Das Konzept der Spannung in der Organischen Chemie
Von Kenneth B. Wiberg*

,,Die RingschlieBung ist offenbar diejenige Erscheinung, welche am meisten iiber die rium-
liche Anordnung der Atome Auskunft geben kann. Wenn eine Kette von 5 und 6 Gliedern
sich leicht, eine von weniger oder mehr Gliedern sich schwierig oder auch gar nicht schlie-
Ben 14Bt, so miissen dafiir offenbar riumliche Griinde vorhanden sein. ... Die vier Valenzen
des Kohlenstoffatoms wirken in den Richtungen, welche den Mittelpunkt der Kugel mit
den Tetraederecken verbinden, und welche miteinander einen Winkel von 109° 28’ machen.
Die Richtung der Anziehung kann eine Ablenkung erfahren, die jedoch eine mit der Groe
der Letzteren wachsende Spannung zur Folge hat.* Das ist die Quintessenz der vor einem
Jahrhundert von Adolf von Baeyer formulierten ,,Ringspannungstheorie*’. Zwar ist sie heute
nur noch eine Facette unter den vielen Aspekten der Spannungstheorie, doch hat sie pripa-
rativ und theoretisch arbeitende Chemiker immer wieder stimuliert. Zu den spektakuldrsten
neueren Erfolgen der Synthetiker gehoren zweifellos die Darstellung von Tetra-fert-butyl-
tetrahedran und [1.1.1]Propellan. Die Griinde fiir die groBe Stabilit4t dieser hochgespann-
ten Verbindungen sind véllig verschieden. Die auf dem Weg dorthin und bei der theoreti-
schen Durchdringung der Probleme mit Molekiil-Mechanik- und ab-initio-Rechnungen ge-
wonnenen Erkenntnisse haben entscheidend zu unserem heutigen Verstindnis von Struk-

tur, Energie und Reaktivitiit organischer Verbindungen beigetragen.

1. Einleitung

In der zweiten Hilfte des 19. Jahrhunderts entwickelte
sich die Strukturtheorie in der Organischen Chemie rasch.
Auf der Konferenz von Karlsruhe im Jahre 1860 wurden
die Atomgewichte von Wasserstoff, Sauerstoff und Stick-
stoff endgiiltig festgelegt, und fiir das Wassermolekiil ist
seitdem die Formel H,O und nicht HO oder H,0, aner-
kannt. 1858 schlugen Kekulé und Couper unabhingig von-
einander die Vierbindigkeit des Kohlenstoffs vor, kurz dar-
auf Crum Brown eine Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbin-
dung fiir Ethylen und Erlenmeyer eine Kohlenstoff-Koh-
lenstoff-Dreifachbindung fiir Acetylen. 1865 duBerte Keku-
l¢ die Vermutung, daB Kohlenstoffketten Ringe bilden
konnen, und 1874 waren es van’t Hoff und Le Bel, die,
ebenfalls unabhingig voneinander, fiir den vierfach koor-
dinierten Kohlenstoff Tetraedergeometrie postulierten.

Als Resultat dieser neuen Erkenntnisse lieB3 sich fiir eine
Vielzahl organischer Verbindungen die Struktur korrekt
bestimmen. Dabei beobachtete man, daB viele Verbindun-
gen aus Fiinf- und/oder Sechsringen bestehen, daBl aber
andere RinggréBen selten sind. Dies veranlaBte Adolf von
Baeyer, 1885 seine Spannungstheorie zu formulieren!”!. Er
leitete richtig ab, daB Drei- und Vierring-Verbindungen
deshalb weniger stabil sind, weil ihre Bindungswinkel vom
normalen Tetraederwinkel abweichen. Die Anwendung
seines Konzepts auf groBere Ringe fiihrte aber zu falschen
Ergebnissen, da man zu jener Zeit noch nicht erkannt hat-
te, daB diese Ringe nicht planar sind. Dennoch sind auch
die mittleren Ringe (C,-C,,;) gespannt - allerdings aus an-
deren Griinden als urspriinglich angenommen.

Als die Spannungstheorie entwickelt wurde, arbeitete
Perkin in von Baeyers Laboratorium, und 1884 berichtete
er iiber die ersten geplanten Synthesen von Cyclopropan-
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und Cyclobutan-Derivaten'®. Es vergingen viele Jahre, ehe
die Spannung in diesen Verbindungen experimentell er-
mittelt werden konnte. Erst 1949 bzw. 1950 wurden die
Verbrennungswirmen von Cyclopropan und Cyclobutan
bestimmt®); daraus lieBen sich dann die Bildungswirmen
und Spannungsenergien berechnen. Die Spannungsenergie
wird definiert als Differenz zwischen der beobachteten
und der fiir ein spannungsfreies Molekiil mit derselben
Zahl und Anordnung von Atomen berechneten Bildungs-
warme.

Das Konzept der Spannung wurde seit von Baeyers ur-
spriinglicher Idee stark erweitert”” und wird heute im
Sinne von Bindungslingen- und Bindungswinkelverzer-
rungen sowie von Torsionstermen und nichtbindenden
Wechselwirkungen diskutiert. Spannungsenergien erwie-
sen sich als wertvolle GroBen beim Studium organischer
Verbindungen mit ungewdhnlichen Strukturen oder intra-
molekularen Wechselwirkungen. Oftmals liefern sie auch
einen einfachen Weg, um Auskunft iiber die Haupttrieb-
krifte von chemischen Reaktionen zu gewinnen. Bildungs-
wirmen von Verbindungen mit verschiedener Atomzahl
lassen sich nur schwer miteinander vergleichen; die Span-
nungsenergie klammert aber den aus der Zahl der Bindun-
gen und vorhandenen Atome resultierenden Beitrag zur
Bildungswirme aus und ist somit ein auch fiir unterschied-
liche Verbindungen leicht vergleichbarer Wert.

2. Ursprung von Spannung

Die meisten Verbindungen sind aufgrund von nicht-bin-
denden Wechselwirkungen sterisch gespannt. In Methan,
wie in allen anderen Verbindungen, setzt sich die Gesamt-
energie (V) aus der kinetischen (7) und potentiellen (V;)
Elektronenenergie sowie der Elektron-Elektron- (¥;,) und
der Kern-Kern- (V) Abstoung zusammen [Gl. (a)].

Ve=T+Vi+ Vot Vu (@)
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Die ersten drei Glieder der Gesamtenergie kdnnen als
elektronische Terme betrachtet werden, und die Gleichge-
wichtsstruktur ist diejenige mit minimaler Gesamtenergie
Vr. Beispielsweise fiihrt eine Verzerrung der Tetraeder-
geometrie, bei der eine C;-Achse erhalten bleibt, zu einer
Abnahme der elektronischen Energie, doch nimmt Vy stir-
ker zu®®. Die Tetraedergeometrie von Methan wird also
weitgehend durch die abstoBende Wechselwirkung zwi-
schen den Wasserstoffkernen verursacht. Es ist die Geo-
metrie, in der die Abstinde zwischen den Wasserstoffato-
men bei vorgegebener C—H-Bindungslinge maximal
sind.

