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Chernische Bindung anschaulich: 
die Elektronen-Lokalisierungs-funktion 

Thomas E Fassler und Andreas Savin 

Die Pauli-Abstof3ung sichtbar gemacht 

hemikerinnen und Chemiker verwenden C eine Vielzahl von Regeln, um Aussagen 
iiber Stabilitat, Bindungsverhaltnisse, Struk- 
tur, Reaktivitat oder physikalische Eigen- 
schaften eines Molekuls oder Festkorpers 
machen zu konnen. Eine grofle Rolle spielt 
hierbei die Vorstellung von Elektronenpaa- 
ren, die in lokalisierten chemischen Bindun- 
gen oder als freie Elektronenpaare in Erschei- 
nung treten. Darauf beruhen z. B. Valenz- 
strichformeln, VSEPR-Regeln (VSEPR = 
Valence Shell Electron Pair Repulsion, Va- 
lenzelektronenpaar-Abstoflung), das Zintl- 
Klemm-Konzept und das der Lewis-Sauren 
und Basen [I]. 

So sind z. B. in Atomen und ionischen Ver- 
bindungen die Elektronen raumlich und ener- 
getisch separiert in Schalen angeordnet (K-, 
L- . . . Schale), und bei der Bildung einer che- 
mischen Bindung werden nach den Vorste- 
lungen von Lewis zwei Elektronen unter- 
schiedlichen Spins zu einem Paar zusammen- 
gefaflt. In Valenzstrichformeln werden diese 
Elektronenpaare unter Beriicksichtigung der 
Edelgasregel verteilt. Wird ein Elektronen- 
paar gleichzeitig zwei Atomen eines Molekuls 
zugeordnet, so ist es ein bindendes Elektro- 
nenpaar; bei Elektronenmangel formuliert 
man eine Doppel- oder eine Dreifachbin- 
dung, bei elektronenreicheren Verbindungen 
freie Elektronenpaare. Zwischen unterschied- 
lichen Arten von Atomen treten polare und 
als Grenzfall ionische Bindungen auf. Steuert 
ein an der Bindung beteiligtes Atom ein 
Elektronenpaar vollstandig bei, so spricht 
man auch von einem Elektronenpaardonor 
(Lewis-Base) und von eincr koordinativen 
Bindung. Bei Verbindungen mit ausgepragtem 
Elektronenmangel kann das Paar auch mehr 
als zwei Atomen zugeordnet werden. Teilen 
sich drei Atome zwei Elektronen, so wird 
dies Drei-Zentren-Zwei-Elektronen(3Z-2E)- 
Bindung genannt. 

Mit der ELF lafit sich die chemische Bin- 
dung in  Festkorpern und in  Molekiilen gut  
vergleichen. Gelbe Flache: ELF-Isoflache im 
Festkorper NaSi, Netz: ELF-Isoflache fur  
ein isoliertes Si!--Ion (siehe auch Titelbild). 

U m  schliefllich die raumliche Verteilung der 
Elektronenpaare wiederzugeben, kann man 
fordern, dai3 Elektronenpaare - sowohl 
bindende als auch nichtbindende (freie) - 
maximalen Abstand voneinander haben. Die- 
ses Postulat der Abstoi3ung von Elektronen- 
paaren wird qualitativ auf das Pauli-Aus- 
schlufl-Prinzip zuriickgefuhrt. Nach den 
VSEPR-Regeln legt man eine Reihenfolge 
wachsender Elektronenpaar-Elektronenpaar- 
Abstoaung fest: bindend-bindend < bindend- 
frei < frei-frei. Damit laflt sich die Anord- 
nung der Ligandatome um ein Zentralatom:' 
durch die Anordnung der bindenden Elek- 
troncnpaare verstehen. 

1st die Zuordnung der Elektronenpaare nicht 
eindeutig, verwendet man Resonanzformeln, 
deren Ubcrlagerungen die tatsachlichen Ver- 
haltnisse widerspiegeln sollen. Typische Rei- 
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spiele sind das Benzolmolekul (Resonanz der 
Doppelbindungen) oder viele Kafigverbin- 
dungen der Borane (Resonanz der 32-2E- 
Bindungen; Abbildung 1). 

Obwohl fur uns diese einfachen Bindungs- 
konzepte nicht mehr wegzudenken sind, 
konnen sie weder experimentell verifiziert 
noch eindeutig quantifiziert werden. Schein- 
bar hilft uns hier die Quantenmechnanik al- 
leine nicht weiter. Diese beschreibt seit Heit- 
ler und London Atome, Molekule und Kri- 
stalle mit der Vorstellung, dafl diese aus 
Kernen und Elektronen aufgebaut sind. Mit 
den Losungen der Schrodinger-Gleichung 
sind im Prinzip auch alle mei3baren Eigen- 
schaften vorhersagbar, doch werden viele der 
in der Chemie ublichen, unsere Vorstellung 
pragenden Bilder wie lokalisierte und raum- 
lich angeordnete Elektronenpaare sowie 
deren Ausdehnung damit nicht wiederge- 
geben. Valence-Bond(VB)-Rechnungen kom- 
men dem chemischen Bild sehr nahe (vgl. Re- 
sonanzformeln), sie sind allerdings schwer 
durchzufuhren. Molekiilorbital(MO)-Rech- 
nungen werden routinemagig gemacht, und 
generell werden dazu delokalisierte Orbitale 
verwendet. Die Molekulorbitale konnen auch 
lokalisiert werden, ohne dai3 sich die Gesamt- 
wellenfunktion des Molekuls andert. Die 
lokalisierten MOs konnen mit den Bildern 
der cheinischen Bindung in Zusammenhang 
gebracht werden, allerdings konnen mehrere 
gleichberechtigte Satze von lokalisierten 
MOs auftreten. Dies ist der Fall, wenn in 
der VB-Methode mehrere Resonanzformeln 
gleichberechtigt sind. Dann ist die Auswahl 

;' Zur Verdeutlichung von Strukturbeziehun- 
gen wird diese aus der Komplexchemie stam- 
mendc Bezeichnungsweise hier auch bei 
Nichtmetallverbindungen verwendet. 
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Zwei-Zentren-Zwei-Elektronen-Bindung 
eines Satzes willkurlich. Die in dieser Arbeit 
vorgestellte Elektronen-Lokalisierungs-Funk- 
tion (ELF) starnrnt aus MO-Rechnungen. Sie 
liefert die chemischen Bilder und urngeht das 
Problem der Nichteindeutigkeit. 

