen periodischen Bindungseinheit: KBr,
SiC, AlCl3, SnCl2 usw. DIAs von Verbindungen mit drei oder
mehr Elementen kçnnen mehrdeutig werden, mit Begren-
zungen, die in Anhang D von Lit. [14] diskutiert werden.

5. Algorithmus fír die Bindungszuordnung

Dieser Algorithmus funktioniert mit Lewis-Formeln, die
s�mtliche Valenzelektronen aufzeigen: Bindungen werden
dem negativeren Bindungspartner, der durch ionische N�he-
rung identifiziert wird, zugeordnet. Die resultierenden
Atomladungen repr�sentieren dann die Oxidationsstufe
(Abbildung 4). Da nur homonukleare Bindungen (gleichm�-

ßig) geteilt werden, sind korrekte
Bindungsordnungen nur essenziell
zwischen aus demselben Element
bestehenden Atompaaren, die
asymmetrisch innerhalb des Seg-
ments der Bindungen dieses Paares
sind, inklusive des Vorzeichens ih-
rer ionischen N�herung: W�hrend
die OO-Bindungsordnung in Ab-
bildung 4 nicht wichtig ist, solange
das -OO-Segment symmetrisch ge-
halten wird, ist die NN-Bindungs-
ordnung in der N2O-Lewis-Formel
immer von Bedeutung.

Ein Beispiel fîr eine Ausnahme
von der Regel der ionischen N�he-
rung hinsichtlich der Elektronega-
tivit�t ist [(C5H5)(CO)2Fe-
B(C6H5)3]

[23] auf der rechten Seite
von Abbildung 5. Trotz hçherer
Elektronegativit�t von B beh�lt das
Lewis-basische Fe-Atom die Elek-
tronen, die es îbertragen hat, um
Triphenylboran zu binden. Wenn B
durch Al ersetzt wird[24] (Abbil-

dung 5, links), gilt das gleiche Prinzip, jetzt gem�ß den
Elektronegativit�ten von Fe und Al. Die schwachen Donor-
Akzeptor-Bindungen in diesen beiden Addukten sind An-
zeichen des Reversibilit�tskriteriums von Haaland,[21] das in
Lit. [14] vorgeschlagen wurden, um F�lle von Elektronenzu-
gehçrigkeit gegenîber Elektronegativit�t, wie in Abbil-
dung 5, rechts, zu identifizieren.

Tabelle 1: Allensche Elektronegativit�ten[18–20] (in Pauling-Einheiten).

H
2.300

He
4.16

Li
0.912

Be
1.576

B
2.051

C
2.544

N
3.066

O
3.610

F
4.193

Ne
4.787

Na
0.912

Mg
1.293

Al
1.613

Si
1.916

P
2.253

S
2.589

Cl
2.869

Ar
3.242

K
0.734

Ca
1.034

Ga
1.756

Ge
1.994

As
2.211

Se
2.424

Br
2.685

Kr
2.966

Rb
0.706

Sr
0.963

In
1.656

Sn
1.834

Sb
1.984

Te
2.158

I
2.359

Xe
2.582

Cs
0.659

Ba
0.881

Tl
1.789

Pb
1.854

Bi
2.01

Po
2.19

At
2.39

Rn
2.60

Sc
1.19

Ti
1.38

V
1.53

Cr
1.65

Mn
1.75

Fe
1.80

Co
1.84

Ni
1.88

Cu
1.85

Zn
1.59

Y
1.12

Zr
1.32

Nb
1.41

Mo
1.47

Tc
1.51

Ru
1.54

Rh
1.56

Pd
1.58

Ag
1.87

Cd
1.52

Lu[a]

1.09
Hf
1.16

Ta
1.34

W
1.47

Re
1.60

Os
1.65

Ir
1.68

Pt
1.72

Au
1.92

Hg
1.76

[a] Variationen entlang der Lanthanoidreihe wurden nicht untersucht.

Abbildung 3. Bestimmung der Oxidationsstufen (rot) in CO und HF2
¢

durch DIA (direkte ionische N�herung), die an einer Summenformel
durch Verteilen der Valenzelektronen (hier in Paaren gezeichnet) in Ok-
tetts nach abnehmender Elektronegativit�t ausgefíhrt wurde.

Abbildung 4. Oxidationsstufen in peroxysalpetriger S�ure, erhalten
durch Zuordnung der Bindungen zu den elektronegativeren Partnern
der Lewis-Formel, die mit s�mtlichen Valenzelektronenpaaren (Striche)
gezeichnet ist.

Abbildung 5. Oxidationsstufen durch Zuordnung von Metall-Metall-
Bindungen entsprechend der Beteiligung des Atoms am bindenden
MO. Eine Ausnahme der Zuordnung entsprechend der Elektronegativi-
t�t stellt dar, wenn das Lewis-basische Atom weniger elektronegativ ist
als das Lewis-saure Atom (siehe rechte Struktur).
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6. Algorithmus zur Summierung von Bindungsord-
nungen

Dieser Algorithmus ist auf Bindungsgraphen zugeschnit-
ten. Ein Bindungsgraph repr�sentiert das unendliche peri-
odische Netzwerk eines ausgedehnten Feststoffs.[25, 26] Er wird
auf einer stçchiometrischen Formel der Wiederholungsein-
heit des Netzwerks konstruiert, wobei die Atomsymbole so
verteilt sind, dass eine gerade Linie fîr jeden Fall von
Atombindungskonnektivit�t gezeichnet wird. Jede Linie tr�gt
ihre eigene spezifische Bindungsordnung. Um die Oxida-
tionsstufe zu erhalten, wird an jedem Atom eine Summe, die
aus seinen Bindungsordnungen gewichtet nach ihrem ioni-
schen Vorzeichen am Atom erhalten wird, berechnet. Solch
eine „Summe der ionisierten Bindungsordnungen“, iBOS, ist
gleich der Oxidationsstufe des Atoms. Abbildung 6 erkl�rt

dies anhand einer AuORb3-Struktur, die vom Perowskit-Typ
ist[27] und deren Bindungsordnungen nach der 8 + N-Regel fîr
Rb, 8¢N-Regel fîr O und 12¢N-Regel fîr Au erhalten
wurden.

Die 8 + N-Regel: Ein elektropositives sp-Atom mit
N Valenzelektronen bildet N Zwei-Elektronen-Bindungen zu
Atomen mit hçherer Elektronegativit�t. Die Regel umfasst
Alkali- und Erdalkalimetalle. Die 8 im Namen symbolisiert
die vorangegangene Edelgasschale.

