Diese elektronische Lieferung darf gemil3 Urheberrecht
nur zum eigenen wissenschaftlichen Gebrauch oder fiir
eine Lehrveranstaltung mit einem abgegrenzten Kreis von
Unterrichtsteilnehmern verwendet werden. Nicht gestattet
ist die Nutzung fiir eine 6ffentliche Wiedergabe oder fiir
gewerbliche Zwecke. Ebenfalls untersagt ist die Aufnahme
in ein elektronisches Archiv.

Heidelberger Jahrbuecher;

Jahrgang/Heft: 11
Jahr: 1967



Dieter
Text-Box
 Heidelberger Jahrbuecher;

Jahrgang/Heft:       11
Jahr:                1967


DER WEITE WEG ZUM VERSTANDNIS DER CHEMISCHEN BINDUNG

Von Margot Becke

Man soll die Welt nicht belachen,
man soll sie nicht beweinen,
sondern man soll sie begreifen.”

Als Benedictus de Spinoza dies schrieb, waren die Michtigen seiner Zeit von natur-
wissenschaftlichen Experimenten gefesselt und bewegr. Bei diesen Experimenten ging
es freilich nicht um das Begreifen der Welt. Die Verwandlungen der Materie wurden
mit Leidenschaft und Phantasie untersucht mit dem verlockenden Ziel der Gewinnung
des ,reinen Schwefels“, des ,reinen Mercurius®, des ,reinen Sal“, d. h. des Salzes der
Weisen — und der Vereinigung von diesen, des roten Goldes. Dieses Experimentieren,
das Theophrast Bombast von Hohenheim, gen. Paracelsus, als erster ,Chemie® genannt
hatte, fand den Beifall und die Unterstiitzung der Michtigen, die sich von dem natur-
wissenschaftlichen Experiment damals wie heute Vermehrung ihrer Macht, ihres An-
sehens, ihres Reichtums versprachen. Spinoza selbst hat 1667 mit Erstaunen das
Ergebnis eines solchen Experiments zur Goldgewinnung gesehen, das dem Doktor
Helvetius in Den Haag einmal gelungen war, ohne dafl es freilich jemals wiederholt
werden konnte1).

Aber neben den spektakuliren Versuchen zur Goldgewinnung, die durch Streben
nach Macht und Gewinn und durch dogmatisches Denken gleicherweise ausgezeichnet
waren, wurden gerade in jener Zeit im stillen Versuche durchgefiibrt, die den ersten
Ansatz dazu boten, die Materie und ihre Verwandlungen zu begreifen. Schon 1533
hatte Georg Bauer (genannt Agricola) in seinem Buch ,De re metallica® darauf hin-
gewiesen, daft den Spekulationen der Goldmacher nicht zu trauen sei. Der Hamburger
Arzt und Gymnasialdirektor Joachim Jungius und der englische Grafensohn und
Privatgelehrte Robert Boyle erkannten, daR Schwefel, Mercurius und Sal nicht die
Bestandteile des Goldes sind2). Boyle verdffentlichte 1661 seinen »Sceptical
Chymist* 3) und definierte darin die chemischen Elemente als einfache Korper (simple

* Rektoratsrede, gchalten am 22. November 1966 bei der 580. Jahresfeier der Universitit
Heidelberg.

1) Vgl. Kurt K. DOBERER: Goldsucher—Goldmacher. Welt zwischen Tat und Traum. Miin-
chen 1960.

2) Vgl. P. WaLpen: Drei Jahrtausende Chemie. Berlin 1944.

3) R. BoyLe: Works, hrsg. von BircH, London, 1714, Bd. L
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bodies), die nicht aus anderen gemacht werden konnen, und die die Bestandteile der
zusammengesetzten Korper (mixed bodies) sind; in die einfachen Korper lassen sich
die zusammengesetzten Stoffe wieder zerlegen.

Mit dem Begriff des chemischen Elementes hat Boyle freilich selbst noch recht wenig
anzufangen gewuft. Viele Experimente waren notig, bis Lavoisier 4) 1789 eine erste
Liste der chemischen Elemente vorlegen konnte - es waren 28. Seine Methode der
quantitativen Analyse, die in ihren Anfingen schon auf Nicolaus Cusanus zuriick-
geht3), hat gezeigt, dafl man, wie im Jahr 1900 Ostwald ®) schreibt, ,durch fort-
gesetzte Zerlegung der Stoffe schlieflich zu Stoffen gelangt, welche auf keine Weise
in einfachere zerlegt werden kdnnen®.

In der Folgezeit — nach Lavoisier — wurden nun sehr vicle weitere chemische Ele-
mente entdeckt; die erste Bliiteperiode der anorganischen Chemie begann. Diese
Periode ist vor allem verbunden mit den Namen von Wollaston, der Rhodium und
Palladium entdeckte, Tennant, der Osmium und Iridium fand, Davy, der die
Elemente Kalium, Natrium, sowie Calcium, Strontium, Barium und Magnesium ge-
wann, sowie vor allem mit dem Namen von Jons Jakob Berzelius, der 1817 das Selen,
1824 das Zirkon und 1829 das Thorium entdeckte, von Claus, der 1845 das Ruthenium
beschrieb, und von Robert Bunsen, der 1860 die ersten Elemente auf spektroskopischem
Wege entdeckte, das Cisium und das Rubidium.

Die Entdeckung der Elemente wurde begleitet von einem wachsenden Verstindnis
fiir ihr Verhalten. John Dalton erkannte schon um 1800, daf sich die Elemente nur
in ganz bestimmten Gewichtsverhiltnissen miteinander verbinden. Verbinden sich zwei
Elemente in mehreren Gewichtsverhiltnissen miteinander, so stehen diese im Verhilt-
nis einfacher ganzer Zahlen zueinander. Dieses sind die Gesetze von den konstanten
und multiplen Proportionen, die in der Folgezeit lange die Chemie beherrscht haben,
bis man erkennen mufite, dafl der Giiltigkeitsbereich dieser Gesetze — wie vieler Ge-
setze in der Chemie — doch sehr beschrinkt ist. Aber diese Gesetze, die vor allem Ber-
zelius durch mehr als 2000 Analysen bestitigte, haben dann zusammen mit den
Erkenntnissen iiber die Verhiltnisse der Volumina von Reaktanden und Reaktions-
produkt bei Gasreaktionen zu der uns heute geliufigen Vorstellung gefiihrt, dafl es
kleinste Teilchen der Elemente gibt, die noch alle Qualititen der Elemente tragen, die
Atome. Es folgte die Erkenntnis: Es konnen sich sowohl artgleiche wie auch artfremde
Atome zu gréfleren Gebilden, den Molekiilen, vereinigen.

Nun dringte sich die Frage auf: Was bewirkt es, daf die Atome aneinander gebun-
den werden konnen, dafl die Molekiile im Stoff aneinander haften? Was bewirkt es,
dafl die Materie im Innersten zusammenhilt? Ehe die Beantwortung dieser Frage
sinnvoll in Angriff genommen werden konnte, muflte aber die Vielzahl der Elemente
und ihre Reaktionen zunichst besser iiberschaubar gemacht werden.

