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Die yon SCHOMAKEP* und STEVENSON [7] aufgestellte empirische Formel (3) fiir den Zu- 
sammenhang yon BindungsNingen und Elektronegativit~iten wird quantenchemisch mit Hilfe 
einer VB-Funktion begriindet. I-Iierbei werden die ionischen bzw. kovalenten Bindungs- 
energien durch entsprechende Potentialfunktionen angen~thert und ffir den ionischen Charakter 
der Bindung ein neuer, aus den Elektronegativit~iten aufgebauter Ausdruck abgeleitet, dessen 
Giite an den Dipolmomenten zweiatomiger Molekiile fiberpriift wird. Auf Grund einer stati- 
stischen Betrachtung ergeben sich fiir die yon Sc~o~AK~I~ und STEVENSON [7] bzw. yon 
GORDu [2] angegebenen empirischen Konstanten Zahlenwerte, we]che mit den empirischen 
GrSBen gut iibereinstimmen. 

The empirical equation (3) of SCHOMAKER and STEVENSON [7] for the relation between 
bond lengths and electronegativities is explained by means of quantum mechanics using a 
VB-funetion. The ionic and covalent bond energies respectively are approximated by adequate 
potential functions. For the ionic character of the bond a new term is derived containing the 
electronegativities; this term is tested using the dipole moment~ of diatomic molecules. 
Statistical investigations lead to values for the empirical constants of SC~O~AKER and 
STEVENSON [7] and GORDY [2], which agree well with the empirical values. 

La formule empirique (3) pr@sent4e par SCHOMAKEI~, et STEVENSON [7] pour la correlation 
entre les longueurs des liaisons et les @lectron~gativit6s est expliqu~e ~ l'aide d'une fonction VB 
ondulatoire. Les potentiels des valences ioniques et covalentes sont approxim6s et une formule 
nouvelle pour le degr6 d'ionicit6 de la liaison contenant les @lectron~gativit6s est d6riv6e. 
Cette formule est examin@e pour les moments dipolaires des atomes diatomiques. Un proc6d6 
statistique donne des valeurs en bon accord avec les constantes empiriques donn6es par 
SO~O~AXE~ et STEVENSON [7] et par GORDu [2]. 

Vor etwa 30 Jah ren  fanden PAULI~G u n d  HUGGiXS [4], dab die L~nge einer 
kovalenten  Bindung  zwischen zwei A tomen  verschiedener Elemente  dAB etwa 
gleich ist dem ar i thmet ischen Mittel aus den Dis tanzen dAA u n d  dsB, wenn die 
Bindungsordnung  in  allen drei F~llen dieselbe ist. 

1 
alAS = y (dAA + d ~ ) .  (1) 

1 
Die Distanz ~-dAA n e n n t  man  den Kovalenzradius  rA. G1. (l) formt sich somit um 

in :  

d A .  = rA  + re. (2) 

* Auszugsweise bei der Jahrestagung 1962 des Vereines Osterreichischer Chemiker am 
i2. Oktober 1962 in Wien vorgetragen. Vgl.: Osterr. Chcm.-Ztg. 63, 3t7 (1962); Angew. 
Chemie 75, t03 (t963). 

** Derzeit am Institut ffir Statistik der Universit~t Wien. 



Bindungslgngen und Elektronegativit~ten 309 

Es hat te  sieh jedoch bald herausgestellt, dab man mit dieser einfaehen Addi- 
t.ivitgtsbeziehung (2) nur dann gute t~esultate bekommt, wenn der Elektronega- 
tivitgtsuntersehied zwischen den Atomen A und B nieht groB ist. Bei grSBeren 
Elektronegativitgtsdifferenzen ist infolge der Polaritgt der Bindung der wirkliehe 
Abstand kleiner als der naeh G1. (2) bereehnete. Im Jahre 1941 fanden SC~O~KE~ 
und ST~V~XSO~ [7], {tab diese Verkiirzung der Bindungslgnge proportional der 
Elektronegativitgtsdifferenz zwisehen den Atomen A und B ist und fiigten zur 
Paulingsehen Beziehung ein entspreehendes Korrekturglied hinzu: 

dAB = rA § re - -  C ( ZA - -  ZB {. (3) 