Die 8¢N-Regel: Ein elektronegatives sp-Atom mit
N Valenzelektronen neigt zur Bildung von 8¢N, aber nicht
mehr als vier Zwei-Elektronen-Bindungen zu Atomen der
gleichen oder geringerer Elektronegativit�t. Als Beispiel:
Phosphor mit 5 Valenzelektronen bildet 3 Zwei-Elektronen-
Bindungen im P4-Tetraeder, und Stickstoff macht das Gleiche
in N2. In heteroatomaren Molekîlen wird die 8¢N-Regel
durch hçhere Elektronegativit�t erzwungen. Beispiele: In
Schwefelfluoriden gilt die 8¢N-Regel fîr Fluor. Bindungen in
SF2, SF4 und SF6 haben alle ungef�hr die L�nge einer Ein-
fachbindung.[28] In der Reihe BF, CO und N2 tritt die von der
Oktettregel vorgeschlagene Dreifachbindung nur in N2 auf,
wohingegen O und F die Bindungsordnung zu 2 bzw. 1 zwin-
gen.[29] Die 8¢N-Regel ist nicht die gleiche wie die Oktett-

regel, da gegen beide individuell verstoßen werden kann: Die
Lewis-Formel von N2O kann in der Form jN�N-O j gezeich-
net werden, in der sie die Oktettregel erfîllt, jedoch gegen die
8¢N-Regel beim Sauerstoffatom verstçßt. Wasserstoff folgt
einer analogen 2¢N-Regel.

Die 12¢N-Regel: Ein Element, das um die 12 dsp-Elek-
tronen in seinen �ußersten Schalen hat, neigt bei einer Zahl
> 12 zu einer Abgabe der îberz�hligen Elektronen oder bei
einer Zahl < 12 zur Aufnahme der fehlenden Elektronen,
indem es Bindungen eingeht. W�hrend der erste Trend (zur
Bildung von s2-Kationen) durch andere Trends in den
Hauptgruppen des Periodensystems verst�rkt wird, gilt der
zweite (zur Bildung von s2-Anionen) spezifisch fîr Pt und Au,
die in solchen Verbindungen relativistisches Chalkogen bzw.
Halogen genannt werden.[30]

Außer fîr Bindungsgraphen funktioniert der Algorithmus
auch fîr Lewis-Formeln, die Bindungsordnungen anzeigen.
Er gilt direkt, wenn die Formel keine Formalladung tr�gt.
Wenn sie dies tut, wird die Formalladung FC des Atoms zur
positiven oder negativen Bindungsordnung iBOS des Atoms
addiert, um die Oxidationsstufe zu erhalten [Gl. (1)].[14b]

Diese Beziehung wird an CO und [Cr(CO)6] in Abbildung 7
gezeigt.

OS ¼ iBOS þ FC ð1Þ

Die Bindungsordnungen in ausgedehnten Feststoffen sind
nicht immer offensichtlich und mîssen mçglicherweise an-
hand der Bindungsl�nge abgesch�tzt werden. Dies erfolgt
durch Umwandlung jeder Bindungsl�nge in eine so genannte
Bindungsvalenz, die ein Wert ist, der vollst�ndig �quivalent
zur Bindungsordnung in Bezug auf die Zwei-Elektronen-
Bindung in Molekîlen ist. Die Ursprînge des Bindungsva-
lenzansatzes – einer[31] ionisch und einer[32] kovalent – sind mit
Linus Pauling verbunden. In Lit. [32] ist ein Ausdruck gege-
ben, aus dem sich die heutige Beziehung zwischen Bin-
dungsvalenz und Bindungsl�nge entwickelt hat [Gl. (2)].

BV ij ¼ exp½ðR0
ij¢dijÞ=B¤ ð2Þ

In dieser Beziehung sind BVij und dij die Bindungsvalenz
bzw. der Abstand der Atome i und j, R0

ij ist die Einfachbin-
dungsl�nge zwischen ihnen und B ist eine Variable, die oft auf
0.37 festgelegt wird. W�hrend bei bester Genauigkeit R0

ij eine
Funktion der Koordinationszahl und Oxidationsstufe des
„Kations“ fîr ein gegebenes „Anion“ (angepasst[33, 34] fîr ei-
nen Satz solcher Strukturen) darstellt, zeigt ein genereller
Ansatz[35] zwei Parameter fîr jedes Atom, bezogen auf Grçße

Abbildung 6. Die Elementarzelle und Koordinationspolyeder des Au-
ORb3-Perowskits mit seinem Bindungsgraph aus idealen Bindungsord-
nungen (Werte in Blau), die nach der 8¢N-Regel fír O, 8 +N-Regel fír
Rb und 12¢N-Regel fír Au erhalten wurden. Die Bindungsordnungen
sind mit Vorzeichen versehen und ergeben summiert an jedem Atom
die jeweilige Oxidationsstufe (in Rot).

Abbildung 7. Oxidationsstufen in Kohlenmonoxid (links) und Chrom-
hexacarbonyl (rechts), berechnet aus Lewis-Formeln von idealisierten
Bindungsordnungen und von null verschiedenen Formalladungen
(schwarz).
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und Elektronegativit�t, aus denen R0
ij fîr jedes Atompaar

i und j berechnet wird. Da die Oxidationsstufe mit ganzzah-
ligen Elektronen arbeitet, ist das Runden der erhaltenen
Bindungsvalenzen/-ordnungen oder der Summen der ioni-
sierten Bindungsordnungen an einem Atom erforderlich.

Wir wollen nun WCl4 in Abbildung 8 analysieren. Der
Bindungsgraph der unendlichen Kette hat eine W-W-Gruppe

und acht Cl-Atome, mit jedem W-Atom koordinieren sechs
Cl-Atome durch zwei Einfach-, zwei 3=4- und zwei 1=2-Bin-
dungen, wie anhand experimenteller Bindungsl�ngen[36] in
Lit. [14c] gesch�tzt wurde. Die Beteiligung von mehr als ei-
nem p-Orbital an der Cl-Brîcke îber und unter W-W fîhrt
dazu, dass ihre Bindungsordnungssumme (1.5 an Cl) die 8¢N-
Regel îbersteigt. Ein Kettenende �hnelt lokal einem Mole-
kîl, und ein solches Cl-Atom in der Lewis-Formel wîrde eine
Formalladung von 0.5 + tragen, kompensiert durch 0.25¢ an
jedem der beiden W-Atome, die es îberbrîckt. Diese Ei-
genschaft ist im Bindungsgraph in Abbildung 8 zu sehen.