Drei-Zentren-Zwei-flektronen-Bindung 

Kern der zuvor genannten chemischen Kon- 
zepte ist die raumliche Anordnung der Elek- 
tronenpaare. Gibt es dafur eine dreidirnensio- 
nale (3D) Funktion, die auf der Quantenrne- 
chanik basiert? Als erster Kandidat dafur 
taucht die Elektronendichte auf (siehe Info- 
kasten auf S. 112). Sie ist einerseits experirnen- 
tell zuganglich (Rontgenbeugung), anderer- 
seits auch mit guter Genauigkeit quantenme- 
chanischen Rechnungen zu entnehmen. 
Leider ist es schwierig, auf den ersten Blick 
die Elektronenpaare in der Elektronendichte 
zu erkennen, denn diese wird von der ,,An- 
haufung" der Elektronen um die Kerne dorni- 
niert (ubrigens rnacht sich die Rontgenstruk- 
turanalyse gerade diese Eigenschaft zunutze). 
Auf rnathernatischem Wege ist es aber rnog- 
lich, aus der Elektronendichte fur uns rele- 
vante Inforrnationen zu erhalten. 

Eine schon lange bekannte und noch irnrner 
interessaiite Moglichkeit besteht in der Bil- 
dung von Differenzelektronendichten (die 
des Molekuls oder Kristalls minus der der 
freien Atome oder Ionen). So kann man z. B. 
erkennen, da8 sich die Elektronendichte zwi- 
schen den Kernen vergroflern kann, was mit 
der Bildung einer chemischen Bindung in 
Verbindung gebracht wird. Die Wahl des 
elektronischen Zustands des Referenzatorns 
kann dabei eine wichtige Rolle spielen [2]. 

Eine zweite Moglichkeit ist die Betrachtung 
der Ableitungen der Elektronendichte als 
Funktion des Orts [3]. Wahrend die Dichte 
bei Atornen rnonoton abfallt, zeigt diese nach 
Anwendung des Laplace-Operators (vgl. In- 
fokasten auf S. 112) die Schalenstruktur von 
Atomen (zurnindest bei leichteren) und La- 
dungskonzentrationen in Molekulen. 

'> In der Hartree-Fock-Naherung wird eine 
Slater-Determinante als Naherung fur die 
exakte Wellenfunktion benutzt. In der Dich- 
te-Funktional-Theorie verwendet man Slater- 
Determinanten zur Konstruktion der Elek- 
tronendichte. Obwohl dies im Prinzip ein 
exaktes Verfahren ist, werden in der Praxis 
auch dafur Naherungen durchgefuhrt. In der 
Extended-Huckel-Theorie werden fur die 
auftretenden Integrale Parameter eingesetzt. 

Resonanz formeln 

Abb. 1. Valenzstrichformeln fur  Ethan, Ethen, Ethin, Schwefeltetrafluorid, Formaldehyd 
und Tetrahedran. Formulierung von offenen und geschlossenen Drei-Zentren-Zwei- 
Elektronen-Bindungen fur  B2H6 bzw. B4C14. Resonanzformeln fur  Benzol und B6Hi-. 

Die Elektronen-Lokalisierungs- 
Funktion 

Die hier vorgestellte Elektronen-Lokalisie- 
rungs-Funktion (ELF) [4, 51 zeigt nun aber 
gerade eine Moglichkeit, chernische Konzepte 
quantenrnechanischen Rechnungen zu ent- 
nehmen und sornit Grogen zu erzeugen, die 
quantifizierbar und irn Prinzip auch experi- 
rnentell zuganglich sind. Die ELF zerlegt die 
Elektronendichte in Raumbereiche, die unse- 
rer intuitiven Vorstellung von Elektronenpaa- 
ren entsprechen. 

Konkret 1a8t sich die ELF auf mehrere Arten 
definieren (siehe z. B. [4, 6]) ,  eine davon ver- 
wendet nur die Elektronendichte [6]. Alle die- 
se Definitionen sind in den in der Quanten- 
chernie weit verbreiteten Naherungen" aqui- 
valent und fuhren zu den gleichen Forrneln. 
Irn Infokasten auf S. 112 wird eine der Defini- 
tionen genauer beschrieben. Diese hat den 
Vorteil der Anschaulichkeit, zeigt aber die 
Verbindung rnit der Elektronendichte nicht 
auf. 

Wir wollen nun zunachst untersuchen, inwie- 
weit die eingangs erwahnten und uns bekann- 
ten Bindungstypen von Hauptgruppenele- 
mentverbindungen irn Bild der ELF aus- 
sehen. Im weiteren Verlauf wenden wir uns 
der chernischen Bindung in Molekiilen rnit 

,,delokalisierten" Bindungen zu und betrach- 
ten diese bei Ubergangsmetallverbindungen. 

Eigenschaften von ELF 

ten (x, Y, 2). 

0 ELF ist eine Funktion der Ortskoordina- 

0 ELF nirnrnt Werte zwischen 0 und 1 an. 

0 ELF nirnrnt in den Bereichen, wo Elektro- 
nenpaare forrnuliert wurden, hohe Werte an; 
niedrige ELF-Werte trennen diese Bereiche. 

0 ELF hat die Syrnrnetrie des betrachteten 
Molekuls (oder Kristalls). 

Fur die Darstellung der ELF werden hier 
zwei Arten in Betracht gezogen: 

Die Werte dcr ELF werden in einer ausge- 
wahlten Ebene (2D = zweidirnensional) durch 
Farben dargestellt. Wahrend die Punktdichte 
(Abbildung 2, links) ein Ma8 fur die Elektro- 
nendichte ist, stellt die Farbe eines Dichte- 
punkts (Abb. 2,  rechts) den Wert der ELF dar, 
der an diesem Or t  berechnet wird. Die Farb- 
skala ist in Anlehnung an die fur Landkarten 
verwendete gewahlt: Blau wird fur tiefe Werte 
verwendet (Meere), Wei8 fur die hochsten 
(Gletscher auf den Bergen). Dazwischen lie- 
gen Grun und Braun. Hat  das System Kugel- 
oder Zylindersymmetrie, ist das Gesamtbild 
bei geeigneter Wahl der Schnittflache leicht 
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vorstellbar. Sonst ist eine Sequenz von 
Schnittflachen notwendig, um einen vollstan- 
digen Eindruck der ELF im Raum zu erhalten. 

In der zweiten Darstellungsart zeigen wir 
Flachen im Raum, auf denen die ELF einen 
vorgegebenen, konstanten Funktionswert 
(Isoflachen) annimmt. Ein vollstandiges Bild 
der ELF erhalt man, indem man diesen Wert 
zwischen 0 und 1 variiert (und somit eine Fa- 
milie von Flachen erzeugt). Die meisten Bil- 
der sind sich qualitativ sehr ahnlich. Interes- 

sieren wir uns fur Elektronenpaare und deren 
Verteilung im Raum, so ist ELF = 0,80 erfah- 
rungsgemai3 ein guter Kompromifl: Einerseits 
liegt gewohnlich nur ein Maximum innerhalb 
einer solchen Isoflache, andererseits umfai3t 
sie einen Bereich, der groi3 genug ist, um einen 
Eindruck iiber den vom Elektronenpaar be- 
anspruchten Bereich darzustellen. 

