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Elektronegativitat und Molekiileigenschaften

D. Bergmann und Juergen Hinze*

Der Leitgedanke, daf} die Eigenschaften
der Atome die Eigenschaften der aus ih-
nen gebildeten Molekiile prigen, wird in
diesem Beitrag systematisch verfolgt.
Dazu wird eine Unterscheidung zwi-
schen drei Arten von Atomeigenschaf-
ten getroffen: a) direkt spektroskopisch
mefibare, b) auf theoretischen Konzep-
ten basierende und ¢) solche, die den

Atomen in ihrer Wechselwirkung in
Molekiilen zugeordnet werden kénnen.
Auf der Basis der Elektronegativititen
von Atomen, die aus spektroskopischen
Daten bestimmt werden, zusammen mit
der Annahme des Elektronegativitéts-
ausgleichs in den Bindungen werden
Partialladungen der Atome in Molekii-
len bestimmt. Diese Partialladungen las-

sen sich sehr gut mit ESCA-Daten und
Protonenaffinititen korrelieren. Des
weiteren werden verldBliche Formeln
zur Abschitzung von Bindungslingen
und -energien sowie Kraftkonstanten
gegeben.

Stichworte: Elektronegativitdt - Mole-
kiileigenschaften - Theoretische Chemie

1. Einleitung

Das Paradigma, daf3 die Eigenschaften der Atome, die ein
Molekiil aufbauen, die Eigenschaften des Molekiils bestimmen,
istin der Chemie besonders niitzlich. Im Rahmen der Valenzbin-
dungs(VB)-Theorie zur Beschreibung der Molekilstruktur 145t
es sich quantenmechanisch gut begriinden, denn in der VB-Né-
herung wird die Wellenfunktion des Molekiils als Produkt der
Zustandsfunktionen der das Molekiil aufbauenden Atome dar-
gestellt!!- 21 In dieser Beschreibung lassen sich die Atomcharak-
teristika, die die Eigenschaften des Molekiils bestimmen, leicht
identifizieren. Dadurch sind auf der VB-Niherung basierende
Modelle fitir den Chemiker intuitiv ansprechend, was beispiel-
haft durch die allgemeine Akzeptanz von Paulings ,,Nature of
the Chemical Bond“!*»* sowie durch die auBerordentliche
Niitzlichkeit der Lewis-Strukturen und der darauf aufbauenden
VSEPR-Regeln!® ©1 veranschaulicht wird. Leider wird die VB-
Beschreibung uniibersichtlich, wenn die Ndherung der Elektro-
nenpaarbindung (tight binding approximation) nicht mehr
giiltig ist. Weiterhin ist die exakte Berechnung von Molekiilwel-
lenfunktionen nach der VB-Methode durch die nicht-
orthogonalen Zustandsfunktionen der Atome und durch die zu
verwendenden lokalisierten Orbitale erschwert!”). Deshalb be-
vorzugen Theoretiker zur Charakterisierung von Molekiilen all-
gemein die Molekiilorbital(MO)-Methode, bei der die Molekiil-
wellenfunktion aus orthonormalen, delokalisierten Orbitalen
aufgebaut ist, die einen direkten Bezug zu den elektronischen
Spektren der Molekiile haben.
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In der Charakterisierung von Molekiileigenschaften mit ab-
initio-Methoden!® " 1% sind enorme Fortschritte auf der Grund-
lage der MO-Nédherung gemacht worden. Dank der rapiden
Entwicklung der Computer, wodurch grofie Rechenleistungen
allgemein verfiigbar geworden sind, stehen dem arbeitenden
Chemiker heute wertvolle neue Programme (z.B. GAUS-
SIAN!*Y1 GAMES!# oder MOLPRO!'3) fiir seine Forschung
zur Verfiigung, mit denen er Molekiile detailliert quantenme-
chanisch charakterisieren kann. Ohne Zweifel sind ab-initio-
Rechnungen fiir grofle Molekiile mdglich, jedoch sind zur Zeit
zuverldssige Resultate ohne unangemessen hohen Rechenauf-
wand nur fir kleine Molekiile zu erwarten. Daher besteht wei-
terhin Bedarf an praktischen, empirischen, interpretativen Mo-
dellen, die unser Verstindnis der Chemie erweitern. Im Rahmen
des MO-Ansatzes sind viele solche Modelle entwickelt wor-
den!!#) z.B. die Hiickel-Theorie, die Walsh-Regeln!**! und die
Grenzorbitaltheorie!*¢!, die zu den Woodward-Hoffmann-Re-
geln[t7: 18} fiihrte.

Jedoch sind im Rahmen der MO-Theorie mit ihren delokali-
sierten Molekiilorbitalen die Atomcharakteristika, die die Mo-
lekiileigenschaften bestimmen, schwer zu ergriinden. Hier ver-
vollstindigt die VB-Naherung das Bild, da sie zusitzliche
Einsichten liefert und das Potential fiir eine enorme Datenre-
duktion bietet, wenn wohldefinierte Atomeigenschaften genutzt
werden, um die Charakteristika der aus ihnen gebildeten Mole-
kiile zu bestimmen. Auf der Basis bekannter Atomeigenschaften
konnen zuverldssige Voraussagen von Molekiileigenschaften
wie Struktur, Bindungsenergien, Ladungsverteilung, Elektro-
philie und Reaktivitdt gemacht werden.

Die dazu erforderlichen Atomeigenschaften sind: die Tonisie-
rungsenergien (Ionisationspotentiale) und die spektroskopi-
schen Termwerte der atomaren Zustinde mit den korrespon-
dierenden Atomkonfigurationen, -orbitalen, -orbitalenergien,
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-elektronegativititen und -hirten sowie die kovalenten und die
van-der-Waals-Radien der Atome. Allerdings kénnen nur die
Termwerte und die Ionisationspotentiale der freien Atome di-
rekt experimentell bestimmt werden. Die Verkniipfung dieser
Energien mit elektronischen Konfigurationen und Orbitalen er-
fordert die Ndherung unabhédngiger Teilchen, d.h. die Theorie
der Struktur der Atome!® 2%, Uberdies sind die elektronischen
Konfigurationen der freien Atome im Grundzustand nicht
gleichzusetzen mit denen der Atome in einem Molekdil. Fiir ein
Atom in einem Molekiil wird die Valenzzustandskonfiguration,
die abhingig vom molekularen Umfeld des Atoms ist, benotigt,
und sie ist deshalb strenggenommen keine Atomeigenschaft.
Gliicklicherweise konnen die Valenzzustdnde eines Atoms oft
leicht ermittelt und direkt in Bezug zu spektroskopisch be-
stimmbaren Daten des freien Atoms gesetzt werden (2! =231, Bei
den kovalenten Radien™ der Atome ist die Situation anders. Sie
konnen nicht direkt fiir die Atome bestimmt werden, vielmehr
muB auf eine groBe Zahl von Molekiilstrukturdaten zuriickge-
griffen werden. Daher sollten kovalente Atomradien als auf
molekularer Ebene errechnete Atomeigenschaften betrachtet
werden, hergeleitet mit der Absicht, Daten zu reduzieren, um die
Vorhersage und das Verstindnis von Molekiilstrukturen zu
férdern.

Durch diese Diskussion wird klar, dal in dem Bestreben,
Information zu Molekiilen liber Atomeigenschaften mit dem
Ziel der Datenreduktion und des Verstindnisses der Chemie zu
erhalten, drei Arten von Atomeigenschaften differenziert wer-
den sollten:

1) Primére Atomeigenschaften: Sie kdnnen experimentell fiir
freie Atome bestimmt werden. Dies sind die Ionisationspo-
tentiale, die Elektronenaffinititen und die spektroskopi-
schen Termwerte der freien Atome.

2) Sekundire Atomeigenschaften: Sie erfordern zusitzlich zu
den experimentell gewonnenen GroéBen fiir freie Atome theo-
retische Konzepte, die allgemein in Ndherungen der quanten-
mechanischen Beschreibung der elektronischen Struktur der
Atome begriindet sind. Das sind die Schalenstruktur der
Atome, die Orbitale, die Valenzschale, die Hybridisierung,

[*] ,.Kovalenter Radius* wird hier als Kurzbezeichnung fiir den Atomradius in
einer kovalenten Bindung verwendet.

der Valenzzustand und die Energie, die zum Erreichen des
Valenzzustands benétigt wird (Promotionsenergie).

3) Tertidre Atomeigenschaften: Sie konnen fiir freie Atome
nicht bestimmt werden, sind aber den Atomen bei ihrer In-
teraktion in Gasen, Festkorpern und Molekiilen zuzuord-
nen. Zu nennen wiren hier van-der-Waals-, ionische und
kovalente Radien der Atome sowie die Energie der kovalen-
ten Bindung. Zu ihrer Bestimmung ist die Analyse groBer
Datenmengen hinsichtlich der Eigenschaften von Molekiilen
oder dem festen Zustand notwendig.

Offensichtlich sind primdre und, da theoretische Konzepte
allgemein benétigt werden, sekundidre Atomeigenschaften den
tertidren Eigenschaften vorzuziehen, wenn Molekiileigenschaf-
ten qualitativ und halbquantitativ aus den FEigenschaften der
Atome, die die Molekiile aufbauen, hergeleitet werden sollen.

Unter diesem Aspekt mochten wir — ohne jeden Anspruch auf
Vollstindigkeit — das Konzept der Elektronegativitat iiberprii-
fen. Wir richten unsere Aufmerksamkeit vorrangig auf das Kon-
zept der Orbital-Elektronegativitét, das zuriickgefiihrt werden
kann auf Mullikens urspriingliche Definition der absoluten
Elektronegativitit*#. Dariiber hinaus werden wir neue Ergeb-
nisse prisentieren, um zu zeigen, wie mit diesem Konzept, das
auf primdren und sekundédren Atomeigenschaften basiert, niitz-
liche und praktische Korrelationen und Voraussagen von Mole-
kiileigenschaften, z.B. der Ladungsverteilung, von Bindungs-
langen und Bindungsenergien, gewonnen werden koénnen.
Sicherlich erfordern die sekunddren Eigenschaften, auf die wir
uns hier beziehen, z.B. Valenzzustinde, Atomorbitale und Va-
lenzstrukturen mit lokalisierten Zweielektronenbindungen Ni-
herungen bei der theoretischen Beschreibung, die der ,,Tight-
binding*‘-Néherungen der VB-Theorie eng verwandt sind*- 2!,

2. FElektronegativitiitsskalen
2.1. Paulings Definition

Seit mehr als 150 Jahren!2%1 ist das Konzept der Elektronega-
tivitdt als ein sinnvolles Ordnungsprinzip in der Chemie aner-

kannt. Mit der Definition der Elektronegativitdt durch Pau-
ling™®# als ,die Kraft eines Atoms, in einem Molekiil
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Elektronen anzuziehen‘* und mit der Elektronegativitdtsskala
der Elemente, die er aus thermochemischen Daten hergeleitet
hat, ist das Konzept der Elektronegativitit eines der gebriuch-
lichsten Ordnungsprinzipien der Chemie geworden. Die Ener-
gien der atomaren Valenzkonfigurationen, die in Beziehung zur
Elektronegativitiit gesetzt wurden?®!, sind als notwendiger Zu-
satz zur Ordnungssystematik des Periodensystems betrachtet
worden, da sie eine dritte Energiedimension bieten'?"}, zusitz-
lich zu der zweidimensionalen Anordnung der Elemente in Zei-
len und Spalten nach aufsteigender Kernladungszahl Z (Elek-
tronenzahl), so daBl die Spalten (Gruppen) gleichen Valenzkon-
figurationen mit aufsteigenden Quantenzahlen entsprechen. Die
offensichtliche Abhingigkeit vieler physikalischer und chemi-
scher Atom- und Molekilleigenschaften von der Elektronegati-
vitdt hat zu vielen Korrelationen?8- 2% gefiihrt, deshalb sind
einige unterschiedliche Elektronegativitdtsskalen vorgeschlagen
worden®?!. Dadurch ist das Konzept der Elektronegativitit
immer unklarer geworden, so dal} sein Wert angezweifelt wur-
del31:32] da die Elektronegativitit eines Atoms oder einer
funktionellen Gruppe weder direkt meB3bar noch einheitlich de-
finiert ist.