Die chemischen Elemente haben Eigenschaften, die auf den ersten Blik von
Element zu Element stark variieren. Betrachtet man diese Eigenschaften aber niher,
so entdeckt man eine erstaunliche Verwandtschaft mancher Elemente untereinander,
eine Ahnlichkeit in Reaktionsvermdgen und physikalischem Verhalten. Dies veranlafite

4} M. Lavoisier: Traité élémentaire de Chimie, II. Ed., Paris 1789, Bd. I, S. 192.
5) Vgl. A. LUTTRINGHAUs, Freiburger Dies Universitatis, Bd. 5 (1956/57), S. 143 fi.
%) W. OstwaLrp: Grundlinien der Anorganischen Chemie, 1900.
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viele Forscher, dariiber nachzudenken, ob man die Elemente auf Grund dieser Ahnlich-
keiten sinnvoll ordnen kénne 7).

Als erster hat wohl Johann Wolfgang Disbereiner eine gewisse Ordnung festgestellt.
Er fand unter den Elementen Triaden, wie z. B. Chlor ~Brom — Jod, Schwefel — Selen —
Tellur, Lithium — Natrium - Kalium. Débereiner erkannte schon eine merkwiirdige
Beziehung zwischen den Atomgewichten die-
ser Stoffe, d. h. zwischen den Zahlen, die g
angaben, wievielmal schwerer das betreffende 2
Atom ist als das damals als Bezugssystem

angenommene Wasserstoffatom. Das Mittel- “r

glied der Triade zeigte jeweils ein Atom- 6 -

gewicht, das dem des arithmischen Mittels s - LI\

der Atomgewichte der beiden anderen Glie- .

der sehr dhnlich war. 701 Be\.
1862 fand der Geologe Chancourtois 72 |- Bo™,

ebenfalls eine Abhingigkeit der Element- | :

eigenschaften von dem Gang der Atomge- N\

wichte. Eine erste Ordnung bahnte sich an. 76 K 0l
1864 publizierte Newlands sein ,Gesetz 18 \

der Oktaven®, d. h. er ordnete die Elemente | £

nach dem Atomgewicht, und er fand chemi- a1

sche Ahnlichkeit bei jedem achten Element. 22 |-

Atomgew/icht

Olding veroffentlichte fast gleichzeitig ein 2al- Ng,‘\.
System, das eine erste sinnvolle Ordnung Mg
vieler Elemente erkennen liefi. 26 -
1869 verdffentlichten kurz hintereinander 28 |- AL,
D. M. Mendeléjeff 8) und Lothar Meyer?9) : S \
die ersten vollstindigen Systeme, die die w0 .
chemischen Elemente periodisch ordneten. 72 ke P?.
Lothar Meyer forderte, dafl die Eigenschaf- 74 \
. . g4 - Cl
ten der chemischen FElemente periodische 5
LN L 1)

Funktionen der Atomgewichte seien. Men- B s 5 4 7w m
deléjeff ging in seinem Verstindnis fiir die
periodische Ordnung vielleicht noch weiter
als Meyer. Er reihte die Elemente gemif
ihrem Atomgewicht nacheinander auf und setzte jeweils diejenigen Elemente unter-
einander, die chemische Ahnlichkeit zeigten. So erhielt er Reihen, die so zueinander
angeordnet wurden, daf sich bestimmte Gruppen von verwandten Elementen ergaben.
Es zeigte sich, dafd sich alle Elemente systematisch in dieser Weise ordnen lieflen. Sehr
kithn sagte Mendeléjeff bereits voraus, dafl es noch unbekannte Elemente geben miifite.
Er zeigte, wo diese im Periodensystem stehen mufiten, und aus dieser Stellung im
System konnte er Eigenschaften dieser noch unbekannten Elemente, die er Eka-Bor,

Abb, 1. Die Anordnung von Chancourtois

) Vgl. E. RasinowrtscH und E. Thiro: Periodisches System, Geschichte und Theorie,

Stuttgart 1930.

8) D. M. MeNDELEJEFF, Z. f. Chemie, 1869. . _

®) L. MEYER, Annalen der Chemie, vgl. auch: Grundziige der theoretischen Chemie, Leipzig
1890.



Eka-Aluminium und Eka-Silicium nannte, voraussagen. Diese Theorien erfuhren ihre
glinzende Rechtfertigung, als diese Elemente dann tatsichlich entdeckt wurden, 1875
das Gallium 19), 1878 das Scandium 1) und 1886 das Germanium 12),

Anordnung der Elemente von Olding

Mo 96 W 184
— Au  196,5
Pd 106,55 Pt 197
L 7 ‘Na 23 Ag 108 —
G 9 Mg 24 Zn 65 Cd 112 Hg 200
B 11 Al 27,5 — TI 203
C 12 St 28 Sn 118 Pb 207
N 14 P31 As 75 Sb 122 Bi 210
) 16 S 32 Se 79,5 Te 129 —
F 19 Cl 355 Br 80 I 127 —
K 39 Rb 85 Cs 133
Ca 40 Sr 87,5 ! Ba 137
Ti 48 Zr 895 | - Th 231
Cr 525 |V 138
Mn 55 ] —
Erstes Periodensystem von Mendeléjeff (1869)
Ti = 50 Zr = 90 ? =180
vV = 51 Nb = 94 Ta = 182
Cr = 52 Mo = 96 W = 186
Mn = 55 Rh = 104,4 Pt =197,4
Fe = 56 Ru = 1044 Ir =198
Ni =| Co = 59 Pd = 106,6 Os = 199
H=1 Cu = 634 Ag =108 Hg = 200
Be = 9,4 | Mg =24 Zn = 652 | Cd =112
B =1 Al =274 ? = 68 Ur = 116 Ay = 1972
C =12 Si =28 ? = 70 Sn =118
N =14 P =31 As = 75 Sb =122 Bi =210
O =16 S =13 Se = 794 Te = 1282
F =19 Cl =355 Br = 80 I =127
Li=7 Na =23 K =39 Rb = 854 Cs =133 Tl = 204
Ca = 40 Sr = 87,6 Ba =137 Pb = 207
? =45 Ce = 92
?Er = 56 La = 94
Yt = 60 Di = 95
?In = 75,6 Th = 118?

Man erkannte allerdings ziemlich bald, dafl das Atomgewicht nicht die eigentliche
der Ordnung zugrunde liegende Grofle sein konnte. Es ergaben sich nimlich, wenn
man das Atomgewicht zugrunde legte, einige Anomalien 13). Diese konnte man nicht
deuten, und auferdem gab die nahe Verwandtschaft der Eigenschaften der Metalle,
wie Chrom, Mangan, Eisen, Kobalt, Nickel, Kupfer oder gar der seltenen Erdelemente
Ritsel auf. So mufite noch Alfred Werner im Jahr 1905 schreiben: ,Die periodische
Anordnung der Elemente besteht aus Elementenperioden, die sowohl in bezug auf die

10) Durch LEcoq pE Boissaunran, Compt. rend. 81 (1875), 493, 1105.
11) Durch Nitson, Compt. rend. 88 (1878), 642.
12) Durch CLEMENS WiINKLER, Ber. dtsch. chem. Ges. 19 (1886), 210.
13) Vgl. z. B. A. WerNer: Neuere Anschauungen auf dem Gebiet der anorganischen Chemie,

Braunschweig 1905.



