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Elektrostatik, die chemische Bindung und Stabilitat von Molekiilen 

Von Sidney W. B e n s o n [ * ]  

Auf dem Virial-Theorem basierende elektrostatische Modelle verheiljen eine zuverlassige 
und genaue Methode zur Voraussage der Bildungswarmen von Molekulen und Radikalen. 
So wird das ,,Prinzip der alternierenden Polaritat", wonach diejenigen Verbindungen am stabilsten 
sind, in denen Atome gegensatzlicher Polaritat aneinander gebunden sind, yuantitativ durch 
elektrostatische Modelle beschrieben. Modelle rnit fixierten Partialladungen geben AH: von 
Kohlenwasserstoffmolekulen und -radikalen wieder. Durch Berucksichtigung von Polarisations- 
effekten, deren Energiebeitrage klein sind, werden auch Dipolmomente von Kohlenwasserstoffen 
vorhersagbar. Ein allgemeineres Model1 rnit starker Polarisationswechselwirkung befindet sich 
noch in Entwicklung; sein Anwendungsbereich sol1 sowohl AH:-Werte als auch Dipolmomente 
polarer Molekule erfassen. 

1. Einleitung 

Eines der vornehmsten Ziele der Theoretischen Chemie 
besteht darin, bei vorgegebenen Bedingungen (Zusammenset- 
zung, Volumen, Temperatur, Losungsmittel) die Gleichge- 
wichtskonstanten (Zustande) fur alle moglichen stochiometri- 
schen Reaktionen vorherzusagen. Dies setzt die Kenntnis von 
Bildungswarmen, Entropien und Warmekapazitaten der 
Reaktanden und Produkte voraus und ist ein notwendiger 
erster Schritt zum weiterreichenden Ziel der Vorhersage von 
Reaktionsgeschwindigkeiten fur diese Gleichgewichtsreaktio- 
nen. Mit ab-initio-Methoden ist diese Aufgabe jetzt und in 
naher Zukunft undurchfuhrbar. Die vielen empirischen yuan- 
tenmechanischen Verfahren sind zwar mehr oder weniger er- 
mutigend, doch hat noch keines davon die notwendige Ge- 
nauigkeit fur AH: (< l kcal/mol) erreichen konnen. 

Bei einer alternativen, ebenfalls empirischen Naherung wird 
versucht, aus experimentellen Daten rnit Hilfe physikalischer 
Gesetze Verallgemeinerungen zu gewinnen. Dieser Ansatz hat 
sich als sehr fruchtbar erwiesen und gipfelt in einer Hierarchie 
von Additivitatsgesetzen['], welche die meisten AH:-, So- und 
Cpo-Werte innerhalb der experimentellen Sicherheit reprodu- 
zieren konnen. Die rnit einem solchen ,,Gesetz der Additivitlt 
von Gruppeneigenschaften" erreichbare Genauigkeit leidet je- 
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~~ ~ -- 
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doch unter mindestens zweierlei: Die erste Schwache besteht 
darin, dalj eine umfassende Datenbasis notwendig ist, um 
die empirischen Zahlenwerte festzulegen. Eine Gruppe wird 
als vielwertiges Atom rnit allen seinen Liganden definiert. 
Ein typisches Beispiel ist die Methylgruppe in Kohlenwasser- 
stoffen, hier geschrieben als C-(H),(C). Da ein gesattigtes 
Kohlenstoffatom vier einwertige Liganden tragt, gibt es unge- 
fahr lo4 mogliche Gruppen aus einem zentralen Kohlenstoff- 
atom und Kohlenstoff selbst und neun anderen Elementen 
als mogliche Liganden. Dreiwertige Elemente wie Stickstoff 
ergaben lo3 Gruppen und so weiter. Es existieren jedoch 
keine 1 O4 genauen AH;-Werte, die eine derartige Datenbasis 
liefern konnten. 

Die zweite Schwache hat mit der Tatsache zu tun, daB 
fur stark polare Verbindungen (z.B. solche rnit zwei oder 
mehr Substituenten wie F, CN, OH, NOZ usw.) die Abweichun- 
gen von der Gruppenadditivitat 6 kcal/mol uberschreiten. 
Ebenso mussen, um die bekannten AH:-Werte zu reproduzie- 
ren, fur stark verzweigte Verbindungen rnit ,,gespannten" Kon- 
figurationen besondere Korrekturen eingefuhrt werden. Es 
gibt jedoch eine Reihe von einfachen und auch weniger einfa- 
chen empirischen Schemata fur die Korrektur der Ringspan- 
n ~ n g [ ~ , ~ ] ,  so daB sie kein so schwieriges Problem wie die 
Polaritat bildet. 

Diese zuletzt genannten Probleme der Gruppenadditivitat, 
die von polaren und sterischen Wechselwirkungen herruhren, 
sind nicht schwerwiegend, da hierfur Korrekturschemata zu 

Angew. Cheni. 90,868-875 (1978)  868 



erwarten sind. Jedoch erscheinen die Anforderungen an eine 
Datenbasis immens, und es ist daher verlockend, alternative 
Annaherungen in Betracht zu ziehen. Von diesen Alternativen 
ist das ,,Gesetz der Additivitat von Bindungen" am attraktiv- 
sten. Von der historisch begriindeten Bind~ngsadditivitat~~. 51 

kann man ausgehen, wenn Molekiileigenschaften als Summe 
von Beitragen der Bindungen im Molekul betrachtet werden 
konnen. Da nur etwa 40 Elemente von allgemeinem chemi- 
schem Interesse kovalente Verbindungen bilden, gibt es etwa 
800 Bindungen, so daR die Anforderungen an eine Datenbasis 
fast bescheiden erscheinen. 

Zwischen den 15 haufigsten Elementen gibt es nur 120 Ein- 
fachbindungen, weit weniger Doppelbindungen und einige 
Dreifachbindungen, und es ist deshalb moglich, ein komplet- 
tes Schema der empirischen Thermochemie aus vorhandenen 
oder leicht zuganglichen Daten ins Auge zu fassen. 

Eine Uberpriifung der Bindungsadditivitat am Beispiel von 
AHFz,,-Daten[41 zeigt, daR die maximalen Abweichungen von 
optimierten Schemata bei stark polaren oder sterisch gespann- 
ten Verbindungen ungefahr 12 kcal/mol betragen, wahrend 
die mittleren Abweichungen um 4 kcal/mol liegen. Da, wie 
wir gleich sehen werden, diese Abweichungen nicht zufallig 
sind, sondern in homologen Reihen systematisch vom Typ 
der Substituenten abzuhangen scheinen, 1aRt dies auf einfache 
empirische Korrekturschemata hoffen, wie sie im Prinzip von 
Z d d 6 ]  und von Allen"' vorgeschlagen wurden. 

