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Die chemische Bindung 

Kritische Betrachtung der Systematik, der Ausdrucksweisen 
und der formelmaRigen Darstellung 

Von WALTER H ~ C K E L  

I. Einfuhruag 
Die Entwicklung der theoretischen organischen Chemie ist seit 

den dreil3iger Jahren in verschiedenen Landern teilweise in recht unter- 
schiedlicher Richtung gegangen. Der Grund hierfiir ist einmal im 
Krieg, dann aber auch in dem Vorherrsohen bestimmter Schulen und 
der durch sie vermittelten Denkweisen zumal in England und Amerika 
zu suchen. In Deutschland hat man, nicht zum wenigsten als Folge des 
Krieges, hiervon zunachst nur wenig Notiz genommen. Heute dagegen 
iibernimmt man in dem Gefiihl, nachholen zu miissen, so manches davon 
unbesehen und findet nicht die Zeit, daruber nachzudenken, inwieweit 
die Grundlagen der ubernommenen Vorstellungen auch wirklich gesichert 
sind. Dabei mull es jemandem, der die Werke von IN GOLD^) und seiner 
Schule in England einerseits, von PAULING~) und WHELAND~) und 
anderer Autoren in Amerika andererseits studiert, auffallen, wie ver- 
schieden die Schwerpunkte der theoretischen Betrachtungen liegen. 
Was die eine Seite nur kurz behandelt, wird von der anderen ausfiihrlich 
dargestellt und umgekehrt ; ein gegenseitiges kritisches Eingehen auf die 
teilweise doch recht unterschiedlichen Gedankengange ist kaum zu 
bemerken. Das kann stutzig machen und mahnt zur Besinnung. Zu 
einer solchen ist man freilich in der heutigen, zu neuen Erkenntnissen 
driingenden Zeit im allgemeinen nur ungern bereit; man ist froh, sich 
an Vorstellungen halten zu konnen, die sich bewahrt zu haben scheinen, 
urid operiert mit ihnen, ohne nach ihren Wurzeln zu fragen, die doch 
wohl gesund, nicht aber faul sein diirften. Doch sollte man dabei be- 
- 
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denken, ob das Bluhen und Gedeihen einer Theorie nicht manchmaI 
daruber hinwegtauschen kann, da13 ihre Wurzeln bei im ganzen guter 
Gesundheit doch diese oder jene kranke Stelle besitzen, die man recht- 
zeitig ausschneiden mu13, um ein Ubergreifen des Krankheitsherdes auf 
die gesunden Teile zu verhindern. Sonst kann es kommen, da13 eines 
schonen Tages die ganze Theorie so diskreditiert erscheint, daB man sie 
xu Unrecht ganz uber Bord wirft, wie beispielsweise i m  vorigen Jahr- 
hundert die elektrochemische Theorie von BERZELIUS oder die Sub- 
stitutionstheorie von DUMAS. Damals, vor einem Jahrhundert, ist uber 
solche theoretische Fragen oft genug ein Streit entbrannt, der manchmal 
sachlich, manchmal auch im Ubereifer unsachlich gef uhrt worden ist,. 
aus dem man aber gelernt hat, zum Nutzen fur die kommenden Genera- 
tionen. Heute sind solche Polemiken aus der Mode gekommen. Dennoch 
sollte sich ab und zu eine warnende Stimme erheben, wenn Gefahren 
fur eine auf unzureichender Kritk ihrer Grundlagen beruhende Uber- 
schatzung einer Theorie gesehen werden. Es kommt nicht von ungefahr, 
wenn WHELAND in seinen Vorwort zu seiner ,,Resonance in organic 
chemistry" schreiben muB: ,,It would be undesirable here to omit all 
mention of the fact that many unusually vitriolic attacks upon the 
theory of resonance have recently come out of the Soviet Union . . . . I have 
found that these attacks consist almost entirely of personal and political 
invective". Das von ihm gebrauchte Wortchen ,,almost" gibt jedoch 
zu denken. Es gibt sachliche Grunde, die zwar nicht gegen die modernen 
theoretischen Vorstellungen an sich, wohl aber gegen die bedenkenlose 
ffbernahme einiger moderner theoretischer Gedankengange und der aus  
ihnen gezogenen Folgerungen sprechen. Mit ihnen allzu vorurteilslos zu 
operieren, stellt also eine Gefahr dar, die sich nicht zum wenigsten 
in Deutschland abzuzeichnen beginnt. Deswegen sollen die nachstehenden 
Ausfuhrungen darauf aufmerksam machen, wo solche Gefahren liegen. 
Es ist damit also keine Kritik der Art beabsichtigt, wie sie seinerzeit 
KOLBE mit seiner Verdammung aller struktur- und sterochemischen 
Vorstellungen geubt hat. 

Vergleicht man die heutigen Gedankengange mit solchen, die in 
fruheren Entwicklungsperioden der theoretischen organischen Chemie 
ublich waren, so mu13 man feststellen, da13 sie, zumal was eine zu be- 
fiirchtende Fehlentwicklung betrifft, sie diesen in so rnanchem verwandt 
sind. Der menschliche Geist hat sich eben daran gewohnt, bestimmte 
Wege zu gehen, so da13 hier eigentlich ein psychologisches Problem 
vorliegt. 

Die Gefahren, die sich damals ergaben und heute wieder abzeichnen, 
liegen, wie vorweggenommen werden soll, in folgenclem. Emma1 ist es. 
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die ubertriebene Ehrfurcht vor der B e d e u t u n g  d e r  Zahl.  Man ver- 
wischt die Grenzen zwischen exakt meBbaren, also durch Zahl mit 
MaBeinheit ausdruckbaren GroBen und Vorstellungen, welche lediglich 
zu qualitativ vergleichbaren Skalen fuhren, d. h. bei dem Versuch, sie 
zahlenmaigig festzulegen, je nach Art der zugrunde liegenden Vorstel- 
lungen und der auf sie angewendeten Rechenverfahren verschieden aus- 
fallen. Im Zusammenhang mit dem Streben, in Zahlen zu denken, 
steht das manchmal zu einer Sucht ausgeartete Bestrebeu, a d d i t i v e  
S c h em a t  a zu finden oder wenigstens zu Denkschemata zu gelangen, 
die im Grunde genommen auf additives Denken zuriickgehen, auch wenn 
ein solches nicht immer offen zutage liegt. SchlieBlich bestrickt der 
Zauber  d e r  chemischen Formel ,  die sich in der klassischen Struk- 
turchemie als so fruchtbar erwiesen hat. Nun soll eine solche Formel 
so gestaltet werden, daB sie uber diese klassische Leistung hinaus noch 
so manche anderen Verhaltnisse veranschaulichen, moglicherweise 
sogar annahernd quantitativ wiedergeben soll. Dadurch wird sie uber- 
fordert; nur noch s c h e i n b a r  bleibt sie anschaulich und tbuscht dadurch 
Erkenntnisse in einem MaBe vor, wie man sie in Wirklichkeit gar nicht 
besitzt. 

11. ,,Prozentualer Ionencharaktercc einer Bindung. Elektronegativitats- 
reihe der Elemente4) 

In den meisten Fallen ist die Ladung einer durch einen Strich sym- 
bolisierten homoopolaren Bindung langs dieser nicht symmetrisch, 
entsprechend dem nicht symmetrischen Bau der meisten Molekule. 
Schon wenn man vom symmetrischen Athan zum Propan ubergeht, 
gilt dies; in seinen beiden C-C-Bindungen ist der Kohlenstoff an der 
einen Seite mit 3 Wasserstoffatomen, auf der anderen Seite mit 2 Wasser- 
stoffatomen und einer CH,-Gruppe verbunden. Aber hier, wie auch bei 
anderen gesattigten Kohlenwasserstoffen bedingt eine solche Unsym- 
metrie erfahrungsgemafi nur eine geringe Unsymmetrie in der Ladungs- 
verteilung langs der C-C- Bindung. Binden sich ungleichartige Atome 
aneinander, so ist die Unsymmetrie grofler, der Bindung kommt ein 
Dipolmoment zu, und wenn sich nicht, wie in den gesattigten Kohlen- 
wasserstoffen infolge der Tetraedersymmetrie des Kohlenstoffatoms, 
auf Grund besonderer Symmetrieverhaltnisse im Molekul, sich diese 
Momente in ihm nicht kompensieren, so tritt diese Unsymmetrie 

4, Siehe daau die Literaturausammenstellung bei W. HUCKEL, Theoretische Grund- 
lagen der organischen Chemie, Bd. 11, 6./7. Auflage, S. 89 (auch 134). 8. Aufl. S. 100 
(auch 147). 
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in dem Dipolmoment des Molekuls zutage. Die meisten homoopolaren 
Bindungen besitzen also eine Polaritat. Das ein MaB fur diese abgebende 
Bindungsmoment lafit sich aber im allgemeinen wegen des Zusammen- 
wirkens mehrerer Bindungen in einem Molekul nicht angeben. Nicht 
einmal seine Richtung steht immer von vornherein fest; so ist es heute 
noch nicht sicher, ob die an sich nur schwach polare C-H-Bindung 
ihr positives Ende am Wasserstoff, ihr negatives am Kohlenstoff hat 
oder umgekehrt. Allerdings sprechen yuantentheoretische Rechnungen 
fur die Polaritat C+--H, wegen dabei unvermeidbarer Vernachlassi- 
gungen jedoch nicht mit volliger Sicherheit ; aus dem Ultrarotspektrum 
kann man zwar das Vorhandensein eines kleinen Moments, aber nicht 
dessen Richtung herleiten5). Dagegen kann man von vornherein fur 
die Bindung C-C1 das negative Ende des DipoIs beim Chlor annehmen 
wegen dessen starker Elektronenaffinitat. 

Sehr einfach scheinen dagegen die Verhaltnisse auf den ersten 
Blick bei den Verbindungen von zwei einwertigen Elementen zu liegen. 
Das sind aber nur sehr wenige: Die Verbindungen der Halogene unter- 
einander im Verhaltnis 1 : 1 - ClF, BrF, BrC1, JC1 -, die Halogenwasser- 
stoffe und die Halogenide einwertiger Metalle, welch letztere allerdings 
zweiatomige Molekule erst bei hohen Temperaturen bilden. Diese 
salzartigen Halogenide, die in kristallisiertem Zustande Ionengitter 
bilden, und die ihnen durch ihre Schwerfliichtigkeit, nahestehenden 
Halogenide des Silbers, Thalliums und ahnlicher Halogenide sollen bei 
den folgenden Betrachtungen aufier Betracht bleiben. 

Bei allen diesen Verbindungen des Typus A-B ist nun zwar das 
Dipolmoment ein Ausdruck fur die Polaritat der Bindung. Entsprechend 
seiner fur zwei Punktladungen geltenden Definition p =: e a kann aber 
seine Gro13e allein noch nichts iiber die Ladungsverteilung in einer Bin- 
dung aussagen; dazu mu13 auf3erdem noch der Abstand a der Schwer- 
punkte, in denen man sich die +- und --Ladung vereini.gt denken kann, 
bekannt sein. Verlegt man diesen in die Atomschwerpunkte, so erhalt 
man durch Division des Dipolmoments durch den Atornabstand fur 
diese Schwerpunkte fiktive Ladungen: x = in bezug auf die 
Elementarladung 4,80 e. s. e. Diesen kann man einen Sinn unter- 

' 
4,SO. a 

5 )  H. 0. PRITCHARD u. H. A. SKINNER, Chem. Rev. 55, 745 (L955), ,,The concept 
of electronegativity", haben das gleiche Problem kritisch hehandelt und gelangen in 
nescntlichen Punkten zu denselben SchluBfolgerungen. Sie gchen in manchem mehr ins 
einzelne, spuren aber weniger dern Grundsatzlichen in der Denkmethodik nach, als es 
him geschehen ist. Die Arbeit wurde mir erst nach der Niederschrift des vorliegenden 
Aufsatzes bekannt. 
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legen, wenn man sich die Bindung durch ein Elektronenpaar besorgt 
denkt. Denn dann ist die Bindung streng heteropolar, wenn je eine 
Elementarladung in voller Hohe sich in den entgegengesetzt geladenen 
Atomschwerpunkten befindet, und rein homoopolar, wenn bei p = 0 
sich fur den Ort der Atomschwerpunkte deren fiktive Ladung x = 0 
wird. Man kann, mit anderen Worten, einen bestimmten Abstand fest- 
haltend, vom Ionenpaar aus sich mehr oder weniger stark polare Bin- 
dungen verschiedenen Dipolmoments angenahert denken, indem man 
den Atomen Ladungen zuschreibt, die Bruchteile einer Elementarladung 
sind . 

Hier setzt nun ein Gedankengang PAULINGS ein, der diese GroBen 
fiktiver Ladungen durch einen auf additiven Prinzipien fuljenden 
Gedankengang anschaulich zu machen versucht. Dieser Gedanken- 
gang und die weiterfuhrenden Betrachtungen PAULINGS, bei denen er 
immer wieder auf die Benutzung des additiven Prinzips zuruckgreift, 
sollen Schritt fur Schritt kurz geschildert werden ; hinterher soll jeder 
dieser Schritte eine kritische Beleuchtung auf seine Berechtigung hin 
erf ahren. 

1. Der erste Schritt geht von dem Zusammenhang von Dipol- 
moment und Polaritat einer Bindung aus. Um hier zu einem a n s c h a u -  
l ichen  Bild zu gelangen, wird angenommen, man konne eine ladungs- 
unsymmetrische Bindung ebenso als Zwischenzustand zwischen zwei 
Grenzstrukturen beschreiben, wie es die bei den Grenzformeln bei Ver- 
bindungen mit Mesomerie der Fall ist. Diese Grenzformeln sind hier 
eine Formel mit rein homoopolarer und eine mit heteropolarer Bindung : 

A-B c-f A+ B- (unter Vernachlassigung von A- B+). 

Der Zwischenzustand der wahren Bindung A+--B soll sich dabei 
ebenso durch eine Uberlagerung der Strukturen beschreiben lassen uie 
bei Verbindungen mit Mesomerie. Ungeachtet dessen, dalj bei letzteren 
die Uberlagerung nur durch quantenmechanische Rechnungen erfaljt 
werden kann, welche unter Zugrundelegung der Grenzstrukturen die 
wahre Ladungsverteilung ergeben bzw. richtiger annahernd abzuleiten 
gestatten, wobei die Uberlagerung n i c h t einfach additiv vorzunehmen 
ist, nimmt PAULING hier eine in erster Annaherung additive Ober- 
lagerung an. Damit tut  er im Grunde genommen nichts anderes, als 
daIj er die fruhere Annahme von zwei Bindungsarten, der Elektrovalenz 
und der Covalenz, wieder aufgreift und die Ausage, eine polare Bindung 
setze sich aus Covelenz und Elektrovalenz zusammen, quantitativ 
durch sein additives Schema festlegt. Wenn beispielsweise bei HCl der 
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Quotient x = 0,17 ist, so soll das einen 17prozentigen Ionencharakter 
der H-Cl-Bindung bedeuten. Die auf diese Weise abgeleitete prozentuale 
Ionencharakter der Halogenwasserstoffe bietet fur PAULING wichtige 
Haltepunkte, die ihm nutzlich sind, wenn er nun auch auf andere Weise 
einen prozentualen Ionencharakter fur polare Bindungen herleitet. 
Dieser anderen Ableitungen bedarf es, wenn anders der Begriff allge- 
meinere Bedeutung bekommen soll, weil, wie bereits gesagt, auDer den 
Halogenwasserstoffen nur ganz wenige Verbindungen eine analoge 
Rechnungsweise gestatten. Die Resultate dieser anderen Ableitungen 
mussen fur die Halogenwasserstoffe so ausfallen, daD sich fur sie der 
prozentuale Ionencharakter der Halogenwasserstoffe nahezu e benso 
groB ergibt wie der aus den Dipolmomenten berechnete. 

2. Der zweite Weg besteht in der Verwertung der I3ildungsenergien 
der Verbindungen, die sich mit den Bindungsenergien der Atome in den 
elementaren Halogenen kombinieren lassen und soniit zur Energie 
fuhren, die frei wird, wenn sich die Verbindung aus freien Atomen bilden 
wurde. Diese Energien sind zwar niemals direkt gemessen, lassen sich 
aber, da die Dissoziationsenergien der Halogene (und weiter auch von 
Sauerstoff, Stickstoff u. a.) in Atomen bekannt sind, ohne weiteres aus 
der Bildungsenergie herleiten. Da es sich bei den Elementen um Bin- 
dungen zwischen gleichartigen Atomen handelt, mussen sie streng ho- 
moopolar sein. PAULING postuliert nun zunachst, da13, waren auch die 
Verbindungen streng homoopolar, ihre Bildungsenergie genau in der 
Mitte zwischen den Bindungsenergien der Atome in den Elementen 
liegen mussen, mit anderen Worten, die Bindungsenergien sollten dann 
streng additiv sein, z. B. 

H, = 2 H - 103,4 ltcal 

C1, = 2 C1- 57,8 kcal 

2 H + 2 HCl = H, + C1, - 161,2 kcal; aber auch 

2 H + 2 HCl = 2 HC1- 161,2 kcal oder H-CI = 80,6 kcal. 

Da dies aber nicht zutrifft, sondern aus den beobachteten positiven 
Bildungswarmen d folgt, dalj die Bindungen fester sind - fur obiges 
Beispiel ergibt sich aus A = 22 , l  H-C1 zu 102,7 kcal -, wird dafur die 
Ausbildung der Polaritat als energiegewinnender Vorgang verant- 
wortlich gemacht. Dabei wird wieder die Analogie zur Mesomerie be- 
tont: So wie der Energieinhalt bei Mesomerie geringer ist als der nach 
dem additiven Schema a m  Bindungsenergien berechaete Energieinhalt 
der fiktiven Grenzstrukturen, so soll auch die Bindung A+--B energie- 
armer sein als A+ B- und A-B. Deswegen setzt PAULING diese ,,extra 
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ionic energy" gleich dem prozentualen Ionencharakter der Bindung, also 
im obigen Beispiel bei HC1 22 , l  %. Beim Vergleich mit den aus den 
Dipolmomenten berechneten Zahlen fur H-C1, H-Br und H-J ergibt 
sich eine maljig gute Ubereinstimmung. Bei den Alkalihydriden mit 
ihren negativen Bildungswarmen la ljt sich ein Energiegewinn infolge 
Ausbildung einer Polaritat nicht herleiten. Deswegen rechnet PAULING 
fur diese anders. 

3. Die Ubereinstimmung wird hier erreicht und angeblich auch 
fur die Halogenwasserstoffe besser, wenn fur die hypothetische rein 
homoopolare Bindung nicht das arithmetische, sondern das geometrische 
Mittel der Bindungsenergie zwischen den Atomen des gleichen Elements 
mit der Bindungsenergie A+--B verglichen wird. An Stelle der beob- 
achteten Bildungswarme d tritt dann eine von ihr im allgemeinen nicht 
sehr verschiedene6) Grolje A'. Statt A = D(A-B) - 1/2 (D(A-A) + 
D(B-B)) heifit es dann also 

A' = D (A-B) - {D (A-A) + D (B-B)}*/*. 