In Propan, das aus Methan formal durch Ersatz zweier
Wasserstoffatome durch Methylgruppen entsteht, ist der
CCC-Bindungswinkel mit 112° gréBer als der Tetraeder-
winkel®. Offenkundig ist die abstoBende Wechselwirkung
zwischen den Methylgruppen stirker als die zwischen den
Wasserstoffatomen der Methylengruppe und fiihrt zu der
beobachteten Winkelaufweitung, Die AbstoBung zwischen
Methylgruppen macht sich auch in der syn- und anti-Kon-
formation von n-Butan bemerkbar”l. Der CCC-Bindungs-
winkel ist im syn-Konformer betrichtlich groBer als im sta-
bileren anri-Konformer.

s CH.
HaG & CHs  HQ &c_f
sm anti Hy

In einer der ersten quantitativen Analysen nicht-binden-
der Wechselwirkungen bestimmten Brown et al. die
Gleichgewichtskonstanten der Reaktion von tertiiren Ami-
nen mit Trimethylboran [Gl. (b)®. Eine zunehmende

RyN: + B(CH,); — R,;N—-B(CH.), ®)

GroBe der Alkylgruppen am Stickstoff fithrt zu einer Ver-
ringerung der Gleichgewichtskonstante. Fiir die Gleichge-
wichtsverschiebung zur Seite der Edukte machte man zum
Teil die abstoBende Wechselwirkung zwischen den Alkyl-
gruppen verantwortlich, die bei der Umwandlung des py-
ramidalen Amins in das Ammoniumsalz mit kleineren
CNC-Bindungswinkeln zunimmt, und die als ,back
strain** (,,B strain‘‘) bezeichnet wird. Der gleiche Effekt
verursacht die erhdhte Solvolysegeschwindigkeit von ter-
tidren Alkylhalogeniden mit sperrigen Alkylsubstituen-
ten, und er ist auch bei Additionen an Carbonylverbin-
dungen wirksam!"”. Die zuletzt genannte Reaktion ist si-
cherlich das bestuntersuchte Beispiel fiir den allgemein
giiltigen Effekt, daB die Umwandlung eines trigonalen in
ein tetraedrisches Zentrum wegen der mit der Gruppen-
hiufung im Tetraeder zunehmenden sterischen AbstoBung
verzogert wird; bei Reaktionen in umgekehrter Richtung
fihrt der gleiche Effekt zu einer Beschleunigung. Die Un-
terschiede in der Gibbs-Energie solcher Prozesse lassen
sich hédufig gut mit den E,-Werten von Taft korrelieren, die
aus der Geschwindigkeit der gegeniiber polaren Effekten
kaum empfindlichen, sauer-katalysierten Hydrolyse von
Estern abgeleitet wurden!'!),

Um quantitative Daten iiber sterische Spannung zu er-
halten, fithrten Westheimer und Mayer’"? eine Rechnung
aus, die man heute als die erste Molekiil-Mechanik-Rech-
nung betrachten kann. Das Problem bestand hier in der
Berechnung der Aktivierungsenergien der Racemisierung
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von ortho-substituierten, optisch aktiven Biphenylen-Deri-
vaten. Die Racemisierung verlangt, daB die Molekiile ei-
nen planaren, aktivierten Komplex (Ubergangszustand)
durchlaufen, in dem die ortho-Substituenten des einen
Ringes den ortho-Wasserstoffatomen (oder Substituenten)

X X)(
)= —-)
n X H) (.

des anderen Ringes nahekommen. Bei Verwendung plau-
sibler Werte fiir die nicht-bindenden Wechselwirkungen
sowie IR-spektroskopisch ermittelter Kraftkonstanten
konnten Aktivierungsenergien berechnet werden, die mit
den beobachteten gut iibereinstimmen. Molekiil-Mecha-
nik-Rechnungen sind weiterentwickelt worden und dank
moderner Hochleistungscomputer auf eine Vielzahl von
Konformationsproblemen sowie die Dynamik von Konfor-
mationsidnderungen angewendet worden!?. Die dabei be-
nutzten Potentialfunktionen fiir intramolekulare Prozesse
werden in Abschnitt 4 diskutiert.

Kehren wir nun zuriick zu Propan und betrachten die
hypothetische Reaktion, in der die beiden Methylgruppen
unter Eliminierung von Wasserstoff und Bildung von Cy-
clopropan gegeneinander gedriickt werden; es wird unmit-
telbar klar, daB die Verkleinerung des CCC-Bindungswin-
kels betrichtliche Energie kostet und damit Winkelspan-
nung verursacht. Die iibliche Angabe des Cyclopropan-
Bindungswinkels mit 60° ist irrefiihrend. Bekanntlich fol-
gen Orbitale der Biegung von Bindungswinkeln nur im be-
grenzten MaB!"¥, Die Bewegung der Kerne ist der ,,Wan-
derung* der Bindungselektronendichte voraus. Das Ergeb-
nis sind gebogene Bindungen (Bananenbindungen), die
man leicht im Elektronendichte-Diagramm von Cyclopro-
pan erkennen kann. Die Gesamtelektronendichte (Abb. 1a)
ist nicht sehr aussagekriftig, da hier die Dichte in Kern-
nihe alles andere iiberdeckt. Subtrahiert man aber die fiir
drei Kohlenstoffatome an denselben Plitzen erwartete
Elektronendichte von der Gesamtelektronendichte, dann
erhdlt man das in Abbildung 1b gezeigte, wesentlich infor-
mativere Differenzelektronendichte-Diagramm. Die zu-
sitzliche Elektronendichte in der bindenden Region (,,De-
formationsdichte*) liegt auBerhalb der zwischen den Koh-

Abb. 1. a) Gesamtelektronendichte von Cyclopropan in der Ebene der drei
Kohlenstoffatome. b) Regionen der positiven Deformationsdichte fiir Cyclo-
propan (die Regionen, in denen dic Elektronendichte grdfier ist als man for
drei Kohlenstoffatome gleicher Anordnung erwartet).
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lenstoffatomen gezogenen Geraden. Die Bindungen sind
also tatsichlich gebogen! Man kann den ,,Weg* der C—C-
Bindung als den ,,Weg* der maximalen Elektronendichte
zwischen den Atomkernen definieren!'". In acyclischen
oder in ungespannten Verbindungen fillt dieser mit der
nominalen C—C-Bindung zusammen, aber er ist deutlich
gekriimmt im Fall von Cyclopropan und Cyclobutan. Ubli-
cherweise wird der Bindungswinkel in Cyclopropan mit
60° angegeben, der Winkel zwischen zwei gebogenen Bin-
dungen betrigt aber 78°. Gebogene Bindungen sind
schwicher als normale: Wihrend die Dissoziationsenergie
von gewodhnlichen C—C-Bindungen in der GréBenord-
nung von 84 kcal/mol liegt!'®), betragt sie fiir die Cyclopro-
pan-C—C-Bindungen nur 65 kcal/mol!'”,

Wie schon erwihnt, ist die Deformation von Bindungs-
winkeln nicht die einzige Ursache fiir Spannung. Torsions-
spannung ist ebenfalls von Bedeutung. Planares Cyclobu-
tan hitte ekliptische Methylengruppen und damit eine re-
lativ hohe Energie. Faltung vergroBert die Torsionswinkel,
was zu einer Abnahme der Torsionsspannung fiihrt;
gleichzeitig werden aber die CCC-Bindungswinkel verrin-
gert, und das bringt eine Zunahme der Winkelspannung
mit sich!'®., Die Summe der beiden gegenldufigen Effekte
ergibt ein Energieminimum bei einem Faltungswinkel von
ca. 35°, einem Torsionswinkel von 24° und einem Bin-
dungswinkel von 88°U'%,

Die beiden wichtigsten Ursachen der Gesamtspannungs-
energie sind in der Regel Bindungswinkelverzerrungen so-
wie AbstoBungen zwischen nicht direkt aneinander gebun-
denen Molekiilteilen (,,nicht-bindende AbstofBung™). Die
zuletzt genannte GroBe wird allgemein ,,sterischer Effekt*
genannt. Eine Analyse dieser Komponenten der Span-
nungsenergie wird im nichsten Abschnitt beschrieben.