Zahl als auch den Charakter der neu hinzutretenden Elemente eine gesetzmiflige Ab-
hingigkeit voneinander zeigen. Fiir diese Abhingigkeit wird die weitere Erforschung
der Elemente gewifl noch einen einfacheren Ausdruck abzuleiten gestatten® 14),

Vergleich von Ekasilicium und Germanium

Eigenschaften Eka-Si (1871) Ge (1886)
Atomgewicht 72 72,32
Dichte 5,5 5,47
Spezifische Wirme 0,073 0,076
Atomvolumen in ccm 13 13,22
Farbe dunkelgrau grau
Dichte des Dioxids 4,7 4,703
Siedepunkt des Tetrachlorids 100° 86°
Dichte des Tetrachlorids 1,9 1,887
Sdp. des Tetraithylderivats : 100° 160°

Die Untersuchung der charakteristischen Rontgenstrahlung der Elemente, wie sie
vor allem Moseley 1913 durchfiihrte, gab eine bessere Grundlage fiir die Anordnung
der Elemente im Periodensystem. Es zeigte sich, daf die Grundlage fiir die Ordnung
die Kernladungszahl ist. Das Atom wurde als ein System verstanden, in dem sich
leichte, negativ geladene Elektronen um einen schweren, positiv geladenen Kern nach
bestimmten Gesetzen bewegen. Kernladungszahl und Zahl der Elektronen miissen
natiirlich gleich sein. Man konnte nun erfolgreich die Elemente nach der Zahl der
Elektronen ordnen. Da sich die Elektronen auf verschiedenen ,Schalen®, auf ver-
schiedenen Energieniveaus, befinden und die chemische Verwandtschaft durch die
gleichartige Besetzung der ,iufleren Elektronenschale® bestimmt wird, geben die
Rethen des Periodensystems den Schalenaufbau der Atome wieder. Wir ordnen heute
so, daff das Ende einer Reihe den Abschlufl einer Elektronenschale, die dann voll-
standig gefiillt ist, bezeichnet 142},

Die duflere Elektronenschale, so lehrt uns das Periodensystem, ist fiir das chemische
Verhalten der Elemente mafigeblich. Demnach wird es klar, dafl letzten Endes jede
Wechselwirkung von Atomen in Molekiilen elektrischen Ursprungs ist 15).

Diese Erkenntnis war nun freilich schon alt. Schon Berzelius hatte in der ersten
Hilfte des vorigen Jahrhunderts die Ansicht entwickelt, dafl die Atome der Elemente
elektrisch polar seien — die Metallatome positiv geladen, die Nichtmetallatome negativ
geladen. Diese elektrischen Ladungen und die dadurch bedingten Coulombschen Krifte
sollten die Bindungen der Atome aneinander verursachen. Diese chemische Bindung,
die eine Folge der elektrostatischen Wechselwirkung war, war prinzipiell als unge-
richtet anzusehen; die Energie mufite vom Abstand der gebundenen Partner, d. h. von
der Grofle der Bindungspartner abhingig sein.

Die Theorie von Berzelius wurde 1857 von Kekulé und Frankland verlassen.
Kekulé ging mehr von morphologischen Gesichtspunkten aus. Er forderte gerichtete
Bindekrifte — Valenzkrifte — zwischen den Atomen. Kekulé forderte sogar bestimmte

9 A.2.0, S.11.
142) Vgl C Day und J. SeLsin: Theoretical Inorganic Chem;stry, New York 1962, S. 84 1f.

15y M. J. Sienko und R. A. PLane: Physikalische Anorganische Chemie, Stuttgart 1965,
S. 32 1.



»Valenzzahlen® fiir die einzelnen Atome. Die Theorie von Kekulé hat in der organi-
schen Chemie grofle Erfolge gehabt. Sie fiihrte ~ besonders nach den Arbeiten von
Van’t Hoff und Le Bel, die die tetraedrische Orientierung der Valenzen des Kohlen-
stoffatoms postulierten — zum Aufstellen der Strukturformeln und zur Deutung der
‘Lagerung der Atome im Raum, zur Deutung des Molekiilbaus. Die Theorie erwies sich
nicht als geeignet zur Deutung eines groflen Teils der anorganischen Verbindungen. In
der Folgezeit wurde die Betrachtungsweise verfeinert; der Dualismus in der Deutung
der chemischen Bindung ist geblieben,

Die Konturen des Gesamtbildes von der chemischen Bindung wurden nun in der
Folgezeit klarer herausgearbeitet, wobei man sich der Ambivalenz des Bindungs-
begriffes vielfach bewuflt blieb. Die Konzeption von Berzelius wurde vor allem von
Walter Kossel verfeinert, der 1916 vorschlug, daff die Bindung in vielen Stoffen
dadurch zustande kime, dafl von dem einen zu bindenden Atom ein oder mehrere
Elektronen abgelst wiirden und auf das andere zu bindende Atom iibergingen. So
sollten sich elektrisch geladene Teilchen — Ionen — bilden, die dann durch elektro-
statische Krifte zusammengehalten wiirden. Diese Art der chemischen Bindung kann
man dann heteropolar oder elektrovalent nennen.

Walter Kossel 18) hat auch darauf hingewiesen, wann mit solchen Elektroneniiber-
gingen, die zur Ausbildung von Ionen fithren, zu rechnen ist. Sie treten nach Kossel
dann ein, wenn dadurch eine besonders stabile Anordnung der elektrischen Ladung
im neu gebildeten Ion mdglich wird. Solche An-
ordnungen liegen von vornherein in den Ato-
men der Edelgase vor — hier haben wir mit
einer kugelsymmetrischen Verteilung der La-
dung zu rechnen. Ionen werden sich also be-
sonders dann bilden, wenn die Atome durch
Aufnahme oder Abgabe von Elektronen sich
mit einer Elektronenhiille umgeben konnen, die
der eines Edelgases entspricht. Neben den Edel-
gaskonfigurationen gibt es aber noch andere
stabile Elektronenkonfigurationen 17).

Ionenverbindungen bestehen meistens nicht
Abb. 2. Kristallgitter des Natriumchlors  nur aus zwei Teilchen; vielmehr bilden sich oft

grofle Aggregate aus positiven und negativen
Ionen — Kristalle mit Ionengittern. Zu dieser Stoffklasse gehdren viele anorganische
Salze, Halogenide, Oxide, Sulfide. Da die elektrostatischen Krifte ungerichtet sind,
sind in solchen Kristallen die positiv geladenen Ionen symmetrisch von negativ gela-
denen Tonen umgeben und umgekehrt.

