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Die Bindungslehre – einmal anders

Bindungslehre ohne Oktettregel, Formalladungen und Hybridorbitale

Günter Baars

gen, die drehbar aufgehängt sind: 
Gleich geladene Körper stoßen sich 
ab, ungleichartig geladene ziehen 
sich an. Mit einem Elektroskop kann 
außerdem gezeigt werden, dass sich 
entgegengesetzte Ladungen aufhe-
ben. Quantitative Experimente führen 
schließlich zur Basis der Wissenschaft 
Chemie, dem Coulomb-Gesetz: An-
ziehende und abstoßende Kräfte sind 
abhängig von der Größe der Ladun-
gen und vom Abstand der Ladungs-
schwerpunkte (Tab. 1). 

Kräfte und Energie in einem 

Atom

Verbinden sich ein Elektron und ein 
Proton zu einem Wasserstoff-Atom, 
so nimmt wegen des abnehmenden 
Abstands zwischen beiden Teilchen 
die potenzielle Energie ab (stärke-
re anziehende Kräfte), während die 
kinetische Energie des Elektrons 
zunimmt. Insgesamt ist die Abnah-
me der potenziellen Energie jedoch 
doppelt so groß wie die Zunahme der 
kinetischen Energie (Virial-Theorem). 
Anders ausgedrückt: Die Abnahme 
der Gesamtenergie ist zahlenmäßig 
gleich der Zunahme der kinetischen 
Energie. Dadurch wird insgesamt ein 
energieärmerer Zustand erreicht. Die-
ser Zusammenhang gilt auch für die 
Bildung einer Elektronenpaarbindung 
zwischen zwei Nichtmetallatomen. In 
Atomen mit mehr als einem Elektron 
herrscht ein Gleichgewicht zwischen 
den abstoßenden Kräften der Elekt-
ronen und den anziehenden Kräften 
zwischen Elektronen und Atomkern.

Die dominierenden Bausteine des 
gesamten Universums und damit der 
Schlüssel zum Verständnis der Wis-
senschaft Chemie sind Protonen und 
Elektronen. 

Aufgrund ihrer Ladung üben Pro-
tonen und Elektronen elektrostatische 
Kräfte (Coulomb-Kräfte) aufeinander 
aus. Eng verknüpft mit den Coulomb-
Kräften sind die Begriffe Energie, 
potenzielle und kinetische Energie, 
Arbeit, Prinzip vom Energieminimum 
und Energieerhaltung. Eine ergän-
zende Betrachtung der zufälligen 
Teilchenbewegung und der damit 
verbundenen Frage nach der Wahr-
scheinlichkeit chemischer Zustände 
ermöglicht, zusammen mit den elek-
trostatischen Kräften, ein tiefes Ver-
ständnis für den Ablauf chemischer 
Reaktionen und die Ursachen der 
Eigenschaften von Stoffen. Deshalb 
sollten Kräfte und Energie einerseits 
sowie die Frage nach den Folgen 
der Wahrscheinlichkeit der zufälligen 
Teilchenbewegung andererseits den 
roten Faden eines Chemielehrgangs 
bilden. Grundlage hierfür ist die Fra-
ge, weshalb und wie sich die Atome 
der Elemente zu größeren Einheiten 
zusammenschließen. Bei der im Fol-
genden skizzierten Bindungslehre 
wird bewusst auf die Verwendung 
von Oktettregel, Formalladungen und 
Hybridorbitalen verzichtet [1].

Grundlagen einer 
Bindungslehre

Das Coulomb-Gesetz; 

die Coulomb-Kräfte

Jede Art von Materie enthält gleich 
viele Protonen und Elektronen in ih-
ren kleinsten Bausteinen. Stört man 
dieses Gleichgewicht, so wirken Kräf-
te zwischen den nunmehr geladenen 
Teilchen. Dies lässt sich sehr schön 
mit Kunststoff- und Glasstäben zei-

ANREGUNG

Besetzung der Elektronen- 

wolken der Valenzschale

Elektronen zeigen je nach experi-
mentellem Setting Wellen- oder Teil-
cheneigenschaften. Aufgrund dieses 
Welle-Teilchen-Dualismus haben 
Elektronen in einem Atom keine de-
finierten Bahnen. Man spricht deshalb 
von Räumen, Elektronenwolken oder 
vereinfacht von Wolken, in denen sich 
Elektronen aufhalten können. So eine 
Wolke kann einfach oder maximal von 
zwei Elektronen besetzt sein. Die vier 
zur Verfügung stehenden Elektronen-
wolken einer Schale werden zuerst 
alle einfach und dann erst doppelt 
besetzt (Tab. 2, S. 44).

Modellhaft sind die einfach besetz-
ten Wolken der Valenzelektronen als 
Punkte und die doppelt besetzten als 
Striche dargestellt, die man um die 
Elementsymbole anordnet (Lewis-
Schreibweise).