3. Spannungsenergien

Die Spannungsenergie eines Molekiils wird durch Ver-
gleich seiner Bildungswirme (A H,) aus den Elementen mit
der eines hypothetischen, ,,spannungsfreien” Modells er-
mittelt. Kein Modell ist vollig willkiirfrei. Cyclohexan sei
als spannungsfreies Modellmolekiil beispielhaft betrachtet.
Bei einer Bildungswirme von —29.5 kcal/mol™ muB jede
Methylengruppe —4.92 kcal/mol zum Gesamtwert beitra-
gen. Fiir Cyclopropan mit drei Methylengruppen 148t sich
daraus AH,;= —14.75 kcal/mol berechnen. Die Differenz
zum experimentell bestimmten Wert AH;= +12.73 kcal/
mol® ist die Spannungsenergie; sie betrigt 27.5 kcal/mol.
Fiir Cyclobutan ergibt der Vergleich zwischen errechnetem
(AH;=4x —4.92=—19.7 kcal/mo!l) und experimentellem
Wert (+6.8 kcal/mol) eine Spannungsenergie von 26.5
kcal/mol.

Will man prizise sein, stellt man fest, daB Cyclohexan
nicht véllig spannungsfrei ist. Die CCCC-Torsionswinkel
betragen 59° und sind damit so groB wie in n-Butan in der
gauche-Konformation, die um ca. 0.9 kcal/mol instabiler
ist als die anfi-Konformation®®. Die Beobachtung, daB
das Inkrement einer ,,normalen* Methylengruppe einer
unverzweigten Kohlenwasserstoffkette mit —4.926 kcal/
mol?" dem Wert der Cyclohexan-Methylengruppe sehr
dhnlich ist, spiegelt die Tatsache wider, daB relativ wenig
Molekiile der linearen Kohlenwasserstoffe in der anfi-
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Konformation vorliegen. Die gauche-Konformationen, ob-
wohl energetisch ungiinstiger, iiberwiegen, denn wihrend
nur ein anti-Konformer existiert, gibt es viele mogliche
gauche-Konformere. Das Methylen-Inkrement eines voll-
stindig in der anti-Konformation vorliegenden Alkans
diirfte daher etwas negativer als —4.926 kcal/mol sein.
Das hat jedoch kaum Konsequenzen. Spannungsener-
gien werden immer vergleichend diskutiert und deshalb
wird jede verniinftige und in sich konsistente Definition
zufriedenstellend sein. Am einfachsten gelangt man zu
Energien spannungsfreier Modelle, indem man die Grup-
peniquivalente von Franklin®®"! benutzt (Tabelle 1).

Tabelle 1. Franklins Gruppeninkremente zur Berechnung der Energie von
Modellverbindungen.

Gruppe Inkrement Gruppe Inkrement
[kcal/mol] [kcal/mol]
CH, —10.12 ~CH=CH, +15.00
CH; — 4.926 ~CH=CH~ +18.88
CH - 1.09 _CH=CH~ +20.19
C + 0.80 >C=CH— +20.19
>C=C +24.57

In Tabelle 2 sind Bildungswirmen™ und Spannungs-
energien fiir eine Vielzahl cyclischer Kohlenwasserstoffe
aufgefiihrt. In den Fillen, in denen die experimentellen
Fehler <0.3 kcal/mol betragen, ist AH; auf die zweite
Stelle hinter dem Komma genau angegeben, und bei Feh-
lern > 0.3 kcal/mol auf eine Stelle hinter dem Komma ge-
nau. Fiir viele interessante cyclische Kohlenwasserstoffe
sind die Werte nicht bekannt. Leider werden gegenwirtig
nur in wenigen Laboratorien Verbrennungswirmen be-
stimmt, aus denen sich die Bildungswirmen ableiten las-
sen. Aber auch wenn solche Messungen hiufiger ausge-
fithrt wiirden, wiren sie kaum von Nutzen fiir Verbindun-
gen, die nur in sehr kleinen Mengen zuginglich oder nur
unter ungewdhnlichen Bedingungen, z. B. in einer Tieftem-
peratur-Matrix, zu beobachten sind. Hier liefern h#ufig
Rechnungen sehr niitzliche Informationen. Es hat sich ge-
zeigt, dall man die aus ab-initio-Molekiilorbital-Rechnun-
gen mit dem Basissatz 6-31G* gewonnenen Gesamtener-
gien mit Hilfe von Gruppenidquivalenten in Bildungswir-
men A H; mit einem Durchschnittsfehler von nur + 1 kcal/
mol umrechnen kann??, Wenn solche Werte in der Tabelle
einbezogen werden, sind sie auf 1 kcal/mol genau angege-
ben.

Das Wechselspiel der unterschiedlichen Komponenten
der Spannungsenergie 148t sich gut mit der homologen
Reihe der Cycloalkane illustrieren. Cyclohexan wird allge-
mein als ,,spannungsfrei‘* (trotz der sechs gauche-Torsions-
winkel) angenommen. Im Fall von Cyclopentan hitte die
planare Konformation nur eine geringe Spannungsenergie,
wenn Winkelspannung die einzige bedeutende Kompo-
nente wiére. Das planare Konformer hat jedoch fiinf eklip-
tische Methylengruppen. Wenn jede Gruppe eine Tor-
sionsspannung von 3 kcal/mol (wie in Ethan) beisteuert,
hitte Cyclopentan eine zusitzliche Spannung von 15 kcal/
mol. Um die Torsionsspannung zu minimieren, ist Cyclo-
pentan gefaltet (C,- und C,-Konformationen); die Konfor-
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Tabelle 2. Experimentell bestimmte Bildungswarmen AH;, berechnete Span-
nungsenergien SE und ab-initio-berechnete Gesamtenergien S° von Cycloal-
kanen, Methylencycloalkanen und Cycloalkenen {a]. Bei Methylencycloalka-
nen und Cycloalkenen ist auch eine Olefinspannung OS angegeben.

A O O O O O

Any 1273 678 -1844 -29.50 -28.21 -2973

SE 275 263 6.2 00 63 97

5° 568 634 700 n3 a8 az7
= [\ A& H N,

Aty 9 377 299 15

SE 639 547 68 31 o] 51 8 37

$° 624 692

CI>O>O>O>O>O>

any 04 -3 e -4 96 -4.50
SE' 272 322
AHy 223 159 -30 4 -314 -404 LY
SE 94 158 19
-61 -314 N4 124 -243 1487
ss 256 105 102 144 1547

1><1><><><>E>OE>C>OC>

4M; 44235 -23.2 -353

SE 632 154 zz
AH, 850 86 136
SE 98 104 5

Ak, 479 2905 az9 -8.80

SE 409 269 61 14

05 134 04 -01 11

AHy 662 3743 823 4.08 -219 -645
SE 552 284 a1 03 36 42
s° 583 627 69.2 743

0s 277 19 -21 -03 27 -5.5

AHy 145 797 13¢ 129 4:.7

SE 130 679 126 120 164

0s 68 ;32 7 %4

AHy 625 88 211

SE 3557 e7 84 192

05 39 35 32 55 14 a8

[a] Daten aus [3], [22], [55] und W. R_ Roth, F.-G. Kldmer, H.-W. Lennartz,
Chem. Ber. 113 (1980) 1818.

