Hohere Koordinationszahlen der typischen Elemente!**!

Von R. F. HUDSON I#

Die Bindungen in Elektronenmangelverbindungen, z. B. den Borhydriden und einigen
Metallalkylen, sowie in Molekiiler, die der Oktettregel zu widersprechen scheinen, z. B.
wasserstoflgebundenen Komplexen, Interhalogenverbindungen und Verbindungen der
typischen Elemente mit hohen Koordinationszahlen wie PCls und SFg, kénnen mit Hilfe
eines einfachen Molekiilorbitalverfahrens unter Benutzung delokalisierter o-Bindungen
beschrieben werden, Der Anteil von d-Orbitalen an der Bindung ist bei den Interhalogen-
verbindungen und Edelgasfluoriden sehr klein. Die Stereochemie und die physikalischen
Eigenschaften des Systems PXs kénnen mit der Delokalisierungsbehandlung auf einfache
Weise verstindlich gemacht werden; wahrscheinlich ist hier frither die Bedeutung der

spd-Hybridisierung iiberbetont worden.

1. Die Grundlagen der Oktettregel

Die Elektronenstruktur eines Atoms wird durch zwei
Grundregeln bestimmt:

a) Nach dem Pauli-Prinzip diirfen zwei Elektronen
nicht in allen Quantenzahlen iibereinstimmen, so daB
nur eine beschrinkte Anzahl von Orbitalen zur Ver-
fiigung steht,

b) Im Grundzustand besetzen die Elektronen die
tiefsten Niveaus; die Regeln von Hund besagen, daB}
Elektronen mit gleichem Spin verschiedene entartete
Niveaus besetzen, bis diese Niveaus gefiillt sind.

Aus spektroskopischen Daten konnen die Energien
der Orbitale erhalten werden, mit deren Hilfe zwei
Atomarten unterschieden werden kénnen:

Beispiele fiir typische Elemente :

innere Valenz- angeregte

Schalen elektronen | Niveaus
Silicium 1s2 252 2pé 352 3p2 3d0 40
Phosphor 1s2 252 2pb 352 3p? 3d0 40
Schwefel 1s2 252 2p6 352 3p4 3d0 450

In diesem Falle sind die Energieunterschiede zwischen
den 3s,3p- und 3d,4s-Niveaus sehr grof8[11 (ca. 8—10
eV), so daB in den meisten typischen Verbindungen
dieser Elemente ausschlieBlich die 3s- und 3p-Orbitale
benutzt werden [***1, So ist die typische Wertigkeit des
Schwefels 2, die des Phosphors 3 und die des Siliciums
4 (durch eine 3s—3p-Verschiebung). Die GroBe des
Energieunterschiedes 3s—3d ist fiir die Oktettregel

[*] Dr. R. F. Hudson
University Chemical Laboratory, University of Kent
Canterbury, Kent (England)
[**] Nach einem Vortrag auf dem Symposium ,,Modern Views of
Valency and Bonding*‘ am 21. und 22. April 1966 in Southampton
(England).
[1] E. Moore: Atomic Energy Levels. Vol. 1, Circular 467 Nat.
Bur. Standards, 1949.
[***] Angeregte Niveaus sind an allen bindenden Orbitalen betei-
ligt, jedoch handeit es sich um einen Sekundireffekt, der an dieser
Stelle vernachlissigt werden soll. Der EinfluB dieser Orbitale
wird weiter unten in einigen Fillen berticksichtigt.
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verantwortlich, die gilt, wenn die Energie des 3d-Orbi-
tals nahe der Kontinuumsgrenze liegt.

Beispiele fiir Ubergangselemente :

innere Valenz-

Schalen elektronen
Scandium 1s2 252 2p6 3s2 3ps 3dl 4s2 4p0
Mangan 1s2 252 2p6 3s2 3pé 3d5 452 4p0

Hier haben die 4s- und 3d-Niveaus vergleichbare
Energien; die 3d-Niveaus sind teilweise besetzt, so dal
eine spd-Hybridisierung resultiert. Die Beteiligung der
3d-Orbitale und ihre Bedeutung fiir die Stereochemie
und die physikalischen Eigenschaften der Verbindun-
gen von Ubergangselementen stehen auBer Frage.

Im folgenden sollen nur die typischen Elemente (d.h.
Hayptgruppenelemente) behandelt werden, insbeson-
dere die Elektronenstruktur solcher Verbindungen,
die scheinbar nicht der Oktettregel gehorchen. Dona-
tor-Akzeptor-Komplexe wie. HyO®—~H, NH3®—-H
und ClJ®—-Cl sollen nicht betrachtet werden, weil in
diesen Faillen das Elektronenoktett am Zentralatom
erhalten bleibt. Es sei darauf hingewiesen, daBl die
Interhalogenkationen (z.B. JCI,®) der Oktettregel
folgen, nicht aber die entsprechenden Anionen (JCl; ©).

Ungewohnlich hohe Koordinationszahlen treten bei
Molekiilen auf, in denen zu wenig Elektronen fiir
Elektronenpaarbindungen zur Verfiigung stehen (Elek-
tronenmangelverbindungen), ferner bei Molekiilen, in
denen anscheinend mehr als vier Elektronenpaare an
einem Zentralatom lokalisiert sind. Diese beiden Ver-
bindungstypen werden in den folgenden Abschnitten
nidher behandelt,

1.1. Elektronenmangelverbindungen

Die Struktur der Borhydride [2] ist ein klassisches Bei-
spiel fiir das Bindungsproblem bei Verbindungen, in
denen die Anzahl der bindenden Elektronenpaare

[2] W. N. Lipscomb: Boron Hydrides. Benjamin, New York
1963.
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kleiner als die Anzahl der Bindungen ist. Solange die
Borhydride als abnorme Analoga von Kohlenwasser-
stoffen betrachtet wurden, wurden keine Fortschritte
beim Verstindnis ihrer Strukturen erzielt, obwohl auf
der Basis der fiir notwendig erachteten Zweielektro-
nen-g-Bindungen viele Resonanzstrukturen vorge-
schlagen worden sind [3], Bei der ersten Strukturbe-
stimmung (von B4H;jg) fanden Kasper et al. [41 Wasser-
stoffbriicken einer Art, von der man heute weil},
daB sie im Diboran (1) vorliegt.

H i H
H H H HyC_ C. CH,
e, B, (1) “ar Ay (2)
SN SN / N/ N
v " H Hy¢” ¢ CH,
HiH

Dieser Bindungstyp tritt auch bei Alkylgruppen in
manchen Metallalkylen auf [31;z.B. enthalten Al,(CH3)g
(2) und {(CH3),Be], pentakoordinierten Kohlenstoff.