18) W. KosseL, Annalen d. Physik 49, 229, (1916).

17) Abgeschlossene Helium-Schale: Li*, Be?*.
Abgeschlossene Neon-Schale: Na*, Mg?*, Al**.
Abgeschlossene Argon-Schale: K*, Ca?*, Sc3*,
Abgeschlossene Krypron-Schale: Rb*, Sr2*, Y3,
Abgeschlossene Xenon-Schale: Cs*, Ba?*, La%".
Abgeschlossene 3 d-Schale: Cu*, Zn2*, Ga*.
Abgeschlossene 4 d-Schale: Ag*, Cd?*, In’*,
Abgeschlossene 5 d-Schale: Au*, Hg?*, TI3*.
Inert-pair-Anordnung: In*, Sn?*, Sb%*, Tl*, Pb?, Bi%*.
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Der Aufbau der Kristalle im einzelnen ~ der Gittertyp — richtet sich weitgehend nach
der Grofle der Ionen. Dies ist verstindlich; denn ein grofies positiv geladenes Ion wird
sich ja mit mehr negativ geladenen Ionen bestimmter GroBe umgeben kénnen als ein
kleineres Zentralion. Bei bestimmten Radienverhiltnissen werden ganz bestimmte
sogenannte Koordinationszahlen bevorzugt. Diese Koordinationszahlen bestimmen
die Kristallstruktur 18).

Abb. 3. a) NaCl-Struktur: 6 : 6-Koordination, b) CsCl-Struktur: 8 : 8-Koordination

Abb. 4. ZnS Zinkblende-Struktur: 4 : 4-Koordination

Die Theorie der elektrovalenten Bindung fand ihre glinzende Bestitigung, als 1938
eine beriihmte Arbeit von Grimm, Brill, Hermann und Peters 1?) erschien, in der durch
Beugung von Réntgenstrahlen am Kristallgicter des Kochsalzes die genaue Elektronen-
dichteverteilung in einem solchen Kristall festgestellt wurde. Ganz deutlich konnten
jetzt die Ionen als Stellen hoher Elektronendichte erkannt — gesehen — werden, Zwi-
schen den Ionen sank die Elektronendichte praktisch auf Null ab. Das Bild von posi-

18) Bei der Zusammensetzung AB besteht folgender Zusammenhang zwischen Koordinations-
zah] und Radienverhiltnis Ra : Rp:

Typ Koordinations- Ra:Rsp Beispiel
zahl
Cisiumchlorid 8 1,000 bis 0,732 CsCl
Kochsalz 6 0,732 bis 0,414 NaCl
Zinkblende oder
Wurtzit 4 0,414 bis 0,225 BeO

19y H. G. Grimum. R. Brirr, C. Heamann u. CL. PETERs, Naturwissenschaften 26 (1938), 29 £.
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tiven und negativen Kugeln, die sich elektrostatisch anzichen, hatte sich in diesem Fall
als richtig erwiesen,

Aber auch die andere Konzeption von der chemischen Bindung - die Konzeption
von Kekulé von der gerichteten chemischen Bindung — wurde weiterentwickelt, {m
19. Jahrhundert hatte man immer mehr mit dieser Vorstellung praktisch gearbeitet.

Abb. 5. Projektion der Elektronendichte des NaCl-Gitters auf die (110)-Fliche. Zur Orien-

tierung ist rechts das Gitter in iiblicher Darstellungsweise gezeichnet, und zwar in der Projek-

tionsrichtung gesehen. Das Rechtek A B C D ist links projiziert, wobei die Verbindungslinie
A C unverkiirzt bleibt 1)

Dies wurde besonders dadurch erleichtert, dafl Berzelius fiir die chemischen Elemente
Symbole einfiihrte. Er benutzte die Anfangsbuchstaben der lateinischen oder griechi-
schen Namen der Elemente, charakterisierte mit diesen Buchstaben das Atom und gab
durch Indizes, die er dem Symbol zufiigte, an, wieviele Atome in einem Molekiil vor-
handen sind. Man gewdhnte sich nun an, durch einen Strich zwischen den Atom-
symbolen die gerichtete chemische Bindung anzudeuten. Viele Versuche wurden unter-
nommen, um zu kliren, welchen Sinn eigentlich dieser Bindestrich haben konnte, Die
Deutung brachte Gilbert Newton Lewis 20), der erkannte, daf} die Bindung durch ein
Elektronenpaar bewirkt wird, das den beiden gebundenen Atomen gleichzeitig ange-
hort. Die Zahl der Elektronen, die dem Atom angehdren, war, jedenfalls bei den
leichteren Elementen, dann gleich der Zahl der Elektronen in einem Edelgas. Anstre-
ben der Edelgaskonfiguration wurde als Grundlage auch fiir das Eingehen einer gerich-
teten chemischen Bindung — einer kovalenten Bindung — postuliert. Diese Theorie

#) G. N. Lewss, Journ. Amer. Chem. Soc. 38, 762 (1916).



erwies sich als auflerordentlich geeignet zur Deutung der groflen Zahl der organischen
Verbindungen 2), insbesondere nachdem sich gezeigt hatte, dafl nicht nur ein Elek-
tronenpaar, sondern auch zwei oder drei Elektronenpaare zwei Atomen gleichzeitig
angehoren konnten. In der gleichen Arbeit von Grimm, Brill, Peters und Hermann 19),
die ich vorhin als Beweis fiir die elektrovalente Bindung im Kochsalz herangezogen
hatte, wurde die Elektronendichteverteilung im Diamanten untersucht. Es wurde
gefunden, daf zwischen den Kohlenstoff-Atomen des Diamantgitters eine hohe Elek-
tronendichte herrscht, die von den bindenden, je zwei Kohlenstoff-Atomen gemein-
samen Elektronen herriihrt.

Abb. 6. Projektion der Elektronendichte im Diamantgitter. Rechts Zeichnung des Gitters. Die
Sechseckanordnung der Atome und damit der projizierte Ausschnitt ist links unschwer erkenn-
bar, Die in der Projektion schrigliegenden Atomverbindungslinien erscheinen unverkiirze!?)

Das Bild von Lewis von der gerichteten kovalenten Bindung hatte sich als richtig
erwiesen.

Zwei Theorien von der chemischen Bindung, deren Richtigkeit durch Experimente
bewiesen waren, standen sich nun gegeniiber.

1939 erschien in den USA ein Buch, das Gilbert Newton Lewis gewidmet war und
das sich in wahrhaft genialer Weise mit dem Problem der chemischen Bindung aus-
einandersetzte: ,The Nature of the Chemical Bond“ von Linus Pauling. Hier wurde
ganz ausfithrlich auch die Frage diskutiert, die vorher schon Lewis und Sidgwick 22)
bewegt hatte, ob es Ubergiinge zwischen den beiden Bindungsarten Heterovalenz und
Kovalenz gibe.