Der Bindungsvalenzansatz fîr Bindungsordnungen kann
auch auf endliche Spezies angewendet werden. Ein Beispiel
ist Cu5I7

2¢[37] in Abbildung 9. Eines von fînf Cu-Atomen
bindet an vier Iodatome, w�hrend die restlichen vier Cu-
Atome drei binden. Zwei der sieben Iodatome binden an drei
Cu-Atome, die restlichen fînf nur an zwei. Die Oxidations-
stufe wird als Rundungswert der positiven und negativen
Summen der Bindungsvalenzen von Gleichung (2), erhalten
aus den Bindungsabst�nden dCuI von Lit. [37] und R0

CuI =

2.188 è aus Parametern in Lit. [35], berechnet. Da die Cu-
Cu-Bindungen nicht ionisch gen�hert werden kçnnen, sind
neben den 2=7-Bindungen von jedem Iodatom zu dem hier
nicht gezeigten Kation nur die CuI-Bindungen relevant und
ergeben die Summen der ionisierten Bindungsvalenzen von
¢1.05(4) pro Iod- und + 1.07(2) pro Cu-Atom. Eine Rundung
fîhrt zu einer einzelnen Oxidationsstufe fîr jedes Element in
einer guten Demonstration von Paulings Regel.[31]

Ein Beispiel eines sp-Molekîls zeigt eine andere Art von
Bindungskompromiss: (C6H5)3P=C=P(C6H5)3. Diese extreme
Lewis-Formel betont die hohe Ordnung der Phosphor-Koh-
lenstoff-Bindung aufgrund der 8¢N-Regel, die fîr das elek-
tronegativere Kohlenstoffatom gilt. Eine Bindungsordnung

von 1.9 wird wie oben aus dem Abstand[38, 39] von 1.63 è be-
rechnet. Da der PCP-Winkel nicht 18088, sondern nur 13488
betr�gt,[39] wird wegen der nur geringen Elektronegativit�ts-
differenz von P und C gegen die 8¢N-Regel verstoßen, und es
ist offensichtlich, dass diese Bindung eine starke ionische
Beteiligung aus den Formalladungen 1 + , 2¢, 1 + aufweist,
die auf dem PCP-Segment auftreten wîrden, wenn es s-ge-
bunden w�re. Da diese Ladungen mit der Elektronegativit�t
îbereinstimmen, verst�rkt sich die Bindung und wird zu einer
„Art von Doppelbindung“.[40] Wenn diese ionokovalente
Wechselwirkung wie oben mit zwei vollen Strichen gezeichnet
ist, verliert die Formel die Formalladungen, und die Oxida-
tionsstufen gleichen direkt der Summe der ionisierten Bin-
dungsordnungen: ¢4 am Kohlenstoff- und + 5 am Phosphor-
atom. Dies ist redoxtechnisch sowohl im Molekîl[41] als auch
in seiner vollst�ndigen[42,43] Synthese sinnvoll. Angesichts der
Bindungsst�rke ist es unwahrscheinlich, dass das Haaland-
Kriterium in diesem Fall zutrifft.

Ein Beispiel fîr einen sp-Cluster ist As4S4. Es tritt als zwei
verschiedene Molekîle auf, in denen beide Elemente der
8¢N-Regel folgen (ein elektronenpr�ziser Cluster). Diese
Information ist ausreichend, um ihre Oxidationsstufen îber
die Summen der ionisierten Bindungsordnungen zu erhalten
(Abbildung 10).

Ein Cluster, in dem die 8¢N-Regel wegen sterischer
Kompromisse abgeschw�cht ist, ist S4N4. Die Situation ist die

Abbildung 8. Oben: Ausschnitt der unendlichen WCl4-Kette mit alter-
nierenden W-W-Bindungen. Unten: Bindungsgraph der Kette mit idea-
len Bindungsordnungen (gerundet, erhalten aus Bindungsl�ngen- und
Bindungsvalenzbetrachtungen), die sich bei jedem Atom mit der
Formalladung zur Oxidationsstufe des Atoms summieren.

Abbildung 9. Bindungsvalenzen in Cu5I7
2¢ (in Blau); die Summen der

ionisierten Bindungsvalenzen an den Atomen (in Pink) ergeben gerun-
det die Oxidationsstufe (in Rot). Blaue Kugeln Cu, gelbe Kugeln I.

Abbildung 10. Bestimmung der Oxidationsstufen íber Summierung
der Bindungsordnungen in zwei s-gebundenen As4S4-Clustern, die die
8¢N-Regel befolgen.
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gleiche wie auf der linken Seite in Abbildung 10, außer dass N
das S sowie S das As ersetzt. Keines der Atome befolgt die
8¢N-Regel, welche die Bildung von drei kurzen Zwei-Elek-
tronen-Bindungen vom kleinen N- zum grçßeren S-Atom
fordern wîrde. Da die Bindungsl�ngen und -winkel im S4N4-
Feststoff[44] irregul�r sind, wollen wir uns hier auf die Daten
fîr S4N4-Gas[45] beziehen: Das Molekîl hat ein Schwefelte-
traeder mit einer 4̄2m-Punktsymmetrie und Bindungsl�ngen
von 2.666 und 2.725 è, wesentlich l�nger als die Einfachbin-
dung von 2.055 è.[46] Ein Ansatz zu sinnvollen Oxidations-
stufen ist das Vernachl�ssigen dieser schwachen S-S-Wech-
selwirkungen, um S4N4 als cyclisches Tetramer mit SN-Sum-
menformel zu betrachten, auf das DIA angewendet wird, was
+ 3 und ¢3 fîr die Oxidationsstufen ergibt. Bindungsbasierte
Algorithmen liefern das gleiche Ergebnis (Abbildung 11) fîr

eine symmetrische Lewis-Formel mit 22 Elektronenpaaren.
Der SNS-Bindungswinkel von 105.3(7)88 wird als tetraedrisch
betrachtet und von zwei freien Elektronenpaaren am N-
Atom erg�nzt, wobei jedes S-Atom eine Einfachbindung zu
einem anderen S-Atom eingeht (mit einer Formalladung von
1¢ an N und 1 + an S). Die Wirklichkeit liegt irgendwo
zwischen diesen beiden Vereinfachungen: Die S-N-Bin-
dungsvalenz, die mit Parametern aus Lit. [35] ausgehend von
der S-N-Bindungsl�nge von 1.623(4) è[45] berechnet wird,
betr�gt 1.40(2) – mehr als die Einfachbindung der Lewis-
Formel, aber nicht ganz der Wert von 1.50, wie von der 8¢N-
Regel gefordert. Die gleichermaßen berechnete Summe der
homonuklearen Bindungsvalenz an jedem S-Atom des Te-
traeders ist ungef�hr 0.5, die H�lfte von 1.0, wie es durch die
Einfachbindung in der Lewis-Formel generiert wird.