Pauling schlug urspriinglich die thermochemische Skala vor,
die auf Gleichung (1) basiert>* *#!, Er hatte beobachtet, daB die

D D D,,+D

Dissoziationsenergie der Bindung zwischen den Atomen A und
B, D,p. als Summe aus dem arithmetischen Mittel der Bin-
dungsenergien D, , und Dy und der zusitzlichen ionischen Re-
sonanzenergie A4,, ausgedriickt werden kann. Diese ionische
Resonanzenergie ist bei ihm proportional dem Quadrat des Un-
terschiedes zweier Atomeigenschaften, die Pauling mit den
Elektronegativititen y, und yx, der Atome A bzw. B assoziierte.
Pauling verwendete urspriinglich die Einheit eV fiir die Disso-
ziationsenergie und als Proportionalititskonstante 11341, Spid-
ter, als Pauling kcal mol ~* als Einheit fiir die Dissoziationsener-
gien in Gleichung (1) nutzte, wihlte er die Proportionalitits-
konstante zu 2354 um (y,—y5)* von €V in kcalmol ~! umzu-
rechnen. Bei Bindungsenergien in kJmol ™ * sollte die Proportio-
nalitdtskonstante heute 100 sein.

Unter Verwendung einer grofen Zahl von thermochemischen
Daten konnte mit Hilfe von Gleichung (1) eine relative Elektro-
negativititsskala aufgestellt werden. Die Skala wurde normiert,
indem die Elektronegativitit von Wasserstoff, y,, gleich 2.1 ge-
setzt wurde; das ist der Wert, der aus der Veroffentlichung von
Mulliken!?*! hervorging, Paulings Elektronegativititen fir die
Elemente wurden von den Chemikern vorbehaltlos akzeptiert,
da mit ihnen eine groBe Menge chemischer Information korre-
liert und verstanden werden konnte. Die Elektronegativititen
nehmen von links nach rechts im Periodensystem der Elemente
zu und nehmen im allgemeinen in einer Gruppe von oben nach
unten ein wenig ab. Die Werte, die Pauling erhielt, insbesondere
fiir die Elemente der ersten Achterperiode (x; =1.0, yp. =1.5,
s = 2.0, xc = 2.5, yn = 3.0, yo = 3.5 und yr = 4.0), waren so
beeindruckend einfach, daf} Paulings urspriingliche Werte und
,.Pauling units* als BezugsgroBe fiir Elektronegativititen beste-
hen blieben, obwohl die Dimensionen und Einheiten unnatiir-
lich schienen. Mit einer dimensionslosen Proportionalitéts-
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konstante in Gleichung (1) ist die Dimension der Pauling-Elek-
tronegativitit die Wurzel aus den ,,Pauling units der Energie,
]/e‘V. Da es keinen Grund dafiir gibt, daB} die Proportionalitéts-
konstante dimensionslos sein muB, sind andere Einheiten eben-
so gerechtfertigt. Erwédhnt werden sollte auch, da3 Pauling spi-
ter den Ersatz des arithmetischen Mittels in Gleichung (1) durch
das geometrische vorschlug®®, um das Problem der negativen
zusitzlichen ionischen Resonanzenergien fiir Alkalimetallhydri-
de zu iiberwinden. Jedoch ist dieser Vorschlag nicht fir die ex-
tensive Bestimmung von Elektronegativititen der thermoche-
mischen Skala verwendet worden.

2.2. Mullikens Definition

Nur wenige Jahre nach Paulings Einfithrung des Elektronega-
tivititskonzeptes schlug Mulliken eine absolute Skala vor, bei
der die Elektronegativitit eines Atoms als das arithmetische
Mittel des Ionisationspotentials IP und der Elektronenaffinitit
EA erhalten wird [Gl. (2)], d.h. aus Werten, die experimentell
und unzweideutig fiir jedes Atom bestimmt werden kénnen.

(-UP-EA)

2 @

Mullikens Definition der Elektronegativitit basiert auf der
Betrachtung der Bindung zwischen den Atomen A und B im
Sinne der VB-Theorie als Resonanzhybride von kovalenten und
ionischen Strukturen (Schema 1). Die
Energie, die nétig ist, um von der kova-
lenten Struktur A-B zur ionischen
Struktur A*B~ zu gelangen, ist die
Differenz aus IP, und EAg plus die Bin-
dungsenergie der kovalenten Bindung,
minus die Coulomb-Anziehung zwi-
schen entgegengesetzt geladenen Teilchen. Analog wird die
Energie, die erforderlich ist, um von A-B und A™B™* zu gelan-
gen, als IP,—EA, + kovalent — Coulomb betrachtet. Wenn A
und B die gleiche Elektronegativitit haben, sollten die beiden
ionischen Strukturen A*B~ und A~B™* das gleiche Gewicht
haben, d.h. es gelten die Gleichungen (3) und (4). Sollte

A*B-«+ A-B+~+~ A" B*
Schema 1. Resonanzhy-
bride als Basis der Elek-

tronegativitdtsdefinition
durch Mulliken.

IPA_EAB = IPB‘EAA 3)
IP+EA, = IPg+EAy 4

dagegen A elektronegativer als B sein, wiirde die Struktur
A~B™ iiber die Struktur A*B~ dominieren, und das hitte die
Bedingungen (5) und (6) zur Folge.

IP,-EAg > IPg-EA, (5)

1P +EA, > IPy+EA, (6)

Aus dieser Argumentation wird aber auch klar, daf3 die Ioni-
sationspotentiale und Elektronenaffinititen, die Gleichung (2)
verlangt, nicht die des atomaren Grundzustandes sind, sondern
die des Bindungszustandes und daher die der Orbitale, die die
Bindung bilden (Mulliken hatte dies bereits erkannt, als er seine
absolute Elektronegativitdtsskala vorschlug). Diese Tatsache
hat Vor- und Nachteile. Der Nachteil ist, da} die notwendigen

Angew. Chem. 1996, 108, 162-176



Elektronegativitit und Molekiileigenschaften

AUFSATZE

Ionisationspotentiale und Elektronenaffinititen nicht direkt ge-
messen werden kdnnen, sondern aus den korrespondierenden,
experimentell zu erhaltenden Grundzustandswerten und den
spektroskopisch ermittelbaren Termwerten der Atome!2!~23!
im Rahmen der Slater-Theorie der Atomstruktur!*®-2% errech-
net werden miissen. Damit wird Elektronegativitit eine herge-
leitete Atomeigenschaft, die vom Valenzzustand des Atoms ab-
hangt. Dieser ist kein stationdrer Zustand des Atoms und daher
experimentell nicht zuganglich, sondern abhingig von der Bin-
dungsart des Atoms im Molekiil. Dies ist aber zugleich der
Vorteil von Mullikens Definition der Elektronegativitit. Ab-
héngig vom Valenzzustand, den ein Atom in einem Molekiil
einnimmt, werden fiir ein und dasselbe Atom unterschiedliche
Elektronegativitidtswerte moglich. Die Notwendigkeit einer sol-
chen Abhéngigkeit wurde schon frither am Beispiel des Koh-
lenstoffatoms erkannt, von dem bekannt war, dafl es in der
Ethinylgruppe (sp-Hybridisierung) elektronegativer ist als in
der Methylgruppe (sp3-Hybridisierung)!37.

Leider ist Mullikens Definition der Elektronegativitit, die gut
in der Quantentheorie der elektronischen Struktur der Molekiile
begriindet ist, in der Chemie anfénglich nicht so akzeptiert wor-
den, wie sie es verdient hitte. Zum Teil liegt dies daran, daB die
experimentelle Bestimmung der Elektronenaffinititen erst in
letzter Zeit zuverlissig moglich geworden ist®*®]. Und auch die
notwendigen Valenzzustands-Promotionsenergien konnten erst
aus den spektroskopischen Termwerten der Atome berechnet
werden, nachdem letztere vollstindiger bestimmt worden wa-
rent391,

2.3. Methoden zur Bestimmung von
Elektronegativitiitswerten im Vergleich

Pritchard und Skinner® haben in ihrem hervorragenden
Ubersichtsartikel iiber das Konzept der Elektronegativitit eine
Reihe von Vorschldgen zur Bestimmung der Elektronegativi-
tatswerte von Atomen kritisch bewertet. Die meisten dieser Vor-
schldge basieren auf empirischen Korrelationen zwischen Atom-
und Molekiileigenschaften und Paulings Elektronegativititen.
Es wird jedoch klar, daB3 Pritchard und Skinner die Mulliken-
Skala bevorzugen, da diese auf direkt zu beobachtenden spek-
troskopischen Daten von Atomen basiert. Es ist ihnen auch
gelungen, Mullikens Elektronegativitdtswerte fiir die meisten
Atome zu berechnen, in einigen Fillen sogar fiir unterschiedli-
che Valenzzusténde. Dazu verwendeten sie Ionisationspotentia-
le, Elektronenaffinitaten und spektroskopische Termwerte der
Atome, soweit diese bekannt waren. Es ist an dieser Stelle ange-
bracht, sich einige der friiheren Vorschldge zur Bestimmung von
Elektronegativititen aus Molekiileigenschaften ins Gedé4chtnis
zu rufen, da diese Beziehungen niitzlich sein kénnen, wenn um-
gekehrt Molekiileigenschaften aus bekannten Elektronegativi-
titswerten der Atome abgeleitet werden sollen. :

Malone hat vorgeschlagen''}, die Bindungsdipolmomente in
Beziehung zu den Elektronegativititsdifferenzen zu ersetzen,
z.B. fiir die Bindung A-B, u,p = |xa— xalvzu formulieren. Diese
Korrelation, obwohl sie offensichtlich scheint, erwies sich als
nicht besonders gut, so daf} sie nicht zur Bestimmung von Elek-
tronegativitdten genutzt wurde. Daf} eine so einfache Korrela-
tion zwischen Elektronegativitit und Dipolmoment nicht gelten
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kann, ist heute wohl verstanden: Es gibt keinen Grund zu der
Annahme, dal} erstens die ,,Jonizitdt* einer Bindung einfach
proportional zur Elektronegativititsdifferenz ist, zweitens das
Bindungsdipolmoment allein durch die Partialladungen und die
Bindungsldnge bestimmt wird und drittens die elektronischen
Momente freier Elektronenpaare nicht beriicksichtigt werden
miissen, wenn das Dipolmoment eines Molekdils iiber Bindungs-
momente bestimmt wird.

Gordy*?-4%! fand schon frith eine empirische Beziehung zwi-
schen der Elektronegativitdt und den Kraftkonstanten [GI. (7)],

kg =

167N [ﬂl‘i]m . 0.3] 107 %)
Tag

wobei k,, die ,,Federkraftkonstante* der Bindung zwischen A

und B in dynA~! und N die Bindungsordnung ist. Wie wir

spiter sehen werden, ist eine solche Beziehung fiir die Bestim-

mung von Bindungsldngen und die Ermittlung von Kraftkon-

stanten aus Elektronegativitdten niitzlich.

Die Elektronegativititen der Atome erlangten eine zuneh-
mend bedeutende Rolle in der qualitativen Betrachtung der che-
mischen Bindung. Mit ihnen lieB sich ein groBer Teil der Infor-
mationen itber die Molekiilbildung systematisieren und
verstehen. Hiermit stieg der dringende Bedarf an zuverldssigen
Elektronegativitidtswerten fiir alle Atome des Periodensystems.
Leider verhinderte der Mangel an verlaBlichen thermochemi-
schen Daten die extensive Nutzung von Paulings urspriinglicher
Beziehung, um eine komplette Tabelle der atomaren Elektrone-
gativititen zu erhalten, obwohl umfangreiche Versuche von
Haissinsky*+ 45! und Huggins!* unternommen wurden. Bei
der Bestimmung von Mullikens absoluten Elektronegativitits-
werten ergab sich eine dhnliche Situation. Insbesondere waren
die Elektronenaffinitdten der meisten Atome damals nicht be-
kannt, und die Definition und Berechnung der Valenzzustinde
und der Promotionsenergien bereitete Schwierigkeiten.