Fur samtliche 3D-Darstellungen wurden bei 
der Berechnung nur die Valenzelektronen 
(keine Rumpfelektronen, siehe unten) be- 

riicksichtigt. Wei-den bei 2D-Darstellungen 
die Elektronen der inneren Schalen nicht 
beriicksichtigt, so treten an den Kernpositio- 
nen Bereiche mit sehr kleiner Elektronendich- 
te auf, diese sind violett dargestellt (vgl. Ab- 
bildung 2). 

Die Schalenstruktur der Atome 
und lonen 

Nicht immer konnen Elektronenpaare ge- 
trennt erscheinen. Man erwartet dies z. B. im 
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Elektronendichte Ele ktfon en lokalisierung 
1 0 - - - - -  - - - - -  

Abb. 2. Links oben: berechnete Elektronendichteverteilung im Ethan-Molekul. Die Dichte 
der Rasterpunkte ist ein MaQ fur die Elektronendichte. Rechts oben: Einfarbung der Ra- 
sterpunkte mit den Werten der Elektronen-Lokalisierungs-Funktion (ELF) zwischen 0 
und 1 (Farbcodierung entsprechend der Farbskala). Bereiche heller Rasterpunkte entspre- 
chen Bereichen von Elektronenpaaren und inneren Schalen. Rechts unten: Nur Valenz- 
elektronen. Links unten: Konturliniendiagramm. Fur ELF > 0,80 entstehen getrennte 
Bereiche von Elektronenpaaren. 

Benzol-Molekul, wo pro C-C-Bindung an- 
derthalb Elektronenpaare erscheinen miifiten, 
sozusagen als ,,Uberlagerung" der Grenzfor- 
meln (siehe unten). Ein anderes Beispiel fin- 
det man in den meisten Atomen, wo - anders 
als in Molekiilen - keine Aufteilung der Elek- 
tronenpaare auf Polyederecken erwartet wird, 
sondern die Elektronen sich in Kugelschalen 
anordnen. Tatsachlich zeigt die ELF eine 
deutliche Aufteilung in Schalen. (Integriert 
man die Elektronendichte innerhalb der Scha- 
len, so erhalt man Elektronenzahlen, die etwa 
den Erwartungen entsprechen [7].) Im Falle 
des Krypton-Atoms konnen vier helle, von- 
einander gut getrennte, ringformige ELF- 
,,Bergketten" erkannt werden (Abbildung 3). 

Die ionische Bindung 

Wirkt auf Atome ein elektrostatisches Poten- 
tial, wie dies in Ionenkristallen der Fall ist, so 
erscheinen um die Kerne Edelgas-Schalen- 
strukturen, die allerdings etwas deformiert 
(Abbildung 4) sind. Entsprechend der Lage 

(Symmetrie) der umgebenden Matrix - der 
Gegenionen konnen dann auf den Schalen- 
oberflachen lokal hoherere ELF-Werte auf- 
treten. Man erkennt auch, dai3 die Valenzhulle 
des Chloridions starker deformiert ist als die 
des Kaliumions. Dies ist auf die leichtere Po- 
larisierbarkeit des Chloridions zuriickzu- 
fuhren. 

Die kovalente Bindung in Haupt- 
gruppenelementverbindungen 

Abbildung 5 zeigt das Ergebnis fur die Koh- 
lenwasserstoff-Serie C2H6, C2H4 und C2H2 
als Beispiele fur Einfach-, Doppel- bzw. Drei- 
fachbindungen. Aus der 2D-Darstellung fur 
Ethan erkennt man zunachst die inneren, hel- 
len Bereiche, die den Rumpfelektronen (K- 
Schale) der Kohlenstoffatome entsprechen 
(vgl. auch Abbildung 2). Die Valenzelektro- 
nen erzeugen einen Bereich hoher ELF-Werte 
auf der C-C-Verbindungslinie und sechs wei- 
tere um die sechs Wasserstoffatome (nur zwei 
der sechs Maxima liegen in der Bildebene). 

3 

Abb. 3. Die ELF lafit die Schalenstruktur 
des Krypton-Atoms erkennen. 
4 

Abb. 4. Die ELF zeigt die Deformation der 
Schalen in ionischen Verbindungen, hier 
am Beispiel des Ionenpaars K'CI-. Bemer- 
kenswert ist auch die unterschiedliche Aus- 
dehnung der Schalen der beiden Ionen K+ 
und Cl- bei gleicher Edelgaskonfiguration 
[Ar] und deren unterschiedlich starke Po- 
larisierbarkeit. 

Diese entsprechen dem Elektronenpaar zwi- 
schen der C-C-Bindung und sechs C-H-Bin- 
dungen. Die gelben Flachen in der 3D-Dar- 
stellung umfassen die Bereiche mit ELF > 0,s. 
Aus Griinden der Ubersichtlichkeit sind in 
einigen Fallen nur die Isoflachen im Bereich 
der C-C-Bindung gezeigt. 

Sowohl aus der 3D-Darstellung als auch aus 
dem Schnitt senkrecht zur Molekulebene er- 
kennt man zwei ELF-Maxima zwischen den 
C-Kernen im Ethen. Bei dem hier gewahlten 
ELF-Wert von 0,s verschmelzen die Iso- 
flachen zu einer Hantel. Die beiden Maxima 
liegen nicht auf der C-C-Verbindungslinie, 
sondern sind deutlich voneinander getrennt, 
was an zwei gebogene Bindungen erinnert, ei- 
nen Bindungstyp, der auch als Bananenbin- 
dung bekannt ist. 

Bei Erniedrigung des ELF-Werts konnen 
qualitative Anderungen der Bilder zustande- 
kommen. Zur Verdeutlichung ist fur den Fall 
des Ethens auch ein 3D-Bild mit ELF = 0,50 
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gezeigt. Anstelle der Bereiche der vier C-H-  
Bindungen und der Doppelbindung erscheint 
nur eine wenig strukturierte Flache. Die Elek- 
tronenpaarbereiche sind nicht mehr vonein- 
ander getrennt (Abbildung 5, unten). 

Im Ethin entstehen nicht drei Maxima. Dies 
ist auf die Zylindersymmetrie des Ethin- 
molekuls zuriickzufuhren. ELF erreicht den 
maxirnalen Wert auf einem Kreis um die 
C=C-Bindung, und fur ELF = 0,80 entsteht 
ein Torus. 

Die Resonanzformeln 
des Benzols 

Im Falle des Benzols sind zwischen den 
Kohlenstoffatomen alternierend drei Einfach- 
bindungen und drei Doppelbindungen zu 
zeichnen. Die Aquivalenz der sechs Bindun- 
gen wird durch Resonanzformeln ausge- 
druckt. Die ELF hat sechs gleiche Bereiche, 
die symrnetrisch auf den C-C-Verbindungs- 
linien angeordnet sind. Die Isoflachen fur 
ELF = 0,80 haben die Form einer nur wenig 
eingeschnurten Hantel (Abbildung 6). Dies 
entspricht einer Situation, die zwischen der 
fur die Einfach- und die Doppelbindung des 
Ethans bzw. Ethens liegt und charakterisiert 
so den Doppelbindungscharakter der sechs 
Bindungen. 