Merksätzen zu chemischen 
Bindungen

1. Bei der Reaktion zwischen

Nichtmetall atomen überlagern sich

einfach besetzte Elektronenwolken

zu gemein samen, bindenden Elek-

tronenpaaren.

Da zwei, vier oder sechs Valenz-
elektronen von zwei positiv gelade-
nen Atomrümpfen in einer Elektro-
nenpaarbindung angezogen werden,
bilden sich bei der Reaktion zwischen
Nichtmetallatomen neue anziehende
Kräfte, die stärker sind als in den

kleiner Abstand

→ starke Kraft

großer Abstand

→ schwache

Kraft

Teilchen, die sich anziehen E
p
 ist klein E

p
 ist groß

Teilchen, die sich abstoßen E
p
 ist groß E

p
 ist klein

Tab. 1 | 
Anziehende und abstoßen-
de Kräfte elektrisch gelade-
ner Teilchen in Abhängig-
keit des Abstands  
(Ep = potenzielle Energie)
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einzelnen Atomen (Prinzip vom Ener-
gieminimum). Dabei wird die Bin-
dungsenthalpie frei. Die Abnahme 
der potenziellen Energie ist dabei 
doppelt so groß wie die Zunahme der 
kinetischen Energie (Virial-Theorem). 
Der neue Zustand ist folglich ener-
gieärmer. Da die Nichtmetallatome 
Elektronen stark anziehen (kleiner 
Rumpfdurchmesser, große Rumpfla-
dung), ist die Bindung gerichtet.

Bilden zwei verschiedene Nicht-
metallatome eine Elektronenpaar-
bindung, so zieht meistens ein Nicht-
metallatom die Elektronen stärker 
an als das andere (unterschiedliche 
Rumpfgröße und Rumpfladung). Die 
dabei entstehende polare Bindung ist 
wegen der starken anziehenden Kräf-
te zwischen den Bindungselektronen 
und dem elektronegativeren Atom 
sowie zwischen den Partialladungen 
energieärmer als eine unpolare Bin-
dung. Die Bindungsenthalpien geben 
also Auskunft über den Energiegehalt 
eines Moleküls. Für Reaktionen zwi-
schen Molekülen lässt sich folglich 
die Energiebilanz mithilfe der Ver-
änderung von Bindungsenthalpien 
verstehen und berechnen.

Innerhalb von Molekülen stoßen 
sich die bindenden und nicht bin-
denden Elektronenpaare maximal ab 
und erreichen dadurch eine minimale 
potenzielle Energie. Dadurch ergeben 
sich die verschiedenen möglichen 
Molekülstrukturen. Es ist unnötig, 
die Strukturen von Molekülen über 
die Einführung von Hybridorbitalen 
als mathematische Konstrukte zu er-
klären. Ein wirkliches Verständnis 
der Grundlagen der Quantenchemie 

ist rein zeitlich nicht möglich und die 
Anwendungsmöglichkeiten sind sehr 
beschränkt. Außerdem wird dabei die 
falsche Vorstellung verfestigt, dass 
sich die Molekülstrukturen aus der 
„Struktur“ der Valenzschale von Ato-
men herleiten lassen.

Die zwischen Molekülen herr-
schenden Coulomb-Kräfte werden 
durch kurzzeitige Dipole (Van der 
Waals-Kräfte), permanente Dipole 
und Wasserstoffbrücken verursacht. 
Diese zwischenmolekularen Kräfte 
bestimmen u. a. Schmelz- und Siede-
temperaturen der Nichtmetalle und 
der Nichtmetallverbindungen sowie 
die Löslichkeit molekularer Stoffe.

2. Manche Nichtmetallatome kön-

nen beide Elektronen für eine Elek-

tronenpaarbindung zur Verfügung

stellen.

Überlagert man einfach besetzte zu
bindenden Elektronenwolken, so lässt
sich z. B. das Schwefelsäure-Molekül,
wie in Abbildung 1 dargestellt, zeich-
nen. Da dieses Molekül jedoch nicht
existiert, ist eine Erweiterung des ers-
ten Merksatzes nötig: Statt die sechs
Valenzelektronen eines Sauerstoff-
Atoms auf zwei einfach und zwei
doppelt besetzte Wolken zu verteilen,
kann man sie drei doppelt besetzten
Wolken zuordnen (Abb. 2).

Diese „Manipulation“ ist mög-
lich, da es sich bei der Verteilung 
der Valenzelektronen auf einfach 
und doppelt besetzte Wolken um ei-
ne Modellvorstellung handelt. Das 
stark elektronegative Sauerstoff-Atom 
kann nun ein nicht bindendes Elekt-
ronenpaar, z. B. von einem Schwefel-, 
Chlor-, Stickstoff- usw. Atom, zu sich 
herüberziehen und so eine polare 
Elektronenpaarbindung bilden. Auf 
diese Weise lassen sich z. B. die Lewis-
Formeln eines Schwefelsäure- oder 
Phosphorsäure-Moleküls sowie eines 
Phosphat-Ions einschließlich der Par-
tialladungen herleiten (Abb. 3).