Diese Schwierigkeiten bei der Bestimmung atomarer Elektro-
negativititswerte schienen durch den Vorschlag von Allred und
Rochow!*7! behoben, die Elektronegativitit eines Atoms aus
der empirischen Beziehung (8) zu erhalten.

z
x = 0359 _;'11 + 0.744 8)

Hier ist Z,, die effektive Ladung des durch die Elektronen des
Atoms abgeschirmten Kerns und entsprechend den Slater-Re-
geln bestimmt 8], und r ist der kovalente Radius des Atoms, wie
er von Pauling tabelliert wurde!*®!. Damit wire die Elektrone-
gativitit eines Atoms durch die radiale Kraft, die ein Elektron
an dem fiir kovalente Bindungen wichtigen Rand des Atoms
erfihrt, gegeben.

Die numerischen Koeffizienten in Gleichung (8) wurden
durch die Anpassung der Kraftformel an die bereits bekannten
Elektronegativititswerte von Pauling festgelegt. Der signifi-
kanteste Unterschied, der dabei auftrat, ist, daf3 in der Skala von
Allred und Rochow der Elektronegativititswert fiir Ge grofer
ist als der fiir Si. Allred und Rochow zeigten®3°!, daB diese Um-
kehrung konsistent mit der chemischen Erfahrung ist; sie war im
iibrigen schon frither durch Sanderson bemerkt worden!5!J, der
sie auf die d-Schalen-Kontraktion zuriickfiihrte. Da die Werte
von Zund anscheinend die Werte fiir die kovalenten Radien
der Atome zur Verfiigung standen, war es leicht, mit Glei-
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chung (8) die Elektronegativititswerte der meisten Atome zu
bestimmen, und zwar ohne die Schwierigkeiten, die mit Paulings
oder Mullikens Definitionen auftraten. Damit wurden die Elek-
tronegativitdtswerte, wie sie von Allred und Rochow bestimmt
worden waren, allgemein akzeptiert. Diese Werte werden in den
meisten Tabellen des Periodensystems aufgefithrt, und in der
Regel werden auch die kovalenten Radien der Atome angege-
ben. DaB der kovalente Radius eines Atoms vom Valenzzustand
des Atoms abhéngt, ist generell anerkannt, ergibt sich jedoch
nicht aus den gegebenen Elektronegativitdten, obwohl Allred
und Rochow das in ihrem urspriinglichen Artikel betont hatten.

Die verschiedenen Atom- und Molekiileigenschaften, die mit
Elektronegativitit korreliert werden kdnnen, haben zu den un-
terschiedlichen Vorschldgen zur Definition und Bestimmung
von Elektronegativitidtswerten gefiihrt[26-28:2%:32-71 Dgag hat
einige Verwirrung hervorgerufen. Wir wollen diese unterschied-
lichen Vorschldge hier nicht alle im Detail diskutieren, obwohl
einige Erkenntnisse aus ihnen gewonnen werden kénnen, wenn
sie auf einer extensiven Datensammlung beruhen und wenn sie
eine solide theoretische Grundlage haben. Erwdhnt werden soll-
te noch, dall in einigen theoretischen Untersuchungen, die mit
MO- oder VB-Methoden durchgefiihrt worden sind, ein Zusam-
menhang zwischen den Elektronegativititswerten entsprechend
der Definition von Mulliken [Gl. (2)] und der von Pauling einge-
filhrten zusédtzlichen ionischen Resonanzenergie [Gl. (1)] herge-
leitet werden konnte!?8:36-72-74],

3. Elektronegativitiit als elektrisches Potential

Eine scheinbar strenge Herleitung atomarer und molekularer
Elektronegativitit wurde auf der Basis der Dichtefunktional-
theorie présentiert!”®). Hierbei wird die Elektronegativitit als
das chemische Potential identifiziert und definiert als die par-
tielle Ableitung der gesamten Energie des Systems nach der Zahl
der Elektronen, d. h. der Spur der Ladungsdichte. Diese Defini-
tion, beschrinkt auf den Grundzustand, ergibt den Aus-
druck (9) und damit die gleiche Elektronegativitit fiir das

3

gesamte System, ob Atom oder Molekiil. Dieser Elektro-
negativititsausgleich im ganzen Molekill scheint nicht sehr sinn-
voll zu sein und im Widerspruch zur chemischen Intuition und
zur Beobachtung von elektro- und nucleophilen Zentren in Mo-
lekiilen zu stehen. Zu diesem giobalen Ausgleich der Elektrone-
gativitit kommt es, weil die partielle Ableitung der Energie nach
der Gesamtladung des Systems verwendet wird; dies wiirde so-
gar auf ein System zutreffen, das aus nicht wechselwirkenden
Subsystemen besteht. Falls die partielle Ableitung nach der An-
derung der Ladung in einem speziellen Volumenelement oder an
einem Ort im Molekiil verwendet wiirde, wiirde eine orts-
abhiingige Elektronegativitit fiir Molekiile resultieren, und man
erhielte so die elektro- und nucleophilen Zentren, die in der
Chemie verlangt werden. Diese Ortsabhingigkeit, die in der
Chemie erwiinscht ist, wird durch die Definition der Fukui-
Funktion g(r) wiederhergestelit [Gl. (10)]7% 77, in der o(r) die

_ 9e(n) 1
fr = =5 (10)
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Elektronendichte des betrachteten Molekiils ist. Diese Funktion
zeigt die Regionen in einem Molekii} an, in denen sich die La-
dungsdichte im Fall einer Reaktion verdndern wird. Als numeri-
sche Ndherung fiir die partielle Ableitung in Gleichung (10)
wird die Vorwirtsdifferenz im Fall des nucleophilen Angriffs
verwendet, wihrend im Fall eines elektrophilen Angriffs die
Riickwirtsdifferenz eingesetzt wird. Fiir Radikalreaktionen
wird die zentrale Differenz empfohlen. Die Funktion dhnelt der
Anwendung von HOMOs (highest occupied MOs) und LUMOs
(lowest unoccupied MOs) in der Grenzorbitaltheorie der Reak-
tivitdt*®~ 18 mit dem Vorteil, daB wegen der Definition iiber die
physikalisch reale Ladungsdichte ein Riickgriff auf den Orbital-
begriff nicht notwendig wird. Damit geht allerdings die Infor-
mation itber den EinfluB der Phasenbeziechungen der Orbitale
auf die Reaktivitdt verloren.

Die Definitionen von Elektronegativitit gemiB Gleichung (9)
und von ,,Hardness* gemiB Gleichung (11)!78 fiir Atome und

FE
(5 (h

Molekiile in Kombination mit der Einfithrung der Fukui-Funk-
tion [Gl. (10)] im Rahmen der Dichtefunktionaltheorie sind sehr
wirkungsvoll, da nicht auf ein Orbitalkonzept zuriickgegriffen
werden muB. Fiir die praktische Anwendung dieser Definitio-
nen ist jedoch die Kenntnis der atomaren und molekularen
Elektronendichtefunktionen erforderlich. Da diese, falls iiber-
haupt, experimentell nur schwer zu erlangen ist, ist ein Riickgriff
auf detaillierte Wellenfunktions- oder Dichtefunktionsberech-
nungen fiir die zu untersuchenden Systeme notwendig. Sicher-
lich konnen die Gleichungen (9) und (11) angenihert werden,
indem man finite Differenzen statt der Differentiale verwendet
und lonisationspotentiale und Elektronenaffinititen einsetzt.
Dariiber ist 1987 ein Ubersichtsartikel erschienen 3!,

Die Dichtefunktionaldefinition der Elektronegativitit
[GI. (9)} ist dhnlich einer fritheren Definition der atomaren Elek-
tronegativititen von Iczkowski und Margrave!”! und dem
Konzept der Elektronegativitit lokalisierter Orbitale, einge-
fiihrt von Hinze et al.13%), Wir konzentrieren uns hier auf letzte-
res, da sich die Kombination des Bildes lokalisierter Orbitale, im
Lichte der ,, Tight-binding**-Ndherung der Valenzbindungstheo-
rie!!* 21 mit der Idee der Elektronegativitiit als elektrisches Po-
tential als sehr fruchtbar erwies, was wir im folgenden deutlich
zu machen hoffen. Mit dieser Definition wird die urspriinglich
durch Mulliken eingefiihrte absolute Elektronegativititsska-
1a'®* beibehalten und auf eine solide theoretische Grundlage
gestellt (siche Anhang A von Lit. [81]). Zusétzlich ergibt sich
durch die Anwendung des Orbitalkonzeptes die zur Ermittlung
elektrophiler un nucleophiler Zentren innerhalb eines Molekiils
notwendige Flexibilitit zwanglos. Ferner wird die Erwei-
terung, mit der die lokale Hirte!”®) definiert wird, durch die
2. Ableitung der Energie nach der Ladung, lokalisiert in einem
Orbital, beibehalten.

Die Orbital-Elektronegativitit eines Atomorbitals, z.B. Orbi-
tal i, wird mit (12) definiert™®®!, wobei n, die Besetzung und ¢, die

SE) _(3E (12)
an; 9,

Xi

Ladung im Orbital ; sind. Sicherlich wird mit dieser Definition
das Elektronegativititskonzept fiir Atome komplexer, da sie fiir
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ein Atom mehr als einen Elektronegativititswert liefert. Dies ist
aber erwiinscht, wenn z.B. die Struktur der Elektronenschalen
eines Atoms in den Elektronegativititswerten wiedergegeben
werden soll. So zeigt E(N) fiir ein vorgegebenes Atom klare
Diskontinuitdten bei N = 2, 4, 10 etc., was zu Schwierigkeiten
bei der Verwendung von Gleichung (9) fiihrt.

In der Chemie ist es wichtig, unterschiedliche Elektronegativi-
titswerte fiir ein Atom zu haben, abhingig vom Valenzzustand
des Atoms oder, was flexibler ist, abhdngig vom s-, p- oder
d-Charakter des bindungsbildenden Hybridorbitals des Atoms.
Die Notwendigkeit fiir solch eine Valenzzustandsabhingigkeit
der Elektronegativitiit wurde aus chemischer Sicht verlangt(®7!
und von Mulliken!**! bereits in seiner urspriinglichen Definition
der absoluten Elektronegativititsskala erkannt. Die Definition
von Orbital-Elektronegativititen, die das Elektronegativitits-
konzept komplexer macht, reflektiert zugleich die Vielseitigkeit
eines Atoms in einem Molekiil, d. h. seine Abhédngigkeit von der
chemischen Umgebung, realistischer. Dies wird beim Kohlen-
stoff besonders klar, der in gesdttigten Verbindungen eine tetra-
edrische Umgebung hat, d.h. die Bindungen koénnen mit
sp3-Hybridorbitalen beschrieben werden, wihrend er in unge-
sdttigten Verbindungen trigonal (sp?-Hybridorbitale) oder digo-
nale (sp-Hybridorbitale) umgeben vorliegt. Hier sind groBe Un-
terschiede in der Elektronegativitdt zu erwarten. Bei den meisten
anderen Atomen ist die Variabilitit und damit die Komplexitét
nicht so ausgeprégt. Signifikante Unterschiede kénnen noch fiir
Chalkogene erwartet werden, die zwei-, vier- oder sechsbindig
sein konnen, und fiir Elemente der 5. Hauptgruppe, die drei-
oder fiinfbindig sein kénnen. Weiterhin werden wir zeigen, dafl
das Konzept der Orbital-Elektronegativitdten eine konsistente
Erweiterung zu Gruppen-Elektronegativitdten und zur Bestim-
mung der Partialladungen in Molekiilen zulaft.