mere wandeln sich durch Pseudorotation rasch ineinander
um!?3,

Cyclobutan kann eine betrichtliche Winkelspannung
nicht vermeiden, da auch das planare Konformer Bin-
dungswinkel von formal 90° besitzt. AuBer Winkelspan-
nung ist in der planaren Konformation auch Torsionsspan-
nung infolge der vier ekliptischen Methylengruppen vor-
handen. Um den Zustand minimaler Gesamtspannung zu
erreichen, ist auch Cyclobutan gefaltet. Ein kleiner Anstieg
der Winkelspannung (88°) ergibt eine betrichtliche Ver-
minderung der Torsionsspannung (CCCC=24"). Das ge-
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faltete Konformer ist 1.5 kcal/mol stabiler als das plana-
rel',

Die Winkelspannung in Cyclopropan ist wesentlich gré-
Ber als in Cyclobutan. Es erscheint daher auf den ersten
Blick merkwiirdig, da Cyclopropan fast die gleiche Span-
nungsenergie hat wie Cyclobutan - besonders auch deswe-
gen, weil die Torsionsspannung prinzipiell nicht vermin-
dert werden kann. Zwei Griinde sind hier maBgebend: In
allen Cycloalkanen, die gréBer als Cyclobutan sind, gibt es
so viele 1,3-abstoBende Wechselwirkungen wie Bindungs-
winkel. Beide GroBen bestimmen die Energie der Bin-
dungswinkelverzerrung. In Cyclobutan ist die Zahl der 1,3-
Wechselwirkungen auf die Hilfte der Zahl der Winkel re-
duziert, und in Cyclopropan gibt es iberhaupt keine derar-
tige destabilisierende Wechselwirkung (Schema 1).

Yoy,
Wy L0,

Verdrillung Abwinkelung

Schema 1.

Die C—H-Bindungen in Cyclopropan haben grofere
Bindungsdissoziationsenergien als die anderer Cycloalka-
ne?¥), Der experimentelle Wert fiir Cyclopropan ist 106
kcal/mol. Der normale Wert fiir eine Methylen-C—H-Bin-
dung betrigt 98 kcal/mol?®, und es ist unwahrscheinlich,
daBl der Wert fiir Cyclobutan gréBer als 100 kcal/mol ist.
Die Bindungsdissoziationsenergie einer Cyclopropan-
C—H-Bindung ist damit 8 kcal/mol gré8er als die einer
Methylengruppe eines acyclischen Alkans. Ein Teil dieser
Differenz resultiert wahrscheinlich aus der Schwierigkeit,
ein trigonales Zentrum in den Dreiring einzufithren®,
aber ein anderer Teil ist hbchstwahrscheinlich einer stéirke-
ren und kiirzeren Bindung zuzuschreiben'””. Wenn der zu-
letzt genannte Anteil nur 2 kcal/mol beisteuerte, dann
fiihrte das bei sechs C—H-Bindungen zu einer Gesamtsta-
bilisierung von 12 kcal/mol. Die korrigierte Spannung
wire dann 40 kcal/mol. Diese Abschitzung sollte jedoch
nicht zu ernst genommen werden, besonders deswegen
nicht, weil Bindungsenergien und Bindungsdissoziations-
energien nicht unmittelbar miteinander verkniipft sind. Es
ist aber klar, daB die Schwiche der C—~C-Bindungen im
Cyclopropan durch eine Zunahme der C—H-Bindungs-
stirke kompensiert wird, was zu einer geringeren Span-
nungsenergie fiihrt als erwartet.

Eine gegensitzliche Situation existiert bei den gréBeren
Ringen. Fiir Cyclooctan beispielsweise kann man ohne
weiteres eine Konformation finden, die iiber normale
CCC-Bindungswinkel und Torsionswinkel verfiigt (,,Kro-
nenkonformation‘*), doch tritt hier ein neues Problem auf:
Die nach innen zum Ringzentrum hin gerichteten Wasser-
stoffatome kommen sich sehr nahe, was zu gréferen,
nicht-bindenden, abstoBenden Wechselwirkungen fiihrt.
Die stabilste Konformation von Cyclooctan (Schema 2) ist
daher ein Kompromi3 zwischen den Winkel-, Torsions-
und AbstoBungstermeni®®l,

Viele groBere Cycloalkane koénnten Konformationen
einnehmen, in denen die Kohlenstoffatome eine ideale
Diamantgitter-Anordnung bilden, aber wiederum wiren
starke, nicht-bindende H-H-Wechselwirkungen die Fol-
ge[z9|.
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Schema 2,

Die Spannungsenergie vieler bicyclischer Verbindungen
ist anndhernd die Summe der Spannung der monocycli-
schen Komponenten. Die Spannungsenergien von Bicy-
clo[2.1.0]pentan und Bicyclo[2.2.0]hexan sind praktisch
doppelt so groB wie die Spannung von Cyclopropan oder
Cyclobutan. Da beide Ringe eine Bindung gemeinsam ha-
ben, wird vermutlich der Anstieg der Winkelspannung
durch eine Abnahme der Torsionsspannung kompensiert.
Die interessanten Fille sind die, in denen die Spannungs-
energie groBer als erwartet ist. Beispielsweise hat ein Bi-
cyclobutanmolekiil eine 9 kcal/mol groBere Spannung als
zwei Cyclopropanmolekiile. Eine #hnliche und im allge-
meinen groBere Spannungszunahme findet man bei den
Kleinring-Propellanen. Bei den [1.1.1} bis [2.2.1}Propella-
nen bilden die Bindungen an den Briickenkopf-C-Atomen
minvertierte Tetraeder*?, Es ist bemerkenswert, daB auch
Bicyclobutan trotz fehlender struktureller Zwinge™" eine
solche Bindungsgeometrie hat und die Spannungsenergie
ungefihr so groB ist wie der Mittelwert aus der doppelten
Spannungsenergie von Cyclopropan und der einfachen
von [1.1.1]Propellan.

Auch Spiroverbindungen haben héhere Spannungsener-
gien als erwartet. Spiropentan hat eine Extraspannung von
8 kcal/mol. Das zentrale Kohlenstoffatom, von dem vier
gleiche C—C-Bindungen ausgehen, muB3 sp*-hybridisiert
sein und erfihrt dadurch eine erhebliche zusitzliche De-
stabilisierung. Andere Fille mit beachtlicher Extraspan-
nung sind Bicyclen mit einer trans-Verkniipfung zwischen
relativ kleinen Ringen. Die Extraspannung in trans-Bicy-
clo[4.1.0]heptan, das leicht eine trans-cis-Isomerisierung
eingeht®, wird zu 41 kcal/mol berechnet®®?. In trans-Bi-
cyclo[5.1.0)octan nimmt die Extraspannung auf einen Wert
von 6 kcal/mol ab. In Bicyclo[6.1.0lnonan sind die Span-
nungsenergien des cis- und trans-Isomers kleiner und im
wesentlichen gleich2,

Interessanterweise hat Cuban gerade die sechsfache
Spannungsenergie des Cyclobutans. Die Spannungsener-
gie von Tetrahedran ist aber um 30 kcal/mol gréBer als der
vierfache Wert der Cyclopropan-Spannung. Das entspricht
den Erwartungen, da schon Bicyclobutan eine Extraspan-
nung hat. Die Reaktionswdrme der Dissoziation von Tetra-
hedran in zwei Acetylenmolekiile wurde zu — 40 kcal/mol
berechnet; dies ist in guter Ubereinstimmung mit experi-
mentellen Ergebnissen™.

Die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindung gehort zu
den wichtigsten funktionellen Gruppen in der Organischen
Chemie. Die Doppelbindung in Ethylen wird allgemein als
spannungsfrei angenommen. In diesem Zusammenhang ist
es lehrreich, die Thermochemie der Dimerisierung von
Ethylen zu Cyclobutan zu analysieren.