Allerdings ist die Anwendung dieses Rechenverfahrens stark ein- 
geschrankt dadurch, dalj A' nicht, wie d, eine experimentell direkt ge- 
messene Grolje ist, sondern man zu seiner Berechnung die Bindungs- 
energien zwischen den gleichartigen Atomen in den Elementen genau 
kennen mu13, was nur verhaltnismafiig selten der Fall ist. Deswegen 
benutzt bei seinen weitergehenden Uberlegungen PAULING fast durch- 
weg die A -  Werte, und schlieflt Beispiele wie die Alkalihydride, bei 
denen A' sich sehr stark von d unterscheidet, von den weiteren Betrach- 
tungen aus. 

1. Um diese umfassend gestalten zu konnen, werden die A'-Werte 
teils aus den Dissoziationswlirmen mehratomiger Molekule wie P4 +. 4 P 
oder S, -+ 8 S, teils aus den Sublimationswarmen von Elementen wie 
[C]+C, teils auf anderen Wegen, z. B. 0-0 aus den thermochemischen 
Daten fur H,O,, Si-Si aus den Bildungswarmen von SiO, und SiS,, zu- 
sammenges tellt und auf dieser Grundlage die Bindungsenergien f ur zahl- 
reiche einfache Bindungen errechnet. Mit ihnen werden in einer im Prinzip 
gleichen Weise, wie sie oben am Beispiel des Chlorwasserstoffs geschil- 
dert worden ist, die Bildungswarmen der einzelnen Bindungen ver- 
glichen. Auf das Prinzip der Uberlegungen nicht beriihrende Einzel- 

6, Setzt man fur D (A-A) a und fur 1) (B-B) b, so ergibt sich der Unterschied 

aus der Reihenentwicklung K T  = __ - - __ - + - . a (fur b - a < a); d. h. a + b  l ( b - a ) Z  
2 8 a  

A' - d > 0. 
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heiten hier einzugehen, wiirde zu weit fuhren. Erwahnt davon eei 
beispielsweise, daR die Sublimationswarme des Kohlenstoffs auf den 
3P-Zustand des einatomigen Kohlenstoffs bezogen wird: ferner, daB 
der A-Wert fur die C-H-Bindung, zu 6,3 lical angenonimen, deswegen 
nicht der Bildungswarme des Methans aus den Elementen (fur die 
PAULING anscheinend +18,0 kcal einsetzt) = 4,s kcal ist, weil die C-C- 
Bindung im festen Kohlenstoff (Diamant), die bei der Bildung \-on 
Methan gelijst werden mu8, etwas - um 2 bis 3 kcal -- starker ist als 
in aliphatischen Kohlenwas~erstoffen~). 

5. E lek t ronegat iv i ta t s re ihe .  Die sich nach 4. ergebenden 4- 
Werte fugen sich nicht im geringsten einem additiven Schema : ,,They 
cannot be represented as differences of terms characteristic of the two 
atoms in the bond". Ahnlich wie dort, wo die A-Werte sich nicht zur  
Berechnung des prozentualeri Ionencharakters verwerten lassen, PAC- 
LING zum geometrischen Mittel an Stelle des arithmetischen greift, s o  
versucht er es hier mit den Wurzeln aus den A-Werten. Diese geniigen 
seiner Ansicht nach einem additiven Schema mit solcher Annaherung, 
daR er daraus Termwerte fur die einzelnen Atonie herzuleiten sich be- 
rechtigt fuhlt. Diese besitzen also die Dimension 1/ Energie , wobei 
PAULING beilaufig die Energien von kcal in Elektr~ne~ivolt  umrechnet, 

wodurch der Faktor fwG = 0,208 hineinkommt. :Die ,,extra ionic 
energy" der Bindungen stellt er nunmehr durch die Differenz der Terme 
der an ihnen beteiligten Elemente dar. In der Reihe der Terme ist der 
Nullpunkt noch willkurlich. Ursprunglich setzte PACTLING den Term 
fur Wasserstoff = 0 ;  spater wahlte er fur €1 den Wert 2,l. Die Lage des 
Xullpunktes ist ubrigens fur alle weiteren Folgerungen unwesentlich, 
da sich diese nur auf Termdifferenzen stutzen. 

Innerhalb einer Gruppe des Periodischen Systems ergeben sich so 
mit zunehmendem Atomgewicht abfallende Elektronegativitiiten. Da 
dieser Abfall zwischen den Elementen der 1. und 2 .  Periode mit Aus- 
nahme der Alkalimetalle jeweils der groRte ist, uberschneiden sich die 
Elektronegativitaten der Gruppen ; so kommt beispielsweise fur Sauer- 
stoff eine grol3ere heraus als fur Chlor und fur Stickstoff eine griil3ere als 
fur Schwefel. Beim Vergleich der erhaltenen Zahlen mit den Energie- 
groRen Ionisierungsenergie und Elektronenaffinitiit ergibt sich, daB deren 
Summes), durch 130 geteilt, fur Wasserstoff, die Halogerne und die Alkali- 
metalle (fur diese letzteren Elektronenaffinitat 0) naQezu die Elektro- 

/---- 

1 

7) Siehe dazu ausfuhrlich in PAULING, The nature of the chemical Bond, S. 55t.56. 
8 )  R. S. MULLIKEN, J. chem. Physics 2, 782 (1934); 3, 573 (1935). 



W. HUCKEL, Die chemische Bindung 113 

negativitaten ergibt. Ein weiterer Vergleich, der mit wenigen Ausnahmen 
gute Ubereinstimmung geben soll, wird zwischen den Dipolmomenten 
der Bindungen und den Elektronegativitatsdifferenzen angestellt. 

6. SchlieBlich sieht sich PAULING veranlafit, die Elektronegativi- 
tatsdifferenzen in Beziehung zu dem prozentualen Ionencharakter der 
Bindung zu setzen. Der Schwierigkeiten, hierfur eine Skala aufzustellen, 
ist er sich wohl bewuBt. Die fur die Halogenwasserstoffe abgeleiteten, 
fur H F  freilich nur geschatzten Werte des prozentualen Ionencharakters 
5%, 11%, 1 7 %  und (geschatzt) 60% geben aber seiner Meinung nach 
einigermafien zuverlassige Richtpunktes fur den funktionellen Zu- 
sammenhang ab. So stellt er die Funktion: % Ionencharakter = 
1 -e-c(x~-xg)a mit der Konstante c = 0,25 auf, welche fur die 
Halogenwasserstoffe 4, 11, 19 und 60% bei xA - xu 0,4, 0,7, 0,9 und 1,Q 
ergibt. Neuerdings 9, stellt er, ohne Angabe der mathematischen Form 
des funktionellen Zusammenhangs, eine nicht unwesentlich andere 
Tabelle auf : 

xA - xB 
%Ionen- 
charakter 

XA - X B  
%Ionen- 
charakter 

xA - xB 
%Ionen- 
charakter 

____ 

0 8  
alt neu 

0 0  

190 
alt neu 
22 18 

2,o 
alt neu 
63 54 

0,2 
alt neu 
1 1  

1,2 
alt neu 
30 25 

2,2 
alt neu 
70 61 

0,4' 
alt neu 
4 3  

1,4 
alt neu 
30 32 

2,4 
alt neu 
76 68 

0,6 
alt neu 

8 7  

1,6 
alt neu 
47 40 

2,6 
alt neu 

74 I - 
~~ - - 

098 
alt neu 
15 12 

1 3  
alt neu 
55 47  

Kritik 
K.  1. a) Die Berechnungen beziehen sich auf ein Elektronenpaar, 

das durch den Bindestrich dargestellt wird. Gerade bei den Halogen- 
wasserstoffen, in denen der Wasserstoffkern in die Elektronenhulle des 
Molekuls einbezogen wird, ist aber anzunehmen, da13 diese insgesamt 

deformiert wird, d. h. auch die in der Schreibweise H-C1: als einsame 

Elektronenpaare erscheinenden Elektronen, und zwar in der Reihe HF, 
HCl, HBr, HJ in zunehmendem MaBe verschoben werden. 

b) Bei seiner Annahme, daB die wahre Bindung sich als durch 
,,Resonanzenergie" stabilisierter Zwischenzustand zwischen den durch 

y, Chemie, eine Einfiihrung (deutsche Ausgabe), S. 201. Verlag Chemie, Weinheim, 

.. 

.. 

BergstraBe 1955. 
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A-B und A+ B- dargestellten Grenzstrukturen auffassen lasse, spricht 
PAULING') zwar in Parenthese von einer Polarisation des Anions durch das 
Kation (S. 46 Z. 13-14), doch glaubt er diese vernachlassigen zu 
durfen. An diesem Punkt hat bereits 1946 WALSH~O) mit seiner Kritik 
eingesetzt, die zwar nicht unmittelbar ausspricht, da13 man eine solche 
Polarisation nicht vernachlassigen durfe, aber mittelbar auf dasselbe 
hinauslauft : Fur eine wahre Ionenstruktur musse der Atomabstand 
wesentlich (appreciably) gro13er sein als in einer rein homoopolaren 
Bindung. Eine wesentliche Voraussetzung fur die Beschreibung einer 
Bindung als Zwischenzustand zwischen zwei fiktiven, durch Formeln 
ausdruckbaren Grenzzustanden ist aber nun gleic he r (oder hochstens 
ganz wenig unterschiedlicher) Atomabstand. Diese Voraussetzung legt 
PAULING zwar seinen Betrachtungen zugrunde, aber sie stimmt eben 
nicht. WALSH sagt noch dazu: ,,Only if possible resonance energy were 
greater than the energy required (a) to stretch the purely covalent 
bond to its actual length, (b) to compress the purely ionic bond to its 
actual length, would covalent ++ ionic resonance in a particular bond 
occur". Als Beispiel fur gro13ere Abstande in Ionenstrukturen und selbst 
stark polaren Einfachbindungen genugt es, die Abstande bei den Alkali- 
halogeniden in deren Ionengittern und im Gaszustande anzufuhren. 

c) Neuere  Beobachtungen .  PAULING konnte seinen Berech- 
nungen nur HCI, HBr und H J  zugrunde legen, da Messungen von Mo- 
menten von anderen Verbindungen des Typus A-B noch nicht vor- 
lagen. Den Wert fur H F  schatzt er daher, und zwar auf 60% Ionen- 
charakter, legt sich aber dabei doch immerhin soweit fest, da13 er uber 
50% ausmachen musse: ,,the bond in this molecule must have just 
over one-half ionic character" (S. 46). Die inzwischen ausgefuhrte Dipol- 
momentmessung von gasformigem Fluorwasserstoff hat nun ein Mo- 
ment von 1,91 bei einem Atornabstand von l,OA ergeben, woraus 
p :  4,80 a zu 0,40 folgt, also 40 % Ionencharakter nach I'AULING entspre- 
chend. Diese eine Feststellung zwingt, selbst wenn man im ubrigen 
PAULING kritiklos folgen will, zu einschneidenden Anderungen in den 
Zahlenangaben uber den prozentualen Ionencharakter und zeigt damit 
gleichzeitig, auf wie unsicherem Boden man sich dabei bewegt 11). 

Noch vie1 groI3ere Unstimmigkeiten ergeben sich, wenn man mit 
den seither gemessenen Momenten der zweiatomigen Molekule aus ver- 

lo) A. D. WALSH, Trans. Faraday SOC. 43, 74 (1947) (eingesandt hlarz 1946). 
11) Er scheint das selbst zu fuhlen: ,,It must be mentioned that the attempt to  discuss 

bond type in this rough quantitative way . . . cannot be rigorously justified'' (S. 46-47). 
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schiedenen Halogenen 12) die Berechnung des prozentualen Ionencharak- 
ters heranzieht. Das zeigt unmittelbar folgende Tabelle, in die auch die 
Berechnungen PAULINGS aufgenommen sind, welche den Abschnitten 2, 
3, 5 und 6 entsprechen. Die Abstande, fur die unmittelbare Messungen 
nicht vorliegen, sind dabei additiv aus den Atomradien der Halogene, 
die sich durch Halbierung der Atomabstande in ihren Molekulen ergeben, 
berechnet worden ; ein hierbei unterlaufener Fehler durfte nur klein sein, 
wirkt sich ubrigens im Ergebnis kaum aus, das in erster Linie durch die 
GrolJe des Dipolmoments bestimmt wird. 

/I . . . . . . . . . . . .  
a .  . . . . . . . . . . . .  
p :  4,80 . a . . . . . . .  

desgl. aus A(2) . . . . . .  
desgl. aus A' (3) . . . . . .  

%Ioneneharalrter . . . . .  

desgl. aus xA - xB 
alt (6) . . . . . . . . . .  
neu . . . . . . . . . . .  
XA - XB (5) . . . . . . .  

Cl-F 

0,88 
1,71 
0,108 

11 
26 
26 

(Korr. 40) 
s. K. 3 

22 
18 

190 

Br-F I J-C1 

0,144 
14 
- 
- 

30 
25 

1,2 

0,069 
7 

593 
4,o 

8 
7 
0,6 

J-Br 

Ganz heraus fallt das Bromfluorid, aber auch fur das Chlorfluorid 
ist die Obereinstimmung aukierordentlich schlecht. Diesem Versagen 
stehen die Rechnungsergebnisse beim JC1 und JBr gegenuber, bei denen 
sich aus der neuen ElektronegativitSitsskala nach (6) recht gute Uber- 
einstimmung ergibt, wahrend nach (2) und (3) die ubereinstimmung 
auch hier schlecht ist. 

K. 2. Grundsatzlich ist, wie schon unter K l c  ausgefuhrt, die Auf- 
fassung der Bildungswarme als Ma13 fur die Mesomerie oder Resonanz- 
energie falsch. Damit entfallt auch die Moglichkeit, sie zur Grundlage 
einer Berechnung fur den prozentualen Ionencharakter zu verwenden. 
Davon ganz abgesehen, mijge zu den Zahlen der Tabelle noch folgendes 
bemerkt werden. Da d eine unmittelbar gemessene GroBe ist, haben 
die anderen Zahlen der Tabelle 9.1 bei PAULINU fur die Berechnung des 
prozentualen Ionencharakters aus d gar keine Bedeutung. Deswegen 

u) Fur ClBr kann kein Dipolmoment bestimmt werden, weil es nur im Gleichgewicht 
mit GI, und Br, bekannt ist. Wohl aber laat sich seine Bildungswarme aus dessen Tem- 
peraturabhangigkeit berechnen. 
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I Bindungsenergie . . . . . . . . .  
{D(A-A). D(B-B)}'/. . . . . .  
A' . . . . . . . . . . . . . . .  

hat eine so erhebliche Korrektion in den dort angegebenen Dissoziations- 
energien der Elemente, wie sie sich iiizwischen beim Fluor als notwendig 
erwiesen hat --37 kcal gegenuber 63,5 bei PAULING - nichts zu sagen. 

K. 3. Wohl aber ist dies bei der Berechnung von A' der Fall, da 
hier die Dissoziationsenergien im Produkt auftreten und die Differenzen 
aus der nach . (2) mit Hilfe der Bildungswarme berechneten Bindungs- 
energien und der Wurzel aus diesem Produkt gebildet werden. Des- 
wegen andern sich die von PAULING fur HF und ClF berechneten A'- 
Werte nicht unerheblich : 

____ . ~ -  - . I- I H-F i Cl-F I 

P 147,5 neu 135,2 I P 86,8 neu 73,l 

66,5 73,2 I 25,s 40.4 
81,O 62,O ' 60,6 46,O 1 

_ _  - - . 

% aus Moment, . . . . . .  

1 aus A' . . . . . . . . . .  
/ a u s A  . . . . . . . . . .  

Setzt man diese Zahlen fur den prozentualen Ionencharakter ein, 
so ist hier iiberhaupt keine Ubereinstimmung mit den auf anderen Wegen 
errechneten Zahlen vorhanden. Obrigens kann man sich die Frage vor- 
legen, ob bei unbefangener Betrachtung die Behauptung PAULINGS 
zu Recht besteht, da13 fur die Halogenwasserstoffe die Reihe der A'-Werte 
besser mit zu den aus dem Dipolmoment errechneten Zahlen uberein- 
stimmt als die A-Reihe : 

1 1 H-F 1 H-C1 1 H-Br 1 H-J 
I - 1  

_ ____  - ~ ~ 

1 
P 60 40 I 1 7  I l l  1 5  1 

I (geschatzt) (richtig) 
64 
66,5 73 , 25 I 18 10,3 ' 

Ob fur HJ  1,6 oder 10,5 eine bessere Annaherung an 5 ist, daruber 
kann man streiten; fur HBr ist die Ubereinstimmung bei A' erheblich 
schlechter als bei A ,  fur HC1 etwas schlechter, fur €IF nach PAULING 
desgleichen, nach dem neuen gemessenen Wert fur I) (F-F) erheblich 
schlechter. 

K.4 .  Bedenken gegen die Zweckmafiigkeit, die Energie der C-C- 
Bindung unter Zugrundelegung des 3P-Zustandes des Kohlenstoff- 
atoms zu berechnen. sind von verschiedenen Seiten geaufiert worden 13). 

13) Erste kritische Diskussion L. H. LONG u. R. S. TY. NORRISH, Proc. Roy. SOC. 
London (A) 187, 337 (1946). Zusammenstellung der Literatur in W. HUCKEL, Theoret. 
Grundlagen der org. Chemie 11, 6/7 Aufl. (1954), S. 11-13, dazu weitere 5. Aufl., S. 10 
Anm. 1, 8. Aufl. S. 11-14 (1957) 
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Der von PAULING berechnete Wert von 58,6 entspricht ungefahr der 
Dissoziationswarme des Chlormolekuls in Atomen und wird der aul3er- 
ordentlichen Stabilitat der C-C-Bindung nicht gerecht. Dement- 
sprechend ist auch der fur die C-H-Bindung angegebene Wert 87,3 
anzuzweifeln, fur den neuerdings Werte von 102 bis 105 angegeben 
werden 9, ebenso natiirlich die Werte fur die C- Halogen-Bindungen. 

K. 5. a) Grundsatzliches Bedenken mu13 gegen die Willkur geltend 
gemacht werden, die Funktion l/d den weiteren Betrachtungen zugrunde 
zu legen. Es ist unerfindlich, welche physikalische Bedeutung die 
Gro13e 113 von der Dimension Energie'll zukommt. Es scheint, dal3 
PAULING nicht auf Grund physikalischer Uberlegungen, sondern einzig 
und allein deswegen diese Wahl getroffen hat, weil ihm beim Probieren 
verschiedener Funktionen von A die Wurzel daraus als eine GroBe auf- 
gestoljen ist, mit der sich mit einer ihm ausreichend erscheinenden 
Annaherung an die Addivitat operieren lafit. Als besonders gutstimmend 
fuhrt PAULING die Werte fur 

0,208 [I/dH-Br + VABr-Cl -vldH--cI] an: 
0,74 0,18 0,92 ber., gef. 0,98, 

wo die Abweichung nur 6 %  betragt. Wie sieht es nun aber bei anderen 
Verbindungen aus Z Bleibt man nur einmal bei dem Vergleich zwischen 
den Halogenwasserstoffen und den zweiatomigen Verbindungen der 
Halogene untereinander, so findet man : 

0,108 [l/dH-X, + VAX,-X, = l/AH-X,] her. gef. Fehler in % 
H-C1 0,98 Cl-F 1,05 H-F 2,03 1,67 +0,36 +20,5 

H-J 0,26 J-Br 0,27 H-Br 0,53 0,74 -0,21 -228,5 

Die Abweichungen bewegen sich hier zwischen 20 und 30 % nach beiden 
Seiten ; bei den andern, von PAULING zusammengestellten Werten 
finden sich sehr oft ahnlich groI3e prozentuale Unterschiede. Ein unbe- 
fangener Beobachter wurde daher gar nicht auf den Gedanken kommen, 
in der Funktion 10 eine additive Gro13e zu sehen. PAULING la& sich 
aber dadurch nicht abhalten, groljzugig zu mitteln und 0,208 V A  durch 
eine als Differenz von zwei Werten X, und X, dargestellte GroBe zu er- 
setzen, fur welche die Additivitht streng gelten soll. Auf die Frage nach 
der Wahl der Terme X, und X, soll erst unter K 6 eingegangen werden. 