Um die Definition der Orbital-Elektronegativitit nutzen zu
konnen [siehe Gl. (12)], muB man die Energie E(q,) eines Atoms
als eine kontinuierliche Funktion der Ladung g, im iten rdumli-
chen Valenzorbital darstellen. Aus theoretischen wie auch aus
empirischen Griinden ist es sinnvoll, diese Abhédngigkeit als ein
quadratisches Polynom [Gl. (13)] anzusetzen. Damit ist die Or-
bital-Elektronegativitidt durch Gleichung (14) gegeben. Die so

E(q) - a+bg;cq] (13)
x:(q) = b+2cq; 14)

erhaltene Orbital-Elektronegativitit ist abhdngig von der Beset-
zungszahl des betreffenden Orbitals. Elektronegativitit soll das
elektrische Potential fiir das Anziehen von Elektronen vor der
Bindungsbildung darstellen. Somit sind die Werte fiir leere, ein-
fach und doppelt besetzte Orbitale, d. h. fiir g,=0, — 1 bzw. -2,
von besonderem Interesse. Mit der Definition von Valenzzu-
stands-Ionisationspotential und -Elektronenaffinitit fir das
Orbital i gemaB (15) bzw. (16) ergibt die Verwendung von Glei-

1P, = E(g;=0)-E(g;=-1) (15)
EA, - E(g=-0-Eq-2 {18)

chung (13) unter Vernachldssigung des Orbitalindex ¢ fiir die
Koeffizienten b und ¢ die Beziehungen (17) bzw. (18). Werden

b - (BIPZ-EA) an
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c- (IP—ZEA) (18)

diese Werte in Gleichung (14) eingesetzt, so fithrt dies fiir ein
einfach besetztes Orbital zur Elektronegativitdt (19), die der

x-y - LEED (19)
Standard-Elektronegativitit entspricht, was mit der urspriingli-
chen Definition von Mulliken?# iibereinstimmt. Entsprechend
erhilt man die Elektronegativitdtswerte fiir leere und doppelt
besetzte Orbitale als (20) bzw. (21), was die Anwendung des

10 - GIP-EA
2

(20)

-y - G0 @n

Orbital-Elektronegativitdtskonzeptes auch auf Donor- und Ac-
ceptorbindungen ermoéglicht. Da die Orbitalbesetzung nicht
kleiner als 0 und nicht groBer als 2 sein kann, ist ¥(0) das Poten-
tial, mit dem ein leeres Orbital Elektronen anzieht, und x(— 2)
das, mit dem Elektronen festgehalten werden; nur y(—1) be-
schreibt beide Eigenschaften.

Die so erhaltenen Orbital-Elektronegativitdten haben die Di-
mension eines elektrischen Potentials, und da Jonisationsenergie
und Elektronenaffinitdt in eV angegeben werden (die korre-
spondierenden Potentiale haben die Einheit Volt), ergibt sich
Volt als die Einheit fiir y. Um daraus die dem Chemiker vertrau-
teren Pauling-Einheiten zu erhalten, kann die empirische Bezie-
hung (22) verwendet werden, wobei y, die Elektronegativitit in
Pauling-Einheiten ist und y, (Mulliken) die Orbitai-Elektrone-
gativitdt in Volt wiedergibt. Die Proportionalititskonstante in
Gleichung (22) wurde durch eine Anpassung der Orbital-Elek-

xp = 0.303y,, (22)

tronegativititen nach der Methode der kleinsten Fehlerquadra-
te an die allgemein akzeptierten Werte von Allred und Ro-
chow!*”! erhalten. Die Anpassung ist ausgezeichnet, und ein
moglicher konstanter Faktor in der Anpassung erwies sich als
statistisch unbedeutend. Wenn Grundzustands-Ionisationspo-
tentiale und -elektronenaffinititen zur Bestimmung der y,,-Wer-
te direkt verwendet werden, ist die Anpassung weniger zufrie-
denstellend und zum Teil widerspriichlich29},

Im Rahmen des oben entwickelten Konzeptes kann ein Harte-
parameter dhnlich der Hardness, die Pearson!”® eingefiihrt hat,
fiir ein Orbital gemaB (23) definiert werden. Er hat die Dimen-

n -1 ZB@ ) 23)

Car T

sion Energie pro Ladung? oder Potential pro Ladung, d. h. er ist
gleich der inversen Kapazitat. Da die Energie hier in eV ausge-
driickt wird, sind die Hardness-Einheiten Ve ™!. Das Konzept
der Hardness wurde kiirzlich in einer Ubersicht abgehandelt'82],

In Schema 2 sind die Standard-Elektronegativititswerte fiir
die Elemente in Pauling-Einheiten und die Hérteparameter in
Ve~ ! angegeben. Diese Werte wurden mit den Gleichungen (19)
und (23) ermittelt. Die notwendigen Valenzzustands-Ionisa-
tionspotentiale und -elektronenaffinititen wurden schon zu-
vor 8384 bestimmt, indem die korrespondierenden Grundzu-
standswerte mit den Valenzzustands-Promotionsenergien,
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H He
1=217 1=293
7 < 6.42 7 = 1492

Li Be | B C N O F Ne

2=0581 Jx=145 [Jx=188 Jx=245 [x=293 fz=361 |x=414 |x=309
n=239 |n=377 In=506 fn=635 In=729 fn=826 ]71=919 |n=1136

Na | Mg | Al | Si P S Cl | Ar

%£=086 fFx=121 lx=18 lx=212 Jx=246 {x=264 Fx=308 Jx=27%
=229 In=305 ln-351 In-440 Jn-532 Jn-534 [n-587 In-680

K Ca | Ga | Ge | As | Se Br Kr

x=073 fx=102 Jx=177 |x=214 [x-225 |[x-246 |x=283 |x=236
=192 [1-238 n-392 In-445 |n-491 Jn-472 Jn-530 Jq-619

Rb | Sr In Sn § Sb ] Te I Xe

x=071 Jx=096 Jx=163 fx=212 |x=215 [x=229 |x=257 |z=199
=185 In=220 ln-36s In=333 ln-488 |n-384 In=473 Jn-se0

Cs | Ba | TI |Pb |Bi |Po | At | Rn

1=08 1=09 1=20 1=23 x=20 x=21 x=12 x=13

5=438
Fr Ra

1=07 x=09

Sc | Ti v Cr [Mn|Fe | Co | Ni | Cu | Zn

=14 =15 1=16 =17 x=16 1=18 =18 x=19 =14 x=13
1=32 |n=34

Y Zr | Nb { Mo]Tc |} Ru | Rh jPd | Ag | Cd

x=12 =13 r=15 x=22 x=23 x=23 x=23 x=22 1=14 x=14
7 =131 1.=34

La |Hf [ Ta | W [ Re |Os | Ir Pt | Au | Hg

x=tt  fz=13 Jx=14 Jx=23 Jx=22 |x=22 |x=22 Jx=23 Jx=25 |x=20

Schema 2. Elektronegativititswerte und Hirteparameter der Elemente.

errechnet aus den atomaren Zustandswerten, kombiniert wur-
den. Tabelle 1 enthéilt detailliertere Informationen, darunter die
fiir die Bestimmung der Ladungsverteilung in Molekiilen not-
wendigen Elektronegativititsparameter der Atome.

Alle hier genannten Parameter wurden mit Hilfe aktuellerer
spektroskopischer Daten neu berechnet (fiir detailliertere Infor-
mationen siehe Lit.[81:83-841) ynd entsprechen einer Aktualisie-
rung ilterer Mulliken-Elektronegativititsskalent% 85881 Die
angegebenen Werte sind direkt aus den atomaren spektroskopi-
schen Daten und der Definition der atomaren Valenzzustidnde,
die chemisch wohl begriindet sind, abgeleitet. Bei den Elemen-
ten der 1.—4. Hauptgruppe wurden die Orbitale s, sp, sp? und
sp? fiir die Ermittlung der genannten Standardwerte verwendet.
Beim Kohlenstoff ist die Elektronegativitdt des rn-Orbitals,
x. =173, von Interesse sowie die Werte yx, =3.17 und
% = 2.69 fur die sp- und sp>-Hybridorbitale. Das zeigt, dal
abhingig vom Bindungstyp Kohlenstoff recht unterschiedliche
Elektronegativititen haben kann. Diese Abhéngigkeit ist bei
den meisten anderen Elementen nicht so drastisch.

Fiir die Bestimmung der Standard-Elektronegativitdten
der Elemente der 5.-7. Hauptgruppe wurden 15, 10 bzw. 5%
s-Charakter fiir die jeweiligen Bindungsorbitale angenommen.
Fiir die Berechnung dieser Werte wurden die - und c-Parameter
nach der Methode der kleinsten Fehlerquadrate zur Anpassung
an die direkt berechneten Werte interpoliert. Zwar kann aus
chemischen Griinden davon ausgegangen werden, daB sich der
s-Charakter der Bindungsorbitale bei den schwereren Elemen-
ten dieser Gruppen verringert, jedoch wére der Einfluf} auf die
entsprechenden Elektronegativitdten minimal. Das dndert sich,
wenn die Elemente nicht drei-, zwei- bzw. einbindig sind, wie es
fiir die in Schema 2 angegebenen Standardwerte angenommen
wurde. Zum Beispiel wird die Elektronegativitit fiir fiinfbindi-
gen Phosphor, unter Verwendung von sp*d(pe)-Hybridorbita-
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Tabelle 1. Atomare Elekironegativitit. Die Parameter 5°, 5! in V und ¢ in Ve ™!
sind durch Gleichung (34) definiert. In den letzten beiden Spalten sind die Muliliken-
und Pauling-Elektronegativititswerte y, bzw. y, angegeben.

Atom [a] IP EA b° b c=7 T e

H(s) 13.599 0.755 20.021 0.000 6.422 7.18 217
He {bj 54,402 24.578 69.314 0.000 14.912 9.67 293
Li(s) 5.392 0.620 7.778 0.000 2.386 3.01 0.91
Be(di) 8.552 1.018 12,319 6.307 3.767 4.79 1.45
B(tr) 11.250 1.130 16.310 8.823 5.060 6.19 1.88
C(te) 14.423 1.7119 20.775 10.741 6.352 8.07 245
C(tr) 15.447 2.315 22.013 10.677 6.566 8.88 2.69
C(di) 17.277 3.677 24.077 10.596 6.800 1048 3.17
C(m) 11.036 0.400 16.354 11.026 5318 572 1.73

N{15%s) 16974 239 24266 12900  7.292 9.68 293
0(10%s)  20.166 3.644 28.427 14.792 8.261 1191  3.61
F(5%s) 22.853 4.469 32.045 0.000 9.192  13.66 4.14

Ne [b] 44274  21.558 55.632 0.000 11.358 10.20  3.09
Nags) 5.144 0.560 7.436 0.000  2.292 285 0.86
Meg(di) 7.029 0.929 10.079 5070  3.050 398 121
Al(tr) 8.860 1.806  12.387 6.118 3.527 533 1.62
Si(te) 11.384 2580  15.786 7.225 4402 698 212

P(15%s) 13.431 2.785 18.754 8.816 5.323 811 246
S(10%s)  14.049 337 19.385 10.524 5.336 871 2.64
Cl(5%s) 15921 4.183 21.790 0.000 5.869 10.05 3.05

Ar [a] 29.357  15.755 36.158 0.000 6.801 895 271
K(s) 4.341 0.501 6.261 0.000 1.920 242 073
Ca(di) 5.747 0.997 §.122 4.108 2.375 337 1.02
Cu(s) 7.726 1.226 10.976 0.000 3.250 448 1.36
Zn(di) 8.254 1.407 11.678 5.781 3424 483 146
Ga(tr) 9.762 1.926 13.680 6.474 3918 584 177
Ge(te) 11.544 2.564 16.034 7.397 4.490 705 214

As(15%s) 12.350 2.534 17.258 9.572 4.908 744 225
Se(10%s) 12.831 3.401 17.546 9.833 4.715 812 246
Br(5%s)  14.653 4.057 19.951 0.000 5.298 9.36 283

Kr [b] 26.376  13.996 32.566 0.000 6.190 781 236
Rb(s) 4.176 0.484 6.022 0.000 1.846 233 07
Sr(di) 5.369 0.979 7.564 3.837 2.195 317 096
Ag(s) 7.576 1.303 10.713 0.000 3.137 444 135
Cd(di) 7.790 1.091 11.140 5.645 3.350 444 135
In(tr) 9.073 1.707 12.756 6.017 3.683 539 163
Sn(te) 10.346 3.680 13.679 5.986 3.333 7.01 212

Sb(15%s) 11.983 2.217 16.866 7.628  4.883 740 215
Te(10%s) 11.483 3.607 15.421 8.712 3.938 7.54  2.29
1(15%) 13.197 3.741 17.925 0.000  4.728 847 257
Xe [b] 23320 12.128 28.916 0.000 5.596 6.53 199

{al In Kiammern ist jeweils die Art des Hybridorbitais angegeben. s = s-, di = sp-,
tr = sp?-, te = sp>-Orbital, n = fiir n-Bindung verfiigbares p-Orbital. [b] Fir die
Edelgase sind die Elektronegativititswerte der doppelt besetzten Orbitale angege-
ben.