Die Reaktion ist trotz der Spannungsenergie von Cyclo-
butan bei Raumtemperatur stark exotherm, was eine De-
stabilisierung des Ethylens von ca. 22 kcal/mol verlangt.
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In guter Ubereinstimmung damit ist die Beobachtung, daB
die (aus der Rotationsbarriere von cis-1,2-Dideuterioethy-
len ermittelte) Dissoziationsenergie der n-Bindung nur 64
kcal/mol®® die einer C—C-Bindung aber ca. 84 kcal/
mol"'® betrigt.

-4
by
|

r = —18.2 keal/mol (25 °C)
AS, = —41, -K=1- mol~!
) CH2=CH2 D r 5 cal-K mol
. = —5.8 kcal/mol
K= 18-104

>
©
1

Warum ist die Dimerisierung von Ethylen kein praktika-
bler Syntheseweg fiir Cyclobutan? Die thermische Um-
wandlung verlangt eine relativ hohe Temperatur, und die
stark negative Reaktionsentropie fiihrt dann zu einem po-
sitiven AG.-Wert und damit zu einer ungiinstigen Gleich-
gewichtskonstante. Bei Verringerung des Entropiefaktors,
z.B. dadurch, daB sich beide Doppelbindungen im selben
Molekiil befinden, 148t sich die thermische Dimerisierung
erfolgreich durchfiihren; ein Beispiel ist die Synthese von
[3.3.2]Propellan aus 1,5-Dimethylencyclooctan,

B %
400°C

Im Fall von Ethylen benétigt man einen Katalysator, um
das Gleichgewicht schon bei tieferer Temperatur einzustel-
len. Hitte man einen solchen Katalysator, gehérte Cyclo-
butan zu den bestzuginglichen organischen Verbindungen.
Trotz dieser Uberlegungen wollen wir fiir die folgende
Diskussion der Einfachheit halber von der iiblichen An-
sicht ausgehen, Ethylen sei spannungsfrei.

Die Einfithrung eines trigonalen Zentrums in ein Mole-
kiil kann entweder zu einer Zunahme oder zu einer Ab-
nahme von Spannung fiihren. Die Definition von olefini-
scher Spannung (0S) als Differenz der Spannungsenergien
des Alkens und des entsprechenden Alkans hat sich hier
als niitzlich herausgestellt (siche auch Tabelle 1)*”. Im
Fall von Cyclopropan fiihren ein und zwei trigonale Zen-
tren zur Spannungszunahme um 13 bzw. 28 kcal/mol®®,
Der normale Bindungswinkel an einem trigonalen Zen-
trum ist ca. 120°, und seine Verringerung auf 60° sollte ei-
nen wesentlich groBeren Spannungsanstieg verursachen
als bei der Winkelkontraktion zum Cyclopropan auftritt.
Bei Cyclobutan sollte angesichts des gréBeren CCC-Win-
kels der Anstieg der Spannungsenergie bei Einfithrung ei-
nes trigonalen Zentrums kleiner sein; er betrigt in der Tat
nur 1 und 3 kcal/mol bei Einfilhrung von einem bzw. zwei
trigonalen Zentren.

Cyclopentan erwies sich als ein ganz anderer Fall. Das
Hauptproblem ist hier die Torsionsspannung. Die Entfer-
nung zweier Wasserstoffatome zur Bildung einer Doppel-
bindung baut einen Teil der Torsionsspannung ab. Wih-
rend die Spannungsenergie von Cyclopentan 6.2 kcal/mol
betriigt, ist sie im Cyclopenten auf 4.1 kcal/mol gesun-
ken.

In den eben diskutierten Beispielen ist das =-Elektro-
nensystem kaum deformiert, und die Spannung resultiert
weitgehend aus Verzerrungen der o-Bindungen. Es gibt je-
doch eine weitere groBe Gruppe von Alkenen, bei denen in
erster Linie Deformationen des n-Elektronensystems die
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Spannung verursachen. Das n-System kann auf zwei ver-
schiedene Arten deformiert werden (siche Schema 3), ent-
weder durch Verdrillung (twist) oder durch Abwinkelung
oder Pyramidalisierung (bend)®®. Verdrillung findet man
bei kleinen frans-Cycloalkenen, z.B. trans-Cycloocten,
Bredt-Olefinen!*” sowie Alkenen mit sperrigen Substituen-

ten.
A >< @ Schema 3.

trans-Cycloalkene sind intensiv untersucht worden'*'.,
Bei Cyclopenten, -hexen und -hepten sind die trans-
Isomere zu reaktiv, um isoliert werden zu kénnen; sie las-
sen sich aber als reaktive Zwischenstufen nachweisen und
priparativ nutzen?. Die Energiedifferenz zwischen cis-
und trans-Cycloocten wurde aus Hydrierwirmen!*? ermit-
telt: Die trans-Verbindung ist 11 kcal/mol weniger stabil.
In groBeren Ringen nimmt die Energiedifferenz ab, und
bei Cycloundecen ist das trans-Isomer stabiler. 1DaB
trans-Cycloocten verdrillt ist, geht eindeutig aus Elektro-
nenbeugungsuntersuchungen hervor®. Das n-System
weist einen Verdrillungswinkel von 44° auf.

Interessant sind in diesem Zusammenhang auch die bi-
cyclischen Alkene mit Briickenkopf-Doppelbindungen;
zahlreiche derartige Verbindungen wurden dargestelli™®®),
einige Beispiele sind die Verbindungen 1-8.

s do
b d do o o

Die Verbindungen 1-3, die jeweils eine trans-Doppel-
bindung im Achtring enthalten, sind isolierbar*®!, die Ver-
bindungen 4-8 sind dagegen nur als reaktive Zwischen-
stufe verwendbar>*"\. Das Problem dieser Verbindungen
kann man leicht am Beispiel von Bicyclo[2.2.2]oct-1-en 4
verdeutlichen. Das p-Orbital an C-2 sollte nahezu orthogo-
nal zum p-Orbital am Briickenkopf-C-Atom stehen; um
wenigstens ein gewisses MaB an n-Bindung zu erreichen,
muB das o-Geriist stark verdrillt werden, aber auch dann
bleibt die n-Bindung schwach. Es wurde abgeschitzt, da
Briickenkopf-Alkene mit einer olefinischen Spannung gré-
Ber als ca. 21 kcal/mol bei Raumtemperatur nicht zu be-
obachten sind®"!,

Sterische Wechselwirkungen kénnen ebenfalls zu ver-
drillten Doppelbindungen fithren. Schon im cis-2-Buten
macht sich die AbstoBung zwischen den beiden Methyl-
gruppen durch eine Aufweitung des CCC-Winkels auf
127° bemerkbar™®, Im cis-1,2-Di-tert-butylethylen ist die-
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ser Winkel noch gréB8er (ca. 135°), was eine Spannungs-
energie von 11 kcal/mol mit sich bringt™*®.. Die Einfithrung
einer dritten tert-Butylgruppe wirkt der Winkelaufweitung
entgegen und sollte bei planarer Konformation eine we-
sentlich héhere Spannung verursachen. Die Spannung 148t
sich sicherlich zum Teil durch Verdrillung der Doppelbin-
dung abbauen. Der berechnete Torsionswinkel ist hier
16°1%Y, Tetra-tert-butylethylen konnte noch nicht syntheti- °
siert werden®).

Auch fiir abgewinkelte (pyramidalisierte) Alkene gibt es
viele Beispiele. Besonders interessant ist Bicyclo[1.1.0]but-
1(3)-en®®?, das nach Rechnungen gewinkelt sein soll. Mit
einer Orbitalanalyse hat man versucht, dieses Resultat zu
erkliren. Man kann die Abwinkelung aber auch als
Versuch werten, die o-Spannung zu vermindern. In der
planaren Form betrigt einer der CCC-Bindungswinkel am
Briickenkopf 237°, durch Abwinkelung wird dieser auf ei-
nen ,ertraglicheren* Wert von 214° reduziert.