Im Allgemeinen l�sst sich die Bindung in nichtmetalli-
schen bin�ren sp-Verbindungen CcAa mithilfe des Zintl-
Konzepts[47] und seiner Formalisierung zu einer verallgemei-
nerten 8¢N-Regel wiedergeben [Gl. (3)].[48,49] In dieser Be-

VECA ¼ 8þ CCðc=aÞ¢AA ð3Þ

ziehung ist VECA die Valenzelektronenzahl pro „Anion“ A,
CC ist die Zahl der Elektronen pro „Kation“ C, die C-C-
Bindungen bilden oder als freie Elektronenpaare am Kation
lokalisiert sind, und AA ist die Zahl der Elektronen pro A, die
A-A-Bindungen bilden. Der VECA-Wert eignet sich dazu, die

Regel in Worten wiederzugeben: W�hrend Elektronen, die
îber die Zahl 8 hinausgehen, beim weniger elektronegativen
Atom in Form von Bindungen oder freien Elektronenpaaren
verbleiben, werden die Elektronen, die nçtig sind, um die
Zahl 8 zu erreichen, durch Bindungen zwischen den elektro-
negativeren Atomen gewonnen.

Fîr unser S4N4-Beispiel von oben erhalten wir VECA = 11.
Die drei Elektronen jenseits der 8 bleiben in unserer Lewis-
Formel am Schwefel in Form einer S-S-Bindung und eines
freien Elektronenpaars pro S-Atom; hiergegen wird in der
Realit�t leicht verstoßen, da wegen der �hnlichen Elektro-
negativit�ten die 8¢N-Regel fîr Schwefel fast so streng gilt
wie fîr Stickstoff.

Mit einer ausreichenden Elektronegativit�tsdifferenz sind
Bindungsvorhersagen mit der verallgemeinerten 8¢N-Regel
pr�zise. Betrachten wir GaSe mit VECA = 9: Das einzelne
Elektron jenseits der 8 sollte am Ga-Atom bleiben und Ga-
Ga-Hanteln bilden. Dies ist auch tats�chlich der Fall, und die
Oxidationsstufen in GaSe werden durch Summierung der
Bindungsordnungen in Abbildung 12 berechnet.

Borane der allgemeinen Formel BbHh
c (b> 4, c� 0) sind

sp-Cluster, die nicht elektronenpr�zise sind (die Gerîstbin-
dungen sind keine Einfachbindungen). Wenn alle B-Atome
�quivalent sind, kann die Oxidationsstufe mit DIA einer
Wiederholungseinheit (wie BH(1/3)¢ mit 41=3 Elektronen fîr
B6H6

2¢) berechnet werden. Das Wasserstoffatom der Einheit
erh�lt zwei Elektronen (2¢N-Regel), und es verbleiben 21=3
Elektronen an B, was bedeutet, dass OSB =+ 2=3 (immer noch
berechnet mit ganzen Elektronen; zwei pro drei Atome). Fîr
die Verallgemeinerung OSH =¢1 ergibt sich durch Ladungs-
ausgleich (h + c)/b fîr die durchschnittliche Bor-Oxidations-
stufe in BbHh

c. Um individuelle Bor-Oxidationsstufen zu er-
halten, werden zuerst die Wade-Mingos-Regeln[51–54] ange-
wendet: Zum Beispiel hat B6H10 14 Valenzelektronenpaare,
von denen sich sechs in B-H-Einfachbindungen und eines
immer in einem radialen Gerîst-MO befinden, w�hrend die
verbleibenden sieben (in den tangentialen Gerîst-MOs) ein
siebeneckiges Stammdeltaeder (pentagonale Bipyramide)
definieren, von dem in B6H10 ein Eckpunkt (ein nido-Boran)
„fehlt“ (Abbildung 13). Seine B-Atome sind nicht alle �qui-

Abbildung 11. Aus sich an S4N4 ann�hernden Formeln berechnete
Oxidationsstufen: eine periodische Einheit eines Rings (links; vernach-
l�ssigt die schwachen Bindungen zwischen den Schwefelatomen in der
realen Verbindung) und eine Lewis-Formel aus Oktetten (mittig und
rechts; n�hert sich dem tetraedrischen Schwefelcluster an, zeigt je-
doch nur zwei S-S-Bindungen).

Abbildung 12. GaSe-Elementarzelle. Eine komplette Ga-Koordinations-
umgebung ist gezeigt (links; zwei der drei koordinierten Se-Atome be-
finden sich außerhalb der Elementarzelle); die Oxidationsstufen wur-
den aus dem Bindungsgraphen bestimmt (rechts). Die von der 8¢N-
Regel vorgegebene Bindungsordnung ist íber den drei Konnektivit�ts-
linien aufgezeigt. Unter ihnen ist die Bindungsvalenz angegeben, be-
rechnet aus der rçntgenographisch ermittelten Bindungsl�nge.[50]
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valent: Die fînf basalen Boratome sind an neun Wasser-
stoffatome gebunden, welche die 2¢N-Regel befolgen. Die
Aufsummierung der Bindungsordnungen mit positiven Vor-
zeichen ergibt die Oxidationsstufe + 2 fîr drei dieser Bor-
atome (die vorderen) und + 3=2 fîr die anderen zwei. Das
apikale B-Atom hat die Oxidationsstufe + 1 infolge einer
Einfachbindung zu H.