ZA und ZB sind die Elektronegativit~ten der Atome A und B,  c ist eine nur yon der 
Bindungsordnung abhi~ngige I~onstante. Fiir Einfachbindung geben Sc~IO~aKE~ 
und STEVenSON [7] flit c den Weft  0,09 ~ an. Go~DY [2] zeigte, dab G1. (3) aueh 
auf Doppelbindungen angewendet werden kann, wenn man ffir c den Wert 0,06 A 
einsetzt. Wir haben die Formel (3) yon SC~O~AKnR und STnvn~soN an zahlreichen 
Beispielen geprfift, sie liefert selbst in extremen F/illen, wie z. B. den Alkalihalo- 
genidgasmolekeln, recht gute Werte. Sit ist jedoeh unseres Wissens bisher nicht 
befriedigend theoretisch erklgrt worden. 

Da die Abstandsverkfirzung wie gesagt eine Folge der Polariti~t der Bindung 
ist, ist diese als gesonanzhybrid zwischen einer rein kovalenten und einer rein 
ionischen Bindung zu beschreiben. Die zu dem Bindungsorbital geh6rende nor- 
mierte Wellenfunktion ~0 setzen wir demnach als Linearkombination aus den 
Funktionen der beiden Grenzstrukturen an: 

t 
- ~ (~oo, + z ~o~). (4) 

~Ocov ist die Funktion der kovalenten, ilion die der ionischen Bindung*, der ionische 
Anteil ist naeh obigem Ansatz (4) gleieh: 

)Y 
ionischer Anteil = ~ +--Z~ (5) 

Die dem Bindungsorbital zugeh6rende Energie E ist durch das Integral 

= f ~* H ~  dr (6) E 

gegeben, wobei H der Hamilton-0perator und dr das Volumelement ist. 
Der Parameter 2 wird durch die Variationsbedingung 

dE 
-Y7 = 0 (7) 

bestimmt. 
Setzt man in G1. (6) fiir ~0 den Ausdruck aus G1. (4) ein, so erhs man: 

; ; ) E --  ~ + ,~ ~c*ov I'l  ~Oco v dT; @ ~2 ~i*n I-I ~Oio n d'~ @ 2 2 ~Oio~ I'l  ~)cov dT . (8) 

Das erste Integral in G1. (8) ist gleieh der Energie der kovalenten Bindung Ecov 

f y~r H Y~cov dv = Ecov, (9) 

* ~o~ und ~#~o~ sind VB-Funktionen. F~o~ wird als dipolfrei definiert und tr~gt d~her in 
keiner Weise zum Bindungsdipolmoment bei. 
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das zweite ist gleich der Energie der ionischen Bindung E~on 

/ ~fi*~ I t  y'~o~ dv = Eio~, (t0) 

das dritte Integral ist das Resonanzintegral Ere s 

/~io*n H ~cov dT = / ~ v H  ~ondT = Eres. ( t t)  

Durch Einsetzen der Gln. (9), (i0) und (11) in G1. (8) erh~ilt man ffir die Energie E:  

l 
E - l + ~2 (Ecov + ~ E~on + 2 ). Eres). (12) 

Um das Potentialminimnm nnd somit den Gleichgewichtsabstand zu bestimmen, 
suchen wir den Nnllpunkt der Ableitnng yon E nach dem Abstand d: 

JE  . . .  J~E 
--~d ---- 0, glelchzeltlg ~ > 0 (13) 

l~iir Ecov nehmen wir n~herungsweise eine harmonische Potentialfunktion mit 
dem ]~nergieminimum beim Abstand rA + rB an: 