LK =

Auch fiir Bicyclo[2.1.0]pent-1(4)-en wird eine nicht-pla-
nare Struktur mit einer groBen Inversionsbarriere berech-
net. Trotz ihrer hohen Spannungsenergien und ungewdhn-
lichen Strukturen entstehen Derivate beider Alkene als re-
aktive Zwischenstufen, Bisher wurde allerdings noch
nicht versucht, die beiden Verbindungen bei tiefer Tempe-
ratur in einer Matrix zu isolieren.

Abwinkelung von Doppelbindungen findet man auch in
weniger extremen Fillen. Nach einer Rechnung ist die
Doppelbindung in Norbornen um 5° aus der Ebene abge-
winkelt®, was durch Torsionswechselwirkungen mit den
Briickenkopf-Positionen erklirt wird®®. Dieser Befund
wurde als ein Grund fiir die ungewdhnlich hohe Reaktivi-
tat von Norbornen in Cycloadditionen vorgeschlagen!*®l,

Es gibt eine Reihe von Beispielen, bei denen die Abwin-
kelung durch die Gesamtstruktur erzwungen wird. Zu den
bestbekannten Beispielen gehdren die Cyclophane®”. In
[2.2]Paracyclophan 9 wire der Abstand zwischen den bei-
den Benzolringen viel zu klein, wenn die Ringe planar wi-
ren. Eine Abwinkelung der Benzolringe baut einen Teil
der Spannung ab. Ahnliche Beispiele sind Tricy-
clo[4.2.2.2*°|dodeca-1,5-dien 10¥%*9 und 1,5-Cyclooctadiin
11", Durch Abwinkelung 148t sich im Dien 10 der Ab-
stand zwischen den beiden Doppelbindungen auf 2.4 A
vergroBern, und auch dieser Abstand ist noch um 1 A klei-
ner als die ohne Spannung tolerierte Distanz zwischen -
Systemen.
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Einen weiteren Typ von Doppelbindungsabwinkelungen
findet man in dem uberbriickten Alken 121", Leider ist
nur wenig iiber die Energien dieser abgewinkelten Alkene
bekannt. Die diskutierten Beispiele sind nur eine kleine
Auswahl aus einer Vielzahl von gespannten Verbindungen.
Die Diskussion beschrinkte sich auf Carbocyclen, da es
bisher kaum Informationen iiber Spannungsenergien in
Heterocyclen gibt®Z,

4. Quantitative Analyse von Spannung

Wie erwidhnt, tragen folgende Terme zur Gesamtspan-
nung in einem Molekiil bei:
- Bindungslingenversinderung
- Bindungswinkelverzerrung
- Torsionsspannung
- Nicht-bindende Wechselwirkungen
- Umbhybridisierungen
Bindungslingenverinderungen sind normalerweise relativ
unbedeutend. Die mit einer Bindungsdehnung oder -stau-
chung einhergehende Energieinderung berechnet sich
nach Gleichung (c).

V=k,(Ar)? ©

k, ist die Kraftkonstante der Streckschwingung und Ar die
Bindungsldngendifferenz gegeniiber einem ,,Normalwert*‘.
Die IR-spektroskopisch ermittelte Konstante k, fir C—H-
und C—C-Bindungen liegt in der GroBenordnung von 5
mdyn/A bzw. 360 kcal-mol—'-A-2 Eine Anderung der
Bindungslinge verursacht einen groBen Energieanstieg.
Die Anderung anderer struktureller Parameter ist daher in
der Regel energetisch giinstiger, doch gibt es einige bemer-
kenswerte Ausnahmen'®. Bindungswinkelverzerrungen
verursachen wesentlich geringere Energiezunahmen. Hier-
bei errechnet sich die Energieinderung nach Gleichung

(-
V=ko(A8) @

ko ist die Kraftkonstante und A@ die Winkeldifferenz ge-
geniiber einem ,,Normalwert“. Die Analyse von IR-Daten
ergibt, daB die Kraftkonstante der CCC-Deformations-
schwingung fiir Cyclohexan und dhnliche Verbindungen
0.8 mdyn/A oder 0.0175 kcal -mol " -grad ~? betrigt. Man
kann also einen Winke!l um einige Grad ohne allzu grofle
Energiezunahme deformieren. Die Kraftkonstanten sind
geeignet, bei kleinen Winkelinderungen - zwischen 105
und 115°, d.h. £5° Abweichung vom Tetraederwinkel -
die Energieinderungen zu berechnen. Eine Deformation
auf 90° (Cyclobutan) oder 60° (Cyclopropan) verursacht
eine Anderung der Hybridisierung und damit auch der
Kraftkonstante. Diese Verbindungen miissen deshalb als
Sonderfille behandelt werden'®*,

Die Torsionsspannung fiir CCCC-Winkel ist recht gut
verstanden. Die Potentialfunktion kann als Summe von
ein-, zwei- und dreifachen Termen geschrieben werden [GI.

©)8
V=V39/2(1+cost)+ V3/2(1+cos21)+ V$/2(1 +cos37) (©)
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7 ist der Torsionswinkel, und V9, ¥? und V9 sind die Po-
tentialterme fiir die ein-, zwei- bzw. dreizihlige Barriere.
Aus experimentellen Daten fiir n-Butan kann man diese
Terme fiir Alkane berechnen'®..

Fiir Einfachbindungen in Nachbarschaft zu Doppelbin-
dungen sind die Rotationsbarrieren etwas verschieden. Be-
kanntlich bevorzugen a-Alkylgruppen in Carbonylverbin-
dungen eine zur C=0-Doppelbindung ekliptische Anord-
nung!. Eine #hnliche, aber nicht so ausgeprigte Tendenz
findet man auch bei Olefinen!*”). Die Gesamtenergie ergibt
sich wiederum aus den ein-, zwei- und dreifachen Ter-
men'®s.

Es ist moglich, experimentelle Daten fiir alle oben ange-
gebenen intramolekularen Potentiale zu erhalten, so daB
sie recht gut verstanden sind. Der andere Hauptterm, der
Energien und damit Konformationen bestimmt, ist die
nicht-bindende Wechselwirkung. Ihre Grifle festzustellen
ist wesentlich schwieriger. Allgemein glaubt man, daB das
Buckingham-Potential (Abb. 2) eine gute Ndherung fiir die
nicht-bindende Wechselwirkung ist [Gl. (D}**.

V=Ae ¥ -C/r* U]
0.5}
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€
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Abb. 2. Energie der Wechselwirkung von zwei nicht direkt aneinander ge-
bundenen Kohlenstoffatomen als Funktion des Abstands.

r ist der Abstand, und A, B und C sind Konstanten, die
von den an der Wechselwirkung beteiligten Atomen ab-
hingen. Kennt man das Minimum des Energieverlaufs (r,
und die Tiefe der Delle &), kann man unter Annahme ei-
ner AbstoBungskurve der 12. Potenz folgende Ausdriicke
fur die Konstanten schreiben:

A=ge?
B=12/r,
C=2¢r§

Diese Konstanten kann man durch eine Analyse der inter-
molekularen Wechselwirkungen in Kristallen und der Sub-
limationswirmen erhalten’”. Bei den Kohlenwasserstof-
fen sind die nicht-bindenden Wechselwirkungen die einzig
wichtigen Terme. Die Summe aller Wechselwirkungen zwi-
schen einem Molekiil und allen seiner Nachbarmolekiile
ist gleich der doppelten Sublimationswirme. Vorausge-
setzt, daB3 die Terme richtig gewihlt werden, entspricht der
beobachtete Abstand zwischen den Molekiilen der berech-
neten Anordnung minimaler Energie. Man hat Werte die-
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ser Konstanten erhalten, die gut mit den experimentellen
Daten in Einklang sind"".