NS

éﬂu
(a) (b)

Abb. 1. (a) Elementarzelle des Methyilithiums. (b) Kalottenmodeil
einer tetrameren Struktureinheit (CH3;Li)4.

Kiirzlich wurde gezeigt 161, daBl in festen Lithiumalky-
len der Kohlenstoff hexakoordiniert ist (vgl. das tetra-
mere CH;Li in Abb. 1). In diesen Fillen — z.B. bei
Aluminiumalkylen (3) — spielen die CH3-Gruppen in
den Briicken die gleiche Rolle fiir die Bildung von Ein-
elektronenbindungen wie die Wasserstoffatome in den
Borhydriden.

\é/ 1(\9/[
:AlO OAI < R}-Lg ®
00 L
N (3) 4

Einige dieser Strukturen kénnten auf der Basis elektrostati-
scher Anziehung zwischen einem Carbanion und zwei Kati-
onen gedeutet werden, wie man sie etwa bei der elektrophilen
Substitution an einem gesittigten C-Atom unter Erhaltung
der Konfiguration findet [7] (4). Diese Deutung kann jedoch
im Hinblick auf die vergleichbaren Elektronegativititen von

Bor und Wasserstoff kaum fiir die Borhydride zutreffen. Wie

gezeigt werden soll, erlaubt ein einfaches MO-Modell eine

[31 H. C. Longuet-Higgins, Quart. Rev. 11, 121 (1957).

[4] J. S. Kasper, C. M. Lucht u. D. Harker, Acta crystallogr. 3,
436 (1950).

[5] R. E. Rundle, J. phys. Chemistry 61, 45 (1957); J. chem.
Physics 17, 671 (1949).

[6] E. Weiss v. E. A. C. Lucken, J. organometallic Chem. 2, 197
(1964).

{7 D. J. Cram: Fundamentals of Carbanion Chemistry. Acade-
mic Press, New York 1965.
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befriedigende Behandlung der Bindung in Elektronenmangel-
und auch in ElektroneniiberschuBBverbindungen, die im fol-
genden betrachtet werden.

1.2. Elektroneniiberschu3verbindungen

1.2.1. Die Wasserstoffbriickenbindung(8]

Die Wasserstoffatome in den Borhydriden haben die
ungewohnliche Koordinationszahl 2, obwohl die Elek-
tronen am Wasserstoff im 1s-Niveau untergebracht
werden konnen. Dies trifft jedoch nicht fiir iiber H-
Briicken gebundene Gruppen zu, weil nach dem
Pauli-Prinzip Wasserstoff nicht zwei lokalisierte Elek-
tronenpaarbindungen eingehen kann. Pauling 9% er-
kannte die elektrostatische Natur dieser Bindung, z, B.
in der Anordnung (5).

R >0--H_ H-O
] ® e ;
0%------H-Q o,

R % So--H H-0
(3) (6)

Lennard-Jones und Pople 101 berechneten die Bin-
dungsenergie der Wasserstoffbindungen des Wassers
(~ 6 kcal/mol) mit Hilfe eines Modells lokalisierter
Punktladungen unter Beriicksichtigung der einsamen

2

B

“Neg b NS
i (7)

N
HpH

l ~
Elektronenpaare wie in (6). Im Eis und in der geordne-
ten Form des Wassers ist der Sauerstoff tetrakoordi-
njert. Ammoniak hat im festen Zustand ebenfalls eine
symmetrische Struktur1] mit hexakoordiniertem
Stickstoff, vgl. (7). Die im Vergleich zur Lange der co-
valenten N-H-Bindung (1,13 A) groBe NH-N-
Bindungslinge von 3,4 A deutet auf einen iiberwie-
gend elektrostatischen Charakter dieser Bindung.
Einige Tatsachen widersprechen jedoch den oben entwickelten
Vorstellungen. Beispielsweise liegt die IR-Frequenz der OH-
Schwingung des Wassers zu hoch, als daB sie allein anhand
des elektrostatischen Modells erklirt werden konnte; in
neueren Untersuchungen wird der covalente Bindungsanteil
auf wenigstens 7—89, 0121 geschiitzt. Das elektrostatische
Modell ist auch auf HF,© angewendet worden (131, doch ist
dieses Molekiil symmetrisch, und die zusatzliche Bindungs-
energie betrigt 26 kcal/mol (d.h. 80 kcal/mol fiir jede Bin-
dung, verglichen mit 135 kcal/mol im HF). Das Molekiil
muB einen erheblichen Anteil covalenter Bindung enthalten.
Wiederum stellt sich die Frage nach der Art dieser Bindung.

[8] G. C. Pimentalu. A. L. McClellan: The Hydrogen Bond. Free-
man, San Francisco 1960; D. Hadzi: Hydrogen Bonding. Perga-
mon, London 1959.

[9] L. Pauling, Proc. nat. Acad. Sci. USA 14, 359 (1928).

[10] J. Lennard-Jones u. J. A. Pople, Proc. Roy. Soc. 205 A, 155
(1951).

[11] I Olovsson u. D. H. Templeton, Acta crystallogr. 12, 832
(1959).

[12] C. A. Coulson, Research 10, 159 (1957).

[13] W. G. Schneider, J. chem. Physics 23, 26 (1955); W. S. Fyfe,
ibid. 21, 2 (1953).

757



1.2.2. Polyhalogenverbindungen(14]

Von diesen Verbindungen gibt es drei Arten, a) an-
ionische, z.B. Br3®, b) kationische, z.B. JCI;®, und
auBerdem c) neutrale Molekiile. Alle diese Komplexe
besitzen eine gerade Anzahl von Elektronen; die Bin-
dungswinkel betragen, abgesehen von denen in JF; [¥],
90 oder 180°. Die X3°-Molekiile sind linear (ver-
gleichbar mit der linearen Anordnung am Kohlenstoff
bei einer Walden-Umkehrung[15]), wihrend JX,®-
Molekiile dreieckig sind. Die Bindungen im Trijodid-
ion [16] von As®(CgHs)4J3© sind gleich lang, wihrend
im Trijodidion von NH4J3 und CsJ3 eine Bindung ver-
lingert ist[17], was moglicherweise auf Einfliissen des
Kristalifeldes beruht.

Diese Verbindungen konnen mit den Ladungsiiber-
tragungs(charge transfer)komplexen verglichen wer-
den, die aus Halogenen und Halogenverbindungen
(z.B. CCly, CHJ3) mit Elektronendonatoren (n oder )
entstehen. Die von Reid und Mulliken 181 urspriinglich
vorgeschlagene Struktur (8), in welcher der Einfluf3
der heteropolaren Form D®J© zu gro3 eingeschitzt
wurde **1_hat sich als unrichtig erwiesen [197; in allen
bisher untersuchten Fillen wird die lineare Struktur

(9) beobachtet.
@‘{ (8) ©--J--J (9)
J
O {Br P
Y Ny

Das AusmaB des Ladungsiiberganges schwankt in
weiten Grenzen mit der Natur des Donators, wie das
Beispiel der J—J-Abstéinde 191 zeigt (Tabelle 1).