len, mit y,, = 3.07 signifikant hoher als der Standardwert. Ahn-
lich verhdlt es sich fiir vier-und sechsbindigen Schwefel, wenn
man von pentagonalen (pe) bzw. oktaedrischen (oh) Hybridor-
bitalen ausgeht. Man erhdlt dann folgende Elektronegativité-
ten: y,. = 3.22 und g, = 3.19. Es ist jedoch nicht sicher, ob die
Erweiterung der Valenzschalen dieser Atome auf die Beteiligung
von d-Orbitalen zuriickzufithren ist oder auf Dreizentrenbin-
dungen. Auf diese Problematik wollen wir hier nicht weiter ein-
gehen. Die meisten relevanten chemischen Verbindungen kon-
nen mit den in Schema 2 aufgefithrten Standardwerten fiir die
Elektronegativititen der Atome, erweitert durch Werte fiir hiu-
fig auftretende Valenzzustinde, erklirt werden. Nur in wenigen
Fillen wird es notwendig sein, auf die ausfithrliche Tabellierung
der méglichen Valenzzustinde, die wir der Vollstindigkeit hal-
ber vorher durchgefiihrt haben, zuriickzugreifen, z.B. auf die
iiber vierzig Valenzzustinde fiir Schwefel®!],

Die Elektronegativititen in Pauling-Einheiten sind aus den
Originalergebnissen, errechnet in V, mit Hilfe der empirischen
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Beziehung (22) erhalten worden. Sie sind ausreichend fiir die
meisten qualitativen Betrachtungen. Die mit drei signifikanten
Stellen angegebenen Werte haben durch die Ubertragung von
Volt in Pauling-Finheiten und wegen der Ungenauigkeit im s-,
p- oder d-Charakter der Bindungsorbitale eine Ungenauigkeit
von +0.04 (95% Vertrauensniveau und Intervall). Die letztere
Unsicherheit und der Mangel an hinreichenden atomaren spek-
troskopischen Daten sind fiir die Ubergangsmetalle und fir die
Elemente der letzten Zeilen des Periodensystems noch ausge-
prigter, weshalb die Werte fiir diese Elemente nur mit zwei
signifikanten Stellen angegeben sind, wobei die Ungenauigkeit
+0.1 betrdgt. Viele dieser Daten konnten nicht aus atomaren
spektroskopischen Daten ermittelt werden. Dariiber hinaus
wurde fiir diese Elemente kein Hirteparameter # bestimmt, und
die angefithrten Elektronegativititswerte sind die von All-
red!®). Die nicht angegebenen Elektronegativititen der Lan-
thanoide und Actinoide kénnen nur niherungsweise aus atoma-
ren Daten errechnet werden. Fiir diese Elemente werden
Elektronegativititswerte von 1.0 oder 1.1 empfohlen, mit einem
leichten Anstieg der Werte in einer Reihe von links nach rechits.
Die in Schema 2 und Tabelle 1 angegebenen Werte fiir Edelgase
sind die Werte fiir doppelt besetzte p-Orbitale, y(— 2) [siehe
Gl. (21)], auBer bei Helium, bei dem der Wert fiir das s-Orbital
angegeben ist.

4. Klektronegativitiitsausgleich und Ladungsverteilung

Wenn das Konzept der Orbital-Elektronegativitit auf die Be-
stimmung der Elektronegativititswerte von Atomen, wie sie in
Tabelle 1 gegeben sind, beschrinkt wire, wiirde es nur wenige
neue Erkenntnisse liefern, denn die Elektronegativititswerte,
die direkt aus atomaren spektroskopischen Daten bestimmt
werden, unterscheiden sich nur unbedeutend von den konven-
tionell ermittelten. Beweis dafiir ist die gute Korrelation zwi-
schen der Orbital-Elektronegativititsskala in V und der wesent-
lich indirekter abgeleiteten konventionellen Pauling-Skala. Die
wenigen zusatzlichen Werte, die einigen wichtigen Valenzzustin-
den von Kohlenstoff, Phosphor oder Schwefel entsprechen,
wiirden ein neues Elektronegativitdtskonzept nicht rechtferti-
gen. Die Situation dndert sich jedoch, wenn das neue Konzept
zum Verstindnis der Bindungsbildungsprozesse und der damit
einhergehenden Ladungsiibertragung fiihrt, was die Mdglich-
keit er6ffnet, die Ladungsverteilung in einem Molekiil ohne ex-
tensive quantenmechanische Berechnungen zu bestimmen. So-
mit kann ein besseres Verstdndnis der Molekiileigenschaften,
abgeleitet aus den Elektronegativititswerten der Atome, erlangt
werden.

Mit der Definition der Orbital-Elektronegativitit als elektri-
sches Potential [Gl. (12)] erreicht man sofort ein Verstdndnis des
Elektronegativititsausgleichs zwischen zwei Orbitalen, die eine
Zweielektronenbindung eingehen (siehe Sanderson!®# 99911,
Wenn das Orbital i am Atom A eine Bindung mit dem Orbital j
am Atom B eingeht, ereignet sich eine Ladungsiibertragung Ag
vom geringer zum stdrker elektronegativen Orbital, bis sich die
zwei Elektronegativititen angleichen, d.h. bis Gleichung (24)
gilt. Hier ist ¢° die Referenzladung der Orbitale vor der Bin-

Xia (¢I°+A<I) = XB (<I°-Aq) 24
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dungsbildung, und Aqg ist die Ladung, die vom Orbital j,; auf das
Orbital i, iibertragen wird. Mit dieser Ladungsiibertragung
korrespondiert eine Energieerniedrigung in der Bindung, bis die
beiden Elektronegativititen gleich sind, vorausgesetzt, daB in
diesem LadungsiibertragungsprozeB3 keine anderen energeti-
schen Effekte eine Rolle spielen. Solche Effekte sind ausgiebig
untersucht und diskutiert worden. Gliicklicherweise tendieren
die beiden wichtigsten Effekte — eine zusétzliche Energieernied-
rigung, die durch die Coulomb-Anziehung zwischen den partiell
negativ bzw. positiv gewordenen Zentren A und B zustande-
kommt, und ein Energieanstieg durch die Schwichung der ko-
valenten Bindung — dazu, sich bei Bindungen zwischen einfach
besetzten Orbitalen gegenseitig aufzuheben. Im Fall von Donor-
Acceptor-Bindungen, bei denen beide Effekte energiesenkend
wirken, ist eine andere Situation zu erwarten.

Wenn in einer Bindung der volle Elektronegativititsausgleich
als Arbeitshypothese angenommen wird, erhdlt man die La-
dungsiibertragung vom Orbital j zum Orbital i, indem man
Gleichung (14) mit Gleichung (24) zu (25) kombiniert!8% %21,
Die Netto-Energiednderung durch eine solche Ladungsiibertra-
gung ist durch (26) definiert!?%-°2!,

0,
Ag - x(q,p)-z;(q.-) (25)
2crey

0. o
AE - - %09, -x:9:) (26)

4(c;+c)

Die Energiereduzierung, die sich aus der Ladungsiibertra-
gung ergibt, erinnert an die zusatzliche ionische Resonanzener-
gie [Gl. (1)}, die Pauling urspriinglich zur Herleitung seiner rela-
tiven Elektronegativititsskale®3! eingefithrt hat. Sowohl
Untersuchungen zum Konzept des Elektronegativititsaus-
gleichs'® als auch MO-Ableitungen dieses Konzeptes!?8! schei-
nen zu beweisen, daB die Gleichungen (25) und (26) zusitzlich
die Coulomb-Anziehung zwischen den induzierten Partialla-
dungen beriicksichtigen sollten. Da diese Werte entfernungsab-
héngig wiren, wiirde fiir ihre Einbeziehung zur Bestimmung der
Teilladungen zusitzlich zur einfachen Bindungsinformation
auch Information iiber die Molekiilstruktur bendtigt. Deshalb
werden wir hier mit dem einfacheren Modell fortfahren und
diese Beitrage vernachlissigen. Die Frage, inwieweit die Einbe-
ziehung dieser Effekte die im folgenden gezeigten Korrelationen
zwischen Elektronegativititen sowie Partialladungen und Mo-
lekiileigenschaften verbessert, bleibt Gegenstand weiterer For-
schung.

Die oben entwickelten Ideen sind hinreichend, um die La-
dungsiibertragung in einer einzelnen Zweielektronenbindung zu
berechnen. Eine Erweiterung dieses Konzeptes ist notwendig,
um Molekiile im allgemeinen zu behandeln, bei denen das glei-
che Atom mehrere Bindungspartner haben kann. Betrachtet
man ein Atom, das m-Orbitale zur Bildung von m lokalisierten
Zweielektronenbindungen verwendet, dann wird es wegen des
Orbital-Elektronegativititsausgleichs in jedem der bindungsbil-
denden Orbitale die Ladung Ag,, k =1 — m, iibertragen haben.
Die Gesamtladung an dem betrachteten Atom ergibt sich da-
nach geméaB (27).

Q=37 ag 2n
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Es ist zu erwarten, dafl die Elektronegativitét eines Orbitals
dieses Atoms von den Ladungen abhingen wird, die in all den
anderen Orbitalen des Atoms iibertragen worden sind. Betrach-
tet man nun ein Orbital /, so wird die Elektronegativitit dieses
Orbitals, y;, eine Funktion von g, = q° + Ag, sein, wie dies
durch Gleichung (14) gegeben ist, aber sie wird auch von der
Restladung r, [Gl. (28)] abhéngen, die von der Ladungsiibertra-

= 3. 04, - Q-2q (28)

gung in all den anderen Bindungen des betrachteten Atoms
herriihrt. Daher muB} Gleichung (14) verallgemeinert werden zu
Gleichung (29), wobei die Parameter 4 und ¢ von der Restla-

X (rugy) = b,'(r,') +2¢(ryq; (29)

dung r; abhdngen. Gliicklicherweise wird diese Restladung im
allgemeinen klein sein (7| < 1), und der Parameter ¢ == (IP-EA)/
2, der nur schwach von dieser Restladung abhdngen wird, kann
als konstant angesehen werden, wihrend fiir den Parameter b
eine lineare Ndherung [Gl. (30)] hinreichend sein wird. Die Be-
ziehung (31) ergibt #° gemiB (32) und b* gemiB (33).

b(r)=b+b'r (30

b = (IP-EA)2 = IP+c 31)

b® = IP%+c (32)

p - AP (33
or

Die Parameter b kdnnen fiir die einzelnen Valenzorbitale aus
atomaren spektroskopischen Daten bestimmt werden, ganz
analog wie die Parameter b° und c. Geringfligig verschiedene
b'-Werte wiirden erhalten werden in Abhdngigkeit davon, aus
welchen Orbitalen die Restladung stammt. Da diese Abhéingig-
keit die Betrachtungen unnétig verkomplizieren wiirde und da
sie dulerst schwach ist, wurden nur geeignet gemittelte b1-Werte
fiir die Hauptgruppenelemente bestimmt. Mit diesen Werten ist
es moglich, die Orbital-Elektronegativitdten in ihrer Abhéngig-
keit’aon der Ladung im betrachteten Orbital sowie von der
Re%hadung, die von der Ladungsiibertragung in den anderen
Orbitalen desselben Atoms herrithrt, anzugeben. Diese Orbital-
Elektronegativitit [Gl. (34)] fiir ein Orbital i kann nun verwen-

xrsq) = bi+birpc, (34

det werden, um die Ladungsiibertragung Ag; zu berechnen,
wenn dieses Orbital eine lokalisierte Zweielektronenbindung
mit einem Orbital j eines anderen Atoms bildet. Aus der Bedin-
gung des Elektronegativititsausgleichs und da in diesem Fall
Ag; = — Ag; gelten muB, ergibt sich eine Gleichung der
Form (35) fiir jede Bindung in einem Molekiil. Fitr ein Molekiil
mit N Bindung werden N Gleichungen des Typs (35) erhalten.