-~ - 

H-J 0,26 J-C1 0,42 H-C1 0,68 0,98 -0,30 -30 

14) Siehe dazu W. HUCKEL, Theoret. Grundlagen der org. Chemie 11, 6/7. Aufl., 
S. 14-16, 8. Aufl. S. 15- 17  (1957). 
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Hier moge nur noch auf die GewaltmaGnahmen hingewiesen werden, die 
bei dem Ersatz von 0,208 l/d durch X, - X, notwendig sind, um additiv 
rechnen zu konnen und die oben erwahnten Fehler zum Verschwinden 
zu bringen. Von den aufgezahlten Bindungen unterscheidet sich nur 
fast genau die Helfte urn 10 % und weniger in den Werten von 0,208 l/d 
und X, - X,. Bei der C-H-Bindung beispielsweise besteht ein Unter- 
schied von 2 5 % !  PAULING sagt dabei von seinen x-Werten, auf deren 
Differenz es hier nur ankommt: ,,The x-value which leads to  the best 
general agreement for each atom has been selected". ,,The best agreement.' 
soll sich offensichtlich auf die Additivitat beziehen . 

b) Elektronegativitatsskala und Bindungsmoment. 
Aus der PAULING-Skala folgt, da13 in der C-H-Bindung der Wasser- 

stoff das positive Ende des Dipols bildet, da die Elektronegativitat von 
H kleiner ist als die von C. Dies Ergebnis stimmt uberein mit der urn 
1930 bevorzugten Annahme uber die Richtung der Polaritat der C-H- 
Bindung. Nun haben aber inzwischen Rechnungen von C O U L S O N ~ ~ )  aus 
dem Jahre 1942 wahrscheinlich gernacht, da13 die Polaritat der C-H- 
Bindung gerade den entgegengesetzten Sinn hatI6). Trafe dies zu, so 
wurde dies die PAULINGsChe Skala grundlegend verandern. Da aber 
COULSON bei seinen Rechnungen gewisse Vernachlassigungen machen 
muf3, ist sein Ergebnis nicht vollig gesichert; eine Entscheidung uber den 
Sinn der Polaritat der C-H-Bindung ist bisher noch nicht moglich ge- 
wesen. Dagegen ist es sicher, daf3 ihr Absolutwert klein ist und rnit dem 
von PAULING angenommenen Wert 0,4 ubereinstimmt. Immerhin wiirde, 
wenn sie den entgegengesetzten Sinn hatte, die von PAULING berechneten 
Mornente der C- Halogenbindungen um 0,8 D vergroBern. 

re) In der zum Teil unter der Annahrne C--+H = 0,4 D berechneten 
'ifbersichtstabelle des Vergleichs von Bindungsmomenten und Elektrone- 
gativitatsdifferenzen soll mit wenigen Ausnahmen gute Ubereinstimmung 
herrschen. Demgegenuber lehrt eine unbefangene Statistik folgendes. 
Von 26 Beispielen ist bei 10 eine sehr gute Ubereinstimmung rnit Ab- 
weichungen < 10 % zu finden, bei 3 eine ma13ige bis zu 20 x, bei 14 aber 
gar keine. Diese Falle, deren statistische Haufigkeit PAULING freilich 
nicht hervorhebt, machen auch ihm Kopfzerbrechen : ,,The reasons for 
this are not known" (S. 69). Speziell bezieht er sich dabei auf die C-J- 
Bindung. Nach der Elektronegativitatsskala haben K.ohlenstoff und 
Jod die gleiche Elektronegativitat, die Bindung zwischen ihnen sollte 

16) C .  A. COULSON, Trans. Faradag SOC. 38, 4:33 (194%). 
la) Literatur dam s. W. HUCKEL, Theoret. Grundlagen der org. Chemie, Bd. 11, 6/7. 

Aufl., S. 72, 89, 90, 134 (1954), 8. Aufl. S. 76, 100, 101, 147 (1957). 
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also unpolar sein. Dabei besitzen die gesattigten Halogenide einschliel3- 
lich der Jodide ein erhebliches, und zwar bei gleichem Kohlenwasser- 
stoffrest fast gleich grol3es Dipolmoment ; nur bei den Methylhalogeniden, 
die PAULING seiner Tabelle zugrunde legt, sind kleine Unterschiede vor- 
handen, z. B. ist beim Jodid das Moment rund 0,2 D niedriger als beim 
Chlorid. Berechnet man unter Benutzung der von PAULING angegebenen 
Wertel') den Quotienten p: 4,80.a, so ergeben sich folgende Werte fur 
den prozentualen Ionencharakter : 

C-F SIX, C-Cl IS%, C-Br 15%, C-J 12%. 

Ohne eine wirklich befriedigende Erklarung geben zu konnen, deutet 
PAULING an, dafi beim Jodid zu einer unsymmetrischen Verteilung der 
Elektronen des die Bindung besorgenden Elektronenpaares (sie sollte 
freilich nach der Skala symmetrisch oder wenigstens nahezu symmetrisch 
sein) eine Unsymmetrie der einsamen Elektronenpaare des Jods hinzu- 
kame. Hier stellt er also einen Faktor in Rechnung, den er bei den Ha- 
logenwasserstoffen aul3er acht laI3t ( K  l a), wo er iiifolge der deformieren- 
den Wkkung des Wasserstoffkernes auf die Elektronenhiille des Ha- 
logens sicher grol3er sein miil3te als in einer C- Halogen-Bindung. 6'ber- 
dies mul3te sich dieser Effekt bei den organischen Jodiden in der Rich- 
tung auswirken, dafi durch den Kohlenstoff diese einsamen Elektronen 
vom Jodatom nach aul3en hin abgedrangt wurden, der Kohlenstoff also 
elektronenabstofiend wirken, d. h. weniger elektronegativ sein rnuBte, als 
der Skala entspricht. Obrigens stimmen auch bei den ubrigen organischen 
Halogeniden die aus den von PAULING angegebenen Bindungsmomenten 
berechneten Werte fur den prozentualen Ionencharakter mit den &us 
den Differenzen der Elektronegativitat nicht uberein ; danach miil3ten 
namlich haben : 

C-F 43% (neu 36%), C-Cl 6% (neu 5%), C-Br 2,5% (neu 2%). 

Solche Unstimmigkeiten sind iibrigens nicht auf die Halogen-Kohlen- 
stoff-Bindungen beschrankt, wie aber hier nicht weiter ausgefuhrt 
werden SOU. 

K. 6. Der empirischen Funktion, welche den funktionellen Zu- 
sammenhang zwischen prozentualem Ionencharakter und Elektrone- 
gativitatsdifferenzen wiedergeben soll, haftet, wie PAULING selbst durch- 
blicken lafit, eine nicht zu verkennende Willkiir an. Durch die neuer- 

1 7 )  Rechnet man mit C+--H = 0,4 D, 80 fallen die Zahlen natiirlich hoher aus; 
vgl. G. W. WHELAND, Resonance in organic Chemistry, S. 209: C-Cl 27%, C- Br  
24%, C-J 20%. 
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liche Feststellung, da13 aus dem Dipolmoment des Fluorwasserstoffs 
nach der PAuLINGschen Rechnungsweise ein um ( !) niedrigerer Wert 
fur den Fluorwasserstoff herauskommt, wird diese Funktion vollig ent- 
wertet. Offenbar hat, um dieser neuen Tatsache Rechnung zu tragen, 
PAULING neuerdings seine Skala geandert, wobei er aber an die alte 
so vie1 Konzessionen macht, daI3 die neue Skala beim Fluorwasserstoff 
50 04 ergibt; damit weicht sie freilich immer noch um etwa 20 % vom 
,,experimentellenbc Wert ab. Die Nebeneinanderstellung der beideii 
Skalen, die in (6) vorgenommen worden ist, mu8 bei jedem IJnbefangenen 
das Vertrauen in die Angaben uber einen prozentualen Ionencharakter 
erschuttern. 

K. 7. Pr inz ip ie l les  zur  Elek t ronegat iv i ta t sska la .  Eine Elek- 
tronegativitatsskala legt fur jedes Element eine Elektronegativitat fest, 
unabhangig vom Partner, mit dem es eine Bindung eingeht; die 
Elektronegativitat stellt somit eine unveranderliche Atomeigenschaft 
dar. Sie wird vom PAULING ,,definiert", in physikalisch vollkommen 
unklarer Weise, als ,,the power ( ! )  of an atom in a molecule to attract 
electrons in itself 18). Diese Eigenschaft sol1 additiven Charakter besitzen. 
Die hier geubte Denkweise ist im Grunde genommen die gleiche, die man 
fruher in der Theorie der Valenzbeanspruchung angewendet hat, in der 
man schlechthin eine Affinitatsgrolje fur jedes Atom und jedes Radikal 
postulierte. Ganz entsprechende Einwande, die gegen diese heute ob- 
solete Theorie zu erheben sind19), lassen sich gegen das Postulat einer un- 
veranderlichen Elektronegativitat erheben. Die in (K 6) hervorgehobe- 
nen Unstimmigkeiten bei vielen Halogeniden, die PAULING selbst zu- 
geben mufi, sprechen eine beredte Sprache fur die Unzulsnglichkeit des 
PAULINGSChen Postulats, die sich nicht durch ad hoc geschaffene Hilfs- 
hypothesen verdecken lafit. Sobald man von dem Postulat einer kon- 
stanten Elektronegativitat der Atome abgeht, wird es mijglich, da13 bei 
geringer Polaritat einer Bindung deren Sinn je nach Betatigung der 
Atome wechseln kann, so z. B. bei der C-H-Bindung je nach den am 
Kohlens toff befindlichen Substituen ten. Eine solche Moglichkeit er- 
scheint dem experimen tierenden organischen Cheiniker durchaus ein- 
leuchtend. 

Ein weiteres grundsatzliches Bedenken richtet sich gegen die Art 
und Weise der PAULTNGsChen Definition der Elektronegativitat. Diese 
erscheint als eine Grolje von der Dimension Energie'il ; e:s ist vollig un- 

Is) The Nature of the chemical bond, S. 58. Chemie, eine Einfiihrung, S. 200: 

19) Siehe dariiber ausfuhriich W. HUCKEL, Theoret. Grundlagen der org. Chemie, 
,,tlnziehungskraft (!) fur Elektronen in kovalenter Bindung". 

Bd. 11, 6 / 7 .  Aufl., S. 507ff. (1954). 8. Aufl. S. 572 ff .  (1957). 
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vers tandlich, was unter einer Grofie von dieser Dimension physikalisch 
zu verstehen ist. 

Unter diesen Umstanden mu13 es verwundern, wie sowohl die 
Elektronegativitatsreihe als a,uch die Berechnungen des prozentualen 
Ionencharakters widerspruchslos Eingang in viele Lehrbiicher finden 
konnten. Und doch ist dies verstandlich, wenn man zwei Umstande 
bedenkt. Es wird einmal durch die Zahlen, die PAULING gibt, das 
Bediirfnis befriedigt, Verhaltnisse, die man bisher nur qualitativ er- 
fassen konnte wie gerade die mehr oder weniger starke Polaritat einer 
homoopolaren Bindung, wenigstens annahernd quantitativ wieder- 
geben zu konnen, wenn man sich auch weder dariiber klar wurde, wie 
unsicher diese Zahlen sind, noch dariiber, welche Sicherheit den zu ihrer 
Berechnung dienenden theoretischen Grundlagen zukommt. Dann ist 
ferner bestechend die Einfachheit der Anwendung wegen des Vorherrschens 
additiven Denkens, ein Umstand, der auch die Hartnackigkeit, mit der 
sich die Theorie der Valenzbeanspruchung behauptet hat, verstandlich 
macht. 

Schlieljlich uberrascht in der graphischen Darstellung der Elektro- 
negativitaten, die PAULING gibt, der Zusammenhang mit den Gruppen 
und Perioden des periodischen Systems. Aber dariiber braucht man sich 
nicht zu wundern. Die verschiedensten Eigenschaften analog gebauter 
Verbindungen sind innerhalb einer Gruppe des Periodischen Systems 
TegelmaBig abgestuft; dabei ist der Sprung beim ubergang von der 1. 
zur 2. Periode jedesmal besonders grol3. Wenn also irgendwie Eigen- 
schaften in Rechnungen eingesetzt werden, mulj im Endergebnis quali- 
tativ dieses Ergebnis wieder erscheinen, vorausgesetzt, dalj die Ansatze 
nicht gar zu toricht sind. 

Grundsatzlich sind die Schwierigkeiten, welche sich fur die Auf- 
stellung einer Elektronegativitatsreihe fur Atome in Molekiilen ergeben, 
darin zu suchen, dalj die Aufstellung einer Reihe oder Skala nicht 
zwangslaufig mit der Moglichkeit, diese mit meljbaren GroBen zu ver- 
knupfen, verbunden ist, wie bereits in der Einleitung vermerkt wurde. 

Ein Vergleich mijge den Unterschied zwischen Skala und meBbarer 
Gr613e anschaulich machen. Fur die Temperatur lassen sich, wenn man 
,den Ausdehnungskoeffizienten von Fliissigkeiten zugrunde legt, nur 
Skalen a ufstellen, in welchen die Temperaturen verschiedener Korper 
zwar in derselben Reihenfolge erscheinen, aber mit unterschiedlichem 
Abstand je nach der stofflichen Natur der Flussigkeit des Thermometers. 
Wahlt man Wasser als Thermometerflussigkeit, so wird die Skala im 
Gebiet von +4" mehrdeutig. Giibe es zahlreiche Fliissigkeiten, die sich 
.J .  prakt. Chem. 4. Reihe, Bd. 5 .  9 
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bei der thermischen Ausdehnung wie Wasser oder gar noch kompli- 
zierter verhielten, wiirde die Aufstellung einer Temperaturskala auf 
Grund der thermischen Ausdehnung unmdglich sein, weil bei zahl- 
reichen solcher Skalen sich Widerspruche in der Reihenfolge ergeben 
warden. Eine eigentliche exakte ,,Messung" der Temperatur ist erst 
durch das in guter Annaherung als universe11 anzusehende Gasthermo- 
meter, genauer noch durch die mit diesem in Beziehung gesetzte thermo- 
dynamische Temperaturskala moglich, und weiter durch das T4- Gesetz 
der Strahlung eines schwarzen Korpers. 

Historisch sei, die Elektronegativitatsreihe betreffend, noch be- 
merkt, dalj der erste Versuch, eine solche auf Grund der Eigenschaften 
allgemein elektrochemischer ,,Art und Eigenschaften" von Verbindungen, 
und zwar der ,,starksten Oxyde" der Elernente, aufzustellen, bereits 
von BERZELIUS~~) gemacht worden ist. Auch er geht dabei von der 
Vorstellung aus, da13 die chemischen Verbindungen polar gebaut sein 
mussen und dalj die ,,Affinitat" der Elemente zueinander, fur die e r  
ein ,,MaD" anzugeben nicht imstande ist, durch polare Gegensatze be- 
dingt sei. In der von ihm gegebenen ,,ungefahren" Ordnung der Ele- 
mente steckt ein richtiger Kern und ein Fortschritt insofern, als in ihr 
die letzten Endes auf ANGELUS SALA zuruckgehende, spater von STAHL, 
WENZEL, RITTER und VOLTA genauer aufgestellte Spannungsreihe in 
erweiterter Form wiederzuerkennen ist. Durch meljbare Groljen aus- 
gedriickt werden kann diese aber nur fur eine beschrknkte Anzahl der 
von BERZELIUS in seiner Reihe untergebrachten Elemente, indem man 
entweder in wafiriger Losung die Potentialdifferenzen VoLTAscher 
Ketten oder fur E i n z e l a t o m e  deren Elektronenaffinitat mifit, jeweils 
immer einen analogen Vorgang betrachtend. Durch das starre Fest- 
halten an der mit der Aufstellung der Reihe verbundenen Theorie des 
elektrochemischen Dualismus haben sich BERZELIUS und mit ihm eine 
Reihe anderer Forscher den Weg zu besserer Erkenntnis verbaut. Die 
gleiche Gefahr bergen die modernen Elektronegativitatsreihen in sich, 
wie jedem Unvoreingenommenen schon aus dem einen Beispiel klar 
wird, dalj nach PAULING zwischen Kohlenstoff und Jod kein Unter- 
schied in der Elektronegativitat bestehen soll. 

111. 1. Additives Denken in der Strukturchemie 
Der gewaltige Fortschritt, den die Schaffung der Strukturchemie 

in der organischen Chemie einleitete, ist nicht auf die Anschaulichkeit. 

20) J. J. BERZELIUS, Lehrbuch der Chemie 111, 1. 3. Auflage 1827, S. 66-67. 
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ihrer Formelbilder zuruckzufuhren, sondern wesentlich mitbedingt 
durch die Vereinfachung der Problematik, die dadurch erreicht worden 
ist, dal3 durch die Einfuhrung des Begriffes der B i n d u n g  zwischen den 
einzelnen Atomen eine Erklarung der ,,Atomverkettung" zu geben ist. 
Dadurch wird das Problem der gegenseitigen Wechselwirkungen der 
gesamten, in einem Molekul vereinigten Atoine aufgelost zu Problemen 
von Einzelbeziehungen zwischen zwei Nachbaratomen, Beziehungen, 
die man als unabhangig voneinander in den Strukturformeln der organi- 
schen Chemie als Bindestriche wiederfindet. Dadurch, dal3 zur Auf- 
rechterhaltung des Prinzips der Vierwertigkeit des Kohlenstoffs die 
Einfuhrung einer Bindungsart allein nicht genugt, sondern zur einfachen 
noch die doppelte und dreifache Bindung hinzutreten miissen, entsteht 
keine wesen tliche Einschrankung in der Vereinfachung der Probleme, 
da man ja auch die verschiedenen Bindungsarten in den Formelbildern 
als selbsthndig, jede mit einem ihr eigeneii Symbol, in Erscheinung 
treten lafit. Ihre experimentelle Rechtfertigung findet diese Darstellung 
in den ungeahnten Moglichkeiten, welche sich fur die Strukturaufkkrung 
durch Substitutions-, Additions- und Abspaltungsvorgenge ergeben, 
die jeweils nur eine Bindung erfassen und daher, im Prinzip wenigstens, 
ein Abtasten des Molekuls an jeder beliebigen Stelle gestatten. Voraus- 
setzung dafur ist allerdings ein genugender Unterschied in der Geschwin- 
digkeit des Reagierens der einzelnen Stellen bzw. der Bindungen im 
Molekul gegenuber verschiedenen Reagenzien, ein fur die chemische 
Forschung sehr wesentlicher Faktor, uber den aber die Strukturformeln 
ihrer ganzen Anlage nach nichts aussagen konnen (s. dariiber noch weiter 
unten). Von den verhaltnismal3ig wenig zahlreichen Ausnahmefallen, 
in denen die Struktur bei chemischen Reaktionen verandert, das Prinzip 
der moglichst geringen Strukturanderung also verletzt wird, glaubte 
man - mit Recht - zunachst absehen zu durfen. 