2. Theoretische Grundlagen - das Virialtheorern 

Die Schrodinger-Gleichung eines n-Teilchen-Systems ge- 
horcht dem Virialsatz, der besagt, daD die mittlere kinetische 
Energie T dieses Systems genau gleich der gesamten 
Coulomb-Energie E, aller Teilchen ist: 

T =  - l /  2 E, (1) 

Es sei bemerkt, daB fur ein stabiles gebundenes System E, 
negativ ist und der Energie entspricht, die erforderlich ist, 
um die Teilchen unendlich weit voneinander zu entfernen 
(deren kinetische Energie ist dann Null). Somit ist die bindende 
oder gesamte Energie EB = T + E, (unter Vernachlassigung 
kleiner Spin-Wechselwirkungen) des Systems genau E,. Die 
gesamte Coulomb-Energie des Systems kann geschrieben wer- 
den als: 

n + m  

Dabei ist Z die Kernladung und P die elektronische Ladungs- 
dichte. Hatten wir bereits Kenntnis der Ladungsdichtevertei- 
lungen, bestiinde keine Notwendigkeit, die Schrodinger-Glei- 
chung zur Berechnung von E, zu losen. Konnte man die 
Ladungsdichteverteilungen als Summe von Produkten aus 
Einelektronen-Wellenfunktionen schreiben, so ware die Inte- 
gration einfach. Wenn andererseits starke Korrelationseffekte 
eine solche einfache Form fur die Ladungsdichteverteilung 
verbieten, kann die Integration sehr kompliziert werden oder 
sogar unmoglich sein. 

Mikrowellen- und IR-Spektroskopie ergeben zusammen rnit 
modernen Elektronenbeugungsverfahren recht genaue Daten 

( fO .O1  A oder besser) iiber die Lage der Atome in Molekiilen. 
(Es sei angemerkt, daR die durchschnittliche Amplitude der 
Kernbewegung benachbarter Atome relativen Abstandsande- 
rungen von ungefahr f0.05A entspricht.) Geben wir uns rnit 
den empirischen Details der Molekiilstrukturen zufrieden, so 
verringert sich unser Problem auf das Abschatzen der Elektro- 
nendichteverteilungen. Wir konnen jedoch unsere empirische 
Betrachtung um eine Stufe erweitern, wenn wir von der Hypo- 
these ausgehen, daB Ladungsdichteverteilungen in lokalisier- 
ten Bindungen sich nicht vie1 andern, wenn man eine benach- 
barte Bindung in einem Molekul andert. Dies ware in Uberein- 
stimmung mit dem Gesetz der Additivitat von Bindungen, 
bei dem die Abweichungen, wie bereits erwahnt, meistens 
um f 4  kcal/mol liegen und selten f 12 kcal/mol erreichen. 
Wenn wir davon ausgehen, daD Ionisationspotentiale von Mo- 
lekiilen 8-1 5 eV (1 84-345 kcal/mol) betragen, dann bedeuten 
diese Abweichungen in der Tat sehr kleine Storungen der 
Bindungsenergien der Elektronen. 

Eine weitere empirische Bestatigung der Hypothese, daR 
Bindungen nur geringfiigig durch Nachbargruppen beeinfluat 
werden, folgt aus dem experimentellen Befund, dalj sich die 
Bindungslangen beim Ubergang von einer zur anderen Verbin- 
dung nur wenig andern. So streuen C-H-Bindungslangen 
in Alkanen nur geringfugig um einen mittleren Wert von 
1.09 fO.01 A. Selbst beim Ubergang vom CzH6 zu CzH4 und 
zu C2H2 wird die C-H-Bindungslange nur um ungefahr 
0.03 A verkiirzt. Das gleiche scheint fur stark polare Bindungen 
wie die C-F- oder C-0-Bindung zu gelten, so dalj man 
mit einiger Berechtigung von durchschnittlichen Bindungslan- 
gen sprechen kann. Andererseits findet man in ungesattigten 
Systemen, in denen eine Delokalisierung der Elektronen von 
Bedeutung ist, eine starkere und systematischere Variation 
der Bindungslangen. So kann die E n g e  der C-C-Bindung 
von 1.54f0.01 A in Alkanen bis zu 1.46A in Butadienen 
schwanken, aber auch dies ist nur eine Anderung um 5 %[lo]. 

SchlieBlich ist noch eine Bemerkung iiber die Steifheit von 
Bindungen angebracht. Die meisten Einfachbindungen haben 
Kraftkonstanten in der GroBenordnung von 5 x lo5 dyn/cm. 
Eine Streckung oder Kompression einer solchen Bindung um 
f0.03 A erfordert 0.3 kcal/mol[81. Da die Bindungslangen von 
Einfachbindungen in gesattigten Molekiilen um f0.03 A va- 
riieren, miissen groBere Unterschiede der Bindungsenergien 
von Molekiilen auf andersgeartete Wechselwirkungen zuriick- 
zufuhren sein. Dazu sei ein Beispiel betrachtet. Bei der endo- 
thermen Kommutier~ngsreaktion[~~ 

CHI + CF4+2CH2F2 AH: = + 12 f 3 kcal/mol 

bleibt die Zahl der C-H- und C-F-Bindungen erhalten. 
Wiirde das Gesetz der Additivitat von Bindungen gelten, 
so ware AH: gleich Null. Die Anderungen der C-F- und 
C-H-Bindungslangen in den beteiligten Verbindungen betra- 
gen weniger als 0.05 A['']. Dies entsprache Energieanderungen, 
die weit unter der beobachteten Reaktionswarme liegen. Dar- 
aus ist zu schlieBen, daR sich das von den bindenden Elektro- 
nen eingenommene Volumen in einer gegebenen Einfachbin- 
dung wie eine unkomprimierbare Flussigkeit verhalt und somit 
in einer chemischen Reaktion erhalten bleiben sollte. Dies 
impliziert weiterhin, daB die Energieanderung in solchen Kom- 
mutierungsreaktionen auf Anderungen der Coulomb-Wechsel- 
wirkungen zwischen den Elektronen der nicht miteinander 
verbundenen Atome beruht. 
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3. Das elektrostatische Modell - Kohlenwasserstoffe 

Atome im elektronischen Grundzustand sind elektrisch neu- 
tral und besitzen keine Dipolmomente. Eine stabile zweiatomi- 
ge Spezies wird aus zwei solchen Atomen nur dann gebildet, 
wenn Wechselwirkungen zwischen ihnen ihre Valenzschalen 
deformieren. Die einfachste Deformation besteht in der Bil- 
dung eines Dipols, und eine einfache kovalente Bindung kann 
als Ergebnis der Wechselwirkung zweier solcher Dipole be- 
trachtet werden[l’l. Die Valenzelektronen miissen sich in die- 
sen Bindungen korreliert bewegen, denn sonst wiirden sich 
die Dipol-Wechselwirkungen zu Null mitteln. Homonucleare 
Verbindungen miissen gleiche dipolare Verzerrungen aufwei- 
sen. In heteronuclearen Verbindungen ist dies nicht der Fall, 
und wenn die beteiligten Atome sich hinreichend in ihrer 
Elektronegativitat unterscheiden, gelangen wir zum Fall der 
ionischen Bindung[’21. 