Von koordinativen Bindungen zu 
sprechen und den gebundenen Ato-
men Formalladungen zuzuschreiben, 
ist unnötig und irreführend. Schließ-
lich werden die ursprünglich nicht 
bindenden Elektronenpaare, z. B. des 
Schwefel-Atoms im Schwefelsäure-
Molekül, sowohl vom Atomrumpf des 
Schwefel- wie auch des Sauerstoff-
Atoms angezogen. Das neue binden-
de Elektronenpaar gehört zu beiden 
Atomen. Die Änderung der Verteilung 
der Valenzelektronen auf Elektro-
nenwolken ist nichts anderes als die 
Erweiterung einer Modellvorstellung 
und folglich ein gutes Beispiel für das 
„Denken in Modellen“.

Mit diesem didaktischen Kniff kön-
nen zahlreiche Lewis-Formeln von 
Molekülen und Ionen gezeichnet wer-
den, für die die Überlagerung einfach 
besetzter Wolken nicht mehr genügt: 
SO

2
, SO

3
, O

3
, HNO

3
, NO

3
– , CO

3
2– usw.

Durch diesen Kniff wird die Oktett-
regel obsolet: Die Bildung gemein-
samer Elektronenpaare beruht auf 
der Zunahme elektrostatischer Kräfte 
(Prinzip vom Energieminimum). Ver-
wendet man hingegen die Oktettre-
gel, so erschöpft sich die Herleitung 
der Summenformeln von Molekülen 
auf das Abzählen von Elektronen, 
ohne das eigentliche Wesen einer 
Elektronenpaarbindung verstanden 
zu haben.

3. Systeme konjugierter Doppe-

bindungen sowie Bindungslängen

weisen auf Bindungselektronen mit

einem vergrößerten Aufenthalts-

raum hin.

Bei der Behandlung von Benzol und
seiner Derivate zeigen sich erstaun-
liche experimentelle Beobachtungen.
Lässt man Methylbenzol mit Brom-
wasser reagieren, so kommt es zu
einer Substitution und nicht zu einer
Addition. Außerdem sind die gemes-
senen Bindungslängen zwischen den
C-Atomen des Rings alle gleich lang

1 |  Überlagerung einfach besetzter zu 
bindenden Elektronenwolken im Schwe-
felsäuremolekül

2 | Elektronenverteilung im Sauerstoff-Atom

Hauptgruppe I A II A III A IV A V A VI A VII A VIII A

Anzahl Valenzelektronen 1 2 3 4 5 6 7 8

Anzahl einfach besetzter Wolken 1 2 3 4 3 2 1 0

Anzahl doppelt besetzter Wolken 0 0 0 0 1 2 3 4

Tab. 2 | 
Anzahl einfach und 
doppelt besetzter Elek-
tronenwolken in der 
Valenzschale der Atome 
der Hauptgruppen
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und zwar kürzer als Einfach- und län-
ger als Doppelbindungen. Verknüpft 
mit dem Röntgenstrukturdiagramm 
des Benzolrings, lässt sich folgern, 
dass sechs Elektronen eine erhöhte 
Aufenthaltswahrscheinlichkeit auf-
weisen, die sich über den gesamten 
Ring erstreckt. Dies bedeutet für die 
Elektronen geringere abstoßende 
Kräfte und damit einen energieär-
meren Zustand. Im Un terricht ist es so 
möglich, Grenzformeln einzuführen, 
die Farbigkeit organischer Moleküle 
zu verstehen, die Stärke von Carbon-
säuren verständlich zu machen (De-
lokalisierung im Carboxylat-Ion), den 
Energiegehalt von ATP zu begründen 
usw. Hinweise auf eine Delokalisie-
rung sind Systeme konjugierter Dop-
pelbindungen sowie Bindungslängen, 
deren Werte sich zwischen Einfach- 
und Doppelbindungen bewegen. 

In vielen Chemielehrgängen wird 
die Delokalisierung im Benzolring 
mithilfe von Hybridorbitalen einge-
führt [2]: Drei sp2-Hybridorbitale bil-
den mit zwei benachbarten C-Atomen 
und einem H-Atom Elektronenpaar-
bindungen, während die nicht hy-
bridisierten p-Orbitale eine Elektro-
nenwolke bilden, die sich über den 
gesamten Kohlenstoffring erstreckt. 
Da es sich bei Hybridorbitalen je-
doch um mathematische Konstrukte 
handelt (s. o.), die ein Verständnis der 
Grundlagen der Quantenchemie vo-
raussetzen, lassen sie sich nicht ohne 
Weiteres erarbeiten. Zudem wird der 
falsche Eindruck erweckt, dass sich 
die Struktur eines Moleküls aus der 
Struktur eines Atoms herleiten lässt.  
Im Unterschied zu dieser Vorgehens-
weise benötigt der eingangs vorge-
stellte Weg über Experimente und 
experimentelle Daten keine weiteren 
„Hilfskonstrukte“.