Eco, = ~ [d-- (rA + rB)] ~. (i4) 

Hierbei bedeutet / die l~ederkraftkonstante. Ffir Eion setzen wir n~herungsweise 
das Ionenpotential 

e 2 
Eion = - - -~  + Konst. (t5) 

Da durch den Ansatz (14) ffir Ecov der Nullpnnkt der Energieskala festgelegt ist, 
muB in G1. (15) korrekterweise noch eine Konstante zugefiigt werden, deren 
GrSl~e ffir die weitere l~echnung jedoeh ohne Bedeutung ist. Die •nderung des 
Resonanzintegrales Eres bei Variation des Abstandes d ist klein gegeniiber der 
Andernng yon Ecov oder Eion. Man kann deshalb Eres als yore Abstand d unab- 
hiingig annehmen, ohne einen grol3en l~ehler zu machen: 

- -  = 0. (16) 
~d 

Aus G1. (12) ergibt sieh daher bei Berfieksichtigung der Gln. (7) nnd (16): 

Setzt man nun fiir Ecov und Eion die Gln. (14) und (t5) ein und ffihrt man die 
Differentiation aus, so erhKlt man: 

~-  = 1 + ~--~ / ( d - -  rA - - r B )  + ~ j .  

Unter Berficksichtigung yon Bedingung (13) ergibt sich daraus ffir den Gleich- 
gewichtsabstand dan : 

~2 e2 
dAB = rA + rB �9 (19) 

f . d 2 .  

Der dritte Term in Gl. (19), der dem Schomakerschen I{orrektnrglied entspricht, 
enthiilt im Nenner noch das P r o d u k t / .  d2AB. Wir fanden durch Prfifung zahl- 
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reicher Beispiele, da]3 dieses P r o d u k t  K r a f t k o n s t a n t e  mat  Q ua d ra t  der  Bindungs-  
1/inge bei  g le ichble ibender  B indungsordnung  ziemlich k o n s t a n t  ist,  es betr~Lgt bei  
E in faehb indung  etwa l0  -1~ erg. Wie  m a n  in der  Tabel le  sieht,  t r e t en  gToBe Ab- 
weichungen nur  in Bindungen  zwischen zwei A lka l ime ta l l a tomen  und  in Bindun-  

T~belle. D i e  Wer te  des Produk t~s  ].  d e ( in  erg. 10 -~~ 

Bindung I in 1. d e Bindung in [ �9 d 2 

N a  - -  Cl  
N a  - -  B r  
N a  - -  J 
K - - F  
K - -  C1 
K - -  B r  
K - - J  
R b  - -  B r  
Cs - -  C[ 
B e  - -  F 
B - - F  
B - -  Cl 
B -- Cl 
B - -  B r  

B - -  B r  
A l  - -  Cl  
A l  - -  B r  
I n  - -  Cl 
I n  - -  B r  
I n  - -  J 
T l  - -  Cl  
T l  - -  B r  
C - - C  
C - - A s  
C -- S b  
C - -  B i  
C - - 0  
C - S  
C - - F  

NaC1  
N a B r  
N a J  
K F  
K C t  
K B r  
K J  
R b B r  
CsCl  
B e F  
B F  
BC1 
B C l  a 
B B r  
B B r  3 
A l C l  
A 1Br 
I n C l  
I n  B r  
I n J  

T ICI  
T l B r  

~: C2H~ 

i As (CHa)3  

Sb{CHs)3  
B i (CHa)8  
C H ~ O H  

( C H 3 h S  
! C H s F  

a) Einfachbindungen 

0,74 C - -  Cl  
0,72 C - -  B r  

0,78 C --  J 
0,81 C - -  N 
0,66 S i  - -  Cl  
0,71 S i  - -  B r  
0,81 Ge - -  Cl  
0,74 Ge - -  B r  
0,88 S n  - -  C1 
t,04 N - -  N 
1,24 N --  F 
1,00 P - -  Cl  
0,94 P - B r  