4 Uagi+89) = 3 (1,47 -84) (35

Setzt man in Gleichung (35) Gleichung (34) ein und ersetzt die
r~-Werte durch Ag [Gl. (27) und (28)], ergibt dies fiir ein Molekiil
mit N Bindungen ein System von N linearen Gleichungen, die
leicht nach den N Unbekannten aufgeldst werden kdnnen (siehe
Lit. [81] fiir Details). Das ist eine einfache Methode, um die
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Partialladungen, die Q-Werte der Gleichung (27), in einem Mo-
lekiil zu erhalten. Notwendig dafiir sind nur die Orbital-Elektro-
negativitdtswerte, die Parameter b und c fiir die Valenzorbitale
der Atome, die in Tabelle 1 und in gré8erer Ausfihrlichkeit in
Lit. [81, 83, 84] aufgefiihrt sind, sowie die Lewis-Strukturen des
Molekiils. Keine Daten zur geometrischen Struktur des Mole-
kiils sind erforderlich, und die Ermittiung der Ladungsvertei-
lung ist so sehr viel einfacher als eine analoge quantenme-
chanische Berechnung; es ist nur notwendig, ein lineares Glei-
chungssystem, dessen Dimension der Zahl der Bindungen ent-
spricht, zu 16sen. Dies bereitet auch fiir grofle Molekiile auf
kleinen Rechnern (PCs) kein Problem,

Nicht nur die Ladungsverteilung, die mit einer Vielzahl expe-
rimentell zugiinglicher Daten korrelieren sollte und die von
grundlegender Bedeutung fiir detaillierte Molekiilmechanik-
rechnungen ist, kann auf diese Art bestimmt werden. Vielmehr
ist es ebenso einfach, Orbital-Elektronegativitdten fiir freie Ra-
dikale und von nicht an Bindungen beteiligten doppelt besetzten
oder leeren Orbitalen zu bestimmen. Um diese Werte zu erhal-
ten, ist es notwendig, Gleichung (34) zusammen mit den r-Wer-
ten, die aus einer Ladungsverteilungsrechnung fiir die Molekiil-
gruppe erhalten wurden, zu verwenden.

Weiterhin ist es moglich, die Orbital-Hérteparameter [Gl. (9)]
fiir Molekiilgruppen zu erhalten. Jedoch ist es hierbei nicht hin-
reichend, die c¢,-Werte der korrespondierenden Atomorbitale di-
rekt zu verwenden, da die Restladung r; des betrachteten Orbi-
tals einen signifikanten Einflu} auf die Harte haben wird. Daher
ist es notwendig, eine Finite-Differenzen-Néaherung zu verwen-
den, um die partielle Ableitung der korrespondierenden Orbital-
Elektronegativititen der Gruppe zu erhalten. Damit ergibt sich
der Hérteparameter einer Molekiilgruppe als (36). Es sind also

. 19% (gD 1 ¥ o, qio*Aqx)'li i, q.°-Aq,<) (36)
fr ey, e Ag,

zwei Ladungsverteilungsberechnungen, so wie oben beschrie-
ben, fiir die Molekiilgruppe notwendig: eine mit der Orbital-
ladung ¢? + Ag;, um r;" zu bestimmen, und eine zweite mit
g° — Ag;, um r; zu bestimmen. Wir haben gefunden, daB3
Ag = 0.1 hinreichend ist, um die Harte eines freien Orbitals in
einer Molekitlgruppe richtig wiederzugeben.

Auf zwei Probleme, die bei der Berechnung der Ladungsver-
teilung auftreten, sollte hingewiesen werden: 1) Bei der Behand-
lung von Doppel- oder Dreifachbindungen ist es notwendig, die
o- und n-Bindungen zusammen als lokalisierte Vier- bzw. Sechs-
elektronenbindungen zu betrachten, mit entsprechend gemittel-
ten b- und c-Parametern, da sich sonst die o-Donorbindung und
die damit einhergehende n-Riickbindung unrealistisch verstir-
ken. 2) Bei Molekiilen, fiir die zwei oder mehr energetisch glei-
che oder fast gleiche Lewis-Strukturen angegeben werden koén-
nen, lassen sich die Ladungsverteilungen fiir jede der
Resonanzstrukturen getrennt berechnen, und das Gesamtergeb-
nis kann durch eine geeignet gewichtete Summe der Einzelergeb-
nisse erhalten werden. Damit ist die Moglichkeit gegeben, Kon-
jugation im Rahmen einer Beschreibung mit Hilfe lokalisierter
Orbitale zu beriicksichtigen, allerdings wird im Falle energetisch
unterschiedlicher Resonanzstrukturen eine Willkiir beziiglich
der Gewichtung der Strukturen in Kauf genommen. Wir haben
jedoch gefunden, daB sich die Ergebnisse fiir mehrere verniinftig
angenommene Wichtungen nur wenig unterscheiden.
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Damit kann die theoretische Entwicklung des Konzeptes der
Orbital-Elektronegativitdit und des Elektronegativititsaus-
gleichs in einer Bindung abgeschlossen werden. Es sollte jedoch
noch erwdhnt werden, daB es eine Reihe anderer Vorschlige
gibt, durch partiellen'®* oder vollstindigen!®!: *>~ 1901 Elektro-
negativitdtsausgleich in einem Molekiil die resultierende La-
dungsverteilung zu bestimmen. Inwieweit diese empirischen An-
sdtze, die auf dem Paradigma griinden, daB Atomeigenschaften,
hier die atomaren spektroskopischen Daten, niitzlich sind, miiB3-
te noch gezeigt werden. Dazu ist es notwendig, verldBliche Kor-
relationen zu finden zwischen den berechneten Orbital-Elektro-
negativititen oder Ladungsverteilungen und anderen
Molekiileigenschaften, vorzugsweise solchen, die experimentell
bestimmt werden kénnen.

5. Vorhersage von Molekiileigenschaften

In diesem Abschnitt berichten wir iiber einige Ergebnisse, die
wir bisher erhalten hatten, indem wir die in den Abschnitten 3
und 4 aufgefiihrten Konzepte und Atomdaten verwendet haben.
Natiirlich kénnen die Korrelationen, die wir zwischen berechne-
ten und experimentellen Daten gefunden haben, ebenso verwen-
det werden, um Eigenschaften, die noch nicht bekannt sind,
vorherzusagen. Bisher war es unser Hauptinteresse, Molekiil-
strukturdaten zu erhalten, um diese Information in der Para-
metrisierung der Potentiale von Molekiilmechanikmodel-
lentt®* ~1981 7y verwenden und so die Zahl der scheinbar unab-
hingigen Parameter dieser Modelle zu reduzieren. Wir sind je-
doch sicher, daf} in Zukunft noch weitere niitzliche Korrelatio-
nen gefunden werden konnen und werden.

5.1. Die Ladungsverteilung in Molekiilen

Lost man die Gleichungen (35) fiir den Elektronegativitats-
ausgleich in lokalisierten Bindungen fiir alle Bindungen in einem
Molekiil unter Beriicksichtigung der Gleichungen (27), (28) und
(34), so erhilt man partielle Ladungen fiir alle Atome des Mole-
kiils. Diese Methode ist einfach, und nur primére und sekundére
Atomdaten sind daflir zusammen mit der Lewis-Struktur des
Molekiils notwendig. Des weiteren kann man auf diese Art auch
die Gruppen-Elektronegativititen und Hérteparameter fiir Mo-
lekiilfragmente erhalten. Leider ist es damit jedoch nicht méog-
lich, die in den Abschnitten 3 und 4 vorgestellten Konzepte zu
bestdtigen, da die Partialladungen in einem Molekiil nicht direkt
experimentell bestimmt werden konnen. Die Verteilung der Par-
tialladungen steht in Zusammenhang mit der eindeutig definier-
ten Ladungsdichtefunktion ¢(r), der reduzierten Elektronen-
dichtefunktion erster Ordnung, die fiir ein #-Elektronensystem
gemal (37) als ein Funktional der elektronischen Wellenfunk-

p( = nf do, dv, .. dt, | ¥z, .. 1) I €

tion eines bestimmten Zustandes des Systems definiert ist. Hier-
bei ist iiber die Spinkoordinate o, eines Elektrons und {iber die
Raum- und Spinkoordinaten 7; aller anderen Elektronen zu in-
tegrieren. Um die Dichtefunktion derartig zu erhalten, ist eine
vollstindige quantenmechanische oder Dichtefunktionalbe-
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rechnung der Elektronenstruktur des Molekiils notwendig. Im
Prinzip konnte die Ladungsdichtefunktion auch experimentell
durch Réntgen- oder Elektronenbeugung bestimmt werden, je-
doch ist bisher die Genauigkeit, die mit diesen Methoden er-
reicht werden kann, noch unbefriedigend. Momente der La-
dungsverteilung, d.h. Dipol- oder Quadropolmomente, sind
leichter zugénglich.

Doch auch wenn die vollstindige Ladungsverteilungsfunk-
tion g(r) bekannt ist, scheint es bisher noch keine eindeutige
Methode zu geben, die Ladungsverteilung in ihre Atombeitrige
zu zerlegen und so Partialladungen, die fiir die Interpretation
von Molekiileigenschaften von Interesse sind, zu erhalten. Das
Problem dabei ist die Schwierigkeit, den das Molekiil aufbauen-
den Atomen Raumregionen zuzuordnen. Mehrere Vorschlige
fiir eine derartige Partitionierung sind gemacht wor-
dent109- 120 die meisten davon sind jedoch nicht eindeutig,
auBer der Vorschlag von Bader!'?!:122!  dessen physikalische
Bedeutung allerdings noch nicht ergriindet worden ist. All diese
Methoden verlangen zunéchst eine vollstindige quantenmecha-
nische Charakterisierung des Molekiils, nach der eine Analyse
der Ladungsverteilung nur noch von begrenztem Wert ist.

Wegen dieser Schwierigkeiten ergibt ein Vergleich der einfach
empirisch, wie oben aufgefiihrt, aus Atomdaten hergeleiteten
partialladungen mit ,,ab-initio-Resultaten‘ nur eine beschrink-
te Bestétigung der verwendeten empirischen Konzepte. Obwohl
die Korrelation zwischen den mit mehr oder minder strengen
ab-initio-Methoden ermittelten Partialladungen allgemein zu-
friedenstellend ist!*23), sind die absoluten Werte hiufig recht
verschieden. Es scheint daher niitzlicher, experimentell be-
stimmbare Molekiileigenschaften, von denen erwartet werden
kann, daB sie mit Partialladungen in Beziehung stehen, mit den
einfach aus Atomdaten erhaltenen Werten zu vergleichen. Da-
durch kénnen die dargelegten Konzepte bestétigt werden, und
sie kénnen sich als eine niitzliche operationale Definition der
Partialladungen in einem Molekill erweisen. Weiterhin werden
dadurch Beziehungen erhalten, die es ermoglichen, beobacht-
bare Molekiileigenschaften aus Atomdaten vorherzusagen.

5.2. Chemische Verschiebungen in ESCA-Spektren

Die in ESCA-Spektren beobachteten chemischen Verschie-
bungen AFE beziiglich einer Referenzverbindung sollten nach
dem Potentialmodell mit den atomaren Partialladungen Q ent-
sprechend (38) korrelieren!'?%!, wobei R, die Abstinde des

AE = ¢,Q +c, EB'A’RQE;'CJ (38)
'A.

Kernes A, dessen K-Schalenenergie beobachtet wird, zu den an-
deren Kernen des Molekiils sind. Die Parameter ¢ sind globaler
Art und miissen festgelegt werden, wobei ¢, durch das verwen-
dete Referenzmolekiil bestimmt wird.

Wir haben Gleichung (38) verwendet, um 37 chemische Ver-
schiebungen von Kohlenstoffatomen in Molekiilen relativ zu
der von Methan an die mit obigen Methoden bestimmten Par-
tialladungen anzupassen. Die entsprechenden Daten sind in Ta-
belle 2 wiedergegeben; dabei sind die Kohlenstoffatome, deren
K-Verschiebung betrachtet wurde, unterstrichen. Im Fall von
Hexafluorcyclobuten ist der vierbindige Kohlenstoff mit dem
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Tabelle 2. ESCA-C,,-Verschiebungen in eV relativ zu der von CH,.