Die Vereinfachung der Problematik der organischen Chemie, wie 
sie uns in den Strukturformeln entgegentritt, ist, wie alle Vereinfachun- 
gen wissenschaftlicher Probleme, mit Abstraktionen verbunden. Man 
lafit also, teils bewufit, teils unbewuflt, bestimmte Faktoren aul3er acht. 
Zu diesen gehort die Wechselwirkung entfernterer Atome aufeinander 
wie auf die Bindungen, an denen sie nicht selbst beteiligt sind; hinzu 
kommen, da es drei verschiedene Bindungsarten gibt , die gegenseitigen 
Beeinflussungen dieser Bindungen untereinander. Dadurch, da13 man 
solche Wirkungen aul3er acht lafit, entsteht aber uberhaupt erst das 
ubersichtliche, vereinfachte Bild von der Struktur eines Molekuls, 
welche das Molekul aus Atomen und den Bindungen zwischen Nachbar- 
atomen zusammengesetzt erscheinen la fit. Diese Zusammensetzung ist 

9* 
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eine additive : Additives Denken, das besonders einfach ist 21), halt 
damit seinen Einzug in die organische Chemie. Seine Rechtfertigung 
findet es iiber das Strukturbild hinaus in den verschiedenen additiven 
Eigenschaften wie Verbrennungswarme, Molrefraktion und anderen 
mehr, bei denen die Forderung der Additivitat zwar nicht streng, aber 
doch mit im allgemeinen guter Annaherung erfullt ist. Abweichungen 
\;on der Additivitat hat man auf die Vernachlassigung der oben genannten 
Wechselwirkungen zuruckzufiihren, die als urn so starker anzunehmen 
sind, je groBer die Abweichungen sind. Auch die bei chemischen Reak- 
tionen festzustellenden Unterschiede in der Reaktionsgeschwindigkeit 
strukturchemisch gleichartiger Bindungen, beispielsweise die sehr ver- 
schiedene Geschwindigkeit der Hydrolyse von primaren und tertihren 
Halogeniden, Unterschiede, wie sie ja uberhaupt erst das Abtasten eines 
3lolekuls an seinen strukturchemisch gleichartigen Bindungen gestatten, 
sind auf die bei der Aufstellung des Strukturbildes vernachlassigten 
Wechselwirkungen entfernterer Atome aufeinander wie auf Bindungen, 
an denen sie nicht beteiligt sind, und der verschiedenen Bindungen 
untereinander zuruckzufuhren. 

Die Bedeutung dieser Wechselwirkungen fur die chemische wie fur 
die physikalische Erforschung der Struktur sollte also eigentlich fur 
jeden, der experimentell Strukturforschung treibt, offen zutage liegen. 
Der Gang der Entwicklung der Strukturchemie lehrt jedoch, daB dies 
nicht bei allen Forschern der Fall gewesen ist. Vielmehr ist das Ma13, in 
dem der einzelne Forscher sich teils bewuat, teils unbewuBt der bei der 
Aufstellung der Strukturformeln gemachten Abstraktionen bedient, 
von Fall zu Fall recht verschieden. In der Fruhzeit der Strukturchemie 
haben sich daruber am klarsten die russischen Chemiker BUTLEROW und 
MARKOWNIKOW ausgesprochen. 

So hat MARKOWNIKOW bereits 1865 eigens eine Abhandlung, 
betitelt: ,,Ober den EinfluB, den die Atome im Molekul aufeinander 
ausiiben", verfal3tZ2). BUTLEROW sah, als er von ,,Zwitterstrukturen" 
bei Verbindungen wie Cyanwasserstoff und Cyansaure sprach, da13 man 
die Strukturformeln nicht ,,allzu wortlich" auffassen diirfe : ,,Eine solche 
Ansicht (namlich daB diesen Stoffen eine im Sinne der klassischen 
Strukturlehre zu formulierende Struktur nicht zukomrnen kann) schliel3t 

21) W. OSTWALD, Z. physik. Chem. 3, 417 (1889): ,,Wie deiin vom menschlichen 
Geiste keine andere Form, unter welcher die gemeinschaftliche Vliirkung verschiedener 
Elemente stattfinden kann, vorstellbar ist, als die der Summe". 

22) W. W. MARKOWNIKOW, Kasan 1865; wiederveroffentlicht i~n ,,Zum Andenken an 
IV. W. MARKOWNIKOW, Moskau 1905, Verlag Borisenko. Vgl. Ber. dtsch. chem. Ges. 
3% 4255 (1905). 
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allzu absolute Vorstellungen von der chemischen Struktur aus" [,,und 
ist, wie mir scheint, fahig, einige Erscheinungen, wie z. B. das Auf- 
treten von Nebenprodukten, zu klaren"] 23). ,,Allzu absolut" kann dabei 
nur im Sinne eines ausschliefilich additiven Denkens, einer wortwort- 
lichen Auffassung von Strukturbildern gemeint sein. 

COUPER, der als erster Bilder von der Art der heutigen Struktur- 
formeln auf Grund experimenteller Untersuchucgen rnit einleuchtender 
Begrundung entworfen hat, konnte zu einer solchen kritischen Ein- 
stellung deswegen nicht gelangen, weil er bald nach seiner grofien Leistung 
durch einen Sonnenstich die Fahigkeit zu wissenschaftlicher Arbeit verlor. 
Verwunderlicher erscheint es auf den ersten Blick, dafi KEKULI~ nicht 
dazu kam, sich wenigstens gelegentlicli klar im gleichen Sinne wie 
BUTLEROW und MARKOWNIKOW zu BuBern - ein fur die Entwicklung 
der organischen Chemie nachteiliger Umstand. Man kann ein solohes Ver- 
saumnis aber verstehen, wenn man weiB, auf welchem Wege KEKULE 
zu den Grundprinzipien der Strukturchemie gelangt ist, und auf welches 
besonders schwierige Problem, nsmlich das Benzolproblem, er dabei 
alsbald gestofien ist. 

111. 2. Denken in ganzen Zahlen und dessen Grenzen 
K E K U L ~  war nicht etwa, seinen ersten Berufsabsichten als Architekt 

entsprechend, von Haus aus der Architekt in der organischen Chemie, 
dem architektonische Bilder von den Molekulen vorschwebten. Fur ihn 
bildeten, auf Anregungen hin, die er in England von ODLING und aus 
den Arbeiten von FRANKLAND empfangen hatte, die ganzzahl igen  
Verha l tn i sse  der Atome, die spater auf die Wertigkeit, von ihm 
Atomigkeit genannte Eigenschaft der Atome zuruckgefiihrt wurden, den 
Ausgangspunkt. Urn diese veranschaulichen zu konnen, schuf er Bilder, 
die alles andere eher als Abbilder der Molekiile angesehen werden konnen, 
sondern lediglich die Zahl der Verhakungen bei den einzelnen Atornen 
unmittelbar erkennen lassen, z. B. fur Bthylen: 

% Athylen. 

Dennoch war es von diesen Schemata kein weiter VVeg mehr zu den sich 
alsbald einburgernden Strichvalenzformeln COUPERS, welche die Bin- 

23) A. M. BUTLEROW, Ausgewghlte Arbeiten in der organischen Chemie, wiederver- 

CI H 

~ - _ _ _  _~ 

offentlicht Moskau 1951, S. 371-372. 
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dungen anschaulich hervortreten lassen, und den lange in Vergessenheit 
geratenen Formeln LOSCHMIDTS, zumal dieser Weg in der Schreibweise 
der Typen CH. GERHARDTS vorgezeichnet war. In noch hoherem MaBe kann 
dies fur die von KOLBE benutzten, die Kohlenstoffradikale der Typen- 
theorie auflosenden Formelbilder gelten, die unmittelbar. zu den rich- 
tigen Strukturformeln fuhren mugten, sobald man in ihnen die Zahl der 
Btome auf Grund der richtigen Atomgewich te korrigierte. KEKULO 
zogerte denn auch nicht, sich der Strukturformeln zu bedienen, die 
seinen architektonischen Empfindungen entgegenkamen, aber es war 
nicht diese Geornetrie der Struktur, sondern eben das arithmetische 
Geheimnis der Valenzzahlen gewesen, das ihn dahiri gefiihrt hatte. Wie 
stark ihn nun aber diese Geometrie gepackt hatte, lafit sich an seiner 
bereits 1863 konzipierten, aber erst 1865 veroffentlichten Sechseck- 
formel des Benzols erkennen. Im Bestreben, diese geometrische Vor- 
stellung, die ungefahr gleichzeitig mit KEKULOS Veroffentlichung auch 
LOTHAR MEYER gekommen ist - LOSCHMIDT ist bemerkenswerterweise 
nicht zu ihr gelangt -, mit seinen Valenzvorstellungen zu verbinden, 
stieB er aber auf ein uber die Ringstruktur hinausgehendes ,,Benzol- 
problem". KEKTJLI~ erkannte, daB mit der Vorstellung des aus 6 Atomen 
bestehenden Benzol-,,Ringes" erst nur eine Seite des Problems gelost 
war; die andere Seite, die erst mehr als 60 Jahre sptiter 1.931, auf Grund 
der Fortschritte der theoretischen Physik erstmalig durclh E. HUGKEL'~) 
als wirklich gelost angesehen werden kann, wurde er .wenigstens vor- 
laufig durch seine Oscillationshypothese der Doppelbindungen gerecht, 
welche, durchaus originell, dem damaligen Stande der Wissenschaft 
entsprach. Im Benzol trat nun aber KEKULO ein Molekul entgegen, 
dessen Struktur auch nicht mehr annaherend in seinen chernischen - 
und, wie spater erkannt wurde, auch in seinen physikalischen - Eigen- 
schaften mit seiner Strukturformel iibereinstimmt, wenn man dieser 
4-wertigen Kohlenstoff zugrunde legt und aus ihr dann durch additive 
Betrachtungsweise die Eigenschaften herauslesen will. Weder kommt 
die Zahl der isomeren Substitutionsprodukte, also die sechszahlige 
Symmetrie, richtig heraus, noch die Widerstandsfahigkeit des Benzol- 
kerns, bei dem das Charakteristikum der Doppelbindung, die Additions- 
fahigkeit, zwar nicht vollstandig aufgehoben, aber doch so weit vermin- 
dert ist, daB jedem einsichtigen Chemiker klar sein mi& daB der Bin- 
dungszustand der Atome im Benzol ein anderer sein mu13 als in einer 
ungesattigten aliphatischen Verbindung. Hierfur gab auch die K E K U L ~  
sche Oscillationshypothese, welche wenigstens ein Verstandnis fur die 

21) E. HUCKEL, Z. Physik i0 ,  204 (1931); 72,  310 (1931). 
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Zahl der isomeren Substitutionsprodukte ermoglichte, keine befriedigende 
Erklarung. Deshalb sah sich A. v. BAEYER zu seinen beruhmten, ex- 
perimentell hervorragenden und die Wissenschaft stark fordernden 
Arbeiten uber die ,,Konstitution" des Benzols veranlaljt, die freilich, 
was die Erreichung des ursprunglich gesteckten Zieles anbelangt, unbe- 
friedigend geblieben sind. Durch das Benzol  war nun aber KEKUL~, 
weil es sich eigentlich den additiven Grundprinzipien der Strukturchemie 
nicht fugte, so weit von diesen abgelenkt worden, da13 er ihnen kein 
Interesse mehr zuwenden mochte, zumal anscheinend schon damals 
schweres personliches Schicksal seine wissenschaftliche Produktivitat 
gemindert hat. 

,, Gewohnliche Doppelbindungen sind im Benzol nicht vorhanden", 
das, was eigentlich schon K E K U L ~  gewu13t hat, war, auf breitester Basis 
erhartet, die SchlulJfolgerung, die man aus BAEYERS Untersuchungen 
ziehen mufjte. Im BAEYERsChen Laboratorium war aber auch, nachdem 
BAEYER resigniert seine Forschungen uber die Konstitution des Benzols 
abgeschlossen hatte, ein Interesse fur die Reaktionen von Doppel- 
bindungen latent geblieben, was sich zeigte, als THIELE dort seine be- 
ruhmten Untersuchungen uber konjugierte Doppelbindungen begann. 
Sie liel3en erkennen, dafj zwischen diesen und isolierten Doppelbindungen 
ein charakteristischer Unterschied besteht. Sehr haufig - wie THIELE 
meinte, fast immer - reagiert ein konjugiertes System als Ganzes und 
vielfach in anderer Weise als eine isolierte Doppelbindung bei Additions- 
reaktionen. Es waren also Wechselwirkungen zwischen den Bindungen 
--C=C-C=C-, C=C-C=O usw. anzunehmen. Sie erschienen THIELE 
nach den chemisehen Erfahrungen so stark, dafj er die Annahme eines 
neuartigen Bindungszustandes fur erforderlich hielt. Diese stellte er 
durch seine Schreibweise mit Partialvalenzen dar. Z. B. sol1 das Bild 
-C--C--C-C bedeuten, dalJ die mittlere Bindung eines konjugierten Sy- 

stems, die nach einer l,$-Addition als Doppelbindung erscheint, keine ge- 
wohnliche einfache Bindung mehr ist, und die beiden aufjeren Bindungen 
keine normalen Doppelbindungen mehr sind, so da13 die Addition nicht 
an  ihnen, sondern an den Enden des konjugierten Systems stattfinden. 
Spiit.er zeigte sich jedoch, da13 aul3er 1,4- auch l,a-Additionen, und zwar 
gar nicht so selten vorkommen, wie THIELE meinte, also die beiden 
BuEleren Doppelbindungen doch gegenuber bestimmten Reagenzien 
ihren Charakter als solche bewahren. Die Partialvalenzhypothese gibt 
also kein restlos befriedigendes Bild vom Bindungszustand im lionju- 
gierten System ; auf3erdem haften ihr auch prinzipielle innere Schwachen 
an?  die aus dem damaligen Stand der Wissenschaft zu erklaren sind. 

- :  
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Aber sie sind, mid das ist das Wesentliche, der erste bewuBte T7ersucli. 
auf breiterer Grundlage uber den additiven Grundgedanken der Struktur- 
chemie hinauszukommen. In gelauterter Form kann ein Grundgedanke 
von ihr auch in die modernen Vorstellungen uber die konjupierten 
Systenie hbernommen werden. 

Bis es so weit war, muI3te freilich ungefiihr ein Vierteljahrhuiidert 
vergehen, denn erst dann war die theoretischephysik so weit. sich niit dern 
Problem der chemischen Bindung in organischen Verbindungell he- 
schaftigen zu konnen. Die ab  1916 entwickelte Elektronentheorie der 
Valenz von LEWIS und LANGMUIR, nach der ein Bindestrich der Struk- 
turformel einem Elektronenpaar entspricht, bahnte zwar ein tiefer 
gehendes physikalisches Verstandnis der chemischen Bindung an, fuhrte 
aber in dieser Form noch nicht uber das additive Strukturschenia hin- 
aus. 

Hinzukommen muBte noch die Vorstellung des Elektronenspins 
zusarnmen mit der Erkenntnis, da13 im allgemeinen 2 5 )  nur Elektronen- 
paare mit antiparallelem Spin bindend wirken, sowie die Erkenntnis, 
daB es verschiedene Arten von Elektronenzustanden gibt. Auf dieser 
Grundlage sind die klassischen Strichsymbole der einfachen, doppelten 
und dreifacheii Bindung folgendermaBen zu deuten . 

111.3. Physikalische Deutung der ganzzahligen Atoinverhaltniszahleii and 
die bei dieser Deutung gezogenen Grenzen dor Annahme feststehender 

Bindungstypen 

Die e infache  B i n d u n g  wird durch ein Elektronenpaar bewerk- 
stelligt, dessen Ladungsverteilung rotationssymmetlrisch - genauer 
nahezu rotationssymmetrisch infolge Storung der Rotationssymmetrie 
durch entferntere Atome - um die Verbindungslinje der Atome ist, 
welche durch die einfache Bindung verbunden sind. Den Zustand, 
in dem sich die Elektronen hierbei befinden, nennt man den a-Zustand; 
man spricht kiirzer auch von o-Elektronen und von o-Bindung. o-Elek- 
tronen sind recht fest gebunden ; sie besitzen eine hohe Eigenfrequenz, 
die einer Lichtabsorption im auSersten Ultraviolet t entspricht. Ihr 
Spin ist stets antiparallel, die Bindung infolgedessen diamagnetisch. 