0,93 A8 - -  F 
0,84 A s  - -  Cl 
0,93 S b  - -  Cl  
0,88 B i  - -  Cl  
0,85 0 - -  0 
0,89 0 - -  F 
0,90 S --  F 
0,88 S e  - -  F 
O,90 F --  F 

,07 F - -  Cl 
1,03 F - -  B r  
1,03 C1 - -  C1 

0,96 Cl - -  J 
1,03 B r -  B r  
1,01 J - -  J 
t,08 

CHaCI 

C H  3 B r  
C H J  
C H 3 N H 2  
sicz~ 
S i B r ~  
GeCl~ 

G e B r  4 
SnCl~ 
N2H~ 

N F 3  
PCla  
P B r  a 

A s tZ 3 
A s O l  a 
SbC13 
B i C l  3 

H20e  
OFe  

S F 6  
SeF6  

F2 
C1F 
B r F  

Cl2 
J C I  
Br~ 

J2 

1,06 
1,07 

,06 
1,08 
t ,04 
0,94 
1,06 
1,02 
1,22 
0,78 
0,86 
0,88 
0,79 
t,15 
0,95 
1,00 
0,73 
0,84 
0,85 
0,89 
1,24 
0,92 
1,15 
1,23 
1,26 
1,26 
t,27 
1,21 

b) Einfachbindungen mit 

L i  - -  H L i H  
N a  ~ H N a i l  
K - -  H K H  
R b  - -  H R b H  
C8 - -  H C s H  

B e  - -  H B e H  
M g -  H M g H  
Ca - -  H C a l l  
S r  - H S r H  
B a  - -  H B a H  

B - - H  
A l  - - H  

B H  
A l H  

stark yon I �9 10 -1~ erg abweichenden Werten 

0,244 
0,260 
0,266 
0,27t 
0,274 

0,380 
0,351 
0,368 
0,371 
0,379 

0,426 
0,409 

N - -  H I N H a  
P --  H P H  s 
A s  - -  H A s H  a 

0 - -  H l O H  
S - -  H S H  

0 - -  H HzO 
S - -  H H 2 S  
S e  - -  H H a S e  

F - -  H H F  
Cl  - -  H H C I  
B r  --  H H B r  

0,656 
0,653 
0,626 

0,67t 
0,690 

0,709 
0,717 
0,69t 

0,743 
0,781 
0,768 
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Tabelle (Fortsetzung) 

Bindung in [. d 2 Bindung in [. d 2 

I n  - -  H 
T1 - -  H 

C - - H  

C - - H  
S i  -- H 

I n H  

T l H  

C H  

OH, 
S i H t  

0,404 
0,374 

0,513 

0,597 
0,607 

J - - H  

H - - H  

L i  - -  L i  

N a  -- N a  
K - - K  

H J  

H2 

Li~ 
N a  2 

tq 

c) Bindungen mit hSherer Bindungsordnung 

S i  - -  F S i F  4 1,35 
N - -  0 N O  2 1,40 
Te - -  Te  Te  2 1,58 
0 --  0 O~ 1,67 
Pb  - -  0 PbO 1,67 
Se - -  Se Se,~ 1,70 
S - -  0 SO 1,74 
c - c V ~ H ,  ~ ,74  
S - -  S S 2 1,75 
C - -  0 CH~O 1,77 
S i  - -  S S i S  1,82 
C - -  S COS 1,83 

Die Werte yon / und d sind aus: COTTI~ELL, 
2 n~ edition; Butterworths Scientific Publications, 