Tabelle 1. Beispiele fiir Jod-Jod-Abstinde in Charge-transfer-
Komplexen.

Komplex Z‘};J Komplex \()JA')_ I
Ja 2,67 (CH3)aN—1J, 2,83
1,4-Dithion-J, 2,79 v-Picolin-J 2,83
1,4-Diselenon-J; 2,87 (CsHs)sAs®T:© 2,90

[14) E. E. Havinga u. E. H. Wiebenga, Recueil Trav. chim. Pays-
Bas 78, 724 (1959).

[*] Dieses Molekiil wird im allgemeinen als eine pentagonale
Bipyramide dargestellt, doch haben neuere Untersuchungen ge-
zeigt, daB die Struktur viel komplizierter ist.

[15] C. K. Ingold: Structure and Mechanism in Organic Chem-
istry. Bell, London 1953, S. 372.

[16] R. C. L. M. Slater, Acta crystallogr. 12, 187 (1959).

[17] R. C. L. Mooney, Z. Kristallogr., Kristallgeometrie, Kristall-
physik, Kristallchem. 90, 143; H. A. Tasman u. K. H. Boswijk,
Acta crystallogr. 8, 59 (1955).

[18] R. S. Mulliken u. C. Reid, J. Amer. chem. Soc. 76, 3869
(19549).

[19] O. Hassel u. C. Romming, Quart. Rev. 16, 1 (1962).

[**] Die Mulliken-Theorie gibt eine gute Interpretation der La-
dungsiibertragungsspektren, erklirt aber die beteiligten Krifte
nur unzureichend. Die Wellenfunktion ® —a ¢p o + b ¢f, AT

solite durch @ = a ¢p A + Zb &1)1'3’ A ersetzt werden [20].
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Der Br—Br-Abstand in CgHg—Br, gleicht innerhalb
der MeBgenauigkeit dem Bindungsabstand im Br; 191,

Es zeigt sich also, daB die Bindung in diesen Kom-
plexen sich graduell von schwachen Wechselwirkun-
gen, die man mit Polarisationskriften beschreiben
kann, zu starken, als covalente Halbbindungen dar-
stellbaren Wechselwirkungen erstreckt. Von diesem
Standpunkt aus dhneln die Verhéltnisse somit denen
bei der Wasserstoffbindung. Im Zusammenhang mit
diesem regelmiBigen Ubergang ist der Hinweis von
Interesse, daB die Ladung auf dem endstindigen Ha-
logenatom in schwach gebundenen Komplexen klein
ist, so daB diese Komplexe Briickenstrukturen {211 wie
(10) bilden konnen. In solchen Verbindungen betrégt
der Br—Br-Abstand 2,31 A, verglichen mit 2,28 A im
Br;. Tertiire Amine, die bessere Elektronendonatoren
als Ather sind, bilden keine Briicken, und der Br—Br-
Abstand ist erheblich vergroBert (2,43 A).

In den meisten dieser Anionen hat das zentrale Halo-
genatom die Koordinationszahl 2, jedoch werden in
einigen Fillen, so bei den meisten neutralen Interhalo-
genverbindungen, auch hdéhere Koordinationszahlen
beobachtet (s.u.). In allen diesen Fillen befindet sich
das elektropositivere Atom im Zentrum der Struktur.
Dieser Umstand wird in Abschnitt 2 im Zusammen-
hang mit der Betrachtung der Bindung in diesen Sub-
stanzen auf der Grundlage einer einfachen MO-Theo-
rie diskutiert werden.

Rundle[22] hat darauf hingewiesen, daB die Edelgasfluoride
(vgl. Abschnitt 2.1.) mit den entsprechenden Interhalogen-
anionen isoelektronisch sind. Deshalb ist XeF, wie JCI,©
linear, XeF4 wie JClI4© planar. Man kann daraus auf ver-

gleichbare Bindungsverhiltnisse schlieBen, die in einem spé-
teren Abschnitt behandelt werden.

1.3. Elemente der zweiten Periode

Wie in der Einleitung erwidhnt wurde, konnen aus dem
Elektronenaufbau der Elemente Silicium, Phosphor
und Schwefel (und ihrer Homologen) deren typische
Wertigkeiten von 4, 3 bzw. 2 abgeleitet werden, so-
lange die Oktettregel gilt. Diese Elemente bilden jedoch
eine erhebliche Anzahl von Verbindungen mit hohen
Koordinationszahlen, vor allem oktaedrische Verbin-
dungen, z.B. SFs, SeFg, TeFg, PFs®, SnClg2©, SiFg2©,
FsS—SFs, ferner pentakoordinierte Molekille von
Phosphor, Arsen, Antimon, Silicium, Germanium und
Zinn.

Die Strukturen von Oxoanionen wie SO428, PO43©, Cl0;©
und ClO4© und von héheren Oxiden wie SO3 und JO4 sollen
hier nicht betrachtet werden, da sie eine eingehende Behand-

lung der p,—d;-Bindung erfordern, die an anderer Stelle aus-
fithrlich diskutiert worden ist[*1. Es sollte jedoch erwahnt

[20] M. J. S. Dewar, J. Amer. chem. Soc., im Druck.

[21] O. Hassel u. J. Hvoslef, Acta chem. scand. 8, 873 (1954).
[22] R. E. Rundle, J. Amer. chem. Soc. 85, 112 (1963).

[*] Ihre Strukturen konnen durch koordinative Bindungen dar-
gestellt werden und gehorchen so der Oktettregel, z. B.

O\ /Oe /Og O\ /O@ /O
YN O O‘?P:O {Cl\ O=S\
o 0O o° o" o O

Bei einem Anteil von dp-pr-Bindung werden Elektronen des Sauer-
stoffs teilweise in die d-Orbitale des Zentralatoms ubertragen.
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werden, daB diese hoheren Oxide und Oxosduren im allge-
meinen sehr stabile Verbindungen sind, was bei der Inter-
pretation der Bindungsverhiltnisse beriicksichtigt werden
muf.

1.4. Das pentakoordinierte System

Fiir das System MXs, das nicht die Konfiguration
eines regelmiBigen Polyeders annehmen kann, sind
die trigonale Bipyramide und die quadratische Pyrami-
de geometrische Formen maximaler Symmetrie. Bis
vor kurzem waren nur wenige pentakoordinierte Mole-
kiile bekannt (z.B. PFs, PF3Cl,, PCls, PBrs, SbCls),
die bipyramidal 1231 mit langeren axialen als dquatoria-
len Bindungen gebaut sind (Tabelle 2).