Die d o p p e l t e  B i n d u n g  wird durch zwei Elektronenpaare be- 
werkstelligt ; beide wirken bindend. Das eine Pam befiridet sich in einem 
o-Zustand mit nahezu rotationssymmetrischer Ladungsverteilung. der 
gegeniiber dem bei der einfachen Bindung nur wenig verandert erscheint 
infolge einer in erster Annahrung zu vernachlassigenden U7echsel- 

~~~ ~ 

2 5 )  Ausnahrne z. B. ein Elektronenpaar irn 0,. 
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wirkung mit dem zweiten Paar. Dieses besitzt eine ganz andere Sym- 
metrie der Ladungsverteilung, die als digonal zu bezeichnen ist: Die 
hochste Ladungsdichte befindet sich in einer Ebene, welche durch die 
doppelt gebundenen Atome gelegt ist, die geringste in der Ebene senk- 
recht dazu, wo sie im Grenzfalle Null ist, so da13 man diese Ebene als 
Bnotenflache bezeichnen kann. Diese Art der Ladungsverteilung zwingt 
dic 4 direkt mit zwei doppelt gebundenen Kohlenstoffatome verbun- 
denen Atome so stark in eine Ebene, dalj einer Drehung dieser 4 Atome 
um die doppelte Bindung ein Widerstand entgegengesetzt wird, der 
stark genug ist, um cis-trans-Isomere zu stabilisieren. Das gleiche gilt 
fur die doppelte Bindung zwischen Kohlenstoff und Stickstoff - Oxim- 
und Hydrazonisomerie und andere - sowie fur die doppelte Bindung 
zwischen zwei Stickstoffatomen - Stereoisomerie der Azo- und Azoxy- 
verbindungen und andere -, wenn die doppelt gebundenen Atome nur 
drei oder zwei Substituenten tragen, die dann mit ihnen in eine Ebene 
gezwungen werden. Den Zustand der Elektronen mit der Ladungs- 
verteilung digonaler Symmetrie, der Stereoisomerie ermoglicht, nennt 
man den n-Elektronenzustand und bezeichnet die in ihm befindlichen 
Elektronen als n-Elektronen. Sie binden die Atome auch, aber schwticher 
als die o-Elektronen, weshalb eine Doppelbindung nicht doppelt so 
stark ist wie eine einfache Bindung. Sie selbst sind entsprechend lockerer 
gebunden als die o-Elektronen, besitzen niedrigere Freyuenzen, die durch 
sie bewirkte Lichtabsorption liegt nicht so weit im Ultraviolett draufien, 
bei der C=C-Bindung immerhin noch bei etwa 200 mp, bei der C=O- 
Bindung schon bei etwa 280 mp. Sie sind es, die bei Anlagerungsreak- 
tionen der Doppelbindung in Funktion treten. Ihr Spin ist in organischen 
Molekulen 26) antiparallel, sie liefern daher ebenfalls einen Beitrag zum 
Diamagnetismus. 

Die dre i fache  B i n d u n g  wird durch ein Paar o-Elektronen und 
zwei Paare von. n-Elektronen bewirkt ; die Knotenebenen der durch die 
letzteren bedingten Ladungsverteilungen stehen aufeinander senkrecht. 
Dadurch werden die dreifach gebundenen Atome mit den an ihnen haf- 
tenden Substituenten in eine lineare Lage gezwungen. 

Diese auf physikalischer Grundlage beruhenden Bilder der drei 
Bindungsarten legen die Symmetrien der Ladungsverteilung fest . Ob- 
wohl dabei die Bindungen fur sich allein, ohne Substituenten, betrachtet 
werden, geben sie fur die Wechselwirkungen mit diesen doch Raum, 
indem sie einmal eine gewisse Storung der Symmetrieverhhltnisse durch 

z6) Der sehr seltene Fall, daB n-Elektronen mit parallelein Spin bindend wirken, ist 
im Sauerstoffmolekiil verwirklicht. Vgl. 25). 
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.diese zulassen, und ferner auch keine quantitativen Aussagen uber die 
Festigkeiten der Bindungen machen, wenn man von dem qualitativ 
festgelegten Verhaltnis bei o- und n-Bindungen absieht. Solche Aus- 
sagen kann man selbst bei konkreten Annahmen uber die Substituenten, 
im einfachsten Falle Wasserstoff, nur naherungsweise machen. Es gibt 
dafur zwei, methodisch auf verschiedene Weise vorgehende Naherungs- 
verfahren. Diese lassen sich dann auch auf die subtileren Wechsel- 
wirkungen zwischen benachbarten Bindungen anwenden. 

Das erste Na h e  r u n g s  v e r  f a h r en  besteht in einer Verallgemei- 
nerung des von HEITLER und LONDON fur die Berechnung des Wasser- 
stoffmolekuls benutzten Verfahrens. Dieses geht von den zunachst ge- 
trennt gedachten Wasserstoffatomen aus, die man dann einander nahert, 
wobei die sich herstellende einfache Bindung durch Wechselwirkung 
zwischen den Atomen und Elektronen herauskommt, wenn letztere 
antiparallelen Spin besitzen. Auf das Athylen ausgedehnt, besteht die 
Erweiterung dieses Verfahrens darin, daB jedem der beiden Kohlen- 
stoffatome ein n-Elektron zugeschreiben wird und der Gesamtzustand 
des Molekuls von bestimmten Zustanden der getrennten Atome aus ange- 
nahert wird. Hierbei treten zwei vom Abstand der Atome abhangige 
Energiegroljen in Erscheinung : 

1. Das COULOMB-In tegral I,,; es gibt die elektrosta,tische Wechsel- 
wirkungsenergie der beiden Atome aufeinander wieder, soweit diese 
von den n-Elektronen herruhrt. 

2. Das Austauschintegral I 27) .  Es stellt eine Wechselwirkungs- 
energie dar, welche durch die Austauschbarkeit der beiden n-Elektronen 
bedingt ist. 

Strukturen2*), in denen die zwei mElektronen sich bei einem 
Atom befinden, sogenannte polare Strukturen, werden riach dem ersten 
Naherungsverfahren nicht erfal3t ; ihre Berucksichtig-ung wurde das 
Verfahren praktisch undurchfuhrbar machen. In  vielen Fallen fallt 
die Vernachlassigung dieser Strukturen kaum ins Gewicht, wenn man 
den Gesamtzustand eines Molekuls durch Oberlagerung von Einzel- 
zustanden annahern will, aber in manchen Fallen durfen sie doch nicht 
vernachlassigt werden. 

Das e r s t e  N a h e r u n g s v e r f a h r e n  wird in erster Linie dadurch 
kompliziert, dalj die strenge Behandlung eines Mehrelelrtronenproblems 
im gewohnlichen, dreidimensionalen Raum nicht moglich ist ; vielmehr 

27) Von L. PAULING meist mit 0: bezeichnet. 
28) In welclier Beziehung diese zu moglichen Zustanden des Molekuls bestehen, 

daruher s. W. HUCKEL, Theoretische Grundlagen der organischen Chemie 11, 6./7. Aufl., 
S. 409, am Beispiel des hhylens. 8. Aufl. S. 453 (1957). 
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kann nur eine Behandlung im hoherdimensionalen Raum das Aus- 
tauschintegral liefern. 

Das z wei t e Nii her  un g s ve r f a h r  en erfal3t die Wechselwirkung 
mehrerer Elektronen im wesentlichen dadurch, da13 es sie auf das Ver- 
halten eines einzelnen Elektrons in einem dreidimensionalen Kraftfeld 
zuruckfuhrt, das von den Atomkernen und der statistischen Ladungs- 
verteilung der ubrigen Elektronen herruhrt. Es wird dabei jedem z- 
Elektron ein bestimmter Zustand mit einer zugehorigen Eigenfunktion 
und Ladungsdichte im Raum zuerteilt, ahnlich wie in der alten BOHR- 
schen Atomtheorie einem Elektron in einem Atom eine bestimmte 
,,Bahn" im Raume zugeschrieben wurde. Anders als dort erstreckt 
sich aber die an Stelle der ,,Bahn" zu setzende Eigenfunktion durch das 
ganze Molekul uber alle Atome, welche n-Elektronen besitzen. Nach 
MULLIKEN spricht man daher von ,,molecular orbitals", Molekulbahnen 
in wortlicher Obersetzung (orbit = Bahn eines Himmelskorpers in 
der Astronomie), in eir,er abgekurzten, aber zumal in deutscher Ober- 
setzung mifiverstandlichen Ausdrucksweise ; etwas langer, aber dafur 
klarer erscheint im Deutschen der Ausdruck ,,molekulare" - d. h. 
sich auf das ganze Molekul erstreckende - Elekt ronenzus tande .  
Bei diesem Verfahren werden die polaren Zustande mit erfaat. 

Der innere Zusammenhang zwischen erstem und zweitem Naherungs- 
verfahren ist von R. s. MULLIKEN29), G. HERZBERG3') und F. HUND3I) 

dargelegt worden. 
Bei der Behandlung des dthylens nach dem zweiten Naherungs- 

verfahren treten wie beim ersten Niiherungsverfahren zwei charak- 
teristische Wechselwirkungsenergien auf. Von diesen ist eine wieder ein 
COULOMB-Integral a. Es mi13t aber hier eine andere elektrostatische 
m'echselwirkung, namlich die zwischen einem Elektron, das sich bei 
einem Atom befindet, und zwei Nachbaratomen dieses Atoms. Es ist 
also nicht mit der Groae I, des ersten Naherungsverfahrens identisch. 
Ebenso bedeutet die zweite Wechselwirkungsenergie /I etwas ganz anderes 
als I dort; sie mil3t hier die nur wellenmechanisch zu erfassende charak- 
teristische Koppelungsenergie, hiiufig Resonanzintegral genannt, was aber 
nichts rnit der sogenannten , ,Resonand' zwischen den Strukturen nach dem 
ersten Naherungsverfahren zu tun hat. Das Verhaltnis der Energie- 
grol3en I (bzw. a)  und /?, die sich nach den beiden verschiedenen Ver- 
fahren ergeben, ist aber einigermaaen, namlich innerhalb von Abwei- 

29) R. S. MULLIKEN, Physic. Rev. [2] 32, 186, 761 (1928); 33, 730 (1929). 
30) G .  HERZBERQ, z. Physik 67, 601 (1929). 
31) F. HUND, Z. Physik 61, 759 (1928); 89, 719 (1929). 
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chungen bis zu 20 %, konstant. AuBerdem schwanken selbst beim gleichen 
Verfahren die Werte je nachdem, welche experimentellen Daten man 
zugrunde legt. Es ist bisher uberhaupt nicht moglich, die Absolutwerte 
dieser Energien, auch der spa ter zu besprechenden W echselwirkungs- 
energien allein aus den heutigen Vorstellungen vom Atombau und che- 
mischer Bindung herzuleiten. Verfeinerungen des ursprunglichen Na- 
herungsverfahrens zeigen, da13 alle auf diese groben Rechnungen sich 
stutzenden und an sie anknupfenden Darstellungsweisen nur ein recht 
rohes Bild von den wirklichen Verhaltnissen geben konnen; auf sie sol1 
hier aber nicht weiter eingegangen werden. 

III. 4. Gegenseitige Beeinflussung von Bindungen. Grenzen der addifiven 
Betrachtungsweise 

Die We c h s e 1 wir  k u n g z w i s c h e n ben a c h b a r  t e n  Bin d un g en 
tritt , wenn man von dern Sonderfall des Benzolrings a,bsieht, am deut- 
lichsten bei kon jugierten Doppelbindungen in Erscheinung. Hieruber 
vermag nun eine Rechnung nach dem zweiten Na herungsverfahren 
folgendes auszusagen, was am Beispiel des Butadiens erlautert sei. Es 
sind, der klassischen Strukturformel mit zwei Doppelbindungen ent- 
sprechend, 2 Paare von z-Elektronen vorhanden. Sie sind aber nicht, 
wie in diescr Formel, in den beiden endstandigen 13indungen lokali- 
siert, sie beinflussen sich vielmehr uber die mittlere Bindung hinweg so, 
dal3 sich ihre Ladung iiber das ganze Molekul verteilt,, die molekularen 
Elektronenzustande oder ,,Molekulbahnen" also das ganze Molekiil 
umfassen. Sind die Doppelbindungen nicht kon jugiert, sondern durch 
eine CH,-Gruppe getrennt, so erscheinen sie durch diese ,,abgeriegelt" ; 
die fur die Konjugation charakteristische Art der gegenseitigen Beein- 
flussung ist dann aufgehoben, sie verteilen sich danri nicht mehr uber 
das gesamte Molekul hinweg. Die Ladungsverteilung der n-Elektronen 
lafit sich nun unter gewissen vereinfachenden Annahmen, so z. B. gleicher 
Atornabstand fur alle Bindungen, berechnen. Ein Paar wirkt bei allen 
drei Bindungen bindend, also festigend, infolge eines Gewinnes an 
Koppelungsenergie, der fur die mittlere Bindung am groljten ist. Das 
zweite Paar wirkt bei den beiden auljeren Bindungen ebenfalls bindend, 
indem dort der gleiche Betrag an Ioppelungsenergie gewonnen wird wie 
beim ersten, bei der mittleren Bindung aber lockernd; insgesamt 
ist also fur dieses zweite Paar der Gewinn an Koppelungsenergie geringer 
als beim ersten. Fur beide Paare zusammengenommen kommt aber ein 
mehr als doppelt so gro13er Gewinn an Koppelungsenergie heraus als bei 
zwei isolierten Doppelbindungen, das kon jugierte System mu13 also 
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energiearmer sein als ein System von isolierten Doppelbindungen, in 
Obereinstimmung mit der Erfahrung. 

Fur die einzelnen Bindungen ergibt sich dabei folgendes Bild. Die 
beiden augeren Bindungen erscheinen starker als eine einfache Bindung, 
da zu der jeder von ihnen enthaltenen o-Bindung die n-Elektronen- 
bindung hinzukommt; die Verstarkung ist aber nicht so grolj wie bei 
einer gewohnlichen Doppelbindung wegen der Mitbeteiligung der n- 
Elektronen an der mittleren Bindung, die augeren Bindungen sind also 
etwas schwacher als eine gewohnliche Doppelbindung. Bei der mittleren 
Bindung ist der durch das erste bindende Paar von n-Elektronen be- 
wirkte Gewinn an Koppelungsenergie gro13er als der durch das zweite, 
lockernde bedingte Verlust, die mittlere Bindung ist also auch starker 
als eine einfache Bindung, aber noch lange nicht so stark wie eine Doppel- 
bindung. Sie unterscheidet sich von einer einfachen Bindung durch die 
Mitbeteiligung von z-Elektronen an ihr. Diese Beteiligung geht aber 
nicht so weit, da13 infolge der Ladungsverteilung der n-Elektronen um 
sie die Bindung starr wird wie eine gewohnliche Doppelbindung; die 
freie Drehbarkeit erscheint nicht aufgehoben, die Substituenten sind 
nicht so fest in einer Ebene gehalten, daI3 cis-trans-Isomere existenz- 
fahig sind, obwohl eine ebene Lage auch hier bevorzugt erscheint, in 
der zwei Formen der Kette moglich sind: 

, ,cis"-Butadien , , trans"-Butadien. 

Umgekehrt entspricht an den beiden BuBeren Bindungen die Ladungs- 
verteilung der n-Elektronen noch so weitgehend der bei einer doppelten 
Bindung, da13 in substituierten konjugierten Systemen die Moglichkeit 
der cis-trans-Isomerie an ihnen bestehen bleibt. Die Erfahrung lehrt 
allerdings, daI3 deren Isomerisierung leichter erfolgt als bei cis-trans- 
Isomeren mit einer Doppelbindung, was nach dem Ergebnis der Rech- 
nung verstandlich ist. 

Die unterschiedliche Starke der mittleren Bindung auf der einen 
und den beiden auBeren Bindungen auf der anderen Seite macht eine 
Korrektur einer der der Rechnung zugrunde liegenden Voraussetzung 
notwendig: Die Atomabstande konnen nicht alle gleich sein. Der Ab- 
stand der beiden mittleren Atome mug, weil die Bindung zwischen 
ihnen starker ist als bei einer einfachen Bindung, kurzer sein als bei 
dieser; umgekehrt miissen die AbstBnde in den beiden auBeren Bin- 
dungen ein wenig grol3er sein als bei einer isolierten Doppelbindung . 
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Die Verkurzung der mittleren Bindung hat sich unter anderem beim 
Butadien wie beim Cyclopentadien durch Elektronenbeugung am gas- 
formigen Molekiil nachweisen lassen ; der Atomabstand betragt nur 
1,46 d gegenuber 1,54 d in einer gedttigten Verbindung. Die Ver- 
grol3erung des Abstandes in den beiden auaeren Bindungen gegenuber 
einer Doppelbindung hat sich bisher nicht experimentell nachweisen 
lassen; er betragt 1,34 f 0,02 A wie bei einer isolierten Doppelbindung. 
Dennoch erscheint es durchaus moglich, daB er vorhanden ist, aber 
innerhalb der Fehlergrenze der MeBmethode liegt, weil die nach der 
Theorie zu fordernde Schwachung der beiden auBeren Bindungen gegen- 
uber einer isolierten Doppelbindung verhaltnismafiig wesentlich ge- 
ringer ist als die Verstarkung der mittleren Bindung gegenuber einer 
einfachen Bindung. Die Berucksichtigung des Unterschiedes in der 
Lange der beiden aul3eren Bindungen und der mittleren bei der Rech- 
nung kompliziert diese nicht unerheblich, kann aber deren grundsiitz- 
liches Ergebnis nicht beeinflussen. Da es sich aber auoh dann noch um 
eine Naherung handelt, und mit kleinen dnderungen in den Energie- 
werten der einzelnen Bindungen nichts Neues gewonnen wird, ist eine 
solche Rechnung bisher nicht durchgefuhrt worden. 

Diese Verstarkung der mittleren Bindung kommt in der THIELE- 
schen Symbolik eines konjugierten Systems 

H H  H H  

richtig zum Ausdruck ; diese Symbolik kennzeichnet durch die gebogene 
Linie, zu der sie bei den mittleren Partialvalenzen zusammengefarjt 
werden, die Mitbeteiligung von z-Elektronen und lafit gleichzeitig er- 
kennen, darj diese mittlere Bindung keine wahre Doppelbindung ist, 
wenn auch eine solche aus ihr bei einer 1,4-Addition wird. Die Auf- 
teilung der beiden Doppelbindungen in eine normale Rindung und 4 Par- 
tialvalenzen entspricht der Kennzeichnung der 4 n-Elektronen, doch 
kommt bei ihrer Absattigung an den beiden mittleren Atomen nicht 
richtig heraus, dal3 an deren Bindung die n-Elektronen wesentlich 
weniger beteiligt sind als an den beiden aurjeren Bindungen. Es liegt 
dies daran, daB THIELE nichts von der unterschiedlichen bindenden 
Wirkung der sich auf das ganze Molekul verteilenden Paare von 7t-Elek- 
tronen, von denen das eine die mittlere Bindung lockert, wissen konnte. 
Deswegen kommen auch seine allein an den Enden verbleibenden Par- 