Man hatte schon lange auf Grund der physikalischen Eigenschaften der Stoffe eine
Entscheidung zu treffen versucht, ob die Verbindung heterovalent oder kovalent ge-
baut sei. So hatte man z. B. beobachtet, dafl die Verbindungen des Natriums, Magne-

21) 1. LANGMUIR, Journ. Amer. Chem. Soc. 41, 868, 1543 (1919).
22) Sipgwick: The Covalent Link in Chemistry, Oxford 1933, S. 42 ff. Vgl. auch London,

Naturwiss. 17 (1929), 525.
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siums und Aluminiums mit Fluor hochschmelzende Festkdrper sind 23), wihrend das
entsprechende Fluorid des Siliciums ein Gas ist24), Der Schlufl, den man zog, war der:
»In den Festkorpern liegen Ionengitter vor; diese Stoffe sind also heterovalent gebaut,
In dem gasférmigen Siliciumtetrafluorid dagegen liegen Einzelmolekiile vor, in denen
die Atome durch gerichtete, kovalente Bindungen zusammengehalten werden. Dieser
Schlufl auf die Bindungsart ist nicht richtig. Der Unterschied in den physikalischen
Eigenschaften ist vielmehr bedingt durch die bereits erwihnte Koordinationszahl. Das
relativ grofle Magnesiumion umgibt sich mit 6 Fluorionen, und jedes Fluorion hat
3 Magnesiumionen als nichste Nachbarn; so wird ein Kristallgitter aus Ionen auf-
gebaut 28). Schmelzen bedeutet gleichzeitig Lésen von heterovalenten Bindungen und
erfordert viel Energie. Das relativ kleine Silicium dagegen kann sich aus riumlichen
Griinden nur mit vier Fluorionen umgeben (SiF,)2%). Mit dieser Anzahl negativ
geladener Teilchen wird aber die positive Ladung des Siliciums kompensiert; es ent-
steht kein Ionengitter, sondern es bilden sich diskrete Einzelmolekiile, die im Fest-
korper nur durch schwache Anziehungskrifte zusammengehalten werden. Das Schmel-
zen erfordert wenig Energie?”). So kommt es dann, daf die Magnesiumverbindung
mit Fluor bei hoher Temperatur schmilzt, die entsprechende Siliciumverbindung bei
tiefer Temperatur.

Pauling betrachtete die Bildungswirmen der Verbindungen, d. h. die Energie, die
beim Aufbau des Molekiils aus den Atomen frei wird. Er zeigte, dafl sich diese
Bildungswirmen errechnen lassen, wenn man annimmt, dafl jede — zunichst als
kovalent angesehene Bindung — einen heterovalenten Anteil besitzt. Dieser Anteil an

Elektronegativitit nach Pauling

H
2.1
C N O F
2,5 3,0 3,5 4,0
Si P S Cl
1,8 2,1 .25 30
Ge As Se Br
1,8 2,0 2,4 2,8
J
2,5

Ionencharakter der Bindung ist bestimmt durch die unterschiedliche ,Liebe® der Bin-
dungspartner zum Elektron. Um dies zu beschreiben, ordnete Pauling jedem Element
eine Elektronegativitit zu. Besitzen die Elemente eine sehr unterschiedliche Elektro-
negativitit, so ist die Bindung zwischen ihnen ionisch, ist der Unterschied in der
Elektronegativitit klein, so ist die Bindung mehr kovalent 273),

. #) Die Schmelzpunkte liegen NaF 980°; MgF, 1396°; AlF, 1040°.

) SiF schmilzt bei —77° und siedet bei —65° unter einem verminderten Drucdk von
181 mm Hg. . '

%) Rutil-Typ.

*$) Der Ionenradius von Mg?* betrigt 0,65 A, der von Sit* 0,38 A, der von F~ betriigt 1,33 A.

) Vielfach sind allerdings Substanzen, die in Koordinationsgittern kristallisieren, iiber-
wiegend heterovalent gebaut und solche mit Molekiilgittern mehr kovalent.

7%) Wenn XA und Xp die Elektronegativitit der gebundenen Atome A und B bedeuten,
gilt fiir den Ionencharakter der Verbindung A-B annihernd:

Ionencharakter = [ —e/4(xa—x3)?,
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Fille, in denen reine Ionenbindung oder reine kovalente Bindung vorliegt, sind
seltene Grenzfille. Viele anorganische Stoffe haben einen Bindungszustand, der zwi-
schen diesen Extremen liegt.

Ein weiterer Fortschritt in dem Verstindnis von der chemischen Bindung wurde
-dadurch erzielt, dafl die Physik uns lehrte, das Atom besser zu begreifen. Die Vor-
stellung, daf das Atom eine Art Miniatursternsystem darstellt, in dem sich leichte,
negativ geladene Elektronen um einen positiven Kern bewegen, wurde erweitert durch
die Erkenntnis, daf} die Elektronen auch betrachtet werden kinnen als Ladungswolken
variierender Dichte. Diese Ladungswolken kdnnen mathematisch durch Wellenfunk-
tionen beschrieben werden. Die Elektronenwolken kdnnen eine sehr verschiedene Ge-
stalt haben; sie konnen z. B. kugelformig, hantelférmig oder rosettenformig sein. Das
heifft, will man den gréfiten Teil der Elektronenwolke, durch die das Elektron be-
schrieben ist, durch eine Oberfliche umbhiillen, so kommt man — je nach dem Energie-
inhalt des betrachteten Elektrons, z. B. zu einer Kugelfliche, der Oberfliche einer
Hantel oder einer Rosette. Diese Oberflichen werden mathematisch durch Funktionen
beschrieben, die man mit dem Kunstwort ,Orbital“ benennt. Die chemische Bindung
kommt nun, wie vor allem auch Mulliken zeigte, dadurch zustande, daff zwei solche
Atomorbitale miteinander kombiniert werden, so dafl sich ein Zustand hoher Elek-
tronendichte zwischen den beiden gebundenen Atomen ergibt. Es sei hier bemerkt, dafl
Mulliken gerade in diesem Jahr fiir solche Arbeiten mit dem Nobel-Preis ausgezeichnet
worden ist. Es ist verstindlich, daff die Richtung der Bindung von der Gestalt des
Orbitals abhingen muff. Wenn man die Orbitalgestalt kennt, kann man die Lage der
einzelnen Bindungen des Molekiils zueinander voraussagen und verstehen. Der rium-
liche Bau der Molekiile ist eine direkte Folge der Symmetrie der Orbitale 28), Es kon-
nen so Tetraeder entstehen, Oktaeder, Pyramiden, T-férmige Molekiile und vieles
andere 29).