Tabelle 2. Axiale und dquatoriale Bindungslidngen bei PX;s-Molekiilen.

(Cl;P=NCH3),

PFs | PCls | (GsH9)sP | 50 |P_N
P—X (axial) (A) 1L,55 | 219 | 1,9 2,152 | 1,776
P—X (dquat.) (A) 1,50 | 2,04 | 1,85 2,02 1,629

In einer Serie von 1:1-Addukten der Tetrahalogenide
von Si, Ge und Sn {231 sind sicherlich einige Ionenver-

bindungen vorhanden, z.B. R3I%SiCl3C19, wobei die
Neigung zur Ionisierung in der Reihenfolge Sn <Ge <Si
zunimmt. Der Komplex (CHj3)3SnCl-CsHsN bildet
eine Bipyramide, in der die am stérksten elektronega-
tiven Liganden, Cl una Pyridin, die beiden axialen
Positionen besetzen.

Die Verbindungen (CgHs)sP und (CsHs)sAs haben die
gleiche Struktur (trigonale Bipyramide)[*], wihrend
{C¢Hs)sSb eine quadratische Pyramide bildet [*10124],
SbCls bildet dagegen eine Bipyramide 23] mit r,, =
2,34 A und Tigu = 2,29 A. ErwartungsgemiB ist die
Energiedifferenz zwischen den beiden Formen klein.

Zahlreiche Oxophosphorane, deren cyclischer Aufbau
durch 31P--NMR-Daten bestitigt wird [**1, wurden
von Ramirez et al. 251 dargestellt. Die ROntgenanalyse
des Phenanthrenderivates (71) ergibt, daB die O-Ato-
me in diesem Molekiil ebenfalls eine Bipyramide bil-
den, in der eine der axialen Bindungen linger als die
iibrigen P—O-Bindungen ist [27],

2.152 C1
162\,‘ 6\2.022
1.76? I 1776 I Cl 2.018
160 | _OCH(CHjy)z Cl:p/N\:
1.63] ~OCH(CHg), Cl Hy
(11) OCH(CHg); Cl (12)

[23]1 1. R. Beattie, Quart. Rev. 17, 382 (1963).

[24] P.J. Wheatley u. G. Wittig, Proc. chem. Soc. (London) 1962,
251; P. J. Wheatley, J. chem. Soc. (London) 7964, 2206.

[25] F. Ramirez: Organo-Phosphorus Compounds. Butterworths,
London 1964, S. 337.

{*] Durch Rontgenstrukturanalyse an festen Proben ermittelt.
[**] Die aus [(CH3);N]3P und Diithyl-oxomalonat, Diphenyl-
propantrion und Phenanthrenchinon gebildeten Komplexe be-
vorzugen eine offene, zwitterionische Gestalt [26].

[26] F. Ramirez, A. V. Patwardhanu. C. R. Smith, J. Amer. chem.
Soc. 87, 4973 (1965).

[27) 1. Hamilton, S. Laplaca u. F. Ramirez, J. Amer. chem. Soc.
87, 127 (1965).
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Auch im dimeren Phosphinimin (72) 28] sind die axi-
alen P—Cl- und P—N-Bindungen ldnger als die ent-
sprechenden dquatorialen Bindungen.

Das Gebiet der Fluorphosphorane, R,PFs—p, ist ein-
gehend untersucht worden 291, Wie beim F3PCl, be-
setzen die stirker elektronegativen Atome die axialen
Positionen. Bei den Verbindungen R3;PF; sind die R-
Gruppen und F-Atome jeweils gleichwertig und tau-
schen, wie aus der F—H-Kopplung der NMR-Fre-
quenzen folgt, ihre Pldtze nicht aus. Diese Beobach-
tungen sprechen fiir die Struktur (73).

.-R l,.-R _
‘_,’r/: ’_,i H CHg CHz\ /F
R=P==R F==P==R /P\—F
| CHy-CH, F
F (13 (14) (15)

Bei den Verbindungen R,PFj sind durch 1I9F—NMR-
Messungen zwei Arten von Fluoratomen gefunden
worden, in Ubereinstimmung mit Struktur (74). In
(15) dagegen sind die Fluoratome aufler bei tiefen
Temperaturen dquivalent. Im RPF4 sind alle Fluor-
atome gleichwertig, so dal3 entweder die quadratisch-
pyramidale Struktur vorliegt oder die Fluoratome
leicht austauschbar sein miiissen, Die letzte Deutung
wird darch die Beobachtung gestiitzt, daB die Fluor-
atome im (C,Hs),NPF, bei tiefer Temperatur nicht
gleichwertig sind, sowie durch den erwdhnten Tem-
peratureinfiu auf (15). Man bezeichnet diesen Posi-
tionswechsel als ,,Pseudorotation* 30, da er einer
internen Rotation von Valenzbindungen gleichkommt
(Abb. 2).

Abb. 2. Schematische Darsteliung der Pseudorotation bei der trigona-
len Bipyramide.

Die Aktivierungsenergie dieses Vorgangs haben
Muetterties und Schmutzler 291 fiir (C;Hs);NPF4 zu
13 kcal/mol berechnet. Eine Rontgenstrukturanaly-
se[311 ergab fiir die Strukturen von CH3PF4 und
(CH3),PF; verzerrte trigonale Bipyramiden mit Fluor-
atomen in den axialen Positionen, CH3PF,: .
I'P—F(ax) = 1,612 A TP— Fiqu) = 1,543 A.

(CH3)2PF3: rp—f@ax) = 1,643 A; rp— Fraqu) = 1,553A

1.5. Analoge Systeme mit freien Elektronenpaaren

Hinsichtlich der Elektronenverteilung kann die PXs-
Struktur als ein System angesehen werden 1321, in dem
Elektronenpaare auf fiinf auf die Eckpunkte einer tri-

[28] H. Hess u. D. Forst, Z. anorg. allg. Chem. 342, 240 (1966).
[29] R. Schmutzler, Angew. Chem. 77, 530 (1965); Angew. Chem.
internat. Edit. 4, 496 (1965).

[30] R. S. Berry, J. chem. Physics 32, 933 (1960).

[31] L. S. Bartell u. W. Hansen, Inorg. Chem. 4, 1777 (1965).
[32] R. J. Gillespie, J. chem. Soc. (London) 1963, 4672.
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gonalen Bipyramide gerichtete Bindungen verteilt
sind (wie bei einem sp3d-hybridisierten System. Im
nidchsten Abschnitt wird allerdings eine andere Be-
trachtungsweise eingefiihrt). Die gleiche rdumliche
Verteilung erlaubt eine zwanglose Deutung der etwas
unregelmiBigen Strukturen von MXjy-Molekillen mit
einem einsamen Flektronenpaar an M (z. B. TeCly) und
von MX;-Molekiilen mit zwei einsamen FElektronen-
paaren an M (z.B. CIF3).