Molekiil exp. ber. Molekiil exp. ber.
CH, 0.000 0.190 C,H, —0.200  0.519
C,H, ~0.100 —0.196 CH,F 2.800 2127
CH,F, 5.600 4.492 CHF, 8.280  7.257
CF, 11.000  10.503 CH,CH,F 0.200  0.571
CH,CH,F 2.400 2.516 CH,CF, 1.100  0.639
CH,CF, 7.600 7.574 CH,0H 1.600  1.988
CH,0CH, 1.400 1.927 H,CO 3.300  2.690
CH,CHO 0.600 —0.547 CH,CHO 3200  3.383
CH;COCH, 0.500 0.570 CH,COCH, 3100 4344
CH,CHF, 0.660 0.627 CH,CHF, 5.090  4.897
CF,CF, 8.890 8.502 CH,CHF 0.140  0.298
CH,CHF 2.520 1.935 CH,CF, 0.370  0.829
CH,CF, 5.140 4.699 CHFCF, 2910  3.448
CHFCF, 5.290 5.505 CF,CF, 5.580  6.419
cyelo-C,Flte) [a) 6.320 6.627 cyelo-C,Fe(tr) [a) 3.920 4177
cvelo-C Fy 6.290 6.439 CF,CHCH, 7760  7.991
CF,CHCH, 1.070 0.549 CF,CHCH, 0.600  0.445
CF,CFCF, 8.640 8.634 CF,CFCF, 3720 4.507
CF;CFCF, 6.020 6.235

[a] Siehe Text.

Symbol te und der dreibindige mit tr bezeichnet. Die erhaltene
Anpassung ist mit einem Korrelationskoeffizienten von
r = 0.984 und einer Standardabweichung von ¢ = 0.56 eV zu-
friedenstellend (Abb. 1). Die so ermittelten Parameter sind
¢, =204V, ¢c,=—156 VA und ¢; =1.77 eV. Diese Parameter

10} B

_2 " " "
-2 0 2 4 6 8 10 12

AE; ——

Abb. 1. Korrelation zwischen experimentell ermittelten (AE,) und berechneten
ESCA-C,-Verschiebungen (AF,) in eV.

koénnen zusammen mit den einfach aus Atomdaten zu berech-
nenden Partialladungen in Gleichung (38) verwendet werden,
um die auf Methan bezogenen chemischen Verschiebungen von
Kohlenstoffatomen relativ verliBlich vorherzusagen. Ahnliche
Ergebnisse sind auf der Basis von weniger Daten auch schon
von Gasteiger und Marsili®®# erhalten worden, die einen partiel-
len Elektronegativititsausgleich in den Bindungen verwendet
haben, um die Partialladungen zu berechnen.

172

5.3. Protonenaffinititen

Die Protonenaffinitit PA einer Spezies M in der Gasphase ist
definiert als die Enthalpie der Reaktion (39). Bei den meisten
Systemen ist es schwierig, diese direkt zu messen. Dagegen sind
relative Protonenaffinititen leichter zuginglich. Auf der
Grundlage der Messung einiger Absolutwerte konnten Lias
et al.l"2%} die ,, Absolut*werte fiir mehr als 700 Verbindungen
zusammenstellen. Da die Reaktionsenthalpie der Reaktion (39)

MH*=sM:+H* (39)

betragsmiBig der Energie der Assoziation zwischen einem Pro-
ton und einer Lewis-Base entspricht, erwarten wir im Fall von
Aminen mit dem nichtbindenden Elektronenpaar am Stickstoff
eine Korrelation mit den fiir dieses freie Elektronenpaar berech-
neten Orbital-Elektronegativititen y(— 2) aus Gleichung (21).
Wir haben die experimentellen Protonenaffinititen fiir solche
Systeme, bei denen das basische Zentrum ein freies Elektronen-
paar am Stickstoff ist, mit den berechneten Orbital-Elektrone-
gativitdten dieser zweifach besetzten Orbitale korreliert. Die
einfache Korrelation (40), die wir gefunden haben, ist mit einem

PA = a+by(-2) (40)

Korrelationskoeffizienten von r = 0.93 und einer Standardab-
weichung von ¢ =27 kJmol~! hinreichend gut. In Tabelle 3
sind die PA- und y(— 2)-Werte zusammengefafit. Die Para-
meter fiir Stickstoffbasen sind ¢ =966kJmol™! und b=
—59kIJmol 1V~! Es sei noch erwihnt, daB eine friiher
versuchte Korrelation mit den Partialladungen am Stick-

Tabelle 3. Protonenaffinitaten [kJ mol~ '] und Orbital-Elektronegativititen [V] von
Stickstoffbasen.

Molekiil PA  y(-2) Molekiil PA (-2
CH,NH, 896 0.674 C,H,NH, 908  0.668
#-C,H,NH, 912 0673 n-C,H,NH, 914 0.675
n-C;H,,NH, 916  0.677 n-C¢H,,NH, 916 0.677
#-C,H,,NH, 916  0.677 n-CyH,,NH, 922 0.677
i-C H,NH, 915 0.663 (CH,)(C,H,)NH 932 0573
(CH;),N 942 0.503 (CH,),(C,H)N 952 0.503
(C,H,),NH 945 0570 ter+-C ,H,NH, 924 0.659
5-C,H,NH, 922 0.667 i-C,H,NH, 915 0.676
(CH,)(C,H,),N 962  0.502 (CH,),(i-C,H,)N 961  0.512
(C,H)(-C;HHNH 951 0.568 tert-C,H,,NH, 930 0.663
neo-CsH,,NH, 9175  0.679 (CH,),SiN(CH;), 946  0.416
eyclo-CH, \NH, 9255 0.681 (C,H,),N 972 0.501
(CH,),(tert-C,HN 971 0.502 (i-C,H,),NH 963 0.566

(n-C,H,),NH 952 0.578
(C,H),(n-C;H,N - 971 0.505

(CH,),SiCH,N(CH,), 968  0.483
(CHy)y(neo-C,H, )N 962  0.512

(FCH,),(C,H)N 984 0.500 (tert-C,Hy),NH 976  0.563
(s-C,H,),NH 970 0.573 (-C,H,),NH 956  0.584
(n-C,H,),NH 956 0.583 CH,FCH,NH, 888  0.833
(CHF,)CH,NH, 868 1011 CF,CH,NH, 847  1.204
NC-CH,NH, 826  1.281 CH,N=NCH, 866  1.431
(CH,),N-NH, 920  1.094 F(CH,),NH, 911 0.736
CF,(CH,),NH, 881 0879 HC=CCH,NH, 882 1.017

NC(CH,),NH, 866 0.905
H,C=C(CH,)NH, 947  0.901

NCCH,NH(CH,) 862  1.089
H,C=CHCH,NH, 503 0.768

H,CC(H)=N(C,H,) 932 0.905 CF,CH,NHCH, 878  1.026
CH,(CN), 735 4.055 H,NNH, 856 1.279
NH, 835.5  0.819 i-C;H,CN 813 3370
CH,CN 788 3.415 CICH,CN 751 3.413
BrCN 746 3.480 CCLCN 7355 3.714
CICN 735 4158 HCN 717 4.065
CF,CN 695  4.948
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stoff nicht so gut war!®*, was auf einen bedeutenden EinfluB der
Hybridisierung des Orbitals fiir das freie Elektronenpaar auf
dessen Basizitdt hinweist. Sicherlich wiirden sich andere Para-
meter ¢ und b fir Nichtstickstoffatome als basische Zentren
ergeben.

5.4. Bindungslingen

Die Struktur von Molekiilen ist grundlegend fiir das Ver-
stindnis ihres Verhaltens. Dabei sind die Kernabstidnde und
insbesondere die Bindungslingen von herausragender Bedeu-
tung. Mehrere Vorschlige wurden gemacht, um Bindungslin-
gen aus Atomdaten vorherzusagen. Einer der ersten und ein-
fachsten Vorschlige von Pauling und Hugginst?®! ist die
Beziehung (41), d. h. die Bindungslinge d,; als Summe der ko-

dyg =1,4Tp (41)

valenten Radien r, und ry zu berechnen. Dadurch ist die tertidre
Atomeigenschaft, der kovalente Radius eines Atoms, definiert.
Die entsprechenden Werte lassen sich durch eine Korrelation
vieler Bindungsldngen mit Gleichung (41) ermitteln. Eine besse-
re Vorhersage von Bindungslingen wurde durch einen Vor-
schlag von Shomaker und Stevenson erreicht!!271 [Gl. (42)], bei

Ay = ry+rg= Bl xyxp | 42)

dem die Verkiirzung der Bindung durch ionische Beitrige in
Heterozweikernbindungen durch den Zusatzterm der Elektro-
negativititsdifferenz multipliziert mit dem globalen Parame-
ter f beriicksichtigt wird. Dieser Vorschlag ist im Detail von
Polansky und Derflingeri28! untersucht worden. Sie schlugen
mehrere Werte fiir den f-Parameter vor, je nach dem Bindungs-
typ. 1976 hat Sanderson'®#! vorgeschlagen, in Gleichung (41)
Atomradien zu verwenden, die entsprechend (43) von der Par-
tialladung der Atome abhingen. Wie in Gleichung (43) ange-

r=r°-bQ- r°+(:—6)o'ﬂ0 43)

deutet, kann dieser Ansatz als eine nach dem ersten Glied abge-
brochene Taylor-Reihen-Entwicklung der Atomradien, die eine
Funktion der Ladung sind, verstanden werden. Sanderson hat
mit diesem Ansatz erstaunlich gute Ergebnisse erzielt, jedoch
werden dabei zusidtzlich zu den kovalenten Radien die ersten
Ableitungen, d. h. die Parameter b, als tertidre atomare GréBen
fiir jedes Atom benétigt. Um diese Verdoppelung der tertidren
Atomparameter zu vermeiden, fithren wir die Idee ein, daB3 der
Parameter b, die partielle Ableitung des Atomradius nach der
Ladung, von der ,,Weichheit®, d.h. der Inversen des atomaren
Hirteparameters #, abhéngen sollte. Das ergibt Gleichung (44),

(%)Q-;CNCI% (44)

wobei ¢, und ¢, globale Parameter sein sollten, die fiir alle Ato-
me gleich sind. Weiterhin haben wir gefunden, daB es wichtig ist,
unterschiedliche Radien je nach Hybridorbital zu verwenden.
Damit erhalten wir fiir die Radien, die in Gleichung (41) ver-
wendet werden sollten, den Ausdruck (45), wobei der Index A,
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c
Ta = d’r{cv—‘) Q (45)

das Orbital vom Hybridtyp i am Atom A bezeichnet. Verwendet
man diese Radien in Gleichung (41) zusammen mit einem zu-
sdtzlichen Term, der den Einflufl der Coulomb-Anziehung oder
-AbstoBung zwischen den Partialladungen auf die Bindungslidn-
ge beriicksichtigt, erhilt man (46) als Modell fiir die Bindungs-

dyp = r:*"g"co (Q4+Qp)+c, ‘QA+& +C
N4 Np

Qs

? (ngtmp) dyg “6)
langen, wobei fiir die Radien und Héirten die Parameter der
bindungsbildenden Orbitale zu verwenden sind. Mit dem letzten
Term, mit dem die Coulomb-Wechselwirkung beriicksichtigt
wird, sind ein weiterer globaler Parameter, ¢,, und eine Nicht-
linearitét eingefithrt worden. Gliicklicherweise ist dieser Term
im allgemeinen klein (jedoch wichtig), so daB es in der Regel
hinreichend ist, fiir das d, im Nenner nur die Summe der kova-
lenten Radien, so wie sie durch Gleichung (45) gegeben sind, zu
verwenden.

Die Lingen von 543 Bindungen sind verwendet worden, um
mit Gleichung (46) die Parameter zu bestimmen®3!, d.h. 51 ko-
valente Radien und die drei globalen Parameter ¢, ¢, und ¢, .
Die dazu verwendeten Daten stammten ausschlieBlich von spek-
troskopisch in der Gasphase untersuchten Strukturen!2°~132]
da Kristallstrukturen auch durch Packungseffekte beeinflult
sind, die nicht Teil des Modells sind. Die Bindungsldngen der
homonuclearen zweiatomigen Molekiile H, und F, und der Al-
kalimetallmolekiile wurden bei der Regression nicht beriicksich-
tigt, da sie stark von der Summe der kovalenten Radien abwei-
chen, wahrscheinlich wegen der starken Coulomb-AbstoBung
zwischen den Atomriimpfen oder den freien Elektronenpaaren,
die in Gleichung (46) nicht beriicksichtigt sind. Die erhaltene
Regressionsgerade (Abb. 2) ist ausgezeichnet, mit einem Korre-
lationskoeffizienten r von 0.997, einer Standardabweichung o
von 0.028 A und einem relativen Fehler von 1.3 %.