Das erste elektrostatische Modell, das Bindungsenergien 
in zweiatomigen Molekiilen erfolgreich korrelierte, wurde von 
Puuling vorgeschlagen[”]. Er ordnete jedem Atom eine kon- 
stante Elektronegativitat zu, die es ermoglichte, aus gemesse- 
nen Energien homonuclearer Bindungen die entsprechenden 
Bindungsenergien heteronuclearer Einfachbindungen abzu- 
schatzen. Es war nicht klar, wie dieses Schema auf vielatomige 
Molekiile erweitert werden konnte, doch wurde dies mehrfach 
versucht” 3 ,  14]. Die umfassendsten Arbeiten gehen auf Sunder- 

zuruck; die Genauigkeit geniigt allerdings nicht fur 
quantitative Anwendungen. 

Das vom Autor[’’] fur vielatomige Systeme entwickelte elek- 
trostatische Modell ist weniger umfassend als das von Sander- 
son, es ist jedoch auch einfacher. Es beginnt rnit einer Beschrei- 
bung der Valenzelektronen in der Umgebung jedes gebunde- 
nen Atoms, wobei Begriffe wie UnterschuR (oder UberschuR) 
an Elektronen in ahnlicher Weise wie die von Pauling vorge- 
schlagene Ionizitat verwendet werden. In einer homonuclearen 
Bindung wie C-C oder H-H ist die Ionizitat gleich Null. 
Jedoch erwarten wir, daR in Bindungen wie C-H oder Si-H 
Ladung von einem Atom zum anderen iibertragen wird, und 
dies gibt den Bindungen elektrostatischen Charakter. In bezug 
auf eine homonucleare Standardbindung, in der eine solche 
Ladungsiibertragung fehlt, konnen wir die elektrostatische 
Energie einer heteronuclearen Bindung folgendermaRen defi- 
nieren: 

Dabei ist r die Bindungslange, entlang der sich die Ladung 
E verschoben hat. Eel ist immer negativ und ein MaR fur 
die zusitzliche Stabilisierung der heteronuclearen Bindung 
verglichen mit der homonuclearen Bindung. Wenn wir jedoch, 
wie im hier besprochenen Fall, an der Wechselwirkung zwi- 
schen den Bindungen interessiert sind, dann braucht uns diese 
Eigenenergie einer Bindung nicht weiter zu interessieren. Statt- 
dessen ermoglicht uns das Modell die Abschatzung der Wech- 
selwirkungen zwischen Bindungen, die von einem Zentralatom 
ausgehen. Dies gilt ebenfalls, wie wir sehen werden, fur die 
nlchsten Nachbaratome. 

Es sei als einfaches Beispiel eine divalente Spezies X mit 
zwei verschiedenen Liganden A und B betrachtet, wobei X 
ein Atom wie S oder 0 oder eine Gruppe von Atomen 
wie CH2 oder NH ist, d. h. ein mehrwertiges Atom mit seinen 

Liganden. Aus diesen Bestandteilen ergeben sich drei Molekii- 
le: XA2, XB2 und das unsymmetrische XAB. Vom Standpunkt 
der Bindungsadditivitat sind wir an der Warme der folgenden 
Reaktion interessiert: 

XA2 + XB2 e 2 XAB (4) 

Die Reaktionswarme entspricht der Wechselwirkung der 
Bindungen X-A rnit X-B abziiglich der Eigenwechselwir- 
kungen von X-A rnit X-A und von X-B rnit X-B. Wie 
bereits erwahnt, andert sich die Geometrie bei diesen Reaktio- 
nen nur wenig, und das elektrostatische Modell ordnet die 
Bindungswechselwirkungen den elektrostatischen Wechsel- 
wirkungen zu, die nunmehr zwischen den nicht miteinander 
verbundenen Atomen auftreten konnen. Abbildung 1 illustriert 
diesen Fall; A und B tragen die Partialladungen -a  bzw. 
- b, und zur Erhaltung der Neutralitat des Molekiils muB 
X die entgegengesetzten Ladungen aufweisen. 

Abb. 1. Zur Ableitung der elektrostatischen Energie einer einfachen Kommu- 
tierungsreaktion [GI. ( 5 )  und ( 6 ) ] .  

-2a’ 2b2 2ab  2ab  2 a b  =i rXA rXB rXA rXB TAB 

( 5 )  
+ (4a’ a’) + (4b’ b’) 

rXA rAA rXB rBB 

Bleiben die Bindungslangen und -winkel ungefahr gleich, 
so sind die ersten drei Terme auf der rechten Seite von G1. 
(6) positiv, und der letzte, in eckige Klammern eingeschlossene 
Term ist ebenfalls positiv. Jeder der drei ersten Terme ist 
jedoch ungefahr doppelt so groB (oder noch groaer) wie der 
entsprechende Term im Klammerausdruck, so daB die drei 
ersten Terme den Wert von AEel bestimmen, der damit positiv 
ist. 

Wenn a = b  und rXA=rxB, dann gilt AE,,=O. Wenn a und 
b entgegengesetzte Vorzeichen haben, ergibt sich AEel > 0. 
Wenn r X A N  rXB, erhalt man 

2(a - b)’ (a - b)’ 
A E , l ( r x A = r x B ) ~ - - -  > O  

rXA rAA 
(7) 

da r A A  = 2 r X A  Sin 0 ist. 
Demnach sollten Kommutierungsreaktionen von symmetri- 

schen Spezies zu unsymmetrischen Spezies im allgemeinen 
endotherm sein, und in der Tat erweist sich diese Regel als 
ziemlich zuverlassig. Einige Beispiele rnit Elementen der 4., 
5., 6. und 7 .  Gruppe des Periodensystems sind in Tabelle 
1 zusammengestellt. Auf einige Ausnahmen von dieser Regel 
sei hingewiesen; wir werden darauf spater zuriickkommen. 
Man beachte auch, daB die Reaktionswarmen von Kommutie- 
rungen im allgemeinen klein sind und weniger als 6 kcal/mol 
betragen. 
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Tabelle 1 .  Einige Reaktionswarmen A H :  der Kommutierung symmetrischer 
Spezies : 

A 2 X  + B2X s 2ABX 

Reaktion A H :  Lit. 
[kcal/mol] 