Wie bereits ausgefiihrt wurde, neigen die am stidrksten
elektronegativen Gruppen dazu, die axialen Positionen
zu besetzen, so daB das freie Elektronenpaar in MXy
und die beiden Paare in MX3 dquatoriale Positionen
pesetzen sollten, wie in (16) und (17) gezeigt ist,

» O O
F— Cl—F

cya?sch o

(16) F (17) (18)

Cl—Br—=Cl1
1.598

Die verhiltnismiBig groBen Winkel X-M-X zwi-
schen den axialen Bindungen kénnen auf die Absto-
Bung zwischen den Elektronen der M—X-Bindungen
und der weniger lokalisierten Ladung des freien
Elektronenpaares zuriickgefiihrt werden. Die Trihalo-
genidionen [z.B. (18)] schlieBlich sind Zehnelektro-
nensysteme mit drei einsamen Elekironenpaaren in
den dquatorialen Positionen und den elektronegative-
ren Atomen auf den axialen Platzen.

Es fragt sich nun, wie die Bindungen in den bisher be-
trachteten Systemen einheitlich erklirt werden kon-
nen. Gleichzeitig stehen zwei Wege offen: a) man nimmt
eine qualifizierte Beteiligung der energetisch hdheren
Oroitale fiir die Aufnahme von Elektronenpaaren an
(z.B. 2s beim HF,© und 3d beim Br3®), oder by man
behilt die Oktettregel als Grundregel bei, wie im fol-
genden A bschnitt erldutert wird.

2. Theoretische Behandlung

Im folgenden soll angenommen werden, daf die Ok-
tettregel fiir die typischen Elemente[33] gilt und daB
die geringen Beitrage von hoheren Orbitalen den Ge-
dankengang im Prinzip nicht beeinflussen.

Es sei die Bildung eines homdoopolaren diatomaren
Molekiils betrachtet. Die Kombination von zwei
Atomorbitalen mit je einem Elektron ergibt zwei
Molekiilorbitale, dargestellt durch die Sakularglei-
chung [*]

ABO

=0 CX+B
*=p BO

(ABOQ = anti-bindendes Orbital; BO = bindendes Orbital.)

E~a B
B E—-a

[33] R.-E. Rundle, Survey Progr. Chem. 1, 81 (1963).

[*1 Die vollstindige Behandlung von o-Bindungen mul} selbst-
verstiandlich Coulomb-Krifte (Anziehung und AbstoBung),
Anderungen in der elektronischen kinetischen Energie, Spin-
Spin-Wechselwirkungen und Uberlappungsintegrale beriicksich-
tigen. Gegenwirtig werden halbempirische Néherungen nach
dem Pariser-Parr-Pople-Modell [35] entwickelt, die jedoch auBer-
halb des hier behandelten Themas liegen.
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Die beiden Elektronen im bindenden Orbital liefern
eine quantenmechanische Stabilisierangsenergievon 28,

Dieses einfache Verfahren bildet eine theoretische
Basis fiir die Stabilitit von Zweielektronen-Verbin-
dungen und fir die Aussage der Theorie von Lewis
und Langmuir 134, nach der ein stabiles Atom (abge-
sehen von Wasserstoff und den Ubergangselementen)
in einem Molekiil vier Elektronenpaare in den dufleren
Schalen besitzt. Die Theorie besagt jedoch nicht, dafl
Einelektronenvindungen (oder auch 11/»-Elektronen-
bindungen) za instabilen Strukturen fithren miissen.
Im Gegenteil gehdren n-konjugierte Systeme mit nicht-
ganzzahligen Bindungsordnungen zu den stabilsten
organischen Verbindungen. Das Prinzip der Elektro-
nendelokalisierung fiihrt zu der wichtigen Folgerung,
daB fiir die Bildung von n Bindungen za einem stabilen
Molekiil nicht unbedingt 2n Elektronen zur Verfii-
gung stehen miissen, gleichgiiltig ob es sich um o- oder
w-Bindungen handelt (363,

Anhand der linearen Kombination dreier Orbitale an
drei Atoment*] soll das Prinzip niher erldutert wer-
den. Fiir diesen Fall liefert die Sdkulargleichung drei
Losungen, die anti-bindenden (ABO), nicht-bindenden
(NBO) und bindenden (BO) Molekiilorbitalen ent-
sprechen:

E-a B o a+ )28 —  ABO
8 E—a (8 =0 .4 —_— NBO
0 B E—~«a o—)2B — BO

Bisher ist noch nicht erwidhnt worden, daf} eine
Bindung nur bei Kombination zweier Orbitale mog-
lich ist, deren Wellenfunktionen die passende Sym-
metrie haben. Die mdglichen Kombinationen von s-
und p-Orbitalen zu den Dreizentren-Molekiilorbitalen
werden in Abbildung 3 anhand der schematisch darge-
stellten Vorzeichen und Formen der Wellenfunk:ionen
gezeigt,

a) Pr—Pr b) pr—o é
SRORC o

© 0o

1. Olefinkomplexe
2. Nicht-klassische Carbeniumionen

d) s oder s-Hybride

1. Borhydride
2. H$

3. Metallalkyle
4. Ubergangszustinde (Sg2)

© 006

Allylsystem

¢) pg-Bindung

DT

1. Wasserstoffbindung
2. X?-Verbindungen
3. Ubergangszustinde (SN2)

Abb. 3, Kombinationen von s- und p-Orbitalen zu Dreizentren-Mole-
kiilorbitalen (schematisch).

[34] G. N. Lewis, J. Amer. chem. Soc. 38, 762 (1916); 1. Langmuir,
ibid. 41, 868, 1543 (1919).

[35] R. G. Parr u. B. M. Gimarc, Advances physic. Chem. 16,
451 (1965); G. Klopman, J. Amer. chem. Soc. 86, 4550 (1964).
[36] R. P. Bell u. H. C. Longuet-Higgins, Proc. Roy. Soc. 183 4,
357 (1945); J. chem. Soc. (London) 1943, 250.

{*] Der Begriff Linearkombination von Atomorbitalen besagt
natiirtich nicht, daBl das Molekiil linear sein mufB.
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Ganz allgemein gilt, daBl unter sonst gleichen Um-
stinden diejenige Konfiguration bevorzugt wird, die
zu maximaler (bindender) Uberlappung fiihrt. Dies ist
qualitativ leicht einzusehen, da eine Bindung ohne
Uberlappung von zwei Atomorbitalen nicht zustande-
kommen kann.