Die chemische Bindung hat jetzt folgenden Aspekt: Mehrere Atome vereinigen sich
zum Molekiil. Dabei treten Elektronenpaarbindungen auf. Um diese zu beschreiben,
hat man die Orbitale, d. h. die Atomfunktionen von je zwei miteinander verbun-
denen Atomen, die je mit einem Elektron besetzt sind, zu kombinieren. Durch die

Atomorériale Molekilorditale

ISw 15 a5 (15,015,)  g*Is (ls@%%ﬂ
bindend lockernd

Kombination entsteht ein Zustand grofler Elektronendichte zwischen den beiden ver-
bundenen Atomen. Die grofite Elektronendichte kann genau zwischen den beiden
Arvomen lokalisiert sein (kovalente Bindung), sie kann aber auch mehr auf der Seite
eines Atoms liegen (heterovalente Bindung). Die Gestalt des gesamten Molekiils wird
durch die Gestalt und riumliche Symmetrie der Orbitale bestimmt. Die abstrakte,

28) Vgl, L. E. Surron: Chemische Bindung und Molekiilstruktur, Heidelberg 1961,
29) Vgl. G. E. KimsacLr, J. Chem. Phys. 8, 188 (1940).
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Abb. 7 a—i. Modelle, die die Winkelfunktionen (&®) darstellen fiir a) s-Orbitale, b) px-Or-

bitale, ¢) py-Orbitale, d) pz-Orbitale, e) dxy-Orbitale, f) dy,-Orbitale, g) dxz~Orbitale,

h} dxg-y2-Orbitale und i) dz2-Orbitale. Die positiven Orbitallappen sind hell, die negativen

dunkel getdnt. Der Mafistab ist so gewihlt, dafl sich dic maximalen Projektionen fiir (a) : (b),

(c), (d) : (e}, (), (g), (h): (i) wie 1:1,732:1, 936 : 2, 236 verhalten (siche L. Pauring, The

Nature of the Chemical Bond, 3rd Edition, Cornell Press, Ithaca, New York, 1960,
pp. 111, 151, 152). Nach Sutton (1961), 8
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aber zugleich unkomplizierte Theorie fithrt zum Verstindnis, ja zur qualitativ richti-
gen Voraussage sichtbarer, greifbarer und mefibarer Fakten.

Betrachtet man diese Theorie, so sieht man, dafl die Chemiker immer so vorgegangen
sind, daf zunichst nach einem ordnenden Prinzip fiir die Erscheinungen gesucht wurde;
dann wurden bestimmte Modelle entwickelt, die in der Natur gar nicht vorkommen,
die aber geeignet sind, Erscheinungsformen, wie sie in bestimmten Stoffklassen auf-
treten, zu beschreiben. Die Modelle wurden dann dahingehend verfeinert, dafl sie
Einsichten in die Zusammenhinge zwischen den Stoffklassen der Chemie vermitteln
konnten. Immer wurde eine Erfassung von qualitativen Zusammenhingen angestrebt.
Die chemische Theorie — und darauf hat besonders H. Hartmann 3%) hingewiesen — muf§
das Verstehen qualitativer Zusammenhinge zwischen Stoffklassen der exakt quant-
tativen Kenntnis von Einzelfillen vorzichen, die zu einer unendlich komplizierten
Beschreibung fiihrt, die zu nichts dient. Das sich immer wiederholende Vorgehen sei
im folgenden noch einmal deutlich gemacht.

Die Theorie, die bisher entwickelt wurde, war immer noch fiir eine grofie Klasse
von Verbindungen unzureichend — eine Gruppe, die Blomstrand ,Verbindungen
hoherer Ordnung® genannt hatte. Das Erscheinungsbild dieser Verbindungsklasse sah
zunichst recht merkwiirdig aus. Es zeigte sich nimlich, dafl unterschiedliche Verbindun-
gen, die fiir sich allein recht bestindig sind, sich gar nicht so selten zu Addukten ver-
einigen konnen, die vollkommen andere Eigenschaften besitzen als die Komponenten.
Diese Addukte kénnen mehr oder weniger stabil sein; manchmal sind sie es nur im
Kristallverband; manchmal sind sie auch in L8sung bestindig, manchmal in der Gas-
phase. Auf diese Verbindungen pafite das Konzept von der Ionenbindung, der Hetero-
valenz, nicht; und auch die Theorie von Kekulé-Van’t Hoff von der gerichteten kova-
Jenten Bindung war nicht anwendbar. Hier brachte ein genialer Gedanke von Alfred
Werner die Wendung, die gleichzeitig die zweite Bliitezeit der anorganischen Chemie
einleitete.

Es ist uns genau iiberliefert, wie es dazu kam31):

Im Sommersemester 1892 las in Ziirich der junge, aus dem Elsafl stammende Privat-
dozent Alfred Werner eine Vorlesung iiber Atomtheorie und Valenz. Werner arbeitete
auf dem Gebiet der organischen Chemie, und seine Theorie der chemischen Bindung
war die von Kekulé. Durch die Vorlesung wurde Werner offenbar bewufit, daff man
allgemein iiber die grofe Zahl der anorganischen Stoffe zu wenig wuflte. Das galt auch
fiir ihn selbst. In den langen Sommerferien beschlol Werner, dies zu dndern und im
Wintersemester ,Ausgewihlte Kapirel der anorganischen Chemie® zu lesen, und er be-
faBte sich gedanklich nun mit diesem Gebiet. Wihrend dieser Vorlesung fielen ihm die
Verbindungen hoherer Ordnung auf — zuerst fiel ihm offenbar auf, dafl Nickelsalze
sich mit Ammoniak zu stabilen Addukten verschiedener Zusammensetzung zu ver-
einigen vermdgen. Man verstand nicht, was das Wesen dieser Stoffe sein kdnnte. Das
Problem der Bindung in diesen Stoffen mufl Werner sehr beschiftigt haben; denn in
einer Dezembernacht wachte er um 2 Uhr auf und hatte einen Einfall zur Deutung
der chemischen Bindung in diesen Stoffen. Er stand auf und schrieb — unter Zuhilfe-
nahme von starkem Kaffee — seinen Einfall nieder, Um 5 Uhr nachmittags war die

30) H. HarTMANN: Essays in Coordination Chemistry, Experientia Supplementum 1X,

Basel, Stuttgart 1964, S. 94 ff. ' _ . '
31) G, B. Kaurrman: Alfred Werner, Founder of Coordination Chemistry, Berlin-Heidel-

berg-New York 1966.
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Verdffentlichung fertiggestellt, sie wurde der jungen Zeitschrift fiir anorganische
Chemie zugesandt und 1893 publiziert 32).

»Eine geniale Frechheit“ hat ein Kollege 33) die Idee Werners genannt. Tatsichlich
hatte Werner zu seiner neuen Theorie noch nicht ein einziges Experiment gemadht, als
er sie veroffentlichte. Er hat das allerdings nachgeholt. Mehr als 8000 neue Substanzen
hat Werner hergestellt, um seine Theorie von allen Seiten zu beleuchten und zu unter-
mauern. Jedes Experiment bewies die Richtigkeit der urspriinglichen Vorstellungen.