H 2 0  + M e 2 0 +  2MeOH 
H 2 0  + F2O+ 2 H O F  
H z 0  + ' 2 1 2 0  + 2 HOCl 
HIS + Me2S + 2 MeHS 
H 2 S  + (HS)zS+ 2HSSH 
H2NH + Me2NH P 2 MeNH2 
MeZNMe + H 2 N M e s 2 H N M e 2  
H ~ C H Z  + Me2CH2 2 2MeCH3 
H2CF2 + F2CFz s 2 H C F 3  
H2CH2 + F 2 C H 2 s 2 H , C F  
HzCH2 + C12CH2 s 2CICH3 
C12CH2 + CI2CCI2 P ~ H C C I ,  
HzCH2 + I 2 C H 2 @ 2 I C H 3  
H2C=CH2 + Me2C=CH2 s 2 H M e C = C H 2  
H2C=CFz + FzC=CF2 + 2HFC=CF2 
HZC-CCIZ + CIzC=CCI2+ 2HCIC=CCI2 
H2CO + M e 2 C O + 2 H M e C 0  
C12C0 + MezCO+ 2CIMeCO 
Me2Hg + CI2Hg+ 2 MeHgCl 

6.0 
5 * 3  
1 + 1  
2.8 
4.4 
4.5 
2.4 
2.5 
0*2 

12*2 
1.5k1.4 

~ 2.7k1 
- 4.4 

1.3 
4.5*4 

- 2 + 4  
- 1.7k1.5 
- 13.5 
- 1 2 + 3  

DaD die Warmetonung von Kommutierungsreaktionen der 
Verbindungen rnit einer oder mehreren n-Bindungen weit 
groBer ist, wird fur einige Falle in Tabelle 2 illustriert. Die 
AH:-Werte sind alle positiv und vie1 zu groD, als daB man 
sie auf Anderungen der Bindungslangen zuruckfuhren konnte. 

Tabelle 2. Einige Reaktionswarmen A H :  der Kommutierung von Verbindun- 
gen rnit einer oder mehreren x-Bindungen. 

Reaktion A H :  Lit. 
[kcal/mol] 

~- 

CO2 + c s p  2COS 0 ~ 7 1  

CSz + HzCH2+ 2HzCS 3 0 k 4  ~ 7 1  

C 0 2  + CH2=C=CH2 + 2CH2=C=0 27*2 [11 
COz + HzCH2 + 2H2CO 60k2 [11 

CO2 + CCll+  2COC12 12 ['I 
CO2 + CF,+ 2COF2 14*4 [11 

Dieses einfachste Modell einer fixierten elektrostatischen 
Wechselwirkung zwischen nicht miteinander verbundenen 
Atomen ordnet den miteinander verkniipften Atomen X und 
Y entgegengesetzt gleiche Partialladungen 6xu zu. Solch ein 
Modell ist niitzlich, wenn 6xu eine ubertragbare Konstante 
ist, die nicht davon abhangt, mit welchen anderen Atomen 
X und Y gegebenenfalls verbunden sind. Damit ein solches 
Modell bestehen kann, mu0 es die Reaktionswarmen nach 
dem Prinzip der Additivitat von Bindungen plus der elektrosta- 
tischen Energie, die die nichtbindenden Wechselwirkungen 
reprasentiert, wiedergeben. Das Modell wurde an einfachen 
Kohlenwasserstoffen, namlich verzweigten und unverzweigten 
Alkanen" 'I, einfachen Olefinen, Acetylenen und aromatischen 
Verbindungen["] und schliefilich Alkylradikalen[201 gepriift. 
Unter Verwendung einer LadungEi von +0.278 x 10- l o  esu[*] 
fur H und von -0.278 x lo-' ' esu fur C in der aliphatischen 
C-H-Bindung ist es moglich, die AH:-Werte (in kcal/mol) 
aller unverzweigter und einfach verzweigter gesattigter Koh- 
lenwasserstoffe mit folgender einfacher Formel zu reproduzie- 
ren : 

AHP(C.H2n+Z)gas= -2.0(n+ 1)-0.5+EeI 

Dabei entspricht E,, der Summe aller elektrostatischen Wech- 
selwirkungen im gesattigten Kohlenwasserstoff: 

(9) 

Setzt man fur alle C-C- und C-H-Bindungen die Stan- 
dardlange von 1.54A bzw. 1.09A ein und nimmt man 
alle Winkel als tetraedrisch an, so wird die Summe hinreichend 
genau (4 0.1 kcal/mol). Da die C-C-Bindung aufgrund ihrer 
Symmetrie unpolarisiert ist, besitzt jede Gruppe CH3, CH2 
oder CH in einem Kohlenwasserstoff am Kohlenstoffatom 
einen UberschuD an Gegenladung von -0.278k x lo-" esu, 
wobei k die Zahl der H-Atome an diesem C-Atom bedeutet. 
Jede dieser Gruppen verhalt sich dann als elektrischer Dipol; 
seine elektrostatische Wechselwirkung rnit den benachbarten 
CHk-Gruppen ist klein (I 0.6 kcal/mol) und fallt auRerdem 
mit wachsendem Abstand schnell ab["I. 

Ein ahnliches Modell hat sich fur Olefine, Acetylene, Aroma- 
ten und Radikale bei entsprechender Zuteilung der Bindungs- 
energien und Partialladungen bewahrt. In Tabelle 3 sind die 
Werte zusammengefaDt, rnit denen die Bildungswarmen dieser 
Verbindungen reproduziert wurden. Mit geeigneten kleinen 
Korrekturen fur nichtbindende cis- und gauche-Wechselwir- 
kungen der CH3-Gruppen gibt das elektrostatische Modell 
die AHpzy8-Werte der gesattigten und ungesattigten Kohlen- 
wasserstoffe und der Alkylradikale innerhalb der Unsicherheit 
dieser Daten wieder[21! 

Tabelle 3. Werte fur Bindungsenergien und Partialladungen, die fur die Repro- 
duktion der Bildungswarmen von Kohlenwasserstoffen und Alkylradi- 
kalen bei 298 K verwendet wurden. - Bei Olefinen und Aromaten werden 
fur cis- bzw. ortho-Alkylgruppen 1 .O kcal/mol und fur geminale Alkylgruppen 
in Olefinen 0.3 kcal/mol AbstoDungsenergie addiert. Bei hoheren, stark ver- 
zweigten Alkanen werden fur gauche-Wechselwirkungen 0.7 kcal/mol und fur 
Wechselwirkungen 1,5-standiger Methylgruppen 1.5 kcal/mol berucksichtigt 
([l], dort Seite 30). 

- -~ 

Bindung Energie [a] 
[kcal/mol] 

Partialladung [b] 
[10-Io esu] 

c -c 
H-H 
C-H 
Cd-H 
CB-H 
C,-H 
C'-H 
C,-C 
c,-c 
CM-C 
C'-c 
C=C 
CM-CM 
Cd=C* 
c,-C, 

0.25 
0 

-1.13 
- 3.3 
- 2.2 
- 5.2 
11.9 
- 5.5 
- 8.0 
- 2.0 
14.0 
0.25 
6.5 

34.0 
67.7 

0 
0 
0.278(H) 
0.3 2( H) 
0.32(H) 
0.36(H) 
O.IZ(Hj 
O.l2(C) 
0.16(C) 
0.12(C) 
0.04(C') 
0 
0 
0 
0 

[J] Beitrage LU 
[b] Das starker positive Atom ist angegeben 

fur jede Bindung. 