S n  - -  0 
S - - 0  
P - - 0  
p ' _ _ p  

Ge - -  0 
S i  - -  0 
P - - N  
C - - C  
C - - 0  
C - - N  
N - - N  

SnO 
SOs 
PO 

P2 
GeO 
S iO 
P N  

C2tt2 
CO 
H C N  
N~ 

0,754 

0,282 

0,177 
0,160 
0,149 

1,87 
t,88 
1,94 
1,97 
2,02 
2,06 
2,22 
2,29 
2,37 
2,37 
2,70 

T. L. : The Strengths of Chemical Bonds, 
London 1958. 

gen, an denen Wasserstoffatome beteiligt sind, auf. Die Werte  ffir Doppelbindun- 
gen liegen zwischen i ,6 .  l0  -1~ erg und 1,8. t0  -~~ erg, whhrend I)reifachbindungen 
Werte  fiber 2,2 �9 l0 -1~ erg aufweisen*. 

Die Gr6Be yon 22 wird dutch  den ionischen Anteil  gemi~B G1. (5) best immt.  
Der An~eil an ionischer Bindung l~Bt sich aber, wie man lelcht einsieht, auch 
durch die Verschiebung v des Sehwerpunktes der Elektronenladung yore Mittel- 
punkt  der Bindung besehreiben (s. Fig. l) und  betri~gt v / ( d / 2 )  = 2 v /d .  

In  Hinbliek auf  G1. (5) besteh~ somit die Beziehung 

)2 2 v 
- ( 2 0 )  

I + ~  d 

Die Verschiebung v des negat iven Ladungssehwerpunktes  l~gt sich ~ndrerseits 
aus den Elektronegativit~i~en absch~zen .  Diese sind ein MaB fiir die Anziehung 
des Elektrons durch die Kerne A und  B, fiir die Gleichgewichtslage folgt daher  

wobei ZA < ZB angenommen wurde *e. Ffir den ionisehen An~eil 2 v / d  ergibt sieh 
daraus 

* Die bemerkenswerten Gesetzm~Bigkeiten (s. Tabelle), die dieses Produkt Kraftkonstante 
real Quadrat der Bindungsl~inge zeigt, sind Gegenstand weiterer Untersuchungen. 

** Formal entspricht G1. (21) deln Gleichgewicht zweicr Federkr~ifte, wobei Za und Zz 
die ~olle der Federkraftkonstanten spielen. 
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2 v ZB -- Z~ 
- ( 2 2 )  

d Z ~ + Za 

Andere Formeln zur Abseh/~tzung des ionisehen Bindungsanteils aus den 
Elektronegativit~ten [5] wurden sehon yon PavLzsre und yon tIAg~rAu und S3igTI~ 
angegeben. 

Ftir die Prfifung der i~iehtigkeit yon G1. (22) kSnnen die Dipolmomente heran- 
gezogen werden. Da zwei Elektronen in der Bindung sind, sollte das Bindungs- 
dipolmoment # gldkeh der doppelten Elementarladung multipliziert mit der 
Ladungsverschiebung v sein. Unter Be- 
riicksichtigung yon G1. (22) folgt dann 
ffir if: 

# = ed z~-- Z~. (23) 
);B "~- ZA 

In Fig. 2 sind die gemessenen Dilool- 
momente zweiatomiger Molekiile gegen 
die nach G1. (23) bereehneten aufge- 

V 

I I I I 
A 14 ~' B 
& )k ) 

d 

Fig. 1. Verschiebung des Schwerpunktes der Elektro- 
nenladung. M Mittelpunkt der Bindung A B, S Schwer- 

punkt der Elek~ronenladung 

gragen. Die Punkte scharen sich tatsgchlieh wie erwartet um die Gerade durch 
den Ursprung mit dem Neigungswinkel 45 ~ Die relativ gr6Bte Abweichung tr i t t  
beim H F  auf. Das ist nieht unerwartet, weil ja hier das dureh die einsamen 
Elektronenpaare am Fluor verur- 
sach~e Atomdipolmoment emen /// 
wesentlichen Beitrag zum desamt- zo 
dipolmoment liefert. 3 - -  