Es ist deshalb verstindlich, daB die Systeme b), c) und
d) die gezeigten Konfigurationen mit maximaler Uber-
lappung haben [*1. Die Konfiguration des Systems a)
ist durch das Skelett der s-Bindungen vorgegeben.

Aus den Orbitalenergien folgt fiir ein System mit zwei
Elektronen im bindenden Orbital (wie in den Drei-
zentren-Bindungen von Elektronenmangelverbindun-
gen [361) eine Bindungsenergie von 2)/2'8.

Die Methode kann aut kompliziertere Strukturen aus-
gedehnt werden, z. B. auf das tetramere Methyllithium
(vgl. Abb. 1). In einfachster Darstellung 37 liegt eine
Vierzentren-Bindung vor, entstanden aus der in Ab-
bildung 4 gezeigten Orbitalwechselwirkung. Jede der
C-Li-Bindungen ist somit eine Drittelbindung mit
wesentlich gréBerer Bindungslidnge als sie fiir eine ein-
fache C—Li-Bindung geschitzt wird.

Bei der vollstiindigen Behandlung werden die Gesamt-
struktar und, wegen der kleinen Winkel Li—C-Li
(68 ° fiir CH;Li), die Li—Li-Wechselwirkungen (der s-
und p-Orbitale) beriicksichtigt.

(A1)
(9] —
T (E)
()
C-sp*- Li-Hybrid=
Orbital orbitale

Abb. 4. Vereinfachte Darstellung des MO-Termschemas von tetra-
merem Methyllithium.

Ein Vierelektronensystem kann sowohl in der Kon-
figuration c) (Abb. 3) als auch in der Anordnung (79)
auftreten, in der zwei getrennte Orbitale des Zentral-
atoms {px und py) an der Bindung beteiligt sind.

In dieser Struktur liegen zwei Einelektronenbindungen
mit einer Gesamtenergie von 20 vor. Das ist gleich der

[*] Wasserstoffgebundene Strukturen bevorzugen Konfigura-
tion (c) vor (d) wegen der starken AbstoBung zwischen den nega-
tiven Ladungen der endstindigen Atome (die stark elektronega-
tiv sind).

[371 E. A. C. Lucken u. E. Weiss, J. organometallic Chem. 2, 197
(1964).
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Austauschenergie des Systems X© + X5, so daB (19)
keine Stabilisierungsenergie hat. Daher ist die lineare
Form mit einer Stabilisierungsenergiec von 0,833 be-
vorzugt {*1,

Es sei jedoch daran erinnert, daBl aus den schon erwihnten
Griinden diese geschitzten Stabilisierungsenergien keine Ab-
solutwerte sind. Nach diesem Verfahren miiiten z.B. das
H;-Molekiil und das H3©-Ion stabil sein, was nicht der Fall
ist 381, Die Instabilitit rithrt méglicherweise von interelektro-
nischen AbstoBungen her, die bei den kleinen interatomaren
Abstinden groB sind. Andererseits werden wasserstoffgebun-
dene Molekille (z.B. HF,;°) durch die hohen Coulomb-
Kriifte stabilisiert; im obigen Verfahren kdnnen die Elektro-
negativititsunterschiede in die a-Werte einbezogen werden,
die dann in die Ausdriicke fiir die Bindungsenergie eingehen.
Havinga und Wiebenga 14l haben dieses einfache Ver-
fahren auf alle pekannten Interhalogenverbindungen
angewendet und unter Benutzung der Niherung o’ =
oo +nf (mit n in der Reihenfolge J < Br < Cl < F
ansteigend) alle Strukturen (mit Ausnahme der des
JF;) richtig hergeleitet, Als Beispiele sind in Tabelle 3
Werte fiir das J5©-Ion und fiir BrJCl zasammenge-
stellt.

Tabelle 3. Berechnungen der Jse- und der BrJCI-Struktur [14].

J 59 Nulite Ndherung Erste Niherung
JJ3-3
!
.: 1,660 1,76 8
J
Jf.TfJ
J 1,66 8 1,678
J
.lI
J-J-J 1,66 3 1,498
|
J
I—3—J—-J] 1,468 -
J—J—J3-J
| 1,238 -
J
3 2,82 ¥ 3,17 3
Gemessener 175 o a( ‘ 3,17
Wert fur 95 J
(CHZ)dNJS ‘ 2,82
J
BrJCi
Br—J—Cl J—Br—Ci J—Ci—Br
16 o + 5,040 16+ 4,063 16+ 4,878

Wie das Verfahren zeigt, ist die Ladung im nicht-bin-
denden Orbital lokalisiert, d.h. an den endstindigen
Atomen, so dal} bei unsymmetrischen Molekiilen die
hoher elektronegativen Atome (mit hohen n-Werten)
diese Position einnehmen. Diese Aussage wurde experi-
mentell bestétigt.

[38] J. N. Bradley, Trans, Faraday Soc. 60, 1553 (1964); H. C.
Bowen u. J. W. Linnett, ibid. 60, 1185 (1965); H. Preuss, Theoret.
chim. Acta 2, 344, 362 (1964).

[*] Obwohl die lineare Form von X? stabil ist, zeigt eine einfache

Betrachtung der Orbitale im. X?, daB die dreieckige Form bei
Benutzung von zwei p-Orbitalen (wie z.B. bei den Interhalogen-
verbindungen) eine Austauschenergie von 483 hat und deshalb
stabiler als die lineare Form sein sollte. Rontgenstrukturanaly-
sen [39] an JCI,'SbClg und JCl-AlCl, bestitigen diese Aussage.

{391 C. G. Vonk, Dissertation, Groningen, 1957, zitiert in {13].
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Insbesondere werden im 35CI-NMR-Spektrum von
JCIS und JCI§ Frequenzen 40! (die ionischen Charak-
ter anzeigen) von 19,2 und 22,3 MHz gefunden, die
etwa halb so groB wie der Wert fiir J—Cl sind, was
auf eine erhebliche Ladungsansammlung auf den end-
stindigen Chloratomen schlieBen 146t. Die Beteiligung
von 5d-Orbitalen an diesen Bindungen wird als gering
angesehen.

2.1. Edelgasfluoride

Mit der Synthese stabiler Xenonfluoride erwuchs ein
starkes Interesse an der Natur der Bindung in Edelgas-
fluoriden[*¥1, Noch bevor die Strukturen bestimmt
worden waren, deutete Rundle22} die Bindung in
Analogie zu der der Interhalogenverbindungen des
Jods als mit Beteiligung von S5p-Orbitalen zustande
gekommen; anschlieBende eingehendere Berechnun-
gen sowie spektroskopische Untersuchungen haben
diese Interpretation bestiitigt 142,431, Pjrzer 441 hat
darauf hingewiesen, daB die Bildungsenergie AE
hauptsédchlich durch das Ionisationspotential des
Zentralatoms bestimmt wird (vgl. Tabelle 4).