35 — — — T —

25}

05 . . . . .
05 1 1.5 2 25 3 3.5
dy—>

Abb. 2. Korrelation zwischen spektroskopisch bestimmten (d;,) und mit Glei-
chung (46) berechneten Bindungslingen (d,) [A].
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Tabelle 4. Kovalente Atomorbitalradien in A und die globalen Parameter ¢, ¢; und
¢, [Gl. (46)].

Atom Hybrid- r(A)[A] Atom Hybrid- r(A)[A] Atom Hybrid- r(A)[A]

orbital- orbital- orbital-

typ typ typ
B~ te 0.880 B tr 0.831 B di 0.831
B din 0.619 C te 0.763 C tr 0.747
C tro 0.664 C di 0.710 C din 0.617
C dimm 0.603 N te 0.695 N* te 0.767
N ir 0.686 N trn 0.601 N din 0.562
6] te 0.686 (0] trm 0.552 F te 0.726
F P 0.569 Na P 1.793 Si te 1.106
Si P 1.002 P te 1.018 P* te 1.022
P ten 0.905 P P 1.097 P pe 1.006
S oh 1.029 S te 1.016 S te 0.883
S P 1.023 S prn 0.944 Cl te 0.974
Cl p 0.988 K P 2.198 Ge e 1.192
Ge pn 1.082 As p 1.220 Se p 1.157
Se pn 1.074 Br te 1.084 Br p 1.135
Rb p 2.374 Sn te 1.379 Sn prm 1.278
Sb p 1.394 Te pn 1.275 I te 1.284
I p 1.338

co[Ae”’] 0075 ¢ [VAe ™ —0844 ¢, [VA%e ¥ 14.558

Die erhaltenen kovalenten ,,Orbital““radien sind zusammen
mit den ¢-Parametern in Tabelle 4 aufgefithrt. Man beachte da-
bei die unterschiedlichen kovalenten Radien fiir ein und dassel-
be Atom, je nachdem welches Hybridorbital zur Bindungsbil-
dung verwendet wird und ob es sich um Einfach-, Doppel- oder
Dreifachbindungen handelt. Mit den Daten aus Tabelle 4, den
Orbitalhirten und -partialladungen ist es moglich, unter Ver-
wendung von Gleichung (46) Bindungslingen mit einem Fehler
von weniger als 2% vorherzusagen; setzt man nur die kovalen-
ten Orbitalradien ein, ergeben sich Fehler von etwa 5%.

5.5. Kraftstoffkonstanten fiir Streckschwingungen

Der letzte, nichtlineare Term in Gleichung (46) fiir die Bin-
dungslingen folgt aus einer VB-Analyse von Polanski und Derf-
linger!*28). Deren Analyse ergab den Vorschlag, die Summe der
kovalenten Radien durch einen Term, der von der Kraftkon-
stante abhdngt, zu ergiinzen und die Bindungsldnge durch die
Beziehung (47) anzunihern; dabei ist £, ; die Kraftkonstante fiir

A%e?

dyp = TRHTp———— (47
ABd:B

die Streckschwingung der Atome A und B. Wir erhielten den
letzten Term in Gleichung (46), indem wir — A%e% mit dem Pro-
dukt der Partialiadungen, Q, - 0y, identifizierten und die Kraft-
konstante zu den Hirteparametern » iiber (48) in Beziehung
brachten. Hierbei ist ¢ wieder ein globaler Parameter.

fus - c":iA:" (48)

Die Korrelation, die wir zwischen den experimentellen Kraft-
konstanten fiir 65 Bindungen! ?® und den mit Gleichung (48)
berechneten erhalten haben, ist in Abbildung 3 dargestellt. Der
Korrelationskoeffizient r ist mit 0.98 hinreichend gut. Der glo-
bale Parameter in Gleichung (48) wurde zu ¢ = 0.5 mdyneV ™"
bestimmt, womit sich Kraftkonstanten in der Einheit mdynA‘ L
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Abb. 3. Korrelation zwischen gemessenen (f,) und berechneten Kraftkonstanten
(f,) in mdyn A~* fiir die Bindung A-B.

ergeben. Da sich Bindungsstreck-Kraftkonstanten experimen-
tell nur schwierig und mit Unsicherheiten behaftet bestimmen
lassen, kann die Beziehung (48) effektiv zur Interpretation von
IR-Spektren herangezogen werden sowie als Grundlage in
Kraftfeldern der Molekiilmechanik!®3! dienen.

5.6. Bindungsdissoziationsenergien

Auf der Grundlage der urspriinglichen Definition der Elek-
tronegativitdt von Pauling!33! {iber die zusdtzliche ionische Re-
sonanzenergie ist ein Zusammenhang zwischen der Elektrone-
gativitit und der Bindungsdissoziationsenergie zu erwarten. Da
die Orbital-Elektronegativititen direkt aus atomaren spektro-
skopischen Daten bestimmt werden kénnen, scheint es natiir-
lich, diese Werte zur Vorhersage von Bindungsdissoziations-
energien zu verwenden. Wir haben so, indem wir die hergeleitete
Bezichung (26) fiir die zusitzliche ionische Resonanzenergie
verwendet haben, eine gute Anpassung mit der Beziehung (49)

u-xp)’ e QuQs
4(n,+np ¢ dAB

D,y = Dy +Dypcy (49)
erhalten. Abgesehen von dem letzten Term, der den Beitrag der
Coulomb-Anziehung oder -Abstoung zu Bindungsenergie be-
riicksichtigt, stimmt diese Beziehung mit Paulings urspriingli-
chem Vorschlag eng iiberein. Anhand der Modellansitze, die
wir getestet haben!®3), haben wir herausgefunden, daB dieser
Coulomb-Term wichtig ist, insbesondere wenn zwei identische
Gruppen aneinander gebunden sind. Dies betrifft beispielsweise
die N-N- oder die O-O-Bindung in Molekiilen wie N,H, bzw.
H,O0,. In diesen Fillen wire die zusitzliche ionische Resonanz-
energie Null, wihrend der Coulomb-Term recht grof3 sein kann.

Die Korrelation, die wir fiir 124 Bindungsdissoziationsener-
gien!133] zwischen den experimentellen und den nach Glei-
chung (49) berechneten Werten erhalten haben, ist in Abbil-
dung 4 dargestellt. Sie ist mit einem Korrelationskoeffizienten r
von 0.987 recht gut. Die Standardabweichung, die sich zu
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Abb. 4. Korrelation experimenteller (D,) und berechneter Bindungsenergien (D,)
in kcalmol ™! fiir die Bindung A~B.

o = 5 kcalmol ™! ergab, ist fiir eine derart einfach formulierte
Beziehung sehr befriedigend. Die tertidren Atomdaten, die Bin-
dungsenergien der kovalenten Bindungen, die durch die Anpas-
sung bestimmt wurden, sind in Tabelle 5 zusammen mit den
Werten fiir die globalen Parameter ¢, und ¢, aufgefiihrt. Wieder
sind diese Bindungsenergien spezifisch flir den Hybridorbital-
typ, der zur Bindungsbildung verwendet wird. Die Unschirfen
in den angegebenen Werten sind etwa 4 kcalmol ™!, auBer fiir
C(tr), fir welches die statistische Anpassung einen Wert von
D,, =75.455 ergab, was unsinnig niedrig ist. Der Grund fiir
diese Abweichung kann sein, daB in dem zur Verfiigung stehen-
den Datensatz nur vier C-H-Bindungen dieses Typs enthalten
waren und von diesen waren drei Aldehyde, fiir die die C-H-Bin-
dungsenergie recht niedrig angegeben war.

Esist wichtig zu erkennen, daB die Korrekturterme, mit denen
der ionische Beitrag zur Bindung beriicksichtigt wird, und die,
die Partialladungen enthalten — in Gleichung (49) fiir die
Dissoziationsenergien und in Gleichung (46) fir die Bindungs-
langen — allgemein klein sind, auBer bei sehr stark ionischen
Bindungen. Es ist daher hdufig moglich, diese Beitrédge zu erhal-
ten, indem man mit chemischem Verstindnis recht grob abge-
schitzte Partialladungen verwendet, wodurch die Notwendig-
keit fiir deren detaillierte Berechnung vermindert wird.

Tabelle 5. Bindungsenergien von homonuclearen Bindungen in kcalmol~*e und
die globalen Parameter ¢; und ¢, [Gl. (49)].

Atom Hybrid- D,, Atom Hybrid- D,, Atom Hybrid- D,,

orbital- orbital- orbital-

typ yp typ
H S 107.5 Li s 33.0 C te 85.6
C tr (103) C tro 1749 C di 139.2
C dizn 2358 N te 778.2 (o] p 46.9
F p 49.7 Na s 16.2 Si te 759
P p 57.3 S p 63.2 ca p 62.2
K s 10.6 Ge te 62.4 Br p 44.6
Rb s 7.1 Sn te 457 Sb te 232
1 p 371

kcal kcal -+ A
[ <m> 18.51 C, <m> —451.4
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6. Zusammenfassung

Wir haben einen Uberblick iiber die Begriffe Orbital-Elektro-
negativitit und -hirte gegeben, die so hiufig in der qualitativen
Beschreibung der Chemie Verwendung finden, und konnten zei-
gen, wie die Elektronegativitdtswerte und Harteparameter fiir
die meisten interessierenden Atome aus primiren Atomdaten
erhalten werden kénnen, d.h. aus atomaren spektroskopischen
Daten, vorausgesetzt, man verwendet das Konzept von Atom-
orbitalen und Valenzzustinden. Durch Annahme des Elektro-
negativititsausgleichs in einer Bindung wurde es méglich, die
Partialladungen an den Atomen eines Molekiils zu bestimmen.

Mit den so berechneten Werten konnten verniinftige Korrela-
tionen mit Molekiileigenschaften, wie ESCA-Daten und Proto-
nenaffinititen, erhalten werden. Durch das zusétzliche Einfiih-
ren von tertidren Atomeigenschaften, wie kovalenten Radien
und Bindungsenergien kovalenter Bindungen, war es moglich,
einfache Modelle zu entwickeln, durch die mit erstaunlicher Ver-
laBlichkeit Bindungsldngen, Kraftkonstanten und Bindungs-
energien vorhergesagt werden konnen. In diesen Ansitzen wer-
den die Elektronegativitits- und Harteparameter zusammen mit
den daraus berechneten Partialladungen verwendet. Es ist er-
staunlich und ermutigend, wie gut die experimentellen Daten
durch diese einfachen Modelle nullter Ordnung wiedergegeben
werden, obwohl die AbstoBung zwischen freien Elektronenpaa-
ren sowie van-der-Waals- und Coulomb-Wechselwirkungen mit
Nachbarn zweiter Ordnung noch nicht berticksichtigt sind. Dies
kénnte in molekiilmechanikartigen Rechnungen getan werden,
fiir die die Kraftfeldparameter zum groBen Teil auf der Basis der
hier vorgestellten Konzepte hergeleitet werden kénnen. Solch
ein Bemiihen verspricht ein Kraftfeld, das verldBlich ist. obwohl
es weit weniger Parameter enthilt als die Kraftfelder, die heute
verwendet werden, und — was ebenso wichtig ist — die meisten
der Parameter sind auf Atomeigenschaften zurickgefiihrt, die
fiir die freien Atome experimentell bestimmt werden konnen.
Damit wird deutlich, daBB die Molekiileigenschaften zu einem
grofBen Teil durch die Eigenschaften der die Molekiile aufbauen-
den Atome geprigt sind, die Zusammenhédnge miissen nur ge-
funden werden. Es ist zu hoffen, daB kiinftige umfangreiche
Untersuchungen in dieser Richtung, bei denen eine viel grofere
Datenbasis Verwendung finden muB, noch mehr derartige Be-
zichungen ergeben werden und dariiber hinaus eine Verfeine-
rung der vorgestellten Modelle, ohne sie unnétig zu kom-
plizieren.

Die Autoren danken Udo Welz fiir die vielfiltigen Hilfen beim
Erstellen des Manuskriptes und dem Fonds der Chemischen Indu-
strie fiir finanzielle Unterstiitzung der Arbeiten.
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