Eine entsprechende Analyse fur Organosiliciumverbindun- 
gen bringt ahnliche Ergebnisse'"]. Ungliicklicherweise sind 
die AH:-Daten fur die Organosiliciumverbindungen von 
schlechterer Qualitat, und die vorhandenen Daten weichen 
so wenig von den nach dem Prinzip der Additivitat von Bin- 

[*] esu=elektrostatische Einheit. 1 esu=0.33 x Coulomb 
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dungen berechneten Daten ab, daB die Zuordnung der Partial- 
ladungen nur wenig EinfluB hat. 

DaB die Kohlenwasserstoffe so gut durch ein einfaches Mo- 
dell rnit nichtbindenden Wechselwirkungen beschrieben wer- 
den konnen, ist sehr wahrscheinlich ein gliicklicher Zufall. 
Zum ersten sind die Ladungen insgesamt klein. Sieht man 
einmal von CH4 ab, so wird die maximale Partialladung an 
jedem Atom in der CH3-Gruppe erreicht, in der C eine negative 
Ladung von 0.84 x lo-'' esu oder ungefahr der Ladung 
eines Elektrons tragt. Eine Folge davon ist, daB ladungsindu- 
zierte Ladungs-Dipol-Wechselwirkungen sich als sehr klein 
rnit Energien von weniger als 0.2 kcal/mol herausstellen. Wie 
wir weiter sehen werden, nehmen die Ladungen bei starker 
polaren Molekiilen wesentlich zu, und sekundare Effekte kon- 
nen dann nicht mehr vernachlassigt werden. 

4. Das Prinzip der alternierenden Polaritat - polare 
Molekiile 

Durch die organisch-chemische Literatur fast eines Jahrhun- 
derts zieht sich als roter Faden die qualitative Beobachtung, 
daB diejenigen Verbindungen am stabilsten sind, in denen 
Elemente alternierender Polaritat miteinander verbunden sind. 
So weiB man, daB bei polaren Substituenten am aromatischen 
Ring die ortho-Substitution zu weniger stabilen Verbindungen 
als die meta- oder para-Substitution fuhrt : ortho-Dichlorben- 
zol ist um ungefahr 2.5 kcal/mol weniger stabil als sein meta- 
oder para-Isomer, ortho-Difluorbenzol ist gleichfalls weniger 
stabil als die Isomere, und zwar um etwa 5 kcal / rn~l[~l .  Gro- 
Rere Effekte ergeben sich bei 1,3- und 1,4-Dioxan. Das 1,3- 
Isomer ist um 7.0 kcal/mol stabiler, was moglicherweise auf 
die attraktive Anordnung von zwei 0-Atomen am gleichen 
C-Atom zuriickzufuhren ist. 

Das elektrostatische Modell der nichtbindenden Wechsel- 
wirkungen gibt eine einfache und unmittelbare Erklarung fur 
diese Beobachtungen und ermoglicht uns, sie starker quantita- 
tiv auszuarbeiten. In dem in Abbildung 1 gezeigten System 
verlauft die Kommutierung von XAZ rnit XBz immer endo- 
therm, wenn A und B entgegengesetzte Polaritaten haben 
(a und b rnit entgegengesetzten Vorzeichen). Wenn wir jedoch 
versuchen, dieses einfache Modell auf stark polare Spezies 
wie die Halogene anzuwenden, so finden wir groBe Diskrepan- 
Zen. 

Diese Diskrepanzen scheinen zwei Ursachen zu haben. So 
sind in Verbindungen rnit stark elektronegativen Elementen 
wie 0 und F die Partialladungen nicht Ianger klein wie bei 
den Kohlenwasserstoffen, und ladungsinduzierte Ladungs-Di- 
pol-Effekte konnen nicht langer vernachlassigt werden. Uber- 
dies sind die Partialladungen, die zur Beschreibung der Ande- 
rungen von in monosubstituierten Verbindungen (z. B. 
MeX und t-BuX) gebraucht werden, viel zu klein, um die 
beobachteten Dipolmomente dieser Verbindungen wiederge- 
ben zu konnen. 

Um die Eigenschaften stark polarer Molekiile zu beschrei- 
ben, ist die Zuordnung von Partialladungen zu jedem Atom 

und dariiber hinaus die Zuordnung eines fixierten Dipolmo- 
mentes zu den einsamen Elektronenpaaren des elektronegati- 
ven Atoms erforderlich. In mehrfach substituierten Verbindun- 
gen mu13 man ebenso explizit die Polarisationseffekte und 
die Energien dieser Wechselwirkungen berucksichtigen. Dar- 
aus folgt, dalj in das Modell zusatzliche Parameter eingebracht 
werden miissen, so dalj die Berechnungen sehr komplex wer- 
den. Zur Zeit gibt es nur eine naherungsweise Losung, die 
vom Autor stammt, und somit mulj sich dieser Aufsatz auf 
die Besprechung einiger dieser Daten und einen Bericht iiber 
die ersten Ergebnisse rnit einem notwendigerweise vorlaufigen 
Modell beschranken. 

Tabelle 4. Bildungswirmen der fluorierten Methane des Typs CH,F,-, [18]. 
~ ~ _ _ _  
Verb. - A H ? z ~  A(-AH?29tl) A ~ ( A H P ~ , , )  

[kcal/mol] 
-~ 

C H I  17.9 
CH3F 56.8 f 2 3 9 f 2  
CH2F2 108f1 51 k2.3 12i4 .1  
CHF3 166+1 58 f 1.4 1 i 3.0 
CF4 233 f 1 51 f I .4 - 1 i 2.5 

-~ 

Ein relativ einfacher Weg, die GroBenordnung nichtbinden- 
der Wechselwirkungen zu ermitteln, besteht in einer Analyse 
der Anderungen von AH? in einfachen homologen Reihen, 
in denen eine Gruppe oder ein Atom durch ein anderes ersetzt 
wird. Tabelle 4 zeigt solche Daten fur die Reihe CH,F4-,. 
Wenn das Gesetz der Bindungsadditivitat gilt, dann sollten 
die Differenzen der Bildungswarmen beim Ersatz einer C-H- 
durch eine C-F-Bindung konstant sein. 