7. Und wenn die Verbindung metallisch ist?

Wenn bindende und antibindende Orbitale/Banden in
einem Metall îberlappen, kçnnen wir nicht mehr die ionische
Extrapolation wie in Abbildung 1 durchfîhren. Es gibt al-
lerdings einfache metallische Verbindungen mit offensichtli-
chen Oxidationsstufen, wie das goldene TiO, dunkle RuO2

oder silberne ReO3. Einige sp-Elemente bilden auch stç-
chiometrische metallische Verbindungen: Ba3Si4 folgt dem
Zintl-Konzept,[47] indem es Schmetterlings-fçrmige Si4

6¢-An-
ionen bildet, in denen entsprechend der verallgemeinerten
8¢N-Regel zwei Si-Atome zwei Bindungen und zwei Si-
Atome drei Bindungen zueinander haben. Diese Verbindung
ist schwach metallisch.[55]

Letztlich hat die Zuordnung leitender Elektronen zu ei-
nem der beiden gebundenen Atome ihre Grenzen. Ein Hin-
weis auf dieses Problem ist eine unerwartete Elektronen-
konfiguration oder ein unerwartetes Bindungsmuster. Der
erste Fall wird durch den AuNCa3-Perowskit[56] illustriert
(Abbildung 14), in dem bei Vernachl�ssigung des Metallcha-
rakters das Vorliegen von Au3¢-Anionen vorhergesagt wird,
was von der Theorie nicht gestîtzt wird. Der zweite Fall kann
durch zwei Platinide veranschaulicht werden: rot-transpa-
rentes Cs2Pt[57] und schwarzes BaPt.[58] In �bereinstimmung
mit der 12¢N-Regel enth�lt Cs2Pt isolierte Pt2¢-Anionen –
ein relativistisches Sulfid. Dagegen hat BaPt solche Anionen
nicht; es enth�lt vielmehr Ketten aus Pt, als ob es ein Elek-
tronendefizit am Pt-Atom g�be. Das heißt, dass manche

Elektronen von Pt2¢ abgegeben werden, um BaPt metallisch
zu machen, und es ist dieses Defizit, das durch die Bildung
von Pt-Pt-Bindungen kompensiert wird. W�ren diese Pt-Pt-
Bindungen Einfachbindungen, entspr�che ihre Kette einem
neutralen relativistischen Schwefel, und BaPt wîrde aus Ba2+,
2e¢ und Pt in unendlichen Ketten gebildet werden. Da BaPt
formal stçchiometrisch erscheint, fîhrt die Oxidationsstufe
von + 2 fîr Ba zu ¢2 fîr Pt, was nicht der tats�chlichen
Bindung entspricht.

Unzul�ngliche Oxidationsstufen werden auch erhalten,
wenn DIA auf geordnete Legierungen einer Zusammenset-
zung und Struktur angewendet wird, die haupts�chlich von
der Grçße bestimmt werden, z. B. auf LiPb oder Cu3Au, bei
denen die 8¢N- oder 12¢N-Regel fîr die elektronegativsten
Elemente nicht gilt. Wenn die Oxidationsstufe bençtigt wird,
um Redoxreaktionen auszugleichen, wird sie am besten als
null fîr alle Elemente angenommen.

8. Nominelle Oxidationsstufen

Oxidationsstufen finden breite Anwendung in der Che-
mie, und ein Wert passt nicht immer fîr alle Fragestellungen.
In der systematischen beschreibenden Chemie regeln die
Oxidationsstufen die Verbindungen eines Elements; in der
Elektrochemie repr�sentieren sie die elektrochemisch rele-
vanten Verbindungen oder Ionen in Latimer-Diagrammen
und Frost-Diagrammen von Standard(reduktions)potentia-
len. Solche zweckorientierten Oxidationsstufen, die sich von
den per Definition vorgegebenen unterscheiden, kçnnen
„nominell“ genannt werden, in den beiden genannten F�llen
auch „systematisch“ und „elektrochemisch“.

Ein Beispiel fîr beide ist Thiosulfat. Struktureigenschaf-
ten[59] sprechen dafîr, dass all seine endst�ndigen Atome ei-
nen Teil der Anionenladung tragen, auch wenn die S-S und S-
O-Bindungsordnungen nicht komplett gleich sind. Die S-S-
Bindung ist mit 2.025 è[59] kîrzer als die Einfachbindung von
2.055 è[46] im kristallinen S8 oder 2.056 è[60] im H2S2-Gas,
aber wesentlich l�nger als die Doppelbindung von
1.883 è[61, 62] in S2O oder 1.889 è[63] in S2. Auch wenn die S-S-
Einfachbindung die genaueste N�herung ist, sind in Abbil-
dung 15 zwei Lewis-Grenzstrukturen einander gegenîberge-
stellt:

Die linke Struktur sieht die Oxidationsstufe ¢1 am end-
st�ndigen Schwefelatom vor, was an den Wert in Peroxiden
erinnert. Die rechte Struktur postuliert Oxidationsstufen, die,
wenn sie fîr die Lewis S�ure–Base-Reaktion S +SO3

2¢!
S2O3

2¢ genutzt werden, die Reaktion zum Nicht-Redoxpro-
zess machen. Dies ist nicht unbedingt ein Vorteil, da diese
Reaktion in w�ssriger Umgebung gut durch Halbreaktions-
Standardpotentiale beschrieben ist, wobei die durchschnitt-
liche Schwefeloxidationsstufe + 2 verwendet wird, die Thio-
sulfat in Latimer- und Frost-Diagrammen repr�sentiert – eine
„elektrochemische Oxidationsstufe“. Der einzige Weg zu
eindeutigen Oxidationsstufen fîr beide S-Atome in Thiosul-
fat w�re eine Berîcksichtigung der S-S-Bindungspolarit�t,
wie in manchen Lehrbîchern beschrieben: Das endst�ndige
Schwefelatom erh�lt ¢2, das zentrale Schwefelatom + 6, un-
abh�ngig von ihrer Bindungsordnung, was die øhnlichkeit

Abbildung 13. Das nido-Boran B6H10.

Abbildung 14. Bindungsgraph fír den metallischen Perowskit AuNCa3,
in dem die summierten Bindungsordnungen von N und Ca, erhalten
aus der 8¢N- bzw. 8 + N-Regel, eine ungíltige Oxidationsstufe fír Au
ergeben.
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der O- und S-Liganden unterstreicht – eine „systematische
Oxidationsstufe“.

9. Non-innocent Liganden: H2

Jørgensen[64,65] pr�gte das Adjektiv „non-innocent“ fîr
redoxaktive Liganden, die die Oxidationsstufe des Zentral-
atoms weniger offensichtlich machen. Zus�tzliche Informa-
tionen aus Diffraktion, Spektren oder magnetischen Mes-
sungen werden bençtigt. Von zahlreichen Beispielen[66–68] ist
molekulares H2 der einfachste non-innocent Ligand.