Es ist schwieriger, Parameter fiir andere Atome zu ge-
winnen, da hier ein anderer Term Bedeutung erlangt.
Wenn ein anderes Element als Wasserstoff an Kohlenstoff
gebunden ist, entsteht ein Bindungsdipol. Um die Wech-
selwirkung zwischen Bindungsdipolen zu beriicksichtigen,
muB ein Coulomb-Term in die Berechnung der intermole-
kularen Wechselwirkungsenergie einbezogen werden. In
manchen Fillen kann man die Bindungsdipolmomente aus
dem Gesamtdipolmoment abschitzen, in anderen Fillen
lassen sich fiir eine Abschiitzung die Ergebnisse von Rech-
nungen heranziehen!”'.

Wenn man die benétigten Werte der Potentialfunktio-
nen einmal hat, kann man mit einem Strukturvorschlag be-
ginnen und die Bindungslingen, Bindungswinkel, Tor-
sionswinkel und Abstinde zwischen nicht aneinander ge-
bundenen Atomen berechnen. Man erhilt die gesamte ste-
rische Energie und kann dann die Struktur systematisch
variieren, bis ein Minimum (stabilstes Konformer) erreicht
wird. Dieses Verfahren ist allgemein als Molekiil-Mechanik
bekannt und liefert in der Regel fiir solche Verbindungen
gute Resultate, die den zur Ermittlung der Parameter be-
nutzten Molekiilen dhnlich sind'"?, Experimentelle Daten
sind bei dieser semiempirischen Methode erforderlich, um
die bendtigten Parameter zu bestimmen. Solche Daten sind
bisher fast nur von Kohlenwasserstoffen und einfachen
Derivaten bekannt. Die ab-initio-Molekiilorbital-Theorie
ist wesentlich allgemeiner anwendbar und experimentelle
Daten sind keine Voraussetzung'?. Geometrieoptimierung
durch Berechnung von Energieinderungen in Abhingig-
keit von der Anderung der Koordinaten ist heute bei vielen
Verbindungstypen Routine”. Aus den berechneten Cie-
samtenergien lassen sich mit guter Genauigkeit die Bil-
dungswirmen erhalten®”. Die berechneten Strukturen
stimmen, von wenigen Ausnahmen abgesehen, gut mit den
experimentell bestimmten iiberein"?. Diese Berechnungen
erfordern viel Computerzeit und werden fiir Molekiile mit
mehr als zehn bis zwdIf Atomen, die schwerer als Wasser-
stoff sind, undurchfiihrbar. Die Resultate aus ab-initio-
Rechnungen kdnnten sich jedoch als niitzlich erweisen, um
die Parameter fiir Molekiil-Mechanik-Rechnungen zu ver-
bessern. Dadurch sollten insgesamt mehr Verbindungen
mit ausreichender Genauigkeit (+1 kcal/mol, +0.01 A
und +1°) berechnet werden kénnen!™,

5. Chemische Konsequenzen von Spannung

Hohere Spannung gleich hohere Reaktivitit, diese Er-
wartung ist zwar plausibel, doch wird sie nicht immer er-
fiillt. Zu den Faktoren, die man beriicksichtigen muB, ge-
hdren die Position des aktivierten Komplexes auf der Re-
aktionskoordinate sowie die Spannungsenergien der Zwi-
schen- und Endprodukte. Wenn der aktivierte Komplex
den Reaktanten dhnelt, wird nur wenig Spannungsenergie
im geschwindigkeitsbestimmenden Schritt freigesetzt, und
die Reaktionsbeschleunigung ist gering. Dies gilt auch,
wenn Zwischen- oder Endprodukte stark gespannt sind.

Beispiele fiir den ersten Fall sind die elektrophilen Re-
aktionen von Cyclopropan- und Cyclobutan-Derivaten.
Die Spannungsabnahme ist in beiden Systemen praktisch
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gleich; im Gegensatz zu den reaktiven Cyclopropan-Deri-
vaten sind die entsprechenden Cyclobutan-Derivate aber
nahezu inert (siche Schema 4)("%,

I\ v Hoae— Aok AH=-24 kealmol
[ + Hoaewe Aoac  84e-20 keat/mol
C
ﬂ¢ HOAC — " BHe-43 keal/mol
OAc
Schema 4. m‘ HOAC —v~ M 4= 46 keal/mol

Eine Untersuchung der Umsetzung von Cyclopropan-
Derivaten mit Essigséure ergab einen kinetischen Isoto-
peneffekt: Die Reaktion mit CH;COOH ist signifikant
schneller als die mit CH;COOD. Demnach ist der Proto-
nentransfer, d. h. die Bildung eines protonierten Cyclopro-
pans, der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Reak-
tion. Da sich die Struktur im geschwindigkeitsbestimmen-
den Schritt kaum #indert, resultiert kaum Triebkraft aus
dem Spannungsabbau. Der Reaktivititsunterschied von
Cyclopropan und Cyclobutan resultiert lediglich aus dem
Basizitatsunterschied, der wiederum eine Folge der unter-
schiedlichen Bindungseigenschaften der beiden Kohlen-
wasserstoffe ist.

Ein gutes Beispiel fiir den zweiten Fall ist [1.1.1]Propel-
lan 13¢9. Die Spannungsenergien von [2.2.1]- 13a, [2.1.1}-
13b und [1.1.1]Propellan 13¢ sind nahezu gleich, und man
erwartet daher fiir alle drei Systeme eine dhnliche Reakti-
vitit. Wahrend jedoch [1.1.1]Propellan 13c bis ca. 100°C
stabil ist, polymerisieren die anderen beiden Propellane
schon bei 50 KB Der Grund fiir den Reaktivititsunter-
schied 148t sich leicht erkennen, wenn man die fir die
Spaltung der zentralen Bindung erforderliche Energie be-

trachtet (Schema 5).
13a Lb — Eb

AH=5kcol/m6[

w

AH=30kcal/mol

ne A —_K

AH=65kcal/ mol

Schema 5.

Die Energieunterschiede ergeben sich hauptséchlich aus
den Spannungsdifferenzen der Bicycloalkane, von denen
sich die Diradikale ableiten. Bicyclo[1.1.1]pentan enthilt
noch immer zwei kleine Ringe, und es hat obendrein noch
eine zusdtzliche Spannung. Norbornan hat dagegen keine
kleinen Ringe mehr, und seine Spannungsenergie ist rela-
tiv gering.

In vielen Fillen ist natiirlich die Spannungsenergie des
Reaktanten bedeutend. Ein besonders interessantes Bei-
spiel ist die Thermolyse von [2.2.2]Propellan 1477 wobei
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eine formal orbitalsymmetrie-verbotene Reaktion schon
bei Raumtemperatur stattfindet. In Schema 6 ist sie mit
analogen Reaktionen von verwandten Systemen vergli-
chen!”®. Beim Bicyclo[2.2.0]hexan 17 erhoht eine 1,4-Uber-
briickung zunéchst die Aktivierungsenergie der Ringdff-
nung (15, 16), um sie dann im [2.2.2]Propellan drastisch zu
senken.

% EE — - ¢ £Ea =22 keal/mol

. — Y:/( Eq=50keal/mol

£qg=36 kcal/mol

Schema 6.