tialvalenzen falsch heraus, welche die 1,4-Addition zum Gesetz machen, 
was aber, wie schon oben angefuhrt wurde, nicht der Fall ist. Der Ge- 
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winn an Koppelungsenergie, der nach dem Formelbild von THIELE 
allein durch Starkung der mittleren Bindung zustande kommt, er- 
streckt sich nicht auf ein n-Elektronenpaar, sondern auf beide Paare, 
wenn er auch bei dem andern vie1 geringer ist. 

IV. ,,Doppelbindungscharakter" und Bindungsordnung 32) 

Die Beteiligung von n-Elektronen an der mittleren Bindung eines 
kon jugierten Systems fuhrt zu einer Verstarkung dieser Bindung gegen- 
uber einer normalen C-C-Bindung und damit auch zu einer merklichen 
Verkurzung des Atomabstandes. Da nun auch in einer Doppelbindung 
n-Elektronen mit, und zwar bindend, wirken, die Bindung iiber die 
Festigkeit der C-C-Bindung hinaus verstarken, wodurch der Atom- 
abstand verkurzt wird, hat sich vielfach eingeburgert, mit PAULING 
von einem ,,Doppelbindungscharakter" dieser mittleren Bindung zu 
sprechen. Dieser Ausdruck ist zum mindesten im Deutschen, wohl auch 
im Franzosischen, irrefuhrend und mifiverstandlich, wahrend er im 
Englischen tragbar erscheint, wenngleich er auch dort zu MiIjdeutungen 
Anlafi zu geben geeignet ist. Im Engliwhen bedeutet namlich ,,character" 
nicht allein das, was man im Deutschen unter ,,Charakter" versteht, 
sondern kann daruber hinaus auch Art, Beschaffenheit, Eigenschaft 
bedeuten. Damit erscheint er umfassender als der engere Begriff ,,Cha- 
rakter" im Deutschen, wo man darunter eine Summe von besonders 
her  v o r s t e r h en den E igen s cha f t en ,  von besonderen Merkmalen, 
versteht. Auch im Franzosischen hat ,,caractbre" nicht die allgemeinere 
Bedeutung wie ,,character", kann viclmehr, der oben gegebenen Aus- 
legung von ,,Charakter" im Deutschen entsprechend, mit ,,signe 
distinctif " umschrieben werden. 

Betrachtet man von diesem Standpunkt aus die ,,hervorstechenden 
Eigenschaften" einer Doppelbindung, so wird der Chemiker darunter 
zunachst ihre Fahigkeit zu Additionsreaktionen, dann ihre Starrheit 
gegen eine Verdrehung um ihre Achse, welche die cis-trans-Isomerie 
bedingt, verstehen. Der Physiker wird daruber hinaus die besondere 
Art des Zusammenwirkens von einem o-Elektronenpaar mit um die 
Verbindungslinie der Atome rotationsymmetrischer Ladungsverteilung 
und von einem schwacher bindenden n-Elektronenpaar , dessen La- 
dungsdichte in der durch die Substituenten an den doppelt gebundenen 
Kohlenstoffatomen festgelegten Ebene Null ist, beschreiben ; diese 

-- 

38) Man konnte im Deutschen sinngemaBer wohl ,,Bindungtigrad" sagen, doch sei 
hier an der wortlichen Obersetxung yon ,,Bond Order" festgehalten. 
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Vorstellung liefert die physikalische Erklarung der beiden, vom Che- 
miker bemerkten Eigentumlichkeiten einer Doppelbindung. 

Weder dieses Bild, noch die daraus folgende Starrheit gegen Ver- 
drehung und Additionsfahigkeit trifft nun fur die mittlere Bindung in 
einem konjugierten System zu: Weder finden an ihr Additionen statt ,  
noch ist die Drehbarkeit um sie aufgehoben, wenn auch diese, wie sich 
theoretisch berechnen lafit, etwas mehr behindert ist als bei einer ein- 
fachen Bindung. Ebensowenig gilt dies in allen anderen Fallen, in denen 
PAULING von ,,Doppelbindungscharakter" einer in der klassischen 
Strukturformel als Einfachbindung erscheinenden Bindung spricht, z. B. 
bei der C-Cl-Bindung im Chlorbenzol. Was PAULING damit meint, ist 
freilich ohne Schwierigkeit zu erfassen : Die Mitbeteiligung von n-Elek- 
tronen, unter die aucli bestimmte einsame Elektronenpaare zu rechnen 
sind, an Bindungen, die in den klassischen Formeln als einfache Bin- 
dungen erscheinen. Die klassischen Formeln bringen dies nur in dem 
Falle, wo diese Beteiligung stochiometrisch ist, namlich in der doppelten 
und dreifachen Bindung, zum Aixsdruck; dann, und auch nur dann, sind 
die cha  r a  k t e r i s  t is  c h en Eigenschaften der ,,unges%ttigten Verbin- 
dungen" zu finden. Die nichtstochiometrische Verteihmg von n-Elek- 
tronen auf mehrere Bindungen, auf ein ,,Bindungssystem", die zuerst 
THIELE erahnt hat, ist aber grundsatzlich etwas anderes als das Mit- 
wirken eines z-Elektronenpaares in einer ganz bestimmten Bindung. 
DaB infolge der damit verbundenen Wechselwirkung mehrerer, ,,kon- 
jugierter" Mehrfachbindungen untereinander oder auch rnit einsamen 
Elektronenpaaren von unmittelbar an ihnen befindlichen Subs ti tuen ten 
eine mit Verringerung des Atomabstandes verbundene Bindungsver- 
starkung eintritt, ist das einzige, was solche ,,Bindungen mit DoppeI- 
bindungscharakter" mit den klassischen Mehrfachbindurigen gemeinsam 
haben. 

Die Beteiligung der n-Elektronen in den in Betraaht kommenden 
Bindungssystemen lafit sich, unter starker Ubertreibung der tats8ch- 
lichen Verhaltnisse, durch klassische Formeln so darstellen, da13 in diesen 
die ,,Bindungen mit Doppelbindungscharakter" tatsachlich als Doppel- 
bindungen erscheinen : 

CR,CH=CH-CH, odcr H,CCH=CH-CH, 
X x + - 

- 
cn + .. :CliGg,H . - 

HC &. ; 4- ->=&:. 
H/ \ H '  \a- '. \= " 

Solche Formeln sind insofern von Wert, als sie durch ihre Konstruier- 
barkeit die jenigen Bindungssysteme erkennen lassen, in denen rnit 



\V. HUCKEL, Die cheiaische Bindung 137 

\\-echselwirkungen von n-Elektronen iiber rnehrere Bindungen hinweg 
zu rechnen ist, und zeigen, nach welchen Richtungen hin die dabei 
stattfindenden Elektronenverschiebungen gehen bzw. gehcn konnen. 
Da13 sie sich im allgemeinen weit von der wahren Elektronenverteilung 
des Molekiils im Grundzustande entfernen, fur welche gewohnlieh die 
klassische Formel noch die beste Annaherung darstellt, ist von vorn- 
berein betont worden. Man pflegt dies durch eine Mesomerie zwischen 
klassischer Formel und den iibrigen konstruierbaren Formeln auszu- 
driicken, von denen die letzteren verhaltnismaiig wenig am C h n d -  
zustand beteiligt sind. An Stelle des Ausdrueks ,,Mesomerie", den 
CI-I. K. INGOLD eingefiihrt hat, benutzen PAULIXG und seine Schule 
den Ausdruck ,,Resonanz", worauf weiter unten noch einzugehen 
sein wird. 

Sofern man sich auf die hier skizzierte Deutung der Forrnelbilder 
als ,,Grenz€orrneln", von denen keine der wahren Elektronenverteilung 
im Grundzustande (wid aueh riicht in angereaten Zustanden) entspricht, 
.heschranBt, und, die quantitativen Verhaltnisse nur grob durch die ver- 
schieden starke Beteiligung der ihnen entsprechenden Elektronenvertei- 
lungen am Grundzustand andeutend, sich ein ungefahres Bild von der 
wahren Elektronenverteilung machen will, so ist dagegen nichts zu sagen. 
PAULIXG hat nun aber, weit dariiber hinausgehend, das, was er ,,Doppel- 
bindungscharakter" nennt, quantitativ durch Zahlenangaben festlegen zu 
konnen geglaubt. Die dabei geiibteDenkweise ist die gleiche, die erbenutzt, 
um die Elektronenverteilung in einer nicht symmetrisehen homoopolaren 
Bindung durch einen ,,prozentualen Ionencharakter" quantitativ auszu- 
driicken. Ganz entsprechend fiihrt er hier, additiv denliend, den ,,proZen- 
tualen Doppelhindungscharakter" ein. Die experimentellen Grundlagen 
liefern ihm, dem sich der ,,character of double bond" nur in der Bindungs- 
verstarkung und den verringerten Atomabstanden offmbart, die Atom- 
abstandr, fiir die er selber mit seiner Schule reichliches Material beige- 
bracht hat;  fiir die Bindungsstiirken, auf die nmn unter anderem aus 
Ultrarot- oder RAn!IAN-Frequenzen schlienen kiinnte, Isg ilirii ausreichen- 
des Beobachtungsmaterial nicht vor. 

Die Anderung der Atomabstinde bei Bindungen rnit Doppel- 
bindungscharakter gegenuber dem normalen Abstand C-C = 1,54 
wird nun als ein MaB fiir die Stiirke der n-Elektronenbeteiligung an 
solchen Bindungen angesehen. Unter der Voraussetzung, da13 bei 
gleich starken Vcranderungen stets dieselben Wechselwirkungen dafur 
verantwortlich zu machen sind, d. h. mit anderen Worten, da13 nicht 
verschiedene Faktoren bei der AbstandsverBnderung mitwirken, ist 
dies erlaubt ; davon, inwieweit diese Voraussetzung als zutreffend an- 
J. prskt .  Chem. 4. Reihe, Bd. 5 .  10 
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gcschcn werden Irann, wird weiter unten noch die Rede sein. Es fehlt 
aber inimer noch ein MaWstab. 

Einen solchen liann nian nberhaupt nur finden, uenn eine ein- 
deutige Beziehung zwischen Abstand uiid den Wechselwirkungsenergien 
zwischen dcn Atomen, bzw. den sie bestinimenden GroI3en besteht. 
Dafur muR als Vorbedingnng erfullt sein, daU der funktiorielle Zusam- 
inenhang zwischen Abstaiid und Bindungsenergie unabhangig von der 
Art der Verbiridurig ist, eine Voraussetzung, die fur verschiedene Atom- 
arten und Bindungen keineswegs erfullt zu sein braucht. PAULING 
nimmt dies aber stillschweigend an, wie unter andertm aus seiner weiter 
unten erortertcn Berechnungsweise des Doppelbindungscharakters eincr 
C-Cl-Bindung hervorgeht. Der Umstand, dafl es, wie whiter unten aus- 
gefulirt wcrden wird, such noch andere Berechnuiigswc_.iseri fur .,Bin- 
dungsordnungen", in denen sich ein ,,I)oppelbindungscharakter" widcr- 
spiegelt, gibt, lehrt, daR man den Abstand je nach Wunsch oder Zweck- 
maRigkeit mit  verschiedenen, init der Bindungsenergie in Zusammcn- 
hang stehenden Gronen in Beziehung setzen kann ; da nun hierbei 
keineswegs immer die gleiche Skala herauskoinmt, folgt, daB ein in 
Zahlen ausgedruckter Doppelbindungscharakter keinen physikalischen 
Sinn hat. Sieht man aber hiervon zunachst einmal ah, indem inan - 
willkurlicli - e i n e dieser Rerechnungsweisen, hier die von PATJLING, 
zur Grundlage weiterer Betrachtungen macht, so erhebt sich als zweite 
E'rctge, inwiefern der von PAULIRTG gewahlte ,,MaBstab" verndnftig ist. 
PATJLING zieht keine meflbare physikalische GroJ3e heran, die er in funk- 
tionelle Beziehung zum Abstand setzt, sondern begnugt sich mit einer 
empirischen Funktion als MaBstab fur den Zusammenhang zwischen 
Atomabstand uiid Doppelbindungscharakter, von der er einige Punlrte 
sicher zu kennen glaubt. Sie muB zunachst so beschaffen sein, daB f u r  
1,54 A 0 yo, fur den nornialeri C=C-Ahstand 1,34 A 100 % heraus- 
kommt. AuI3er diesen Endpunkten dcr Skala glaubt P A ~ - L I ~ G  noch zwei 
Fixpunkte als festliegend ansehen zu durfen; es sind dies die Abstande 
der Kohlenstoffatome im Graphit und im Benzol. Den prozentualen 
Doppelbindungscharakter fur diese beiden Stoffe leitet er a m  folgender 
Oberlegung ab. 

Bei der gleichniaBigen Verteilung der n-Elektronen auf die Ring- 
bindungen entfallen beim Graphit, in dessen Gitter voin jedem Atom 3 
solcher Bindungen ausgehen, auf jede z/3 Elektronen, beim Benzol 
kommt auf jede Ringbindung 1 Elektron. Da eine Bimdung normaler- 
weise durch 1 Elektronenpaar besorgt wird, ist dies beim Graphit 
beini Benzol der dafur iiotwendigen Zahl. Deshalb setzt PAULING 
fur die Bindungen im Graphitgitter P = 33l/, %, im Benzol 50 % Doppel- 
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bindungscharakter ein, fur dic Atomabsthnde die experimentell crmittel- 
ten Werte, 1,42 8 und 1,39 8. Als Funktion. dic d r n  nirninchr festge- 
legteii Kurvenpunkteii critspricht,, firidet cr: 

3 P  
2 P t  1 

I' = rl - (rl  - r?) 

oder, aufgeliist iiach P und dieses in Prozenten ausgedriiclit 

(Abstaiide : r1 einfache, r, doppclte, r die jeweils betrachtete Bindung). 
Diese Funktion steht nun aber, auch abgesehen von ihrem empirischen 
Charakter, auf schwachen FuBen. Das am schwersten wicgende Be- 
denken richtet sich gcgen die Nahe im Abstand der beiden mittlereii, 
den Kurvenverlauf entscheidend festlegenden Punkte. Der Unterschied 
ist nur 0,03 a bei einer Genauigkeit der Abstandsmessungen von etwa 1 %, 
das ist 0,01 bis 0 ,0156 ;  als bester Wert fur Renzol gilt heute nicht 
mehr 1,39, sondern 1,40 6. Selbst solche geringfugige Anderungen 
im Abstand mussen erhebliche Anderungen in der Form der Funktion 
jm Gefolge haben. Ein weiteres Bedenken 1aBt sich gegen die Auf- 
fassung vorbringen, daB die Ringbindungen im Benzol genau ,,Andert- 
halbfachbindungen" im Sinne C-CJ C=C seien, also ,,exakt" 
50 % Doppelbindungscharakter haben. Zwar fuhrt das crste Naherungs- 
verfahren zu dieser Vorstellung hin, aber nur unter bestimmten Ver- 
nachlassigungen, so daB von einer ,,Exaktheit" nicht die Rede sein kann; 
es sei jedoch hiervon an dieser Stelle abgesehen. 

Unter teilweiser Benutzung des Gedankengangs von PAULI~G,  
ihn aber in seinen Grundlagen nich t unwesentlich korrigierend, hahcn 
P E N N E Y ~ ~ )  und etwas spater C O U L S O N ~ ~ )  an Stelle des in Prozenten aus- 
gedruckten Doppelbindungscharakters den Begriff ,,bond order", 
Bindungsordnung, eingefuhrt. Ihre kritische Einstellung richtet sich 
gegen die oben bereits erwahnte Voraussetzung des PAULINGSC~ en An - 
s a t z e s ,  es genuge der Atomabstand allein als MaB fur die hcim Zu- 
standekonimen einer verkurzten Bindung statthabenden Wechsel- 
wirkungen von n-Elektronen. Sie halten daruber hinaus die Beruck- 
sichtigung energetischer Faktoren fur notwendig, die man aus dein bei 
dcr Konjugation stattfindenden Energiegeu inn en tnehmen kann. Die 
Art und Weise, wie dies in komplizierter quantentheoretischer Rechnung 
geschieht, ist freilich bei PENNEY und COULSON verschieden. Jn einem 

33) W. G. PENNEY, Proc. Roy. SOC. London (A) 15S, 306 (3837). 
34) C. A. COUISON, Proe. Roy. Sac. Lontlon (A) 169, 413 (1938). 

10" 
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heiklen Punkte stininien sie mit PAVLING uberein : Den Rcchnungen 
sirid ebenfalls die nur wenig versck,iedenen Atortiabsta,nde in Craphit 
und Benzol bei gleichzeitig evhehlich I erschiedener bond order ZLI- 

grunde gelegt, so daU ihr Ergebnis ernpfindlicli von der GrdBe dieser 
kleincn Differenz abliangig ist, ungeachtct dcsscn. daQ die Zahlen fur 
diesc beiden Stoffe") andere sirid ale bei PAULJKG : 

PAULisc viitbpi.  bond ordcr L'ENNEY COULSON 

Graphit 331/,yo 1,33 1,45 I ,53 
Bcnzol 60 % 1,50 1,62 1,67 

Auch die Form der Funktion ist eine andere ; die Abhangigkeit zwischen 
Atomabstand und bond order kommt einer linearen naher als bei 
PAULING. 

In den Begriff ,,bond order", so wie ihn PENKEY und COULSON 
verstehen, gehen - jedenlclls narh der von WHELANI) j i a )  gegebenen 
Ableituiig - in liornplizierter Weise zwei in verschiedenen MaBen, Lange 
und Energie, zu messende Faktoren ein. Beide Male lauft die Betrach- 
tungsweise auf eine in Zahlen ausdruckbare Klassifizierung der Bindun- 
gen hinaus. Daruber hinaus kann man init ihnen nicht weiter rechnen; 
fallen sie doch selber je nach der Berechnungsart verschieden aus. Sie 
t a u s c h e n  e ine  q u a n t i t a t i l  e K e n n t n i s  von  B indungse igen-  
s c h a f t e n  v o r ,  d i e  m a n  i n  Wi rk l i chke i t  n i c h t  bes i t z t .  

Anders ware e5, konnte man fur die Bindung charakteristische 
Energiegrollen, wie sic aus den Ultrarot- und Rnnzm-Frequenzen zu 
entnchnienden Kraftkonstanten folgen, der Rechriung zugrunde legen. 
Das hat man auch versucht ; auf den dabei beschrittenen, nur scheinbar 
erfolgreiehen Weg wird nachher noch einzugehen sein. Als PAULING 
seine ifberlegungen anstellte, mar das daruber vorliegende Beobachtungs- 
niaterial noch ganz unzureichend. 

Es hefi Rich jedoeh eine andere EncrgiegroBe finden, welche man 
einer Skala der Bindungsordnung glaubte zugrunde legen zu konntr;. 
Diese ist das I o n i s i e r u n g s p o t e n t i a l ,  welches an den entscheidend 
wichtigen Verbindungen exakt gemessen worden ist. Mit dessen Hilfe stellt 
W A L S H ~ ~ )  zwei Skalen auf. Diesc unterscheiden sich dadurch, da13 die 
eine nur den Grad der Bewcgliehkeit der n-Elektronen, welcher sich un 
mittelbar im Tonisierungspotcntial zu erkennen gibt, erfal3t : die andere 

j5) Weitere Beispiele finden sicli zusammengestellt in G. W. WHLLAND: The Theory 
of resunance S. 106, table 44  (PAULISO)  und S. 110, table 4, 5 (PENNEY und COULSOS). 

jZa) G .  w. W H S L ~ N D ,  Resonance in organic Chemistry s. 189f. 
26)  A. 1). WALSH, 'Ihns. Farntiay SOC. 4% 779 (19%). 
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iiimmt noch das Ionisierungspotential eines Elcktrons der a-Riiidung, 12,O 