Komplexe mit molekularem H2 �hneln h-Komplexen von
Olefinen oder aromatischen Kohlenwasserstoffen, allerdings
hat H2 lediglich eine s-Bindung. Ungeachtet dessen bindet H2

sogar in der Gasphase an Metallkationen, frei von Lçsungs-
mitteln, Substraten und intervenierenden Atomen, wie
kîrzlich in einem �bersichtsartikel von Bieske et al. ausge-
arbeitet wurde.[69] Es tritt eine interessante Uneindeutigkeit
auf: Bei einigen Metallionen bleiben die Atome des H2-Mo-
lekîls miteinander verbunden, mit anderen bilden sie ein
Dihydrid. Crabtree[70] fîhrt dies darauf zurîck, dass das zen-
trale �bergangsmetallatom leere und gefîllte d-Orbitale
aufweist: Erstere sind am dreizentrigen, H2 bindenden MO
beteiligt, w�hrend letztere dies durch Rîckbindung in das
leere, antibindende MO von H2 sabotieren. Die zwei extre-
men Ergebnisse sind schematisch in Abbildung 16 gezeigt.

1984 haben Kubas et al.[71] den ersten �bergangsmetall-
komplex mit einem H2-Liganden, das gelbe [W(CO)3(h2-
H2){P(C6H11)3}2], durch Ausf�llen mit H2-Gas aus einer Lç-
sung von [W(CO)3{P(C6H11)3}2] in Toluol synthetisiert. Ein
Beispiel fîr die Hydridbildung ist [Ir(CO)Cl(H)2-
{P(C6H5)3}2],[72, 73] das von H2 und dem quadratisch-planaren
[Ir(CO)Cl{P(C6H5)3}2],[74] auch als „Vaskas Komplex“ be-
kannt, erhalten wird. Beide Arten von gebundenem Wasser-
stoff kommen in [Ru(H)2(h2-H2)2{P(C5H9)3}2] vor,[75] dessen
Oxidationsstufen in Abbildung 17 berechnet werden.

Der oktaedrische Komplex in Abbildung 17 ist durch die
d6-Elektronenkonfiguration und das 18-plett am Ru-Zentrum
stabilisiert. W�hrend die beiden cis-Hydridanionen 2.13 è
voneinander entfernt sind, betr�gt der H-H-Abstand im H2-
Liganden 0.83 è (0.09 è grçßer als im H2-Gas). Seine Bin-
dungsordnung ist 0.78, ein wenig mehr als 2=3 fîr eine Drei-
zentrenbindung gleicher Partner, was darauf zurîckgefîhrt
werden kann, dass die 2¢N-Regel fîr den elektronegativeren
Wasserstoff gilt.

Ein �bersichtsartikel von Morris[76] îber H2-Komplexe
der Eisengruppe zeigt, dass der H-H-Abstand variiert, bis zu
ungef�hr 1.60 è fîr das grçßte Atom Os,[77] auch abh�ngig
vom Liganden in trans-Stellung zu H2 : Ist dieser Ligand ein
elektronenreiches sp-Atom, wie Sauerstoff oder ein Halo-
gen,[78] und f�hig zu starker p-Donierung zum Zentralatom,
ist der H-H-Abstand groß. Ist dieser Ligand p-acide, wie CO,
oder elektronenarm, ist der H-H-Abstand klein.[76] Der Ab-
stand nimmt mit dem Ausmaß der Rîckbindung vom Zen-
tralatom zum s*-MO von H2 zu, die durch die Grçße des
Metallatoms und den trans-Liganden gesteuert wird. Gem�ß
unserer Oxidationsstufendefinition erh�lt das rîckbindende
Metallatom seine Elektronen zurîck, da es den grçßten
Beitrag zu dieser zus�tzlichen Metall-Liganden-Bindungs-
wechselwirkung liefert, die antibindend hinsichtlich der H-H-
Bindung ist. Die Allenschen Elektronegativit�ten ergeben
null fîr die Oxidationsstufe all dieser h2-Wasserstoffatome.

10. Non-innocent Liganden: Nitrosyl

Der vielleicht bekannteste Nitrosylkomplex ist Nitro-
prussid. W�hrend CN in [Fe(CN)5NO]2¢ einfach ist, bietet
NO drei Alternativen fîr die Oxidationsstufe von Stickstoff;
NO+, NO und NO¢ . Sie unterscheiden sich in der Bin-
dungsordnung, entweder jN�O j + mit OSN =+ 3, oder
jN=O j ¢ mit OSN =+ 1 (durch DIA) oder das Stickstoff-
monoxid dazwischen mit OSN =+ 2.

Wir gehen nach dem Bindungsvalenzansatz vor: Die
Einkristallneutronendiffraktion von Ba[Fe(CN)5(NO)]·
3H2O

[79] ergibt die NO-Bindungsl�nge 1.12 è, was kleiner als
die L�nge von 1.15 è[80] in NO-Gas ist. Berîcksichtigt man,
dass die 8¢N-Regel fîr Sauerstoff dazu neigt, die wirkliche
Bindungsordnung in Richtung zwei zu reduzieren, l�sst die
beobachtete Bindungsl�nge auf jN�O j + schließen; folglich
handelt es sich um Fe2+. Der Diamagnetismus von Nitro-
prussid best�tigt dies: Die Elektronenkonfiguration am Fe-
Zentrum ist Low-Spin-d6 und OSFe =+ 2. Das oktaedrische

Abbildung 16. Die zwei Extreme eines H2-Addukts mit einem Metall-
atom M.

Abbildung 17. Oxidationsstufen von Wasserstoff und Ruthenium in
[Ru(H)2(h

2-H2)2{P(C5H9)3}2] ,
[75] erhalten durch Zuordnung von Bindun-

gen zum elektronegativen Partner (links) und durch Summierung der
ionisierten Bindungsordnungen (rechts).

Abbildung 15. Oxidationsstufen in Thiosulfat durch Zuordnung der
Bindungen sowie durch Summierung der Bindungsordnungen in zwei
Lewis-Grenzstrukturen (in denen sich der Autor dafír entschied, iono-
kovalente Bindungen zu den hier nicht gezeigten Kationen zu zeich-
nen, um Formalladungen zu vermeiden); links: S-S-Einfachbindung
einfach, rechts: S-S-Doppelbindung.
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Feld von stark aufspaltenden Liganden beh�lt die Low-Spin-
Konfiguration sogar bei Reduktion zum [Fe(CN)5NO]3¢ ;
nicht Eisen wird reduziert, sondern der NO+-Ligand zu NO.
Ein wahrhaftig non-innocent Ligand!