Die Erhéhung der Aktivierungsenergie beim Ubergang
von 17 nach 15 oder 16 ist leicht zu verstehen, denn die
Spaltung von 17 verlduft {iber folgende Schritte:

3 —[J SR =

Die Spaltung von Cyclohexandiyl aus der Sesselkonfor-
mation ist orbitalsymmetrie-erlaubt und findet mit der vor-
hergesagten Stereochemie statt®®). Bei Einfilhrung einer
1,4-Briicke ist die Umwandlung der Boot- in die Sessel-
form nicht mehr méglich, und die Spaltung mu8 iber ei-
nen orbitalsymmetrie-verbotenen ProzeB verlaufen, der
eine hohere Aktivierungsenergie hat. Es gibt keinen Grund
fir die Annahme, dal 14 nach einem anderen Mechanis-
mus reagiert als 16. Fir die Abnahme der Aktivierungs-
energie 14Bt sich (die auf 34 kcal/mol geschiitzte) Diffe-
renz in den Spannungsenergien von 14 und 16 verantwort-
lich machen. Diese groBe Spannungszunahme im Aus-
gangssystem fiihrt zu der signifikanten Verringerung der
Aktivierungsenergie, da die Diyle allesamt wenig gespannt
sind.

Ein anderer Fall, bei dem Spannungsabbau fiir den Re-
aktionsverlauf bedeutend ist, ist die iibergangsmetall-indu-
zierte Spaltung von Cyclopropan- und Cyclobutan-Deriva-
ten. Im Gegensatz zur Umsetzung mit Elektrophilen, bei
der Cyclopropan reaktiv und Cyclobutan nahezu inert ist,
reagieren beide Systeme mit Reagentien wie
[{Rh(CO),C1},)8". Ist bei der elektrophilen Spaltung der
aktivierte Komplex frith auf der Reaktionskoordinate an-
gesiedelt, ist er bei der Reaktion mit dem Rhodiumkom-
plex zur Produktseite hin verschoben. Dabei findet eine
oxidative Insertion statt, die zu einem betrichtlichen Span-
nungsabbau fiihrt.

Rh
m + Rh! — Eb — Produkte
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Spannung verursachende, sperrige Substituenten koén-
nen ebenfalls die Reaktivitdt verringern, indem sie den An-
griff von Reagentien verhindern. Deshalb addiert z. B. Tri-
tert-butylethylen Brom nur langsam™ und ist Tetraneo-
pentylethylen gegeniiber Brom inert®, Die spektakulir-
sten Beispiele fiir die Stabilisierung einer Verbindung
durch sperrige Alkylgruppen sind sicherlich Tetra-tert-bu-
tylcyclobutadien® und Tetra-fert-butyltetrahedran!®, Cy-
clobutadien selbst dimerisiert schon bei tiefen Temperatu-
ren sehr schnell®!, und Tetrahedran konnte bisher nicht
hergestellt werden; es scheint sich leicht in zwei Molekiile
Acetylen zu spalten. In beiden Fillen sind hingegen die
Tetra-fert-butylderivate ziemlich stabil. Die sperrigen Sub-
stituenten verhindern bimolekulare Reaktionen sowie die
Bewegungen, die erforderlich sind, um das Tetrahedran-
Derivat in stabilere Verbindungen umzuwandeln.

Die obengenannten Beispiele betreffen hauptsichlich
Kleinringverbindungen, bei denen die Winkelspannung -
der zuerst von von Baeyer diskutierte Typ - besonders be-
deutsam ist. Man muB sich jedoch dariiber im klaren sein,
daB Spannung auch viele Reaktionen steuert, an denen
ganz gewohnliche Verbindungen beteiligt sind. Die sicher-
lich bekannteste Reaktion ist in diesem Zusammenhang
die Addition an eine Carbonylgruppe. Eine Addition, die
den trigonalen Carbonyl- in einen tetraedrischen Kohlen-
stoff iiberfiihrt, verringert den Bindungswinkel und bringt
auch sperrige Substituenten dichter zusammen. Die Aus-
wirkungen auf die Reaktionsgeschwindigkeiten wurden
vielfach untersucht, und sie lassen sich im allgemeinen gut
mit den E,-Parametern von Taft korrelieren!'!. Genaue Be-
stimmungen der Reaktionswirmen sind auf diesem Gebiet
jedoch noch rar. Ein Beispiel hierfiir ist die Hydrolyse von
Acetalen, Ketalen und Orthoestern (Schema 7).

OCH3 9
R—(|:—R' + Hy0 —> R-C—R’ + 2 CH5OH
OCH3

Schema 7. R = H, CHs, OCH4y

Die Reaktionswirmen konnen in diesen Fillen kalori-
metrisch gemessen werden'®. Die Differenzen sind ein di-
rektes MaB fiir die Anderungen der sterischen Wechselwir-
kungen beim Ubergang des tetraedrischen Ausgangssy-
stems zum trigonalen Produkt. Wihrend die (mit den
Gibbs-Aktivierungsenergien verkniipften) Geschwindig-
keitskonstanten oder die (mit den Gibbs-Reaktionsener-
gien verkniipften) Gleichgewichtskonstanten gut mit den
E.-Parametern korrelieren, findet man keine Korrelation
mit den Reaktionswirmen. Dies ist besonders charakteri-
stisch in der Serie - Methyl, Ethyl, n-Propyl -, in der man
Anderungen der Geschwindigkeits- oder Gleichgewichts-
konstanten beobachtet, aber keine wesentliche Anderung
der Reaktionswirme. Dies zeigt, daB hier die Entropie die
Hauptkomponente des sterischen Effektes ist, was man
moglicherweise der sterischen Hinderung der Solvatation
zuschreiben kann.

Wegen der Vielzahl von Konformationen mit dhnlichem
Energieinhalt ist es schwierig, offenkettige Systeme detail-
liert zu analysieren. Das methylsubstituierte Norbornyl-
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Ketal ist ein Fall, in dem der Kohlenwasserstoffrest starr
ist und die Methylgruppen keine konformativen Probleme
verursachen sollten. Das Studium einer Vielzahl von die-
sen Ketalen ergab, daB die Reaktionswirmen stark vari-
ieren. So ist z. B. die Hydrolyse des Campher-Ketals um 4
kcal/mol exothermer als die des Norcampher-Ketals®”!,
Die Analyse derartiger Systeme sollte wesentliche, fiir ein
quantitatives Verstindnis der nicht-bindenden Wechsel-
wirkung notwendige Informationen liefern.

6. SchiuB

In den seit der Veréffentlichung von von Baeyers Theo-
rie vergangenen hundert Jahren hat man festgestellt, daB
Spannung ein wesentlicher Faktor ist, der Struktur, Ener-
gie und Reaktivitit einer organischen Verbindung be-
stimmt. Eine bemerkenswerte Vielfalt von Verbindungen
wurde hergestellt, die in signifikanter Weise durch einen
oder mehrere der vier Spannungstypen destabilisiert wer-
den. Die Untersuchung dieser Verbindungen hat zu einem
besseren Verstindnis der chemischen Bindung, der intra-
molekularen Wechselwirkungen und der Reaktionsmecha-
nismen gefiihrt. Quantitative Daten fehlen noch fiir viele
dieser Verbindungen, aber in dem MaBe, wie sich die Aus-
sagekraft der theoretischen Methoden weiter verbessert,
werden mehr und mehr dieser Daten durch Berechnung
zuginglich. Hochgespannte Kleinringverbindungen erwie-
sen sich als besonders niitzliche Molekiile fiir das Wechsel-
spiel zwischen Experiment und Theorie. Das nichste Jahr-
zehnt wird sicherlich noch ein deutlich besseres Verstind-
nis der Rolle der Spannung in der Organischen Chemie
bringen.
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