Elektronenvolt, mit hinein, so da13 fur die voii zwei Elektronen besorgte 
o-Bindung noch die Energiegrolk 2 4 0  Elektronerivolt hinzukommt. 
Dicse Zahl kann mit genugender Annaheruilg fur die cinfachcx. doppelte 
und dreifache Bindung als Konstante eingesetzt werden, obwohl streng 
genommen die o-Elektronen in diesen verschiedenen Bindungsarten 
nicht genau glcich fest gebunden sind. Die Fixpunkte fallen in den beiden 
Skalen entsprechend verschieden aus. In der erstcn Skala ist fur die 
nach WALSH als ,,bewegliche Bindungsordnung" bezeichnete GroBe fur 
die C-C-Einfachbindung, da diese keine n-Elektronen besitzt, 0, fur 
die C=C-Doppelbindung im Athylen 1,00, da diese 1 wahres n-Elek- 
tronenpaar besitzt. Nach der zweiten Skala liegt die Doppelbindinig im 
Atliylen fest mit 2,OO = o-Bindung + z-Bindung; die einfache Bin- 
dung bekommt niit 1 ,O;  einen hohercn Wert als 1, weil ihrcx Bindungs- 

berechnet nird wid ihre o-13indung fester ist als ordnung aus 

dieser Mittelwert . Dieses Vorgehen, die . ,bewegliche" Bindungsordnung 
ein,nr z-Bindung zu einer riicht auf der gleichen Basis definierteri .,bond 
order" einer cs-Bindung zu addiercn, bei dem man so verfahrt, als ob 
beide mit dem gleichen Ma13 gemessen scin. findet man auch bei anderen 
Definitionen der Bindungsordnung wieder. Es ist in keinem Falle statt- 
haft, doch sol1 liier auf diesen Punkt nicht weiter eingeganrn werden, 
wcil cr gleichzeitig an anderer Stellc von E. HOCKEL ausfirhrlicth be- 
handelt wcrden ~ i r d ~ ~ " ) .  

Die PO definierte Bindungsordnung 1aBt sich nun sekundar zu den 
Atomahstanden in Beziehung setzen. In einer graphischen Darstellung 
bckoniinen die sie wiedergebenden Punkte Lagen, welche nicht weit von 
der Kurve PAULINGS entfernt sind. WALSH versagt sich aber. sie durch 
eirlen analytischen Ausdruck wiederzugeben, unter andercm auch des- 
wegen, weil C-C-Abstiinde zwischen C=C = 1 , 3 4 8  und C ~ C' =x 1,20a 
bisher nicht beobachtet worden sind. Die aus dem Ionisieruiigspotential 
R bgcleitete Bindungsordnung f iir die d r d a  che Bindung hat den isolierten 
Wert 3,07; airf ihn trifft nian, wenn man in der graphischen Darstellung 
die Verbindungslinic B.cnzo1- Ath ,den iiber letzteres hinaus verlangert. 

Wegen der Parallelitat von Bindungsenergie und ' htomabstand 
kaiin die wcnig untrrschiedliche Lage der PAuLINGschen Kurve und 
der Werte von 11 ~ L S H  nicht uberraschen. Ein strenger Vergleich der 
unterschiedlichen Mierte lehrt sogar, da13 die Obereinstinnnung nicht 
so gut ist, wie man nach der graphischen Darstellung meinen mdchte. 
Beispielsweise erhslt die mittlerc C-C-Bindung im Butadien 18 % 

ci + n-Blntluilg 
2 
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Doppelbindungscharakter; nach WALSIJ ist deren Bindungsordnung, 
entsprechend a u ~ g e d r u c k t ~ ~ ) ,  12%, das sind also Zahlen, die sich um 
rund 30 % unterscheiden. 

Uber die Beziehung zu den Atomabstanden hinttus hat WALW 
seine Hindungsordnung in Beziehung zu den Kraftkonstanten und 
Energien der Bindungen, soweit diese bekannt sind, gesetzt. Im ersteri 
Falle findet er annahernde Proportionalitat, im zweiten die zu erwartende 
Parallelitat. Ungeachtet dessen ist er sich klar daruber, dafl seine Defi- 
nition der Bindungsordnung n u r  ein e Moglichkeit darstdlt38), es mithiri 
nicht ausgeschlossen ist, dalJ man auch andere Definitionen wurde als 
zweckmuflig ansehen konnen. Solche sind tatsachlich auch von anderer 
Seite xorgeschlagen worden; soweit sie zur Zeit der Konzeption yon 
WALSH schon bekannt ~ a r e n ~ ~ ) ,  werden sie von diesem auch diskutiert, 
spater sind noch weitere h inzugek~mmen~~) .  Von der ,,Richtigkeit" 
der einen oder der anderen Definition la13t sich tlsbei nicht sprechen. 
In dieser Hinsicht gilt fur die ffberlegurig von WALSH das gleiche wie 
fur die anderen Versuche, Bindungsordnungen xu definieren, welchc 
die einfache, doppelte urid dreifache Bindung auf die ganzzahligen Werte 
1, 2, 3 oder dieseri sehr nahe liegeridc Zahlen festlegen. Sie ist hier als 
Beispiel gewa hlt worden nicht etwa, weil sie besondere Bedeutung be- 
sitzt, sondern weil sie sich ohne Zuhilfenahmc schn-ieriger tlieroretischer 
Vorstellungen darlegeii laflt. 

Zu PAULISG zurixkkehrend, erscheint es bei dieser Sachlage mehr 
als bedenklich, niit ihm ganz allgemein die Verkurzung von einfachen 
Bindungen gegenuber ihrer norrnalen Lange als durch einen . ,Doppel- 
bindungscharakter" als Ursache bedingt anzusehen und diesen quan- 
titativ durch eine Prozentzahl auszudrucken. Nur ein Beispiel sei 
noch erortert, aus dem die VVillkur dieses Rechenverfahrens hervorgeh t. 

Der normale Abstand C-C1 ist zu 1 , 7 6 8  aus Messungen an gesattigten 
Chloriden, z. B. CCl,, zu entnehnien. AulJerdem gelangt man zu der 

3') A. D. WALSH, a. a. O., S. 784 ohen. 
38) A. D. WALSH, a. a. O., S. 789 unter Summary. 
39) z. B. J. E. LENNARD-Jones u. c. A. COULSON, Trans. Faraday soc. 35,811 (1939). 

R. S. MIJLLIKE? C. A. RIEKE u. W. G.  BROWN, J. Amer. chern. Sac. 63, 41 (1939). 
40) z. B. W. GORDY, J. chem. Physics 14, 305 (1946); J. E. EARL, Chem. and Ind. 

1966, 173 (Unter Einbeziehung des Atoinabstandcs wird eine Fuiilition fur die ,,Bond 
order" aufgestellt). - C. A. COULSON ,,hest correlation curve" (mit korrigiertern C-C- 
Wert fur Diarnant 1,50), Proc. Roy. SOC.  [London J (A) 207, 95, Fig. 26 (1951). 

Eine ausfiihrliche kritische Brtraehtung dcr Versuchch, Bindungsordnnngen zu 
definieren, und dabei gemachter prinzipic4er Fcliler bringt der Vortrag von E. HUCKEL 
anf der Hauptversaitiinlung der Riiiibrii~rs(.llscIiilft Jnni 1957, Z. Elektrocheniic. iin 
Drurh. 
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gleichen Zahl von den Atomradien aus durch additive Rechnung : 
c-4 % ('I-Cl - 

.) = 0,7T i - 0,99. 
(Diese Berechnungsweise wird dort, wo direkte Abstandsmessungen 

nicht vorliegen, allein zugrunde gelegt.) Da es nun aber eine ,,normale" 
C=CI -Doppelbindung nicht gibt, wird fur die Berechnung des Doppel- 
bindungscharakters einer ,,zu kurzen" C-C1-Bindung die Verkurzung 
der Binduiig in bei C-CI mit der gleich grollien Verkurzung der C-C- 
Bindung verglichen, z. B.41) 

Vinylchlorid C-CI Vcrkurzung Doppelbindungscharakter 
1 , 6 9 B  O,07A 1SY" 

Butadien c2-c, N N 

1 , 4 6 &  0 , O S d  18% 

wciter in1 Trichlorathylen 1,71 d = -0,OR d = 10% 
Trtr a Lhlorathylen 1 , 7 3  d = --0,03 A = 5%. 

Die Prozentzahlen sind aus der fur C-C konstruierten Kurve entnommen. 
Es wird also der Absolutwert dcr Bindungsverkurzung als MaB fur den 
Doppelbindungscharakter angesehen, ungeachtet dessen, dalli die C-C1- 
Bindung um uiigefahr 10% langer ist als die C-C-Bindung, anders als 
diese ein erhebliches Dipolmoment, eine andere Bindungsenergie und 
andere Kraftkonstanten besitzt. Lediglich qualitativ besteht bei- 
spielweise beim Vinylchlorid und Butadikn eine Analogie darin, daIJ bei 
ersterem ein einsames Elektronenpaar des Chlors, als n-Elektronenpaar 
behandelt, an der C-C1-Bindung mitbeteiligt erscheint, und bei letzterem 
n-Elektronen der Doppelbindungen an der niittleren Bindung beteiligt 
sind. 

Danach ist es klar, daB die Prozentzahlen, die den Doppelbindungs- 
eharakter ,,messen" sollen, zu irgendwelchen weiteren Rechnungen 
nicht zu gebrauchen sind. Tatsachlich sind sie dazu auch nie mil3braucht 
worden, weder an den bier besprochenen noch an anderen Beispielen. 
wie z. B. den Borhalogeniden, in denen die Bindung des Chlors an das 
Zentralatom 33l/, % Doppelbindungscharakter haben ~0114~). Die Zahlen 
befriedigen lediglich das formale Bedurfnis nach einer Skala. Dies 
muB, im Grunde genommen resignierend, WHELAND eingestehen, wenn 
er schreibt43): ,,Most of the remaining values given are of quite rea- 
sonable magnitude, but i t  should be evident that no great quantitative 
significance can be assigned to them". Und weiter weist er an der 

41) L. P ~ ~ L I N G ,  The Nature of the chemical Bond, S. 216, 
42)  L. P A ~ L I ~ G ,  The Nature of the chemical Bond, S. 238. 
43) G. 11'. WHELAND, Resonance in org. Chemistry, S. 186. 
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qlrichen Stelle auf die Unsichcrheit hin, die den fur die ,,reiiim" Uoppel- 
bindungen mit Ausnahme der C=C-Eindung eingesetzten Werten an- 
haften. Fcrner macht er auf den hier noch nicht erwahntcn Umstand 
nufmerksam, dal3 merkliche Anderungen in den Bindungslangen ge- 
legcritlich auch beobachtet sind. wenn man vernunftigerweise keine 
mesomcren Struktureii und Formeln mit Doppelbindungen forniulieren 
kann : .,variations in bond length are often encountered even when there 
arc no obvious and reasonable possibilities for resonance". 

Imnicrhin hat PAULIXG versueht, in der gleichen Art und M'cise, 
nie cr beim B e n d  und Graphit den Doppelbindungscharakter zu 
bzw. fcstgclcgt ha t ,  das gleiehe beim Naphthalin urtd Aiithracen zu 
tun und dnraufhin uiiterschiedliche EindungSh'Jgerl vorherzusagen. 
Obwohl man heute allgemein weif3, daB diese rohe Retrathtungsweise 
i iherholt ist. sei dennoch kurz darauf eingegangen, weil darans hervor- 
gcht, dal3 nian rnit $0 groben schematischcn Uberlegungen iiicht weitrr 
k o n i i m  t .  Er tcilt den cinzelnen Bindungen cinen durch die iiachstehendcri 
Formc.lii z u m  Ausdruck gcbrachten Doppelbindungsc~harakter zu : 

--. l / ? / \ Z f +  A\, , ,<)\I I 2  1 f 4, ',\ </4 
'\/ 2, 

../' ' ,5' 
l i  

1114 I114 ( 1  11 

/ \ 

l l l i  I /  
3 

\ '\ 
I I 

/ '\ \/ 

Die Rontg~nstrixktiiranaI\rse hat nun folgendes ergeben : I3eim Xaphthalin 
erscheint zwar, wie vorausgesagt, die 1,2-Birtdung verkurzt, die anderen 
Bindungen sind jedoch riicht gleich lang wie im Graphit mit Ausnahme 
der 1,9-Biiidung, die anderen beiden kurzer. Reim Anthracen ist wieder 
die 1,2-Bindung verkurzt, doch nicht gariz so stark, wie man bei 3Iq- 

Doppelbindungseharakter erwarten sollte, sondern ebensolang wie irn 
Xaphthalin. Von den ubrigen Bindungen ist nur die Bindung 11.12 
entsprechend der Voraussage etwas langer als im Graphit, die Bindung 
1,12 besitzt die gleiche Lange wie im Graphit, die Bindung 2,3 ist kurzer, 
obwohl sic langer sein sollte. Auf weitere Einzelheiten sol1 nicht ein- 
gegangen werden : dies erschient um so berechtigter, als heute wohl 
allgemein diese primitive Berechnungsweise als uberholt angesehen wird**). 

Wie schwierig das Problem in Wirklichkeit ist, lehrt eine verglei- 
chende Betrachtung von 13. 0. PRITCHARD und F. H. SUMXER*~).  

Verglcbiehc Zuni Beispicl J. M. ROBERTSON 11. J. G. V\TIiITE, J. c11eii~. Soc. Imiclon 
1966, 929, bci dem Hinweis auf einc altere Arheit Ton ihnen, ebenda 1947. 1001. 

45) H. 0. PRITCHARD u. F. H. SUNNER, Trans. Faraday Soc. Sl, 457 (1953). Vgl. 
frrner T. H. GOODWIN u. V. VAND, J. chrm. Soc. London 1955, 1687: , , I t  is also clear that 
htmzclnc and graphite are unsatisfactory standards for correlated orders and lengths in 
polycyclic compounds, since graphitt. . . . has no edge effrets" . . . It a nounts to the same 
thing to say thr  approximations used in calc~ilatcd bond orders arc, in fact, to n a h e  to 
cowr all typ of eonipounci adrguatiy. 
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Aus dieser geht hervor, dal; von G verschiedenen Methoden der Be- 
rechnung von Bindungslangen wie voii Bindungsordnungen beim Naph- 
thalin ke in e zu einer befriedigenden ebereinsiimmung mit dem Ex- 
periment fuhrt. Gleichwohl haben in einigen anderen Fallen kompli- 
zierte yuantitative Berechnungen der Atomabstande zu recht befrie- 
digenden Resultaten gefuhrt, so z. B. beim 1 , 2 ;  5,$-Dibenzanthraceng6). 

Nunmehr sei noeh auf den Versuch eingegangen, die aus RAMAN- 
und Ultrarotfrequenzen sich ergebenden Kraftkonstanten, die im all- 
gemcinen auf etwa 5% genau gemessen werdcn konnen, einer Skala 
fur die Bindungsordnung zugrunde zu legen. Er ist von H. SIEBERT~') 
gemacht wx orden. Wenn auch auf den crsten Blick erfolgversprechend 
erscheincnd, fuhrt er, wie eine gennue Analysc zeigt, doch nicht weiter. 
Die Art und Weise, wic dabei uiit Zahlen operiert wird, ist lehrreich 
fur die Beurteilung eines Denkens, das sich in der Auffindung von Zahlen- 
beziehungen erschopft urid dabei letzten Endes d o h  keine neue Er- 
kenn tnis verniit telt. 

Dazu sei der wesentliche matherriatische Kerii des Problems heraus- 
geschalt, ohne dal3 dabei auf im Zusammenhang daniit angestellte 
physikalische Erorterungen eingegangen sei. 

Ausgangspunkt fur die funktionellen Beziehuiigen zwischen Kraft- 
konstanten und Bindungsgrad (diesen Xusdruck gebraucht SIEBERT 
durchwveg) ist die Feststellung, dal3 zunachst fur die einfache, doppelte 
und dreifache Bindung zwischen den Kohlenstoffatomen erstere sich 
roh wie 1 : 2: 3 verhalten. Die Anneherung an dieses Verhaltnis ist inso- 
fcrn nicht iiberraschend, als die Riridungen von 1. 2 und 3 Elektronen- 
paren  entgegengesetzten Spins lx sorgt werden. Fur die Bindungs- 
clnergien gilt eine Zunahme im selbcn Sinne, aber niit vie1 weniger guter 
Annaherung, was nur nebenbei bemerkt sei unter Ninweis darauf, dal3 
bei ihnen die Verhaltniszahlen kleiner sind, als dem Rinduiigsgrad ent- 
spricht, bei den Kraftkonstanten abcr grooer, nainlich etu a 1 : 2,1 bis 
?,2:3,3.  Man kann daher den Bindungsgrad njcht eivifach der Kraft- 
ltonstanten, proportional ansetzen, ohne fur die lilassische dopptltc und 
dreifache Bindung von den Werten 2 und 3 abzugehen. 

46) J. M. ROBERTSON u. J. G. WHITE, J. chcin. SOC. Loiicloit 1936, 923; Rechnuiigm 
\oii C. VROELANT u. R. DAIXIEL, Bull SOC. chini. France [5], 16, 36, 217 (1949); C. 
It. Acad. Sci. Paris 22S, 399 '1349); N. PH. Burr Hor, Bull. SOC.  chini. Praricc [5] 16, 
211 (1949). J.M.ROBERTSON ~ . J . G . W H I T E  grhen hirr (S.939)von dern fruhrr angestellten 
T-ergleich der mit Hilfe des Doppelhindungscharalitrrs vrhaltenen Bindungslange ab. 

47) H. SIEBERT, Z. anorg. allg. Cheni. 268, 13, 177;  271, 65 (1953); 273, 24, 34 (1953); 
875, 210, 229 (1954). 
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Durch Oberlegungen, die hier nichts zur Sache tun, weil sie an die 
mathematische Seite des Problems nicht ruhren, kommt SIERERT 
dazu, den Bindungsgrad N als Produkt des Quotienten der Kraftkon- 
stanten f und die Quotienten der Radien r der sich bindenden Atome 
zu definieren : 

Durcli die Bezugnahme auf die fur die einfache Bindung geltenden 
GroIaen f, und rl werden also die fur die jeweils betraohtete Bindung 
geltenden Ordnungen (Bindungsgrade) N ,.gemessen". 

Der Bindungsgrad bleibt dabei im wesentlichen durch das Ver- 
haltnis der Kraftkonstanten bestinimt, weil diese sich mit zunehmender 
Zahl der Bindungen vie1 starker - um rund eine Zehnerpotenz mehr beim 
ifibergang von der einfachen zur dreifachen Bindung - andern als die 
Radien bzw. Atomabstamde. Somit stellt die Multiplikation des Ver- 

haltnisses fx:  f, mit dem Quotienten 2 eine geringfugige Korrektur 
an den1 Verhaltnis 1 : 2,2: 3,3 dar. Da beide Quotienten antibat sind, 
wirkt sich dies dahin aus, da13 es fur die Kohlenstoffverbindungen ziemlich 
genau auf 1 : 2 : 3 reduziert wird. 

Eine solche Reduktion kann man auch durch eine andere antibate 
Funktion erreichen. Etwas derartiges fuhrt SIEBERT Idurch, wenn er, 
um das Verhaltnis der manchmal nicht oder nur ungenau bekannten 
Radien zu umgehen, den oben gegebenen Ausdruek fur den Bindungsgrad 
ersetzt durch 

1'1 

f N  

f, 
N = O,F9 - + 0,37, denn divs ist gleich 

Die antibate Funktion, die hier auftritt, ist der reziproke Wert der 
Kraftkonstanten. Da dieser sich im wesentlichen riur z.wischen und 1 

f, bewegt, ist die als Zusatzglied auftretende Korrektur des Wertes - 
f ,  

nicht sehr verschieden von der durch die Multiplikation mit !? be- 
wirkten; immerhin machen sich bei der Anniiherurig an den Wert 

I1 

fi = 1 doch solche Untersehiede geltend, da13 SIEBERT selbst die Glei- 
fx 
chung fur Werte von S = 1,5 (und damit auch fdr Werte von f. = 

1,5 abwarts bis I)  als nicht mehr brauchbar ansieht. 
f, 

Aus der Moglichlreit, den antibaten Korrekturfaktor frr. durch eine 
andere antibate Funktion zu ersetzen, die urigefahr dasselbe leistet, 

I1 