Im Gegensatz zu dieser Erwartung finden wir beim Uber- 
gang von CH3F zu CH2Fz eine starke Zunahme der Stabilitat 
um etwa 12 kcal/mol, was entschieden aus dem Rahmen einfa- 
cher Additivitat fallt. Wir konnen diesen Ubergang durch 
eine Dismutierungsreaktion ausdriicken: 

2CH3FeCH4 + CHzFz + 12kcal/mol 

Die Differenzen erster Ordnung von AHf0298, hier als 
A ( -AH:29x) bezeichnet, erreichen bei CHF3 ein Maximum 
undfallendann leichtab. Konnteman, wie durch das elektrosta- 
tische Modell vorgeschlagen, die nichtbindenden Wechselwir- 
kungen als paarweise additiv behandeln, dann waren die Diffe- 
renzen zweiter Ordnung A'(AHf0) k ~ n s t a n t ' ~ ~ ] .  Die Tatsache 
jedoch, daB dies nicht der Fall ist, weist auf die Existenz 
nicht-linearer Wechselwirkungen hin. Die GroRe solcher 
Wechselwirkungen ergibt sich aus den Differenzen dritter Ord- 
nung, die fur die fluorierten Methane etwa 6 kcal/mol betragen. 
Einen ahnlichen, jedoch wesentlich schwacheren Effekt finden 
wir in der Reihe der chlorierten Methane (Tabelle 5). Hier 
sind die Differenzen erster Ordnung klein und nicht viel groBer 

Tabelle 5. Bildungswarmen der chlorierten Methane des Typs CH,C14-, 
[I]. 

C H I  11.9 
CHSCI 19.6 1.7+1 
CH2C12 22.8 3.2 f 1 1 . 5 i  1.4 
CHC13 24.2 1.4&1 - 1.8 k 1.4 
CCll 22.9 -1.3kO.5 -2.7 1.2 

872 Anyew Chein. 90, 868-875 ( I  978) 



als die experimentellen Ungenauigkeiten. Die Differenzen 
zweiter Ordnung sind ebenfalls klein, jedoch ist die Umkeh- 
rung des Vorzeichens ein unmiDverstandlicher Hinweis auf 
bedeutende nicht-lineare Wechselwirkungen zwischen den 
Bindungen. 

In Ubereinstimmung mit diesen Trends bei chlorierten und 
fluorierten Methanen stehen die vergleichbdren Daten der 
Chlor-Fluor-substituierten Methane, CF,C14-, (Tabelle 6). 
Wir sehen, daD wie bei CH,F4-, (Tabelle 4) eine konsekutive 
Substitution rnit F (anstelle von C1) zu einem Anwachsen 
der Stabilitat (starker negatives AH;) fuhrt. Die A(AH;)-Werte 
in den beiden Verbindungsreihen stimmen fast uberein. 

Tabelle 6. Bildungswarmen der Verbindungen CCI.F4-, (Werte aus [5]). 
Man beachte, dal3 eine Veranderung von (CC13F) zu -66.4 kcal/rnol 
und von (CC12Fz) LU - 114.0 kcal/mol alle zweiten Differenzen auf 
etwa 4 4 bringen wurde. 

Verb. -AHPz98 A (  - AHP298) A2(  -AHPzm) 
_ _ _ ~  

[kcal/mol] 

CCI4 22.9 
CC13F 64 k 2  41 k 2  
CCl2F2 l14.8k1.3 51 k2.4 10 k4.2 
CCIF3 166.2 f 1.4 51.432 0 33.5 
CF4 223 k1 57 f1 .5  5.5 f 3.5 

Uber die Zuverlassigkeit der gemessenen Verbrennungswar- 
men der fluorierten Verbindungen gab es stets Diskussionen; 
es sei hier angemerkt, daD die Daten entsprechender sauerstoff- 
haltiger Verbindungen fast den gleichen Trend aufweisen" 'I. 

In Tabelle 7 sind einige dieser hydroxylierten Methane erfaot. 

Tabelle 7. Bildungswarmen einiger hydroxylierter Methane des Typs 
CH,(OH)4-, (Werte aus [5] und [l]). 

Verb. -AHP298 A ( - AHP2 98) A ( - A  H P ~ ~ ~ )  
[kcal/mol] 

CH4 17.9 
CH30H 48.0 30.1 
CH2(0H)2 9 3 k 1  4 5 3 1  15k1.5 

Die Differenzen zweiter Ordnung sind iiberraschenderweise 
mit den entsprechenden Werten der fluorierten Verbindungen 
(Tabelle 4) vergleichbar. Dies legt zusammen mit anderen 
solchen Parallelen nahe, daD der Schatzwert von 7 2.6 kcal/ 
mol fur AH," der folgenden Reaktion zutreffen durfte: 

CH(OH)3 + C H 3 O H e  ~ C H Z ( O H ) ~  - 7 kcal/mol 

Somit betragtAHFzs8 (CH(OH),),,, = - 141 f 2  kcal/mol. Die- 
ser Wert ermoglicht uns die Voraussage, daD HCOOH durch 
Hydratation um 7 kcal/mol destabilisiert wird. 

HCOOH(g) + H,O(g) *CH(OH)3(g) - 7 kcal/mol 

Im weiteren wurde dies nahelegen, daD mono- und difluorierte 
gesattigte Kohlenwasserstoffe ungefahr um 8 f 1 bzw. 16 1.5 
kcal/mol stabiler sind als die analogen Hydroxyverbindungen. 

Besonders stark macht sich das Prinzip der alternierenden 
Polaritat bemerkbar, wenn man den Effekt der elektronegati- 
ven Substitution an mehrwertigen elektronegativen Elementen 
untersucht. Der Ersatz von H in Kohlenwasserstoffen durch 
F oder O H  fuhrt bekanntlich zu stabileren Verbindungen. 

Genau das Umgekehrte stellt sich heraus, wenn die Substitu- 
tion an einem elektronegativen Element stattfindet. Dies ergibt 
sich aus den Tabellen 8 und 9, in denen wir den Ersatz 
von H in H 2 0  durch F bzw. durch O H  untersuchen: Sowohl 

Tabelle 8. Bildungswarmen der Verbindungen OH.F2-. [I] 

Verb. -AHP298 A (  -AHP298) A2(-AHP29a) 
[kcal/mol] 

~- 

H2O 57.9 
HOF 23.5 k 2 - 34.4 * 2 
F20 5.9 k 1 - 29.4 f 2.2 5 f 3  

H O F  als auch H 2 0 2  sind bezuglich einer Dismutierung in 
ihre symmetrischen Nachbarn um ungefahr 5-6 kcal/mol 
in~tabil['~I. Diese Intermediarprodukte entsprechen XAB in 
Abbildung 1, wobei die Partialladungen a und b entgegenge- 
setzte Vorzeichen haben, so daD die Dismutierungsreaktionen 
immer exotherm sein sollten. 

Tabelle 9. Bildungswarrnen der Verbindungen OH.(OH)2-.. 