Die polare Bindung 

In Abbildung 7 sind die 2D- und 3D-Darste- 
lungen der ELF von NF3 (ohne innere Scha- 
len) gezeigt. Auf der ,,AuGenseite" des Mo- 
lekiils findet man um jedes Atom Bereiche 
hohen ELF-Werts, die den freien Elektronen- 
paaren entsprechen (eines am N-Atom, je 
drei pro F-Atom). Zwischen den Stickstoff- 
und den Fluorkernen erkennt man Maxima, 
die man den N-F-Bindungen zuordnet (siehe 
unten). Man bemerkt auch eine Verformung 
der Isoflache, ein Ausdruck fur die Polaritat 
der N-F-Bindung. In einer rein ionischen 
Bindung waren die Bereiche der drei freien 
Elektronenpaare am F-Atom und der der 
N-F-Bindung praktisch nicht unterscheidbar, 
und man wurde eine deformierte Kugelschale 
(Edelgasschale) urn den F-Kern finden (vgl. 
Abbildung 4); eine homoopolare Bindung ist 
symmetrisch (vgl. C - C  in C2&, Abbildung 
2 und 5). Auch bei kleineren ELF-Werten 
(braun in der 2D-Darstellung) erscheinen die 
Bereiche der N-F-Bindung nicht mehr von 
den freien Elektronenpaaren am F-Atom 
getrennt: Es entsteht ein FFGebilde (vgl. 
Abhangigkeit dcr Bilder vom ELF-Wert in 

ELF = 030 Abb. 5. Links: zweidimensionale Darstel- 
lungen von Werten der ELF in einer Ebene 
durch das Molekul. Rechts: dreidimen- 
sionale Darstellung der ELF-Isoflachen 
(Flache entlang konstanten Werts mit ELF 
= 0,s). Die durch die Isoflache abgegrenzten 
Bereiche entsprechen Elektronenpaarberei- 
chen. Die Flachen um die Wasserstoffatome 
sind entweder nicht gezeigt oder ange- 
schnitten, so dafl die Kernpositionen der 
Wasserstoffatome sichtbar werden. Man er- 
kennt einen Rotationsellipsoid-artigen, ei- 
nen hantelformigen und einen Torus-arti- 
gen Bereich fur die Einfach-, Doppel- bzw. 
Dreifachbindung. Unten: 3D-Darstellung 
der ELF von Ethen mit ELF = 03. Die Iso- 

flache erscheint jetzt als eine Einhiillende, 
und die einzelnen Elektronenpaarbereiche 
sind nicht mehr voneinander getrennt. 

Chemie in unseier Zrit / 31. Jahrg. 1997 / Nt: 3 



E le k tro nen - L o kalisie ru ngr - Fun k t io  n 115 

Ethen). Mit zunehmender Polaritat der Bin- 
dung wird die Trennung zwischen den Maxi- 
ma, die der Bindung und den freien Elektro- 
nenpaaren entsprechen, immer schwacher. 

Freie Elektronenpaare und 
das VSEPR-Modell 

In Abbildung 8 ist eine Reihe von Molekulen 
gezeigt, die sich aus der tetraedrischen, trigo- 
nal-bipyramidalen und oktaedrischen An- 
ordnung von Liganden urn ein Zentralatom 
ableiten. Sie sind nach der Zahl freier Elektro- 
nenpaare am Zentralatom geordnet. In der Se- 
rie mit nur einem freien Elektronenpaar am 
Zentralatom (PF3, SF4, CIF5) erkennt man je 
einen groi3en Bereich, der dern freien Elektro- 
nenpaar am grofieren Zentralatom entspricht. 
Dieser nimmt mehr Platz ein als der der vier 
Elektronenpaare, die je um die elektronenne- 
gativeren und kleineren Fluorliganden ange- 
ordnet sind. In der Serie mit zwei freien Elek- 
tronenpaaren zeigt sich im Falle von SF2 und 
ClF3, bei denen die beiden freien Elektronen- 
paare wegen der Ligandenanordnung benach- 
bart sind, dai3 die beiden freien Elektronen- 
paare als getrennte Bereiche erscheinen und 
dai3 die ELF-Maxima in grofierem Abstand 

zueinander auftreten. Diese Beobachtungen 
sind in Ubereinstimmung rnit den VSEPR- 
Regeln und quantifizieren das Postulat, dai3 
die groi3te Abstoaung zwischen zwei benach- 
barten freien Elektronenpaaren auftritt, oder, 
mit anderen Worten, dafi freie Elektronen- 
paare mehr Platz beanspruchen als bindende. 
Bemerkenswert ist die Lage der ELF-Maxi- 
ma. Nach den VSEPR-Regeln werden zwi- 
schen den freien Elektronenpaaren Winkel 
groi3er 109,5' fur SF2 und grofier 120' fur 
ClF3 erwartet. Die entsprechenden ELF-Ma- 
xirna bilden jedoch mit dem Zentralatom na- 
hezu denselben, deutlich groi3eren Winkel 
von ungefahr 165', d. h., die abstofiende 
Natur der Elektronenpaare aui3ert sich vie1 
starker, als im VSEPR-Model1 angenomnien 
wird. 

Zusatzlich wird deutlich, dafi die Formen der 
Elektronenpaarbereiche wie erwartet der 
Symmetrie des Molekuls folgen (SF4: C2v, 
ClF5: C4v). Die Ahnlichkeit des Lokalisie- 
rungsbereichs am Zentralatom des CIFi-Ions 
und des CsC-Bindungsbereichs des Ethins 
verdient besondere Aufmerksamkeit: In bei- 
den Fallen bildet sich je ein rotationssymme- 
trischer Torus. Dieser entspricht im ersten 

Fall den drei freien Elektronenpaaren am 
Zentralatom C1, im letzteren den drei binden- 
den Elektronenpaaren der CzC-Bindung. 

Kafigverbindungen und 
delokalisierte Bindungen 

Tetraedrische Kafigverbindungen werden von 
Molekulen mit unterschiedlicher Elektronen- 
zahl gebildet. In Abbildung 9 ist die ELF in 
einer Ebene durch das Tetraeder und als 3D- 
Darstellung (gelbe Isoflachen) gezeigt. In der 
rechten Spalte ist zusatzlich eine Isoflache der 
Valenzelektronendichte (rot) eines ausgewahl- 
ten Wertes abgebildet. 