Aus den Gin. (20) und (22) folgt 
ftir 22: # 

~ ZB-- ZA 
= (24) 7 

Dieser Wert in G1. ( t9)erg ib t  fiir ~ E  
dA. 

d A B - -  ~'A @ r B - -  r 
l e ~ 

. . . .  ( z B - -  ZA). (25) 

G1. (25) ist analog zu G1. (3), dem Z 
Faktor  c in GI. (3) entsprieh~ somi~ f 
der Ausdruek: 

e 2 i 
. . . . . .  . ( 2 6 )  # 

21. ~ z~ 

Das Produkt 1. d~B variiert, wie 
schon gesagt, bei gegebener Bin- 

/J,~er = e  d 

Y 
- -  HF+-~ < l  

Ha!.4(+,B: BrCk~CL g 
yZN'HBr 

/ 2 3 ~/ 5- S 
abe: (Debye) 

�9 i i , [ 
~',ooImomen/e CsCt + 
- -  I I C s : +  

zA§ - b 
- K C I , ~  / 

7 8 Y 78 

Fig. 2. Dipolmomente 

dungsordnung nut  wenig. Dennoch ist nach G1. (26) c nicht konstan~, sondern 
hgngt yon der kleineren der beiden Elektronegativitgten ZA ab, was einen gewissen 
Widerspruch darstellt. Um trotzdem die abgeleitete G1. (25) mit der yon Sc~IO- 
~AK]~a und ST~v~sso~ aufgestellten empirischen G1. (3) vergleiehen zu kSnnen, 
suehten wir den dem mittleren Wer~ der kleineren Elektronegativitgt ].A gemgg 
G1. (26) entspreehenden Faktor  



314 OSKAI~ E. POLANSKu und ~ERHARD DERFLINOER: 

= e 2 1 ( 2 7 )  

zu berechnen, wobei die Bedingung erffillt sein soll, dab die Summe tier Quadrate 
der Differenzen zwischen den nach G1. (25) re_it variablem c berechneten Bindungs- 
1/~ngen und den L~ngen, die man mit dem Wer~ ~ erh/~l$, bei Berficksichtigung 
yon allen m6glichen Kombinationen yon zwei Atomen ein Minimum wird: 

XB > ZA 
= M i n i m u m .  (28) 

Nimmt m a n / .  d ~  B konstant an, so folgt aus G1. (28) 

- -  ~ (ZB - -ZA)  ~ = M i n i m u m .  (29) 
XB > XA 

Dureh Differenzieren nach XA und Nullsetzen der Ableitung erh~lt man: 

X A - -  ( Z B - - Z A )  = O. ( 3 0 )  
XB > XA XA 

Nimlnt man vereinfachend an, dab die Elektronegativit~ten im Bereieh yon 0,7 
bis 4,0 gleichm/~gig verteilt sind, und ersetzt man die Summation in G1. (30) 
durch die In*egration 

4 4 

0,7 ZA 

so erh/~lt man 
ZA = 1,2. (32) 

Dieser Wert ist fiberraschend klein. Das hat zwei Griinde: Erstens gehen die 
niedrigen Elek~ronegativit/~ten 5fret in die Mittelwertbildung ein, da sie ja als die 
kleineren der beiden Elektronegativit/~ten 5fter auftreten, und zweitens gehen die 
niedrigeren Werte mit gr613erem Gewicht ein, weft grSSere Elektronegativit/~ts- 
differenzen und somit grSSere Elektronegativit/~tskorrekturen der Bindungsl/~nge 
um so wahrscheinlicher sind, je kleiner die kleinere der beiden Elektronegativi- 
t/~ten ZA ist. 