Ein weiteres auffallendes Beispiel fur die Auswirkungen der 
alternierenden Polaritat ist die bemerkenswerte RegelmaDig- 
keit in der Differenz der Bildungswarmen A(AHf0) fur die 
Verbindungspaare X-H und X-CH3. 1st die X-H-Bindung 
stark polar, wobei X negativ und H positiv ist, dann sollte 
der Ersatz von H durch das negative C-Atom von CH3 zu 
einem weniger negativen Inkrement in AH; fiuhren als wenn 
X eine positive Partialladung tragt. Dies ist in Tabelle 10 
illustriert (Werte aus I1 'I). Von besonderem Interesse ist hier 
der Effekt der Substitution auf die Polaritat mehrwertiger 
Elemente. So la& der Ersatz von H an 0, N oder S durch 
CH3 die Elemente in der angegebenen Reihenfolge als weniger 
elektronegativ erscheinen. 

Tabelle 10. Effekt der Polaritat yon X auf AH?-Differenzen der Verbindungen 
HX und CH3X (Werte aus [17]). 

X -AH?29a(HX) -AHP298(CH3X) A(W'2q98) 

[kcal/mol] [kcal/mol] 

OH 57.8 
F 64.8 
CH3CO0 103.8 
NH2 11.0 
C H 3 0  48.0 
NO3 32.1 
CI 22.0 
Br 8.7 
HS 4.8 
CHI 11.9 
I 6.3 
CH2S 5.4 
n C 8 ,  24.8 
CH=CH2 -12.5 
G=CH -54.2 
CF3 167 
CH3C0 39.7 
HOOC 90.5 

48.0 
56.8 + 2  
98 

5.5 
44.0 
28.6 
19.6 
9.5 
5.4 

20.2 
3.3 
8.9 

30.2 
- 4.9 
-44.3 
178 
51.7 

10.8 

9.8 
8.0k2 
5.8 
5.5 
4.0 
3.5 
2.4 

- 0.8 
- 0.6 
- 2.3 
- 3.0 
- 3.5 
- 5.4 
- 7.6 
- 9.9 
-11 
- 12.0 
-13.3 
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5. Das elektrostatische Modell der polaren Bindung 

Bei einer einfachen Kommutierungsreaktion ist die Unsi- 
cherheit der Reaktionsenthalpie mindestens doppelt so groD 
wie die Ungenauigkeit der AH:-Werte der intermediaren Spe- 
zies. In den Tabellen 4 bis 9 ergeben sich diese AH:-Werte 
aus den Differenzen zweiter Ordnung A2(AH:), und wir sehen, 
daI3 sie im allgemeinen mit Unsicherheiten von etwa k 2 kcal/ 
mol oder mehr behaftet sind. Da das elektrostatische Modell 
diese Differenzen zweiter Ordnung den Anderungen der elek- 
trostatischen Energie gleichsetzt, liegt hier das Hauptproblem 
in der Wahl der Werte fur die Parameter eines verfeinerten 
Modells. Nur fur die Fluor- und Sauerstoffverbindungen sind 
die AZ(AH:)-Werte groB genug gegenuber der Unscharfe von 
AH:, so daR wir auf eine einheitliche Zuordnung von mehr 
als einem Parameter hoffen konnen. 

Abb. 2. Zur Ableitung des elektrostatischen Modells der polaren Bindung 
mit Polarisationswechselwirkung und Dipolen einsamer Elektronenpaare. 

Das allgemeinste Modell wird in Abbildung 2 am Beispiel 
eines zweiwertigen Atoms X dargestellt, dessen einsame Elek- 
tronenpaare zu den Atomen A und B gerichtet sind, die jeweils 
einsame Elektronenpaare besitzen. Wir mussen den Atomen 
wie zuvor Partialladungen a und b (Abb. 1 )  und daruber 
hinaus Momente pA, pB und px fur die einsamen Elektronen- 
paare zuordnen. Ebenso mussen wir uns entscheiden, ob ein 
Punktladungsdipol oder eine diskrete Ladungsverteilung fur 
die einsamen Elektronenpaare verwendet werden sol1 und 
wie sie orientiert werden sollen. 

Um die Zahl der Parameter zu reduzieren, haben wir uns 
entschieden, alle einsamen Elektronenpaare eines Halogen- 
atoms durch einen Punktladungsdipol mit dem Ursprung am 
Kern und in Richtung der Bindungsachse darzustellen. Fur 
Sauerstoff, Schwefel und die anderen Elemente der 6. Gruppe 
wurde der Dipol in Richtung der Winkelhalbierenden in der 
Ebene der Bindungen orientiert. Fur Stickstoff und die ubrigen 
Elemente der 5. Gruppe wurde der Dipol entlang der zu 
den drei Bindungen symmetrischen Achse angeordnet. 

Die Einfiihrung von Dipolmomenten fur einsame Elektro- 
nenpaare la& das Modell zwar physikalisch sinnvoller erschei- 
nenIZ5], doch bewirkt sie nicht die notwendige Nichtlineari- 

Die elektrostatische Energie, die von den fixierten Par- 
tialladungen und den einsamen Elektronenpaaren herruhrt, 
ist paarweise additiv fur jeweils zwei Bindungen und fuhrt 
in einer homologen Reihe zu konstanten Differenzen zweiter 
Ordnung in AH:. 

Um in einer homologen Reihe sich andernde Differenzen 
von AH: zweiter Ordnung (A2(AH:)) zu erhalten, sind nicht-li- 
neare Wechselwirkungen zwischen benachbarten Bindungen 
notwendig. Solche Wechselwirkungen konnen in das elektro- 
statische Modell eingefuhrt werden, indem man die Polarisa- 
tion fur jede Ladungsverteilung berucksichtigt. Ladungsindu- 
zierte Dipol-Wechselwirkungen haben Anziehungsenergien, 
die dem Quadrat der Ladung proportional sind. 

Betrachten wir beispielsweise Abbildung 2, so kann die 
Polarisationswechselwirkung zwischen der Ladung (a + b) an 
X und dem Atom A ausgedruckt werden durch: 

Dabei ist uA die effektive Polarisierbarkeit des Atoms A. Diese 
Polarisationswechselwirkung ist nicht langer eine einfache 
Uberlagerung der durch A und B hervorgerufenen Polarisa- 
tion, wie dies der erste Term auf der rechten Seite von Glei- 
chung (1 1) wiedergibt, vielmehr sind Kreuzprodukte (ab) ent- 
halten, die den Gesamteffekt verringern oder verstarken kon- 
nen, je nach dem relativen Vorzeichen von a und b. Eine 
derartige Polarisationswechselwirkung ist auch zur Beschrei- 
bung von beobachteten Dipolmomenten in polaren Molekiilen 
notwendig. Mit fixierten Dipolen und fixierten Ladungen lie& 
sich die starke Abnahme der beobachteten Dipolmomente 
beim Ubergang z.B. von CH3CI (p=1.87D) zu CHCI3 
(p= 1.01 D)[261 nicht beschreiben. 