Tetrahedran (C4R4, stabil fur R = terL-Butyl) 
kann als gesattigte Verbindung mit 2Z-2E- 
Bindungen beschrieben werden, wobei alle 
Atoine Edelgaskonfiguration erreichen. Urn 
die Bindungssituation zu vereinfachen, kon- 
nen wir formal R = H wahlen, diese Substitu- 
tion der externen Bindungen beeinflufit die 
Geriistbindung nur unwesentlich. Die Koh- 
lenstoffatome an den Tetraederecken sind te- 
travalent, und entsprechend den sechs Kanten 
des Tetraeders stehen sechs bindende Elek- 
tronenpaare (12 Elektronen) fur den Gerust- 

6 

Abb. 6. 2D- (links) und 3D-Darstellungen Verbindungslinien angeordnet sind. Dies den Kohlenstoffatomen. Bei kleineren ELF- 
rnit ELF = 0,80 (Mitte) und ELF = 0,70 entspricht den gemittelten Bildern der Werten kommt eine Ringstruktur ober- 
(rechts) fur Benzol. Die ELF hat sechs glei- Resonanzformeln (vgl. Abbildung 1) mit und unterhalb der Molekiilebene zum Vor- 
che Bereiche, die symmetrisch auf den C-C- durchschnittlich 1,5 Bindungen zwischen schein. 
7 

Abb. 7. 2D- und 3D-Darstellung der ELF 
fur NF3. Trennung der Elektronendichte in 
Bereiche, die bindenden (N-F-Bindung) 
und freien Elektronenpaaren entsprechen. 
Der Bereich des freien Elektronenpaars des 
Stickstoffatoms ,,oberhalb" des Molekiils ist 
gut sichtbar, die drei freien Elektronenpaa- 
re der Fluoratome bilden je eine Halbkugel. 
Weitere Erklarungen siehe Text. 
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Abb. 8. Dreidimensionale .Darstellung der 
ELF in einigen Molekiilen rnit unterschied- 
licher Ligandenanordnung, sowie daraus 
abgeleitete Strukturen mit freien Elektro- 
nenpaaren. Die Orientierung der Fluorli- 
ganden (innerhalb der gelben ELF-Berei- 
che) ist aus den eingezeichneten Struktur- 
bildern ersichtlich. Das Zentralatom 
befindet sich jeweils im Ursprung des 
unterlegten Koordinatensystems. Freie 
Elektronenpaare beanspruchen mehr Platz, 
bei ihnen ist die Pauli-Abstoi3ung starker 
als bei bindenden Elektronenpaaren. Die 
Bereiche, die den drei freien Elektronenpaa- 

aufbau zur Verfiigung. Zusammen mit vier 
bindenden Elektronenpaaren (acht Elektro- 
nen) der externen Ligandbindungen (C-H) 
erreicht C4H4 die Gesamtzahl von 20 Valenz- 
elektronen. Wir finden, neben den vier Loka- 
lisierungsbereichen der externen C-H-Bin- 
dungen, sechs Lokalisierungsbereiche, die 
den sechs 2Z-2E-Bindungen entlang den 
Tetraederkanten zugeordnet werden konnen. 
Die grofiten ELF-Werte werden auBerhalb 
des Tetraeders iiber den Mitten der Tetraeder- 
kanten beobachtet. Diese entsprechen stark 
gebogenen Bindungen, welche als Folge der 
grofien Ringspannungen im Tetrahedran zu 
erwarten sind. 

Im Falle von B4H4 (bekannt ist B4C14, hier 
konnen wir formal C1= H setzen), stehen ne- 
ben den externen Bindungselektronen nur 
noch acht Elektronen fur den Geriistaufbau 
zur Verfiigung. Die Bindungsverhaltnisse 
werden iiblicherweise durch die Bildung von 
vier 3Z-2E-Bindungen, die je iiber die drei 
Kafigatome jeder Tetraederflache delokali- 
siert sind, beschrieben (vgl. Abbildung 1). 
ELF zeigt deutlich vier getrennte Elektronen- 
paarbereiche iiber den Mittelpunkten der Te- 
traederflachen. 

Entfernen wir gedanklich weitere vier Elek- 
tronen, steht fur den Geriistaufbau des Tetra- 
eders nur noch ein Elektronenpaar zur Verfii- 
gung. Dieses Elektronenpaar mui3 bei der 
Formulierung als 3Z-2E-Bindung iiber den 
vier Flachen des Clusters verteilt sein, was zu 
mehreren Resonanzformeln fuhrt, oder als 
ein Elektronenpaar beschrieben werden, wel- 
ches gleichmaflig iiber die vier Kafigzentren 
verteilt ist. Mie die ELF zeigt, finden wir ei- 
nen nahezu kugelformigen Lokalisierungsbe- 
reich um das Zentrum des Tetraeders mit lo- 
kalen Maxima in Richtung der Tetraeder- 
flachen". 

ren der Fluorliganden entsprechen, bilden 
zusammen mit dem bindenden Elektronen- 
paar eine deformierte Kugel um das Fluor- 
atom. Bei weniger polaren Bindungen oder 
bei genauerer Analyse (groflere ELF-Werte, 
Schnitte) konnen die Bereiche der binden- 
den und der freien Elektronenpaare um die 
Fluorliganden unterschieden werden (vgl. 
dazu auch Abbildung 7). Der Torus im 
ClFT-Ion entspricht dem Lokalisierungsbe- 
reich der drei freien Elektronenpaare am 
zentralen Chloratom. Auffallend ist die 
Analogie zum Bereich der drei bindenden 
Elektronenpaare von Ethin (Abbildung 5). 

':. Lii' ist ein ligandfreies Ion mit zwei solchen 
Valenzelektronen. Nach theoretischen Unter- 
suchungen ist tetraedrisch gebautes Li? sta- 
bil [8]. Nach dem Isolobalkonzept [lo] hat 
ein Fragment CH2+ oder auch AuL mit L = 
PtBu3 die gleichen zur Geriistbildung be- 
fahigten Grenzorbitale wie Li, d. h. Lii', 
C4Hio+ und A u 4 L p  haben alle dieselbe Zahl 
Geriistelektronen, namlich zwei. Tetraedische 
Cluster Au4L:' (L = PtBu3) werden experi- 
mentell auch beobachtet. Fur die Berechnung 
der ELF fur Molekiile mit schweren Atomen 
wie Au mufi allerdings die Rolle der d-Orbi- 
tale genauer analysiert werden. 
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Abb. 9. Links: Darstellung der ELF entlang 
Schnitten durch Tetraedermolekiile (die 
Ebene enthalt zwei Eckpunkte und das 
Zentrum des Tetraeders). Mitte und rechts: 

Gegeniiberstellung der Flachen konstanten 
Werts der ELF (gelb) und der Valenzelek- 
tronendichte (rot). In Abhangigkeit von 
der Zahl der Geriistbindungselektronen 

(,,vom Elektronenmangel") tritt ein Be- 
reich im Tetraederzentrum (zwei Elektro- 
nen), treten vier Bereiche (acht Elektronen) 
uber den Flachen oder sechs (zwiilf Elektro- 
nen) iiber den Kanten auf. 