4. Bei der Reaktion zwischen Me-

tallen und Nichtmetallen geben die

Atome der Hauptgruppenmetalle

ihre Valenzelektronen vollständig

ab, während die Nichtmetallatome

die maximale Elektronenzahl ihrer

Valenzschale (acht, Wasserstoff-

Atome zwei) erreichen.

Die Atomrümpfe der Metallatome
sind groß und schwach geladen, die
der Nichtmetallatome klein und stark

geladen. Der dadurch bedingte Un-
terschied der anziehenden Kräfte 
auf Elektronen bewirkt bei der Re-
aktion Metall mit Nichtmetall einen 
Elektronenübergang zwi schen den 
Atomen. Die nach allen Raumrichtun-
gen wirkenden anziehenden Kräfte 
zwischen den dabei gebildeten po-
sitiven Metall- und den negativen 
Nichtmetallionen liefern deutlich 
mehr Energie (Gitterenthalpie) als 
zur Bildung der Ionen aus den Me-
tallen und Nichtmetallen nötig ist. 
Die Reaktionen zwischen Metallen 
und Nichtmetallen sind deshalb im-
mer exotherm. Auch hier zeigt sich, 
dass die Salzbildung aufs Engste mit 
den Coulomb-Kräften verknüpft ist. 
Nicht das Erreichen einer Achterscha-
le führt z. B. zu mehrfach negativ ge-
ladenen Ionen, sondern die dadurch 
frei werdende hohe Gitterenthalpie ist 
der Grund für die Bildung der ener-
giereichen Ionen. Verwendet man 
dann noch den Ausdruck Edelgas-
zustand anstatt Oktettregel, so wird 
oft suggeriert, dass alle Ionen mit 
acht Valenzelektronen einen ener-
gieärmeren Zustand gegenüber den 
Atomen darstellen. Alle positiv und 
mehrfach negativ geladenen Ionen 
sind jedoch energiereicher als die 
Atome, aus denen sie gebildet werden 
(vgl. S. 2 ff. in diesem Heft). Ladung 
und Größe der Ionen eines Salzes be-
stimmen gemäß dem Coulomb-Gesetz 
deren Gitterenergie, Gitterstruktur,  
Hydrationsenergie, Schmelz- und Sie-
detemperatur, Löslichkeit usw.

5. Die Metallatome bilden ein (Me-

tall-) Gitter aus den positiven Atom-

rümpfen und den dazwischen frei

beweglichen Bindungselektronen.

Wegen der großen und niedrig gela-
denen Atomrümpfe werden die Bin-
dungselektronen von Metall-atomen
nur schwach gebunden, sie sind frei
beweglich („Elektronengas“) und
deshalb nicht mehr einem bestimm-
ten Atomrumpf in einem Atomgitter
zuzuordnen. Schmelz- und Siedetem-
peraturen der Metalle sind, ebenfalls
entsprechend dem Coulomb-Gesetz,
von der Größe und den Ladungen der
Atomrümpfe abhängig. Die Oktett-
regel bzw. der Edelgaszustand sind
bei der Betrachtung der Metallgitter

fehl am Platz. Es macht keinen Sinn, 
zu argumentieren, dass die Metall-
atome der Hauptgruppenelemente ih-
re Valenzelektronen deshalb schwach 
binden, weil die vorletzte Elektronen-
schale acht Elektronen und damit das 
Oktett aufweist.

Fazit

Die vorgestellten Grundlagen sowie 
die fünf Faustregeln zur Verbindungs-
bildung genügen, um praktisch alle 
Inhalte eines Chemielehrgangs zur 
Bindungslehre in der Oberstufe zu 
verstehen (wie z. B. die unterschied-
lichen Bin dungs- und Bildungsen-
thalpien, die Reaktionsenthalpien, 
die Gitterenthalpien, die Stärke von 
Säuren und Basen; die Stärke von 
Reduktoren und Oxidatoren; die Lös-
lichkeit von Salzen usw.). Wie gezeigt 
wurde, benötigt man dabei nichts 
weiter als die Coulomb-Kräfte und die 
ungeordnete Teilchenbewegung, die 
in einer späteren Phase des Chemie-
unterrichts in der Gibbs-Helmholtz-
Gleichung zusammengefasst werden.
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3 | Ableitung von Lewis-Formeln ohne Oktettregel
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