Viele Nitrosylkomplexe sind nicht so unkompliziert. Das
MNO-Segment sollte fîr jN�O j + linear sein, aber gebogen
fîr jN=O j ¢ .[81, 82] Der Haken ist, dass die MNO-Winkel va-
riieren und damit auf gebrochenzahlige NO-Bindungsord-
nungen und problematische Oxidationsstufenzuordnungen
hinweisen.[83–85] Enemark und Feltham[86] haben die Oxida-
tionsstufe in Nitrosylkomplexen komplett vermieden, indem
sie eine {MNO}n-Notation eingefîhrt haben, in der n der Zahl
der Valenzelektronen des Metallzentrums entspricht, wenn
der Ligand formal NO+ ist.

In einer aktuellen Studie[87] wurde noch einmal [Fe-
(CO)3(NO)]¢ untersucht, das isoelektronisch zu [Fe(CO)4]

2¢

mit Eisen in der Oxidationsstufe ¢2 scheint – ein Austausch
lediglich von CO gegen NO+. Etwas stimmte jedoch nicht:
Der FeNO-Winkel ist linear, allerdings l�sst die NO-Bin-
dungsl�nge von 1.21 è auf eine Doppelbindung jN=O j ¢
schließen. Spektroskopische und quantenchemische �berle-
gungen in Lit. [87] lieferten eine Erkl�rung: Das Lewis-basi-
sche N-Atom des jN=O j ¢-Anions îbertr�gt beide Elektro-
nenpaare als p-Bindungen an das Fe-Zentralatom (keine s-
Bindung), was den FeNO-Winkel linearisiert und die Dop-
pelbindung in NO best�tigt. Die resultierende Oxidations-
stufe 0 von Eisen wird in Lit. [87] durch den Diamagnetismus
des Komplexes bekr�ftigt, der haupts�chlich durch antifer-
romagnetische Kopplung von zwei ungepaarten Elektronen
am tetraedrisch koordinierten d8-Eisenzentrum mit zwei un-
gepaarten Elektronen am NO¢-Liganden, der isoelektronisch
zu O2 ist, verursacht wird. Lit. [87] listet daher auch diese d-
Konfigurationselektronen in einer erweiterten Enemark-
Feltham-Notation auf: {Fe8.2(NO)}10 (8.2 wurde berechnet).
Abbildung 18 zeigt das stabilisierende 18-plett an Fe.

11. Oxidationsstufentautomerie

Oxidationsstufentautomerie, auch bekannt als Valenz-
tautomerie, bezeichnet thermisch induzierte Oxidationsstu-
fen�nderungen unter Einbeziehung redoxaktiver Liganden
und redoxanf�lliger Zentralatome. Magnesiumcatecholat ist
ein Beispiel: Bei niedrigen Temperaturen enth�lt [Mn-
(C6H4O2)3] magnetischen Messungen zufolge einen Cate-
cholat- und zwei Semichinonatliganden um das Mn-Zentrum
mit der Oxidationsstufe + 4.[88] Bei hohen Temperaturen l�sst
das magnetische Moment auf eine Reduktion zu High-Spin-
Mn3+ durch Oxidation des Catecholats zu Semichinonat
schließen. Lewis-Formeln fîr die beiden Ligandenalternati-
ven sind in Abbildung 19 dargestellt, wo auch der �bergang

und die relevanten Oxidationsstufen (berechnet durch beide
Algorithmen) angegeben sind. Weitere Beispiele sind unter-
sucht worden.[89–91] Eine Oxidationsstufentautomerie aus-
schließlich unter Zentralatomen wurde in Lit. [14d] erl�utert.

12. Oxidationsstufe und dn-Konfiguration

Die Konfiguration dn ist ein Zentralatomdeskriptor fîr
�bergangsmetallkomplexe. Es wird schwierig, wenn der Li-
gand durch ein elektronegativeres Atom als Lewis-S�ure
gebunden ist. Ein in Lit. [14e] diskutiertes Beispiel ist
[Au{B(PC6H4)2(C6H5)}Cl].[92] In diesem Addukt bevçlkert Au
das schwach bindende Au-B-MO, sodass das Mçßbauer-
Spektrum dieses MO zusammen mit dem Rest der d-Elek-
tronen an Au immer noch als d10 sieht, woraus + 1 als
Oxidationsstufe fîr Au resultiert, trotz der quadratisch-pla-
naren Koordination am Au-Zentrum, die typisch fîr Au3+ mit
d8-Konfiguration ist (Abbildung 20). Das quadratisch-planare

Au ergibt sich, da das donierte Au-Elektronen-Paar zur Au-
B-Bindung wurde, seinen Ligandenfeldeffekt verlor und die
Koordinationsgeometrie jetzt von den acht Elektronen von
Au kontrolliert wird, die in schwach antibindenden MOs
verbleiben. Auch unsere allgemeine Definition schl�gt + 1 fîr
das Goldzentrum vor. Damit diese Oxidationsstufe die
wichtige Formel n = N¢OS beibehalten kann, die fîr dn an
einem �bergangsmetallatom mit N Valenzelektronen gilt,
muss n das schwach bindende, vom Zentralatom donierte

Abbildung 18. Die Lewis-Formel von [Fe(CO)3(NO)]¢ (links) zeigt das
18-plett und die Oxidationsstufe des Eisenzentrums durch Zuordnung
von Bindungen. Intramolekulare antiferromagnetische Kopplung fíhrt
zu Diamagnetismus des Anions (rechts).

Abbildung 19. Oxidationsstufentautomerie von [Mn(C6H4O2)3] .

Abbildung 20. Quadratisch-planares Au in [Au{B(PC6H4)2(C6H5)}Cl].[92]
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Elektronenpaar enthalten. Zum Erfîllen dieser Gleichung
und zur Vermeidung von Mehrdeutigkeit (wie oben bei der
„spektroskopischen“ d10- gegenîber der „Ligandenfeld-“
oder „magnetischen“ d8-Konfiguration) schließen wir uns
Parkin[93] an und vermerken die Konfiguration als n = 10 in
dn¢2, wobei „2“ das schwach bindende „donierte“ Paar sym-
bolisiert.

13. Wahlmçglichkeiten, Sch�tzungen und
Abrundungen

Fîr intermetallische Verbindungen ist die Wahl der
Oxidationsstufe null an allen Atomen die beste, wenn sie in
der Redoxchemie bençtigt wird. Anwendungsbezogene
Wahlmçglichkeiten definieren auch die nominellen Oxida-
tionsstufen (siehe Abschnitt 8).