Tabelle 4. lonisationspotentiale (Iy)
der Edelgase und Halogene; Zusam-
menstellung der gebildeten Fluoride

Atom I; (eV) Fluoride

J 10,44 JF, JF4, JFs

Br 11,84 BrF, BrF;, BrFs
Xe 12,13 XeF;, XeF4, XeFs
Cl 13,01 CIF, C1F;

Kr 14,00 —

Bei Zugrundelegung eines elektrostatischen Modells ist
AE gegeben durch

AE = Iy — EF+ Df, — BF-X-F)

worin Er die Elektronenaffinitit des Fluors, Dr,
seine Bindungsenergie und B(F—X—F) den Bindungs-
parameter tedeuten. Da dieser Parameter hauptsich-
lich durch den Radius von X bestimmt wird und die
X—F-Abstinde fir J, Br, Xe and Cl nur wenig ver-
schieden sind, ist die Stabilitit im wesentlichen eine
Funktion von I,.

Die vollstindigeren MO-Berechnungen von Boudreaux[42]
zeigen, daB bei Beriicksichtigung der 5d-, 6s- und 6p-Orbi-
tale nur geringfiigige Anderungen der Orbitalenergien resul-
tieren; dhnlich hat Coulson!43] geschlossen, da3 die VB- und
MO-Methoden, die gleichwertige Beschreibungen des Sy-
stems sind, bessere Ergebnisse liefern als die Methoden, die
von einer spd-Hybridisierung ausgehen. Auch fiir die Inter-
pretation von spektroskopischen Befunden [411 ist das MO-
Verfahren vorzuziehen.

[40] C. D. Cornwell u. R. S. Yamasaki, J. chem. Physics 27,1060
(1957).

[*1 Vollstindige Ubersicht s. [411.

[41] J. G. Malm, H. Selig, J. Jortner u. S. A. Rice, Chem. Re-
views 65, 199 (1965).

[42} E. A. Boudreaux, J. chem. Physics 40, 246 (1964).

[43] C. A. Coulson, J. chem. Soc. (London) 1964, 1442,

[44] K. S. Pitzer, Science (Washington) 139, 414 (1963).
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2.2. Erweiterung auf MXs- und MX4-Systeme

Die fiir die Polyhalogenidionen gegebene Deutung
kann auch auf die Molekiile PXs, SXs und ihre Homo-
logen iibertragen werden. Wenn man etwa beim PCls
drei der P—Cl-Bindungen im sp2-Zustand annimmt,
dann liefert die Wechselwirkung der iibrigen p-Orbi-
tale mit zwei Chloratomen Molekiilorbitale der fiir
X? beschriebenen Art [(20)]. Dies ist eine MO-Be-

® ©
schreibung der Resonanzstruktur PX X, die auf
Pauling 91 zuriickgeht [*],

1 X\®/X' 1o
xX3° Q?O xz9 (20
X

Die kleineren Koordinationszahlen der Elemente der
ersten Periode [**] kgnnen wegen ihrer erheblich klei-
neren Atomradien mit der Annahme starkerer nicht-
bindender Absto8ang (und vielleicht auch verstirkter
gegenseitiger AbstoBung der bindenden Elektronen)
gedeutet werden. Hinweise fiir solche Abstoffungen
findet man in der starken Abnahme der Stabilitdt in
den Reihen CF4—~CJ; und BF{ >BJ{; CH;,J ist recht
stabil, wihrend CJ4 leicht dissoziiert. Bei Abschitzun-
gen der nicht-bindenden AbstoBungen wurden zu-
meist die Liganden als starre Kugeln mit bestimm-
ten van-der- Waals- Radien angenommen; z.B. hat
Rundle33) auf diese Weise Koordinationszahlen be-
rechnet (Tabelle 5).

Tabelle 5. Aus sterischen Betrachtungen abgeleitete Koordinations-
zahlen n bei EIXy. El= C, P.

El=C El=P

X |rylal | detd] | nlel | X rylal | dcbl | nlel
H |12 1,09 3,6 H 1,2 1,42 5,5
c |16 1,54 3.9 F 1,35 1,74 6,5
o | 1,40 1,43 42 ci 1,88 2,09 54
F | 1,35 1,41 43 Br 1,95 2,24 5.3
cl | 1,80 1,76 4,0 J 2,15 2,43 5,1
Br | 1,95 1,91 4,0

7| 215 2,10 4,0

[a} 1y ist der van-der-Waals-Radius von X.
[b] d; ist der Abstand El—X (Summe der covalenten Radien).
Ic] n = 4 de2/2 32

[*] Berechnungen nach elektrostatischen Modellen [45] unter
Berticksichtigung nicht-bindender AbstoBung (s.u.) zeigen, daB
die Geometrie der trigonalen Bipyramide energetisch etwas gin-
stiger ist als die der quadratischen Pyramide. Kinetische Unter-
suchungen mit optisch aktiven tetrakoordinierten Phosphorver-
bindungen fiilhren zum gleichen Ergebnis [46]. Zur Deutung der
Stereochemie ist es also nicht nétig, sp3d-Hybridisierung voraus-
zusetzen.

{**} Abgesehen von Elektronenmangelverbindungen, bei denen
maximal acht Elektronen an jedem Atom vorkommen kénnen.
Aus Symmetriegriinden konnen d-Orbitale hier nicht beteiligt
sein [47], wie auch aus energetischen Griinden ihrer Beteiligung
Grenzen gesetzt sind.

[45] J. Zemann, Z. anorg, allg. Chem. 324, 241 (1963).

[46} R. F. Hudson u. M. Green, Angew. Chem. 75, 47 (1963);
Angew. Chem. internat. Edit. 2, 11 (1963).

[47) M. J. S. Dewar, J. chem. Soc. (London) 1953, 2885.

[48] D. P. Craig, A. Maccoll, R. S. Nyholm, L. E. Orgel u. L. E.
Sutton, J. chem. Soc. (L.ondon)-1954, 332; H. H. Jaffé, J. chem.
Physics 27, 258 (1953).
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Die genannten sterischen Faktoren kénnen auch bei
Koordinationsverbiniungen der Ubergangselemente
von Bedeutung sein.

Es sei hier erwihnt, daB eine Struktur wie (20) energe-
tisch moglich ist [*], wie die folgende empirische Rech-
nung [49] zeigt:

® Et @ S
PCl3 + Cl; —> PCIfCI® - Cl-e- PCl,

E=I-Ec + Dcp— Dp.c1 + EF] ~ 26V

I ist das Ionisationspotential von PCl;, Ec; die Elek-
tronenaffinitit des Chlors, Dp_c1 die Dissoziations-
energie einer P—Cl-Bindung im PCls;.