Die detaillierte Erforschung eines Polarisationsmodelles ist 
noch nicht abgeschlossen, und unsere Diskussion mu0 daher 
als sehr spekulativ betrachtet werden. Trotzdem erscheinen 
die bisher erreichten qualitativen Ergebnisse von Interesse. 
Demnach ist die Kohlenstoff-Halogen-Bindung weit weniger 
,,ionisch" als bisher angenommen wurde. So zeigt sich bei- 
spielsweise fur die CH,F4-.-Reihe, daD ein Moment von unge- 
fahr 0.7 D fur die einsamen Elektronenpaare des Fluors zusam- 
men rnit einer Partialladung der C-F-Bindung von 
kO.7 x lo-'' esu die thermochemischen Daten und Dipolmo- 
mente bereits recht gut reproduziert. Interessanterweise haben 
die C-0-Bindungen etwa die gleichen Eigenschaften wie die 
C-F-Bindungen. C-C1-Bindungen sind durch eine Partialla- 
dung von ungefahr f0.36 x 10- l o  esu und ein Dipolmoment 
von etwa 0.9 D fur die einsamen Elektronenpaare des Chlors 
charakterisiert. Die C-Br- bzw. die C-I-Bindung hat eine 
Partialladung von ungefahr k0.3 x lo-'' bzw. k0.26 x lo-'' 
esu und ein Moment von ungefahr 0.9 bzw. 1.OD fur die 
einsamen Elektronenpaare. 

Fur Ketone und C 0 2  betragen die Momente fur die einsa- 
men Elektronenpaare des Sauerstoffs 0.6 D, wahrend die Par- 
tialladungen der C=O-Bindung etwa doppelt so groI3 wie 
die der C-0-Einfachbindung sind, d. h. ungefahr 1.2 x 10- l o  

esu. Somit scheint die Ionizitat von Doppelbindungen etwa 
doppelt so groB wie die von Einfachbindungen zu sein, und 
es 1aDt sich voraussagen, daR die C=N-Dreifachbindung die 
gronte Ionizitat uberhaupt haben wird. Alle diese Ergebnisse 
mussen ebenfalls als vorlaufig betrachtet werden. 

6. Dipolmomente 

Propan und Isobutan besitzen kleine, aber meBbare Dipol- 
momente von etwa 0.08 bzw. 0.14D. Selbst wenn man von 
der korrekten Geometrie ausgeht, ergibt das einfache Modell 
mit fixierten Ladungen fur die C-H-Bindungen beider Mole- 
kule ein Moment von Bei der ersten Untersuchung 
wurde gefunden, daD die gemessenen kleinen Dipolmomente 
zufriedenstellend durch Polarisationswechselwirkungen zwi- 
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schen den geladenen Atomen wiedergegeben werden. Die glei- 
che Situation ergibt sich bei Olefinen, Aromaten und Acetyle- 
nen, bei denen die Dipolmomente zwischen 0.36 und 0.70D 
liegen. Statische Momente tragen etwa die Halfte oder weniger 
zu den gemessenen Momenten bei, der Rest wird durch Polari- 
sation beigesteuert“ ’1. 

Kommen wir zu den polaren Molekulen, so ist die Bedeu- 
tung der Polarisation sehr offenkundig. Vor einiger Zeit haben 
Eyring et al.[”] ein selbstkonsistentes Schema entworfen, das 
uber ein Schema induzierter Polarisationen die Dipolmomente 
von Halogenalkanen wiedergibt. Dieses wurde von Smith et 
aI.[’*l erfolgreich weiterentwickelt. Interessanterweise wurde 
in beiden Schemata ein Wert von 0.32 D fur das Dipolmoment 
der C-H-Bindung gewahlt, fast genau der gleiche Wert, der 
fur die Anpassung der Energien der Alkane verwendet wurde! 

Abbildung 3 zeigt als Beispiel fur den Effekt der Polarisation 
auf das Dipolmoment die Ladungsverteilung in Methyl-X- 
und tert-Butyl-X-Verbindungen. 

Abb. 3. Anwendung des elektrostatischen Modells auf polare Methyl-X- 
und tert-Butyl-X-Verbindungen. 

Vor einiger Zeit wurde darauf hingewie~en[~’~, daD die Diffe- 
renz in den Bildungswarmen von MeX und t-BuX sich systema- 
tisch rnit X andert und von Werten nahe 18kcal/mol fur 
Kohlenwasserstoffe bis zu extremen Werten von ungefahr 27 
kcal/mol fur stark elektronegative X reicht. In Ubereinstim- 
mung rnit dieser Korrelation steht unsere Beobachtung, daB 
die Dipolmomente von t-BuX systematisch groBer sind als 
die von MeX. Wie sich aus der Ladungsverteilung in Abbildung 
3 ergibt, ist das Polarisationsmodell in Einklang mit solch 
einem Effekt. In den tert-Butyl-Verbindungen sind alle Atome 
negativ geladen, die rnit dem zentralen C-Atom verbunden 
sind, und das elektrische Feld an diesem Atom ist relativ 
klein. Im Gegensatz dazu erzeugen in den Methyl-Verbindun- 
gen die Ladungen an den peripheren Atomen ein starkes 
Feld am Kohlenstoff, das dem Dipol des Gesamtmolekuls 
entgegengerichtet ist. Die hier fur die Halogenatome vorge- 
schlagenen Ladungen sind rnit der SchluBfolgerung in Ein- 
klang, daB CH3-X-Dipole kleiner als tert-Butyl-X-Dipole 
sind, da in CH3-X eine entgegengesetzte Polarisation erfolgt. 

7. SchluDfolgerungen 

Das einfache elektrostatische Modell rnit fixierten Partialla- 
dungen eignet sich sehr gut fur relativ schwach polare Spezies 
wie Kohlenwasserstoffe und Siliciumverbindungen. Fur diese 
Verbindungen kann das kleine, jedoch mefibare Dipolmoment 
nur reproduziert werden, wenn man eine interne Polarisation 
zulaDt. Die Polaritat der C-H-Bindungen in diesem Modell, 
pCH=0.32 Debye, entspricht fast genau der Polaritat, die fur 
Modelle rnit fixiertem Dipol benotigt wird. Bei starker polaren 
Molekulen sind interne Polarisationseffekte nicht langer klein 
und mussen, um die Daten anzupassen, rnit berucksichtigt 

werden. Die gegenwartigen Untersuchungen haben die Erfor- 
schung eines solchen Modells zum Ziel; die bisher erreichten 
Ergebnisse sind ermutigend. Die Entwicklung eines erfolgrei- 
chen Modells ware auBerordentlich lohnend, weil dadurch 
die Thermochemie ein exaktes und gut anwendbares Werkzeug 
fur die Arbeit im Laboratorium und in der Industrie werden 
wurde. 
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