Zur Beschreibung des oktaedrischen Mo- 
lekiils B6HZ- werden von den insgesamt 
26 Valenzelektronen 12 fur die sechs externen 
B-H-Bindungen benotigt, so dai3 noch 
14 Elektronen oder sieben Paare fur die 
Geriistbildung verbleiben. Diese sieben 
Geriistbindungs-Elektronenpaare konnen als 
3Z-2E-Bindungen auf die acht Flachen des 
Oktaeders oder als 22-2E-Bindungen auf die 
zwolf Kanten verteilt werden. In beiden Fal- 
len kann dies nur mit Resonanzformeln er- 
reicht werden (vgl. Abbildung 1). 

Die ELF bildet (Abbildung 10) einen ge- 
schlossenen Bereich in Form eines Wurfels 
mit gebogenen Kanten, der das Oktaeder um- 
gibt. Dies entspricht einer Uberlagerung der 

Resonanzformeln der 3Z-2E- und der 2Z- 
2E-Bindungen. Lokale ELF-Maxima konnen 10 
uber den acht Flachen oder den zwolf Kanten 
des Oktaeders auftreten. Eine Aufteilung in 
getrennte Bereiche tritt erst bei Isoflachen 

Abb. 10. Die ELF, berechnet fur das Anion 
B&-. Die den vierzehn Geriistbindungs- 
elektronen entsprechenden sieben Elektro- 
nenpaare sind nicht mehr voneinander se- 
pariert. Der Lokalisierungsbereich hat die 
Form eines Wiirfels, der das Oktaeder um- 
gibt. Die Werte der ELF iiber den Kanten 
und den Flachenmitten sind nahezu gleich. 
Die Bereiche um die Wasserstoffatome sind 
nicht gezeigt. 
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hoherer ELF-Werte ein. Ihre Lage und ihr 
Wert ist durch Anderungen der Elektronen- 
dichteverteilung bestimmt (z. B. durch Ande- 
rungen der Kantenlangen oder Substitution 
der externen Liganden). Dies bedeutet, dai3 
die Lokalisierungsbereiche nicht immer 
ganzen Elektronenpaaren entsprechen mus- 
sen, wie dies ja auch bei Benzol der Fall war. 
Hier findet in der Tat eine Erweiterung des 
herkommlichen Begriffs des Elektronenpaars 
statt. Zwar sind die Elektronen der zugrunde- 
liegenden Elektronendichte dieser Bereiche 
lokalisiert, doch summiert sich in diesen Teil- 
bereichen die Dichte nicht mehr zu zwei 
Elektronen. 

Diese Ergebnisse zeigen, dafi auch auf der 
Oberflache von Kafigverbindungen die 
Lokalisierungsbereiche maximalen Abstand 
zueinander und zu eventuellen externen 
Liganden einnehmen, analog der Anordnung 
von Elektronenpaaren um ein Zentralatom. 
Bemerkenswerterweise findet man bei Kafig- 
verbindungen mit mehr als zwei Gerust- 
elektronen keine Lokalisierung der Elektro- 
nen im Kafiginneren, obwohl dort die Elek- 
tronendichte durch die Besetzung weiterer 
Orbitale mit Elektronen nicht abnimmt (vgl. 
die Dichte der Rasterpunkte im Tetraeder, 
Abbildung 9). 

Die koordinative Bindung 

Nach der Valenzstrukturtheorie werden chc- 
mische Bindungen in Komplexverbindung als 
koordinative Bindungen zwischen den Li- 
ganden (Lewis-Sauren) und dem zentralen 
Metallatom oder Metallion (Lewis-Base) auf- 
gefai3t. Man verwendet fur Donorbindungen 
folgende Schreibweise: 

L,M t :PH3 oder L,M- PH3 
6 6+ 

Da in diesem Falle das Bindungselektronen- 
paar vollstandig vom Liganden beigesteuert 
wird, entsteht am Zentralatom eine negative 
und am Ligand eine positive Partialladung. 
Falls der Ligand in der Lage ist, wiederum 
zusatzlich Elektronen aufzunehmen, kann 
das Metallion seine erhohte negative Partial- 
ladung verringern, indem es Elektronen an 
die Liganden zuruckgibt. Diese ,,Ruckbin- 
dung" aufiert sich z. B. durch Verkurzung des 
Metall-Ligand-Abstands bei zunehmender 
Ruckbindung (langerer Cr-C-Abstand in 
[Cr(CO)6], verglichen mit [Cr(PH3)4(C0)2] 
und wird im allgemeinen mit Resonanzfor- 
meln beschrieben, die einen Metall-Ligand- 
Doppelbindungscharakter einschliefien: 

11 

L,M t 32-0: bzw. 
{L,M - CEO: tf L~M=c=@ 1 

Im Rahmen der Molekulorbital-Theorie wird 
dies mit der Uberlappung eines gefullten 
d-Orbitals des Metallatoms und cines leeren 
n"-Orbitals des Liganden erklart. Wir zeigen 
nun, wie die unterschiedlichen Ligand- 
Metall-Bindungen im Bild der ELF wieder- 
gegeben werden. 

Dazu betrachten wir zunachst die ELF fur ein 
freies Kohlenmonoxid-Molekiil als ZD-ELF- 
Darstellung (Abbildung 11, Einschub links 
oben). Man erkennt die beiden Bereiche, die 
den freien Elektronenpaaren am Kohlenstoff- 
und Sauerstoffatom zuzuordnen sind. Da CO 
linear ist, siiid allc in der 2D-Darstellung er- 
kennbaren Bereiche rotationssymmetrisch um 
die Achse des Molekuls. Wegen des polaren 
Charakters der C-0-Bindung ist der ELF- 
Torus um die Achse des Molekuls zum Sauer- 
stoffatom hin verzerrt. Dies hat auch zur Fol- 
ge, dafi sich dieser Lokalisierungsbereich 
weniger stark von dem der freien Elektronen- 
paare des Sauerstoffatoms unterscheidet. 

Rechts in Abbildung 11 ist die ELF in einer 
Ebene durch den oktaedrischen Ubergangs- 
metallkomplex ~rans-[Cr(CO)4(PH3)2] ge- 
zeigt, welche das Chromatom und je zwei 

Abb. 11. Die ELF 
auf einem Schnitt 
durch ein freies 
Kohlenmonoxid- 
Molekul (Einschub) 
und durch den 
oktaedrischen 
Komplex trans- 
[Cr(C0)4(PH3)2I* 
In der Ebene liegen 
je zwei PH3- und 
CO-Liganden sowie 
das zentrale 
Chromatom. Fur 
weitere Erklarun- 
gen siehe Text. 

CO- und PH3-Liganden enthalt (je eines der 
drei Wasserstoffatome der PHyLiganden 
liegt ebenfalls in der Ebene, zum Vergleich 
siehe auch die ELF-Darstellung fur PF3 in 
Abbildung 8). Wahrend der PH3-Ligand nur 
als Elektronenpaardonor fungiert, ist der 
CO-Ligand zur Ruckbindung fahig. Im Un- 
terschied zur Cr-P-Bindung erkennt man 
deutlich den Doppelbinduiigscharakter der 
Cr-CO-Bindung, welche ebenfalls als ein 
Torus um die M-C-Verbindungslinie er- 
scheint. Eine 3D-Darstellung koordinieren- 
der CO-Molekule ist auch in Abbilduiig 12 
gezeigt. 