Obwohl eine solche Abschidtzung sehr grob ist, ist
Pitzer 0] der auch die Herkunft der bei Beteiligung
von 3d-Orbitalen aufzuwendenden Anregungsenergie
untersucht hat, zu den gleichen Folgerungen gelangt.
Die in Abschnitt 1.4. erlduterten neueren experimen-
tellen Daten iiber die Verbindungen RPF4 und R;PF;
koénnen mit Hilfe dieses Modells zwanglos gedeutet
werden. Die verlingerten und héher polarisierten axi-
alen P-F-Bindungen, sowie die Neigung der am stérk-
sten elektronegativen Atome zur Besetzung der axialen
Positionen folgen also direkt aus dem angenommenen
Modell, wihrend diese Beobachtungen anhand von
Modellen, die weitgehende sp3d-Hybridisierung des
Phosphors 48] voraussetzen, nicht unmittelbar ver-
stindlich sind. Die Winkelverteilung der d-Orbitale
hat zweifellos die richtige Symmetrie tiir Hybridisie-
rung mit s- and p-Orbitalen (z.B. d2, in (16) und
dz2—y2 in SFg). In dieser Hinsicht ist die Bildung von
penta- und hexakoordinierten Verbindangen von Ele-
menten der zweiten Periode unter Benatzung von
zehn bis zwolf Valenzelektronen, und das Unvermé-
gen der Elemente der ersten Periode zur Bildung sol-
cher Verbindungen, ohne weiteres auf der Basis von
3s, 3p, 3d-Hybridisierung erklirlich, die wirksamer ist
als 2s, 2p, 3d-Hybridisierung.

Die radiale Verteilung stellt jedoch ein groBeres Pro-
blem dar. Bei Benutzung von Slater Orbitalen (die
bekanntlich die Orbitale picht ganz zureichend be-
schreiben) erweisen sich die 3d-Orbitale als zu diffus
fiir die Bindung mit ps- oder pr-Orbitalen, es sei denn,
das Zentralatom trigt eine positive Ladung [48), Dies
ist gleichbedeutend mit der Annahme teilweiser Ioni-
sierung durch Ladungsverschiebung aus dem spd-
Hybridorbital zu den elektronegativen endstindigen
Atomen 8], Andererseits lassen neuere Hartree-Fock-
Berechnungen (511 mit SCF-Orbitalen vermuten, daf
selbst bei einem ungeladenen Zentralatom noch merk-
liche Uberlappung méglich ist. (Die kiirzlich bekannt-

[*] Die Ionisationspotentiale von PH; (10 eV) und PCl; (12,3 eV)
liegen innerhalb des in Tabelle 4 angegebenen Bereichs. Wenn
also die Beteiligung von 5d-Orbitalen in XeF; klein ist, sollte eine
Beteiligung des schwerer erreichbaren 3d-Orbitals an der axialen
X—P-X-Bindung analog ebenfalls klein sein.

[49] R. F. Hudson: Structure and Mechanism in Organo-Phos-
phorus Chemistry. Academic Press, New York 1965, S. 50.

[50] K. S. Pitzer, J. Amer. chem. Soc. 70, 2140 (1948).

[511 D. W. J. Cruickshank, B. C. Webster u. D. F. Mayers, J.
chem. Physics 40, 3733 (1964).
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gewordene Stabilitit des H,S®-Radikalanions (52!
scheint dieses Ergebnis zu stiitzen.)

Es verbleibt noch das Problem der hohen 3s-—3d-
Ubergangsenergie. Obwohl das 3d-Niveau die Energie
der nicht-bindenden Orbitale zu einem gewissen Grade
beeinflussen wird, ist dieser Beitrag anscheinend zu
klein, um die physikalischen Eigenschaften, insbeson-
dere Bindungsldngen und Stereochemie, zu bestimmen.
Das oktaedrische SFg-System ist theoretisch leichter
zuginglich als das PCls-System und ist in den letzten
Jahren genauer untersucht worden. Craig und Mag-
nusson (531 beputzten ein elektrostatisches Modell, in
dem das Schwefelatom von sechs positiven Ladungen
(welche die elektronegativen Liganden darstellen) um-
geben ist. Die diffusen Slater-3d-Orbitale werden zu-
sammengezogen und werden geometrisch it den 3s-
und 3p-Orbitalen vergleichbar, jedoch wird die Uber-
gangsenergie zum 3d-Niveau durch das elektrostati-
sche Feld noch wesentlich vergrdBert.

In einer neueren Arbeit haben Craig und Zauli'54) das
elektrostatische Modell durch ein molekulares Modell
ersetzt, in dem der Schwefel von sechs Fluoratomen
umgeben ist; Cruickshank (551 hat kiirzlich SCF-Orbi-
tale in dieses Modell eingefiihrt. Die ausfiihrlichen Be-
rechnungen lassen erkennen, daB im Ligandenfeld (im
Gegensatz zum elektrostatischen Feld) das System
durch Beteiligung von 3d-Orbitalen um mehrere eV
stabilisiert wird.

Aus mehreren Griinden ist es verniinftig anzunehmen, da8
Esz in stirkerem MafBe d-Orbitale (und andere angeregte

Niveaus) heranzieht als - E%=, wie die unterschiedlichen
Eigenschaften der SO-Gruppe in Sulfonen und Sulfoxiden
(die wahrscheinlich durch koordinative Bindungen befriedi-
gend dargestellt werden kénnen) zeigen. AuBerdem scheint
die Stabilitit von Molekiilen [56] wie N =SFj3 die Beteiligung
starker pp—dg-Bindungen und sp3d2-Hybridisierung des
Schwefels zu erfordern.

AbschlieBend sei nochmals die Bedeutung eingehender
spektroskopischer Untersuchungen (besonders NMR-,
ESR- und Kernquadrupolresonanz-Untersuchungen)
fir die Abschidtzung der Beteilisung von angeregten
Niveaus an der Bindang in den beschriebenen Mole-
kiiltypen hervorgehoben. Bei Aussagen iiber die Natur
der Bindung anhand von Bindungslingen, Bindungs-
energien und stereochemischen Eigenschaften sollte
vorsichtig verfahren werden. Auch der EinfluB der
Konjugation auf die Energie organischer %-Systeme [57]
ist aus diesen Daten nur schwierig zu bestimmen, da
Anderungen in der Hybridisierung erheblichen Ein-
fiul auf die 6-Bindungen zu Kohlenstoff haben.

Eingegangen am 14, Juni 1966 [A 590]
Ubersetzt von Dr. K. W. Biddeker, Karlsruhe

[52] J. E. Bennett, B. Mile u. A. Thomas, Chem. Commun. 1966,
182.

[53] D. P. Craig u. E. A. Magnusson, J. chem. Soc. (London)
1956, 4895.
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