Wie aus der Tabelle hervorgeht, sind die Durchschnittswerte des Produktes 
] .  d~z  ffir Einfaeh-, Doppel- und Dreffachbindung der l~eihe naeh i .  l0 -~~ erg, 
i , 7 . 1 0  -1~ erg und 2,4- l0 -1~ erg. Ffir c erh~lt man aus diesen Zahlen und den 
Gln. (27) und (32) bei Einfachbindung 0,10 A und bei Doppelbindung 0,06 A. 
Diese Werte stimmen mit den yon SCHOOneR und ST~VE~SO~ [7] bzw. GOtCDY [2] 
verwendeten empirischen Konstanten c = 0,09/~ bzw. c = 0,06 A gut iiberein. 
Auch der ffir Dreifachbindung berechnete Wert yon 0,04 ]k ist yon derselben 
GrSBe wie der von GOl~DY [2] erwartete Wert zwischen 0,03 ]k und 0~04 A, 1/~Bt 
sieh jedoch kaum experimentell best/~r weft zu wenig Daten vorliegen, worauf 
schon GORDu hingewiesen hat. Diese zahlenm/~Bige Ubereinstimmung daft  jedoch 
vor allem wegen der Mittelung fiber die verschiedenen Werte yon c nicht fiber~ 
sch/~tzt werden. Wegen der vielen N/~herungen war yon unserer Ableitung eigent- 
lich nur zu erwarten, dab sie die GrSBenordnung der Abweichung der Bindungs- 
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l~ngen vom Additivit/itsgesetz angibt und die relative Anderung der Konstanten c 
bei ~nderung der Bindungsordnung richtig wiedergibt. 

Es muB noch betont werden, dab man mit G1. (25) schlechtere Resultate fiir 
die Bindungsl/~ngen erhi~lt als mit G1. (3), was zum Tefl sicher auch darin be- 
griindet ist, dab das System der t{ovalenzradien nach SC~O~AKER und STEVEN- 
SON [7] unter Zugrundelegung yon G1. (3) aufgestellt wurde. Da einerseits Gh (3) 
recht gute Ergebnisse liefert und andrerseits G1. (25) wesentlich komplizierter ist 
als GI. (3), erscheint es nicht als zweekmgBig, ein neues an G1. (25) angepaBtes 
System yon Kovalenzradien aufzustellen, ttingegen werden in der folgenden Mit- 
teilung [1] die Kovalenzradien yon 32 Elementen angegeben, die auf Grund yon 
G1. (3) aus 22~ Bindungsl/tngen nach der Methode der kleinsten Quadrate be- 
rechnet wurden. 

SchlieBlich muB noch darauf hingewiesen werden, dab aueh HuGGI~S [3] und 
SANDERSON [6] Gleichungen zur Bereehnung yon Bindungsl~ngen aufgestellt 
haben, die der Verkfirzung der Bindungsl~nge bei polarer Bindung Rechnung 
tragen. In  der Gleiehung yon HU~GINS kommen die Elektronegativitgten nicht 
vor, daffir abet die ]3indungsenergien, wghrend SANDERSON die Werte der yon 
ihm aufgestellten Elektronegativit~tsska]a, die er SR-Werte ( =  Stability Ratio) 
genannt hat, zur Bereehnung der Bindungsl~ngen verwendet. Da beide Gleichun- 
gen vSllig anders gebaut sind wie die Gleichung yon SCHO~A~ER und STEVENSON, 
soll hier nicht ngher auf sie eingegangen werden. 

Wir danken den Vorstgnden des Organisch-Chemischen und des Physikalisch-Chemischen 
Institutes der Universit~t Wien, den Herren Prof. Dr. F. W~SSELY und Prof. Dr. H. NOWOTNY, 
dag sie die Ausfiihrung dieser Arbeit erm6glicht und gefSrdert haben. Herrn Doz. Dr. E. 
LIPPEI~ (Technische Hochschule Stuttgart) und Herrn H. v. HII~SCttEr danken wir ffir 
eine freundliche Diskussion des Themas. 
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