Mehrfachbindungen zwischen 
Ubergangsrnetallatomen 

Wir wollen zum Schlufl zu Mehrfachbin- 
dungssystemen zuriickkehren. Wie wir zu 
Beginn sahen, auflerten sich Mehrfachbin- 
dungen in Hauptgruppenelementverbindun- 
gen durch einen hantelformigen oder rota- 
tionssymmetrischen Bereich zwischen den 
beiden Zentren. Die Beschreibung der Me- 
tall-Metall-Mehrfachbindung erfordert nun 
in der Regel die Analyse der Wechselwir- 
kungen der d-Orbitale. Im Bild der ELF 
unterscheiden sich die Bindungen zwischen 
Ubergangsmetallatornen nicht wesentlich von 
denen zwischen Hauptgruppenelementen. 
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Im komplexen Anion [Mo2Cls14- werden 
sehr kurze Mo-Mo-Abstande beobachtet; 
weiterhin sind die Chlorliganden ekliptisch 
angeordnet (die Betrachtung der Liganden 
alleine liei3e eine gestaffelte Anordnung er- 
warten)". Die ELF zeigt im Metall-Metall- 
Bindungsbereich vier Maxima (getrennte Be- 
reiche fur ELF = O,SO), die auf einem Kreis 
urn die Metall-Metall-Verbindungsachse lie- 
gen (Abbildung 12). Das Auftreten von vier 
ELF-Maxima ist auch hier durch die Symme- 
trie des Komplexes vorgegeben (vgl. Mehr- 
fachbindung in der Kohlenwasserstoffreihe). 
Die entsprechenden Bereiche bilden mit den 
Ligandatomen eine gestaffelte Anordnung, 
was wiederum dem maximalen Ausweichen 
der Elektronenpaare der Metall-Metall-Bin- 
dung mit denen der Ligandatome entspricht 
und somit auch die gestaffelte Anordnung der 
Chlorliganden erklart. Die Vierfachbindung 
ergibt sich somit als direkte Fortsetzung der 
bisher besprochenen Mehrfachbindungen. 

In Verbindungen mit M-M-Mehrfachbindun- 
gen treten haufig auch verbriickende Ligan- 
den auf. In [(CO)4W(p2-H)2W(CO),12- er- 
kennt man auch eine Doppelbindung, wenn 
formal die Wasserstoffbriickenliganden als 
Protonen entfernt und die verbleibenden 
Elektronen im Anion [w2(C0)4l4- entspre- 
chend verteilt werden. Die ELF zeigt fur die 
Verbindung mit den Wasserstoffbriicken zwei 
Lokalisierungsbereiche zwischen den Metall- 
atomen und eine (allerdings wenig einge- 
schnurte) Hantel fur die deprotonierte Form, 
wiederum in Analogie zur Doppelbindung in 
C2H4:::C. 

Weitere Anwendungen 

Die ELF ist gleichermafien auf Festkorper- 
verbindungen, bei denen die molekularen 

12 
co co co 

OC-Re-Re-CO 

co'l / 'k 
co co co 

Die Metall-Metall-Einfachbindung in 
[Re2(CO)lo] zeigt in Analogie zu Ethan ein 
ELF-Maximum auf der M-M-Bindungsmitte 
(Abbildung 12). Es fallt allerdings auf, dai3 
der Lokalisierungsbereich ingesamt kleiner ist 
(obwohl hier ELF = 0,75 gezeigt ist). 

Abb. 12. ELF-Darstellungen der Metall-Metall-Einfach- (ELF = 0,75) und Vierfachbin- 
dung in [Mo2Cl8l4- (ELF = 0,SO). Die Verbindung [(CO),W(~Z-H)~W(CO)~]~- mit zwei 
verbruckenden Wasserstoffliganden, sowie die deprotonierte Form mit formaler Doppel- 
bindung (ELF = 0,75). Wie bei Einfach- und Doppelbindungen zwischen Hauptgruppen- 
elementatomen (vgl. Abbildung 5) erhalt man bei Ubergangsmetallen einen entsprechen- 
den Rotationsellipsoid-artigen bzw. hantelformigen Bereich. Die Vierfachbindung aufiert 
sich mit vier getrennten Bereichen. Die ELF-Bereiche um die dem Leser zugewandten Li- 
gandenatome wurden aus Griinden der Ubersichtlichkeit weggelassen. 

:'- Sehr kurze Metall-Metall-Abstande werden 
durch die Bildung einer Metall-Metall-Mehr- 
fachbindung erklart. Im Bild delokalisierter 
Molekiilorbitale findet man fur [Mo2Cls14- 
insgesamt acht Elektronen in vier bindenden 
(metallzentrierten) Molekul-Orbitalen, was 
dort der Formulierung einer Metall-Metall- 

Vierfachbindung gleichkommt. Syrnmetrie- 
bedingte Uberlappungen der d-Orbitale (eine 
o-, zwei n- und eine &Bindung) erklaren 
auch in diesem Model1 die ekliptische Anord- 
nung der Chlorliganden [la, 91. 
'W Auf die gleiche Weise lassen sich C2H4 
und B2H6 betrachten: Die formale Deproto- 

nierung von B2H6 ergibt das ebenfalls iso- 
elektronische Anion BzHi-. Die ELF zeigt 
auch hier fur die isoelektronischen Molekule 
je zwei Maxima im C-C- bzw. B-B-Bin- 
dungsbereich. In diesem Sinne sind die zwei 
3Z-2E-Bindungen in B2H6 und die Doppel- 
bindung in CzH4 als aquivalent anzusehen. 
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Konzepte haufig nicht mehr gelten, anwend- 
bar (vgl. Titelbild und Abbildung auf S. 110). 
Speziell in polymeren Festkorpern, z. B. in 
intermetallischen Verbindungen (oder Metal- 
len) ist das Auffinden von lokalisierten Bin- 
dungen sehr schwierig. Es zeigt sich, dai3 
auch dort, wo bisher delokalisierte Modelle 
(Bandstrukmr-Rechnungen) zur Beschrei- 
bung herangezogen werden, Bereiche lokali- 
sierter Elektronen existieren [5c]. 

Anmerkungen 

Die 2D-Darstellungen der ELF der Abbil- 
dungen 3 und 5 wurden mit Hartree-Fock- 
Methoden, alle anderen mit der Extended- 
Huckel-Methode (ohne Rumpfelektronen) 
berechnet [ I l l .  Qualitativ ergeben sich im Va- 
lenzelektronenbereich mit beiden Rechenver- 
fahren die gleichen Bilder (vgl. Abbildung 2). 