Feinere Absch�tzungen und Abrundungen werden fîr
Verbindungen mit îber nicht�quivalente Atome delokali-
sierten Elektronen bençtigt, die durch mehrere Resonanz-
strukturen mit Gewichtungen in beliebig langen Dezimal-
zahlen ausgedrîckt werden. Ohne Abrundungen von Bin-
dungsordnungen in Lewis-Formeln wîrde man dezimale
Oxidationsstufen fîr bestimmte Bindungskonnektivit�ten
erhalten (fîr die DIA nicht mçglich ist; Lit. [14], Appen-
dix D). Beispiele sind 1H-Pentazol,[14f] N5

+[14g] und Thiosulfat
(siehe Abschnitt 8). Verbindungen mit sterischen Bindungs-
kompromissen sind verwandt, z. B. S4N4 (siehe Abschnitt 6).
Verbindungen mit Widersprîchen in den Bindungsstabili-
t�tsregeln sind eine �hnliche Gruppe, veranschaulicht an N2O
in Lit. [14g] (DIA ist nicht mçglich).

Andererseits erh�lt man eindeutige und sinnvolle Brîche
von kleinen ganzen Zahlen fîr Oxidationsstufen in z. B. Di-
thiolat und Catecholat (siehe Abschnitt 11) oder in (Car)bo-
ranen, wie B6H10 (siehe Abschnitt 6) und B10C2H12,

[14h] oder
auch fîr den Fall, dass benachbarte Oxidationsstufen unun-
terscheidbar gemischt sind, z.B. in YBaFe2O5.

[14d] Sinnvolle
gebrochenzahlige Oxidationsstufen treten auch in Ionen mit
Ladungsverteilung îber mehrere �quivalente Atome auf, wie
in C7H7

+, B6H6
2¢,[14i] I3

¢ oder N3
¢ .[14j]

Abrundungen sind fîr Summen der aus Gleichung (2)
erhaltenen Bindungsvalenzen erforderlich. Ihre dezimalen
Werte sind der statistischen Verteilung von Bindungskom-
promissen inh�rent, wenn die L�nge einer gegebenen Bin-
dung mit der durchschnittlichen L�nge einer ausgew�hlten
Gruppe von Referenzbindungen verglichen wird. Zus�tzlich
wird eine empirische Funktion fîr die Umformung von Bin-
dungsl�nge zu Bindungsordnung verwendet.

14. Ausblick auf Computer-gestítzte Ans�tze

Die allgemeine Definition in Lit. [14] stellt fest: „The
oxidation state of a bonded atom equals its charge after ionic
approximation“. Nur heteronukleare Bindungen werden io-
nisch extrapoliert, und das Atom, das mehr zum bindenden
MO beitr�gt, wird negativ. Das heuristische MO-Diagramm
in Abbildung 1 l�sst darauf schließen, dass quantenchemische
Rechnungen genutzt werden kçnnen, um Oxidationsstufen zu

bestimmen. Wie im Anhang C von Lit. [14] diskutiert, bringt
dies wegen der Vielfalt verfîgbarer rechenbasierter Metho-
den und Basissatzdaten von Natur aus einen Grad an Mehr-
deutigkeit mit sich. Innerhalb dieser Grenzen kann ein
mçglicher MO-Ansatz eine Verallgemeinerung nutzen, der
zufolge ein Atom, das sich reversibel st�rker an einem gege-
benen MO oder MO* einer heteronuklearen Bindung betei-
ligt, die Elektronen des MO beh�lt,[14k] unter der Bedingung,
dass sich homonukleare Bindungen gleichm�ßig aufteilen.
Dies ist an Stickstoffmonoxid in Abbildung 21 gezeigt. Wir
sehen, dass sich, etwas von der sp-Wechselwirkung verdeckt,
ein MO energetisch n�her bei einem seiner zwei beitragenden
AOs befindet. Bei der ionischen N�herung erh�lt dieses AO
die Elektronen des MO. Wenn dies fîr alle MOs wiederholt
wird, werden die erwarteten Oxidationsstufen erhalten (Ab-
bildung 21).

N2O, ein Molekîl mit einer homonuklearen Bindung,
wird in Abbildung 22 gleichermaßen behandelt. W�hrend
eines solchen „manuellen“ Ansatzes muss darauf geachtet
werden, welche Atome wirklich oder vorwiegend durch jedes
einzelne MO miteinander verbunden sind. Auch wenn er le-
diglich eine Illustration eines konzeptionellen Vorschlags ist,
umgeht der Oxidationsstufenansatz in Abbildung 22 das Di-
lemma zweier alternativer Lewis-Formeln fîr N2O aus
Lit. [14f].

Abbildung 21. Bestimmung der Oxidationsstufen in Stickstoffmonoxid
durch Zuordnung der MO-Elektronen zu den energetisch am n�chsten
liegenden AOs in einem MO-Satz, abgeleitet aus der Sch�tzung von
Orbitalenergien mithilfe eines Extended-Híckel-Programms.[94]

Abbildung 22. Bestimmung von Oxidationsstufen in N2O durch Zuord-
nung der MO-Elektronen zu den energetisch am n�chsten liegenden
AOs in einem MO-Satz aus einer Rechnung mithilfe eines Extended-
Híckel-Programms.[94] Vier unbesetzte MOs wurden ausgelassen.
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15. Eine Zusammenfassung der Algorithmen

Ein vereinfachter Ansatz zur ionischen N�herung fîr die
Bestimmung von Oxidationsstufen identifiziert das negative
Atom durch Vergleichen der Allenschen Elektronegativit�-
ten, mit der Ausnahme, dass das elektronegativere Atom als
Lewis-S�ure gebunden ist. Dieser Ansatz enth�lt drei Algo-
rithmen fîr drei verschiedene Typen von chemischen Formeln
(Summenformel, Lewis-Formel, Bindungsgraph), die Mole-
kîle, Ionen sowie ein- (Ketten), zwei- (Fl�chen) oder drei-
dimensionale unendliche Netzwerke von Feststoffen abde-
cken. Tabelle 2 gibt einen �berblick îber die jeweiligen In-
puts und die Gîltigkeit.

16. Zusammenfassung

Die vorgeschlagene Definition von Oxidationsstufen
rechtfertigt beide IUPAC-Algorithmen in Lit. [3], wobei sie
Ausnahmen eliminiert und auch einige anspruchsvolle F�lle
umfasst, darunter denjenigen, dass die Liganden-Akzeptor-
atome elektronegativer als der Donor sind. Da unsere Defi-
nition auf chemischer Bindung beruht, ersetzt sie nicht die
Algorithmen, die zu Beginn der chemischen Ausbildung be-
nçtigt werden; sie kçnnte jedoch auf einem hçheren Niveau
hilfreich sein.
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