Worum hat es sich bei dieser genialen Frechheit gehandelt? Es gelang die Auffindung
des ordnenden Prinzips. Werner betrachtete die Gruppe von Addukten — Verbindun-
gen hoherer Ordnung —, die auch in L8sung oder im Gaszustand stabil waren — eine
fragwiirdig definierte Gruppe; denn was heifit stabil —! Diese Verbindungsklasse
nennt man von nun an Komplexverbindungen.

Alfred Werner betrachtete diese Gruppe der Komplexe zunichst rein phinomeno-
logisch. Er fragte nicht nach der Bindungsart, sondern nach der Gestalt. Dabei ergab
sich, dafl man die Komplexverbindungen aufgebaut ansehen kann aus einem zentralen
Atom oder Ion, das von anderen Atomen, Atomgruppen oder Verbindungen, den
Liganden umgeben ist. Werner unterschied Liganden der inneren Sphire, die in be-
stimmter Zahl direkt dem Zentralatom koordiniert sind, und solchen dufierer Sphire,
die dem ganzen aus Zentralatom und Liganden bestehenden komplexen Gebilde durch
elektrovalente Bindungen verbunden sind.

Werner konnte weiter zeigen, dafl von bestimmten Zentralatomen bestimmte Anzah-
len (Koordinationszahlen) von Liganden bevorzugt werden und damit bestimmte
— meist hochsymmetrische — Anordnungen der Liganden um das Zentralatom. Wie
Werner scharfsinnig mit chemischen Methoden bewies, besetzen die Liganden hiufig
die Ecken eines Oktaeders, oder eines Tetraeders oder eines Quadrates. Eine riesige
Anzahl von Verbindungen lief§ sich nun ordnen. Viele Verbindungen, die die gleiche
Zusammensetzung, aber verschiedene Eigenschaften besitzen — isomere Stoffe -,
konnten hergestellt und verstanden werden. Ein grofies und uniibersichtliches Material
fiigte sich dem einfachen ordnenden Prinzip der Koordinationstheorie, die man auch
Wernersche Theorie genannt hat und nennt.

Als man nun nach den Bindekriften zwischen Zentralion und Liganden frug, ergab
sich wieder das wechselnde Bild von der Entwicklung verschiedener Modelle, die alle
unzureichend sind. Zunichst lag wieder das einfache Bild nahe von elektrisch entgegen-
gesetzt geladenen Kugeln, die sich anziehen. Das Zentralion trigt eine positive La-
dung; die Liganden sind negative Ionen. Gemif dem Coulombschen Gesetz zichen sich
Zentralionen und Ligandenionen an; auflerdem stoffen sich die gleichsinnig geladenen
Ligandenionen untereinander ab, so dafl man dann eine mdglichst symmetrische An-
ordnung der Liganden um das Zentralion erhilt. Diese Theorie ist nicht nur méglich,
wenn die Liganden Ionen sind, sondern auch dann, wenn es sich bei ihnen um Mole-
kiile handelt, in denen die gesamte elektrische Ladung unsymmetrisch verteilt ist
— Dipolmolekiile. |

Diese Theorie von Magnus34) von den elektrostatischen Wechselwirkungen aller
Komplexbestandteile untereinander ist von vornherein nicht recht verstindlich fiir die

32) A. WERNER, Z. anorg. allg. Chem. 3, S. 267-330 (1893).

33) KAurFFMAN (1966), S. 30 ff.

¥) Vgl. H. HartManN: Die Chemische Bindung, Berlin-Gattingen—Heidelberg 1964,
S. 75 1.
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quadratisch (eben) gebauten Komplexe. Gerade diese Verteilung der Liganden erscheint
bei einem ja kugelsymmetrischen elektrischen Feld wenig wahrscheinlich. Auflerdem
erklirte die Theorie, nach der Zentralionen und Liganden beim Zusammentreten prak-
tisch keine Verinderung erfahren, weder die besondere Stabilitit vieler Komplexe
noch die auffillige Farbe und das Auftreten von besonderen magnetischen Eigenschaf-
ten, wie man es an sehr zahlreichen Metall-Komplexen beobachtet hatte.

Einen anderen Weg zur Beschreibung der Bindungen in Komplexverbindungen
beschritt N. V. Sidgwick 35), der von 1923 ab die von G. N. Lewis entwickelte Theorie
der Elektronenpaarbindung auf Komplexe anwandte. Das Besondere war nun nur,
daf ein Ligand in der Lage sein muflte, ein Elektronenpaar — nicht nur ein einzelnes
Elektron — zur Bindung beizusteuern, als Elektronendonator wirkend, wihrend dem
Zentralatom oder -ion Elektronenpaarakzeptoreigenschaften zukommen.

Der nichste wichtige Schritt zum Verstindnis dieser Bindungsart war dann wieder
Linus Pauling zu verdanken.

Auch auf die Komplexe lieff sich das Verfahren anwenden, daf je zwei Elektronen
die Bindung zwischen zwei Atomen bewirken und dafl durch Uberlappung der Bahn-
funktionen — der Orbitale — zweier Atome unter Paarung des Elektronenspins die Bin-
dung beschrieben werden kann. Dieses Verfahren ist schon frither angedeutet worden.
Das Verfahren erwies sich als besonders geeignet, den riumlichen Bau der Komplex-
verbindungen aus dem Atombau, das heiflt, aus der Kenntnis der zur Verfiigung
stehenden Funktionen zu verstehen. Auch das magnetische Verhalten und wenigstens
qualitativ die Stabilitit konnten beschrieben, ja sogar richtig von der Theorie her
vorausgesagt werden. Die Theorie versagte aber auch in einigen Fillen, nimlich zum
Beispiel bei den Komplexverbindungen des Kupfers. Auflerdem sagte sie zum Beispiel
voraus, dafl man bei den Komplexen des Eisens entweder rein kovalente oder rein
ionische Bindung annehmen mufl. Wir hatten aber gerade geschen, dafl es recht
unwahrscheinlich 1st, daf} solche extreme Formulierungen richtig sind. Dariiber hinaus
wurden wichtige physikalische Eigenschaften der Komplexe, wie zum Beispiel die
Elektronenspektren — viele Komplexe sind farbig — nicht gedeutet.