In allen Fallen wurden experimentell ermit- 
telte Strukturparameter verwendet. Fur alle 
Tetraedermolekule wurden die Parameter von 
C4H4 verwendet. Die Molekulorbitale wur- 
den dann entsprechend den Elektronenzah- 
len der anderen Cluster mit Elektronen auf- 
gefullt. - Weiteres Informationsmaterial, z. B. 
Projektionsfolien, ist auf Anfrage beim Autor 
T. F. Fassler erhaltlich. 

Zusammenfassung 

0 Die ELF ist ein Ma8 fur die Absto8ung 
der Elektronenpaare (Pauli-Abstofiung) und 
kann aus quantenmechanischen Rechnungen 
erhalten werden. Mit Hilfe dieser Funktion 
kann man den Raum in Bereiche unterteilen, 
die man den Elektronenpaaren zuordnet 
(Elektronenpaarbereiche). 

0 ELF-Isoflachen ermoglichen, den von 
Elektronenpaaren beanspruchten Raum sicht- 
bar zu machen. Die Form dieser Bereiche 
wird durch die Symmetric des Molekuls be- 
stimmt. 

0 Die Bereiche entsprechen den in der 
Chemie ublichen Vorstellungen von lokali- 
sierten Elektronenpaaren. Die ELF bestatigt 
die Schalenstruktur der Atome und Ionen, 
die Valenzstrichformel-Schreibweise und die 
VSEPR-Regeln. Sie 1ai3t die Polaritat einer 
Bindung und die Polarisierbarkeit von Ionen 
erkennen. 

nanzformeln notwendig werden. ELF zeigt 
gemittelte Bilder, die der Uberlagerung ver- 
schiedener Resonanzformeln entsprechen. Be- 
reiche lokalisierter Elektronen miissen nicht 
immer genau zwei Elektronen (einem Elektro- 
nenpaar) entsprechen. 

0 Als Erweiterung der VSEPR-Regeln findet 
man, dai3 auch bei Kafigverbindungen die 
Maxima der Lokalisierungsbereiche an den 
Kafigoberflachen auftreten und dort maxima- 
len Abstand zueinander einnehmen. 

0 Mehrfachbindungen zwischen Uber- 
gangsmetallatomen konnen durch die ELF in 
Analogie zu Hauptgruppenelementverbin- 
dungen betrachtet werden. 

Summary 

The Electron Localization Function (ELF) 
describes chemical bonding through localized 
pairs of electrons and gives a quantum 
mechanical basis to the representation of the 
chemical bond as a line. Computer graphics 
produce illustrative and intuitive pictures of 
the shell structure of atoms, ionic, covalent, 
and coordinative bonds, or multiple bonds 
and lone pairs of electrons. Resonance formu- 
las, delocalized bonds, and the space occupied 
by electron pairs can be visualized in the same 
manner. 

Literatur 

[1] Eine verstindliche Darstellung der VB- und der VSE- 
PR-Theorie findet man z. B. in a) J. E. Huheey, Anorgnnz- 
sche Chemie, de Gruyter, Berlin, 1988. b) Siehe auch R. 
Ahlrichs, Chem. unserer Zett 1980,14, 18. 

[2] K. Ruedenberg und W. H. E. Schwarz,/. Chem. Phys. 
1990,92,4956. 

131 R. W. F. Bader, Atoms in Molecules: A Quantum Theo- 
ry, Oxford University Press, Oxford, 1990. 

141 Die ELF wurde von A. 11. Becke und K. E. Edgecom- 
be (I. Chem. Phys. 1990,92,5397) eingefiihrt. 

[ 5 ]  Weitere Beispiele und Anwendungen von ELF siehe a) 
A. Savin, A. D. Becke, J. Flad, R. Nesper und H. G. von 
Schnering, Angew. Chem. 1991,103 421. b) B. Silvi und A. 
Savin, Nature 1994, 371, 683. c) A. Savin, R. Nesper, S. 
Wengert und T. F. Fassler, Angew. Chem., im Druck. 

161 A. Savin, H. J. Flad, J. Flad, H. Preuss und H. G. von 
Schnering, Angew. Chem. 1992,104,185. 

[7] M. Kohout und A. Savin, Jnt. /. Quuntum Chem. 
1996, 60, 875. 

[S] M. N. Glukhovtsev und P. von R. Schleyer, /. Phys. 
Chem. 1993,97,5541. 

[lo] Zum Thema Isolobalkonzept siehe beispielswcise R. 
Hofmann, Angew. Chem. 1982,94,725. 

[ll] Programm MEHMACC (U. Haufiermann, S. Wen- 
gert, R. Nesper und T. F. Fassler, ETH Zurich, 1993) basie- 
rend auf dern QCPE-Extended-Hiickel-Programm 
EHMACC. Die 2D-Farhabbildungen wurden mit dem 
Programrn GRAPA (J. Flad, F:X. Fraschio und B. Mieh- 
lich, Universitat Stuttgart, 1989), die 3D-Farbabbildungen 
mi1 dem Programm COLTURE (I? Hoffmann und R. 
Nesper, ETH Zurich, 1993) erstellt. 

Dr. T. F. Fassler, 
geb. 1959 in Bad 
Waldsee/Reute, stu- 
dierte Chemie und 
Mathematik in Kon- 
stanz und promovierte 
1988 bei G. Huttner 
uber Ubergangsme- 
tallcluster-Verbindun- 

gen in Heidelberg. Wahrend cines For- 
schungsaufenthalts an der University of 
Chicago bei J. Burdett fuhrte er Studien zur 
chemischen Bindung an Metalloberflachen 
durch. Seit 1991 ist er Oberassistent an der 
ETH Zurich (Abschlui3 der Habilitation 
1997). Seine Forschungsschwerpunkte sind 
interdisziplinar zwischen Molekul- und Fest- 
korperchemie angesiedelt und umfassen die 
Synthese und Strukturanalyse sowie das 
Studium der elektronischen Eigenschaften 
von Zintl-Ionen und Zintl-Phasen. 

Dr. A. Savin, geb. 1950, 
studierte 1969 - 1974 
Chemie und promo- 
vierte 1983 bei H. 
Preuss an der Univer- 
sitat Stuttgart, wo er 
sich 1989 auch habi- 
litierte. Nach einer Ta- 
tigkeit am Max-Planck- 

Institut fur Festkorperforschung in Stuttgart 
ist er am Laboratoire de Chimie Theoretique 
de Centre National de la Recherche Scienti- 
fique (CNRS) in Paris beschaftigt. Dariiber 
hinaus halt er Vorlesungen uber Quanten- 
chemie an der Universitk Pierre et Marie 
Curie in Paris. Seine wichtigsten Arbeitsge- 
biete sind die Dichtefunktionaltheorie und 
die ELF. 

Korrespondenzadresse: 

Dr. T. Fassler, Laboratorium fur anorganische 

Chemie in unserer Zezt /3J.  Jahrg. 1997/ Nx 3 