Der Fortschritt, der die Uberwindung dieser Schwierigkeiten brachte, wurde nun
durch einen eigenartigen Gedankengang bewirkt. Man ging nimlich auf die Theorie
zuriick, dafl die Komplexverbindung ein Agglomerat von elektrisch geladenen Teilchen
sei — auf das Bild vom zentralen Ion, das von Ionen oder Dipolen umgeben ist. Das
elektrische Feld des Kations wird natiirlich auf die Anionen einwirken und das kom-
binierte Feld der Liganden muf interessante Wirkungen auf das Kation ausiiben. Die
genaue Betrachtung dieser Wirkungen, die an sich nicht schwierig zu verstehen sind,
durch die Ligandenfeldtheorie fiihrte nun zur weiteren Deutung der Eigenschaften der
Komplexe. Dabei konnte auch der Tatsache Rechnung getragen werden, dafl die
Bindungsart weder rein heterovalent noch rein kovalent ist 36). ,

Mit diesen Theorien hat der Chemiker heute tatsichlich Instrumente in der Hand,
mit denen er viele Phinomene — auch bei komplizierten anorganischen Stoffen —
begreifen kann. Man ,versteht“ die Bindung, indem man ein extremes Bild vom Zu-
stand der Verbindung entwirft, das der Wirklichkeit nicht voll entspricht. Man wihle

) N.V. S_;DGWICK: Electronic Theory of Valency, Oxford 1927. ’
38) Vgl. hierzu z. B. L. E. Surton: Chemische Bindung und Molekiilstruktur, Berlin-G&ttin-
gen-Heidelberg 1961, S. 84 ff. oder L. E. OrGEL: An Introduction of Transition-Metal

Chemistry, Ligand Field Theory, London-New York 1960.
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ein optimales Modell, das nun allerdings nicht primir aus der quantitativen Beschrei-
bung der Stoffe quasi als Extrakt dieser Beschreibung abgeleitet ist, sondern ,,erfunden®
ist — im besten Fall also noch immer eine ,geniale Frechheit® darstellt.

Die Berechtigung dieses Vorgehens sieht man wohl am besten daran, daf} gleichzeitig
mit ihm nun die dritte Bliiteperiode der anorganischen Chemie - die heutige — zu
beobachten ist. Jetzt erst kann sich neben der Komplexchemie, die sich rasch entfaltet,
die Chemie der Halogene, vor allem aber auch die des Schwefels, des Phosphors, des
Siliciums und deren Homologen entwickeln. Die Chemie der nichtmetallischen
Elemente der hoheren Reihen des Periodensystems der Elemente wird {iberschaubar.
Endlich kann man auch in der anorganischen Chemie Synthesen planen und systema-
tisch zu Produkten gelangen, die bestimmte Eigenschaften besitzen. Die Nachbarn des
Kohlenstoffs, Bor und Stickstoff, enthiillen ihre ganze Vielfalt. Hunderte von neuen
Verbindungen werden hier synthetisiert. Es zeigt sich, daff die Bindungstheorie auf
Fille zu erweitern ist, in denen dre: oder mebrere Atome durch nur ein Elektronen-
paar aneinander gebunden werden — das sind die Fille der Mehrzentrenbindung. Es
zeigen sich gerade bei diesen Stoffen hochst interessante und fiir neue — auch tech-
nische — Synthesen hochst bedeutsame katalytische Eigenschaften, Aber der Weg zum
Verstindnis der chemischen Bindung ist noch nicht zu Ende.

Die bisherige Theorie ging immer davon aus, dafl in den meisten Fillen abge-
schlossene, energetisch besonders stabile Elektronenkonfigurationen bei der Verbin-
dungsbildung von den Bindungspartnern angestrebt werden und dafl dann, wenn
solche hochsymmetrische, energetisch begiinstigte Elektronenkonfigurationen von
vornherein vorhanden sind, keine Verbindungsbildung eintritt. Dies schien so etwas
wie ein Grundgesetz der Chemie zu sein — gleichgiiltig, wie kompliziert die Verbin-
dung sich aufbaute. Diese Theorie sagte voraus, dafl die Edelgase, die derartige
symmetrische Elektronenkonfigurationen besitzen, zu keiner Verbindungsbildung
befdhigt sind.

Die Theorie schien zunichst bestens bestitigt zu sein. Schon 1868 war das Helium
entdeckt worden, und 1892 bis 1898 hatte Ramsay die anderen Edelgase — Argon,
Krypton, Neon und Xenon —, die Bestandteile der Luft sind, isoliert. Verbindungen
dieser Edelgase waren in der Folgezeit — d. h. in den folgenden 60 Jahren — nicht
gefunden worden. Im Jahre 1960 nun entdeckte Bartlett, daf sich aus Platin und
Fluor eine hichst reaktionsfihige Verbindung erhalten 1i8t, die in der Lage ist, Sauer-
stoff zu einem Kation zu oxydieren 37), Das war fiir die anorganische Chemie sicher das
sensationellste Ergebnis seit Aufstellung der Wernerschen Theorie. Bartlett sah sofort,
daf hier auch die Darstellung einer Verbindung des Xenons moglich werden kénnte.
Er erhielt eine solche Verbindung3), Nun war das Tabu von der Unfihigkeit der
Edelgase, chemische Verbindungen einzugehen, beseitigt, und in der Folgezeit erschienen
Arbeiten {iber Arbeiten, die von der Entdeckung von Edelgasverbindungen berich-
teten 39),

Der Bindungstheorie bieten diese Edelgasverbindungen noch Schwierigkeiten. Ein-
ordnen in die Systematik der anorganischen Verbindungen lassen sich die neuen Stoffe;
das Jod und das Xenon, die im Periodensystem der Elemente nebeneinander stehen,

37) [O,][PtFg] N. BARTLETT u. D. H. LonMany, Proc. Chem. Soc. (London) 1962, 115.

38) N. BARTLETT, Proc. Chem. Soc. (London) 1962, 218.

39 Vgl. die zusammenfassende Darstellung von R. Horre, Fortschritte der chemlschen
Forschung, Bd. 5, Heft 2, S. 213 ff, (1965).
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zeigen jetzt ihre nahe chemische Verwandtschaft. Aber zwanglos pafit unsere heutige
Theorie von der chemischen Bindung nun auf die neue Gruppe von Verbindungen nicht
mehr. Ein neuer Anfang fiir ein noch besseres Verstindnis ist ndtig, und wieder tun wir
die ersten Schritte zum besseren Begreifen dessen, was die Materie zusammenhilt.

300 Jahre sind vergangen seit den ersten Zweifeln an den Glaubenssitzen der Gold-
macher bis zu unserem heutigen Verstindnis der chemischen Bindung. Um dahin zu ge-
langen, wo wir heute stehen, war eine breite Entwicklung der Naturwissenschaften not-
wendig. Im Laufe meines Vortrages habe ich Namen von Bergleuten, Mineralogen und
Geologen, von Physikern und Chemikern aller Richtungen genannt, die zu der Ent-
wicklung unserer Ansichten beigetragen haben. Es war immer wieder notwendig, dafl
sich ein umfangreiches Spezialwissen auf den verschiedensten Gebieten entwickelte.
Dann kamen die genialen Einzelheiten, die in der Lage waren, das fiir ihr Problem
Notwendige und Wesentliche der Spezialwissenschaft des anderen Fachgebietes zu
sehen und durch Kombination der Erkenntnisse die natiirlichen Ordnungen zu begrei-
fen. Fortschritte machte unser Verstindnis vom Problem der chemischen Bindung
immer dann, wenn Wissenschaftler vorurteilsfrei, ohne Glauben an Dogmen und Auto-
ritdten die Wahrheit suchten, wenn sie mit anderen Worten so handelten, wie es in drei
Worten das Motto der Royal Society of London, die auf Robert Boyle zuriickgeht,
sagt: ,,Nullius in Verba“.
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