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folgt', da13 dem auf die eine oder die andere Weise berechneten Werte 
von N keine physikalische Bedeutung zukommen kanngS). Das scheinbar 
deiinoch etwas Verniinftiges herauskommt, liegt eben daran, daB - 
ma'g man korrigieren wie man willg9) - immer noch primar das Ver- 
haltnis der Kraftkonstanten selbst 1)eherrschend bleibt. Der einzige 
Gruiid, weshalb man nicht bei diesem als Ma13 fur den Bindungsgrad 
stehen bleibt, ist nur der, weil es nicht genau fur die klassischen Bin- 
dungszustande der doppelten und dreifachen Bindung die ganzen Za,hlen 
2 und 3 liefert. Dies wird durch die Berechnungsweise nach SIEBEILT 
nur rertuscht. w'enn nunmehr infolge der von SIEBERT eingefuhrten 
Eiorrektur nicht nur fur die klassischen Mehrfach bindungen der organi- 
schen Chemie ganzzahlige Werte erhalten werden, sondern auch fur eine 
Keihe anderer Verbindungen, so besagt das nur, da13 das Radienver- 
haltnis sich von der einfachen zur doppelten bzw. dreifachen Bindung 
lriit der VergroBerung der Kraftkonstanten ungefahr in dem gleichen 
blal3e verkleinert wie in den mehrfachen Bindungen der organischen 
Chemie, d. h. um rund lil0 des Kraftkonstantenverhaltnisses beim ifber- 
gang von der einfachen zur dreifachen Bindung. Deswegen ist es aber 
keineswegs berechtigt, von gleichartigen Bindungszustanden zu sprechen 
und diese mit denselben Namen zu belegen wie in der organischen Chemie. 
A'enn erhebliche Abweichungen von der Ganzzahligkeit gefunden werden, 
liegt das in der Hauptsache daran, da13 im Vergleich zur einfachen Bin- 
dung die Kraftkonstanten selbst wesentlich starker von der Ganz- 
zahligkeit abweichen, als dies bei den klassischen einfachen, doppelten 
und dreifachen Bindung der Fall ist. Dadurch, da13 man diese Ab- 
weichung des Bindungszustandes durch eine Zahl  ausdrucken will, ist 
keinerlei neue Erkenntnis gewonnen, da dieser Zahl eine reale physika- 
lische Bedeutung nicht zukommt; man wei13 damit namlich im Grunde 
genommen nicht mehr, als man durch unmittelbare Angabe des Kraft- 
konstantenverhdtnisses ohnehin schon weil3. 

Tm Gegenteil, die Angabe einer Zahl fur den Bindungsgrad tauscht 
etwas vor, was gar nicht moglich ist, namlich die Art einer chemischen 
Bindung zu messen. Das Wechselspiel der den Zusammenhalt der 
At,oine besorgenden Elektronen ist - und das zeigt sich bereits bei den 
klassischen Bindungszustanden der organischen Chemie - dera.rt, dafi es 

J9) Ahnlich komnit den in den empirischen Zustandsgleichungen der Gase, etwa der 
voii A. WOHL oder der von D. BERTHELOT, auftretenden Konstanten keine physikalische 
Bedeutung zu; dagegen wohl den Konstanten a und b in  der von derWAALsschen Gleichung, 
bei deren Einfiihrung VAN DER WAALS physikalische Uberlegungen zugrunde gelegt hat. 

4D) So fuhrt z. B. J. GOUBEAU (Z. angew. Chem. 69, 78 (1957)) fur Fluoride nocli eine 
weitere, ausdrucltlich als empirisch bezeichnete Korrclrtur ein. 
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durch eine MaI3zahl nicht zu trfasseii ist. Die diirch eine bolehe vorge- 
tauschte Klassifizierbarkeit in eine Reihenordnung bedeutet vielmehr einen 
Ruckschritt. Dieser wird jedem chemisch Denkenden gerade in einer Ail- 
zahl voii Fitllen klar, in denen SImmii  cine gute, ja Zuni Teil vorzugliche 
Annitherung an die Gnnzzaliligkeit findet. Danach sollen beispielsweise 
CS, wid NO ,,Doppelbindungen" cnthalten. Dss entspricht dr r  alten 
Schrcibw eise fur diesc Vcrbindungen , die dazu diente, die Wertigkeit 
der Eltmente in ihnen abzuzahlen. T.3 ill man darin wirklich nicht inehr 
schcn als dicscs Abzahlen, so kann inan ihr auch heute noch in einrr 
Anznhl vori Fallen eine Berechtigung nicht abeprechen, so bei den Bei- 
spielen CO, ixrid CS,; bei Verbindungen wie NO erscheirit sic aber ganz 
nbwepig. ja irrcfuhrend. Die Falle sind nicht ganz gleich gelagert. 

Inwkfcm man den Bindungszustand in1 CO, mit l3ilfe der (irenz- 
fornieln freilich nur  recht, groh unischreiben kanri. 11 irtl in Abschiiitt 1.1 
ausgefiihrt wt rdcn ; folgcrichtig miifltc cr fur CS, ganz mtsprechend im- 

schrieben \x rrden. Nun stiinnit abcr das nach SIEBERT korrigicrtc Iiraft- 
konstanteriverhaltnis fur 60, nicht auf cine Ganzzahligkeit, n a s  einer 
solclicn Umsrhrcibung elitspreehen wurde, fur CS, aber wohl, und so sieht 
sich Srrziimw veranlaflt, irn Schwefelkohlenstoff ,,I)oppelbindungen'. anzu-  
nchrnt n. Dagegcn wein heute jeder organische Cherniker. dal l  iirige- 
achtet eincs gewisscn Additionsvermogen der Kohlenstoff-Schwrfel- 
bindung in ihni, wie es sich beispielsweise bei der Xanthogenatbildung 
aixflert ~ irn Einklarig mit den physikalischen Eigenschaftm -- I ich t -  
kmchung, Dispersion und anderes - ini Schwefelkohlenstoff ebeiiso- 
w n i g  wie im Kohlendioxyd wirkliche Doppelbindungen vorliegen. Die 
Kindung kommt sowohl im CO, und CS, nicht einfach durch Zumminen- 
wirkungcri eines o-Elektronenpaares rnit rotationssymmetrischer T,a- 
dungsvertcilung und eines n-Elektroiicnpaares mit emer hochstcn La- 
dungsdichtc in einer Ebene senkrecht zur Verbindungsliiiie dcr Atom- 
keriic zustande, sondern cs sind stark die einsamen Elektrorienpaare am 
Sauerslcff bzw. am ScEn-cfel mit an  der Bindung beteiligt; hiczu I~ommt8 
noch dttla die zwei vorn Kohlanstoff ausgehenden Bindungen sich x 'g en- 
seitig s~ stark beeinflussen, dafl sie nicht gesondert betrschtet u erden 
I~onner~ .  Der Fall liegt also grundsatzlieh anders als beini Allen 
H,C=C =CH,. In diesern stehcn einmal keine einsamen Elektroneiipaare 
an  den Endatouien zur Verfugung, und d a m  ist die gegcnseitige Beein- 
f lussuiig der hier ,,wahren" Doppelhindungen gering, weil die Ehenen der 
bochsten n-Elektronendichten in beiden Bindungen serikrecht aiifein- 
ander stehen (Allenisomerie VAN'T HOFFS !). 

Im NO-Molekul, das 1 Elektron weniger enthalt als das Stichtoff- 
niolckid, sind siimtliche Valenze1ektro;icn irn M-echselspitl an tler Bindung 
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beteiligt, nicht nur 2 von jedeni Atom, wie es eine Formel N=O mit 
einer Doppelbindung zum Ausdruck bringen wiirde. Man weif3 seit 
uber einem Vierteljahrhundert aus den yuantcnmechaiiischen Bctrach- 
tungen von MULLIKEN und HCND, daf3 eine solche Beschreibung eiri 
vollig falsches Bild gibt, man vielmehr sarntliche Valenzelektronen in 
den Kreis der Betrachtungen ziehen mul3, um den Bindungszustand 
zu charaktcrisicren, indem man sie in Elektronengruppen von (T- und n- 
Charakter zusammenfal3t 50j. Die Elektronenkonfiguration des NO wird 
demiach : 

IKKi2rr2 yrr2ixo2 u z 4 I v z .  

In Worten: Zwischen N und 0 besteht eine Art Dreifachbindung 
(x o2 w n*) wie im N, und CO, aber durch das einsame, auf dem M-Niveau 
befindliche p-Elektron im Gegensatz zu diesem gelockert (v n). Eine 
Strichvalenzformel, welche diese Bindungsverhaltnisse ungefahr zum 

Ausdruck bringen kann, ware : N 0 : ( x lockernd) zu schreiben ; dabei 
ist freilich das Miteinbeziehen der einsarnen Elektronenpaare in die 
Bindung nicht zum Ausdruck gebraeht. 

Dal3 nun die korrigierte Kraftkonstantenfuriktion zu einem ganz- 
zahligen Werte fuhrt, ist ein Zufall. Immerhin ist die Stellung des NO 
in der Reihe K2, CO, NO bezuglich der Kraftkonstanten ohne weiteres 
zu verstehen; das ist deswegen moglich, weil sich in ihr im wesentlichen 
ja doch das Kraftkonstantenverhaltnis f, : f, widerspiegelt. Das Stick- 
stoffmolekul steht mit der hochsten Kraftkonstanten an der Spitze. 
Dies 1st dadurch bedingt, daB bei der holien Syrnmetrie des Molekuls 
sich auBer den in einer Art ,,Dreifachbindung" :N N: betatigten Va- 
lenzelektronen auch die in der Formel erscheinenden einsamen Elek- 
tronenpaare gleichmn13ig und stark in den ,,Bindungsmechanismus" 
einbezogen sind. Beim Kohlenoxyd ist dies wegen der Unsymmetrie 
nicht im gleichen MaBe der Fall; es gilt hier, den Ladungsunterschied 
der Atomkerne durch eineri entsprechenden Bau der Elektronenhulle 
weitgehend auszugleichen, was, wie das sehr kleine Dipolrnoment zeigt, 
auch gelingt. Die Bindung wird aber dadurch schwacher als im N,. 
Fur Stickstoffoxyd gilt dasselbe; die Bindung ist aber wegen des lockern- 
den p-Elektrons weiter gelockert, was einen weiteren Ruckgang der 
Kraftkonstanten f, zur Folge hat.' 

Die von MULLIICEV gewahlte Wiedergabe des Bindungszustandes 
bcfriedigt zwar nicht alle Wunsche des Chemikers, der den Bindungs- 
zustand mit dem Reaktionsvermogeii in Beziehung gesetzt wissen 

50) Siehe z. B. die Darstellung bei W. HUCKEL, Anorganisrhe Strulrturcheniie, Kap. 6, 

x 

__ ____ 

bis S. 406f. und 426 (Stuttgart, 1948, F. ENKE). 
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mochte, so wie das bei den additionsfahigen doppelten und dreifachen 
Rindungen in der organisehen Chemie der Fall ist. Aber sie steht in 
einer verstandlichen Beziehung zur Valenzstrichschrei1)weise - wenn 
auch beim Stickoxyd nicht gerade zur Forinel N=O! -, und lttflt daher 
erkennen, wo diese unzureichend bleiben mulS und wo dieser Grenzen 
gesetzt sind. Dagegen u erden diesc diirch dic zahlennral3ige Angabe 
cincr Nindungsordnung nur verwischt. 

Tndirekt schuld an dieser Entwicklung ist eirirrial die Einfuhrung 
der verschwomrricneri Vorstellniig cines ,.Doppelbindungseharaktcls" 
durch P~ULING, ferner auch dessen Bestreben, Begriffe zahleiiinaflig 
festzulegen, die keinc meflharen Grofleri sind, urid da bei, ubertrieben 
ausgedruckt, sidi an Zahlen und dcrn Operieren niit ihnen zu berauschen, 
zumal wenn dabei nahezu stimmende yuaiititativt. Beziehurigen heraus- 
zukommen schcinen. Eine neue Erkenntnis wird aber bci dieser Methodc. 

Im Gcgenteil, fur die anorganische Chemie, speziell ihrer Strulitur- 
und Konstitutionslehre, ist damit nur ein Rucksahritt verbunden. Die 
dabei geubte Denliweise ist in ihrem Wesen grundsatzlich nicht ver- 
schieden von der vor einem halben Jahrhundert geubten, als dir den 
Strukturforniclii der organischen Chemie nachgebildeten Strukturforiiieln 
fur anorganische Verbindungen ihren Einzug in die chemiselie Kissen- 
schaft hielten, ein Vorgaitg, weleher die theoretische Entwicklung dcr 
anorganischen Chemie durch Lenlrung in falsche Bahrien entscheidend 
gehemmt hat und der Verbreitung der Koordinationslehre hiiiderlicli 
gewesen ist. Wenn jetzt in einer Reihe von Fallen ,,wahre Doppel- 
bindungen" fur anorganischc Verhindungcn in Ansl'ruch genommen 
werden, daneben auch norh zwischcn einfacher, doppelter und drcifacher 
Bindurig liegende gebrocliene Bindungsordnungen , so tritt hicr m ieder, 
wie fruher, das Bestrebeii in Erscheinung, die in tier organischen Chenik 
so bcwhhrten Strichvalcnzformeln in irgend einer m'eise auch fur die 
anorganischc Chemie nutzbar zu rnachen. Einige Forrneln, so die yon 
SIEDERT gegebene Forniel fur die Schwefelsaure, die er jetzt wieder mit 
zuei S =0-Doppelbindungen schreibt, lassen die Velrwandtschaft zur 
alten Denkweise deutlich erkennen. Dabei ist uber die von etwa 1916 an 
durch LEWIS, LANGMTJIR und andere gewonnene Erlrenntnis, daB die 
Strichvalenzdenkweise der organischen Chemie nur in ganz seltenen 
Fallen auf anorganische Verbindungen ubcrtragcii werden kann, und 
man dort anders zu denken genotigt ist, hinweggegangen, und man 
steht dort, wo man vor 1916, mancherorts auch noch lange daruber 
hinaus, innerlich sogar teilweise bis heute gest,anden ha t  wid stehen 
geblieben ist. 

senschaft zu treiben, nicht gewonneri. 
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V. %ur ,,Thcorie" der ,,Rwon;1nz'6 
Die Formulierungen der Bindungszustande. xx elche P ITJLihG dazu 

verleitet haben, von dem Doppclbindungscharakter einer Bindung zu 
sprechen, dienen als Hilfsmittel bei der Berechnung der Bindungszu- 
stande nach den1 ersten Naherurgsverfahren. Denn dieses geht davon 
m s ,  von fiktiven Grenzzustanden her, die einer ganzzahligen Verteilung 
der Elelitronen auf Atome und Bindungen entsprechen, sich also mi t  
Formeln der klassischen Strukturchemie schreibeii lassen, die wahre 
Verteilung der Elektronen im Molekul anzunahern, die irgendwo zwischen 
diesen Grenzstrukturen liegen mull  Wie bei der Anwendung dieses 
Verfahrens auf die Bindung im Wasserstoffmolekul von den zunachst 
getrennt gedachten Atomen ausgegangen wird (S. 130), so geht man 
nunniehr von fiktiven Zustanden aus, in denen die n-Elektronen loka- 
lisiert sind. Unter bestimrnten Voraussetzungen ist dabei im Prinzip 
auch ein Rechenverfahren anwendbar, das eine gewisse Analogie mit der 
Berechnung der Eigenfrequenzen eines aus gekoppelten Resonatoren glei- 
cher Frequenz bestehenden System aufweist. Wegen dieser, freilich nicht 
sehr weitgehenden Analogie hat man den Ausdruck ,,Resonanz" auf 
das zur .,Oberlagerung" der fiktiven Grenzzustande benutzte R e  c hen  - 
v e r f a h r e n  ubertragen, das uberdies keineswegs fur alle struktur- 
cheniisch formulierbaren Grenzzustande anwendbar ist. Das Prinzip 
dieses Rechenverfahrens ist im wesentlichen dasselbe, das W. HEISEN- 
LIERG~' )  fur das Helium entwickelt ha t ;  es wurde von L. PAULING auf 
organische Molekule ubertragen. Seine Analogic zu niechanischen 
Systemen sei hier kurz skizziertS2), uni ein Urteil uber die ihm gezogenen 
Grenzen gewinnen zu konnen. 

Zwei gekoppelte Pendel konnen, wenn ihre Eigenfreyuenzen gleich 
sind oder sich nur wenig unterscheiden, in Resonanz treten und dabei 
zwei Hauptschwingungen, eine symrnetrische und eiiie antisyinme- 
trische, ausfuhren ; bei schwacher Koppelung unterscheiden sich diese 
nur wenig yon der Eigenfrequenz der Pendel. Analog gibt es bei der 
uberlagerung zweier Strukturen eine symmetrische und eine anti- 
symmetrische Moglichkeit, wobei der ersteren die kleinere Energie und 
Frequenz zukommt. Beim mechanischen Analogon der Pendel liorinen 
nun als Folge der Oberlagerung der Hauptschwingungen Schwebungen 
auftreten, in deren Verlauf die Energie wahrend einer halben Schwe- 

51) W. HEISENBERG, Z. Physik 36, 4 1 1  (1926). 
6a) Ausfuhrliche Darstcllung insbesondere der Analogie s. z. B. in G. W. WHEL4ND,  

The Theory of Resonance, S. 1 8 f ;  Resonance in Organic Chemistry, S. 622f. Advanced 
organic Chemistry, S. 404f. H. B. WATSON, Modern theories of organic chpmistry, S. 1 3 f .  
Oxford University Press London. Second edition 1941. 
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bungsperiode von einem Pendel ziini anderen n-ilnc?ert ; daher giht es 
einen Zeitpunkt, zu dem das einc Prndel ruht. wahrend das andcre 
schwingt. Fur diesen V o r g a n g  gibt cs bei der rechncrischen Behandlung 
dcr Dberlagerung von Strukturen kein G e g e n ~ t u c k ~ ~ ) .  Deshalb schon 
erscheint es bedenklich , beim ersten Naherungsverfahren von , ,Reso- 
nanz" zu sprechen. Der wesentlichste Punkt ,  weshalb es sich verbicten 
solltc, hierbei von Resonanz zu sprechen, ist jetloch l'olgender. Reso- 
nanz bedeutet in der Physik einen V o r g a n g ,  hier aber riur ein R e c h e n -  
v e  r f a h  r e 11 , bei dem sich wesentliche Zuge der matliematischen Be- 
hancllung zwie r  gekoppelter, schmingungsfahiper mechanischer S) steine 
wiederfinden. 

Die hier bestehendc Analogie ist im einzrlnen in mehreren Lehr- 
buchern auscinandergesetzt, so da13 sich ein Eingehen darauf erubrigt ; 
sie ist aber dort nicht selten uberhetont worden. Deshitlb sieht man in 
den Darstellungen vielfach nicht die Grenzen, die dieser Analogie ge- 
zogen sind. Doch finclcn sich aud i  kritische Darstellunpen, die sie so 
unmiBverstandlich erkennen lnsscn, daR hier ini wesentlichen ein Ilinweis 
auf sie genugt ja) Mit einer gewisseri Unbedenklichkeit ist nun aber 
selbst von Forschern, die sich uhcr diese Verhitltriisse klar waren, der 
Ausdruck , , Resonanz' ' bzw. , ,cluan tenmechanische Reson an z' ' au  f Falle 
ubertragen worden, wo ein aiialoges Rechnen wie in der Mechnnik nicht 
mehr moglich ist, nnd ein Begriff ,.Theorie der Resorianz" geschaffen 
worden, der uber die 1,eistungsfahigkeit des Rechenverfahrens nach 
dein Resonanzprinzip hinausgeht. Dieser Begriffsbildunq ist man haupt- 
sachlich, den Darstellungeri von PAULING und WIIELAND entsprechend, 
in Amerika gefolgt. In England ist man dagegcn geneigt, aus der Ent-  
wicklung der theoretischen organischen Chernich in iler Schule von 
INGOLD heraus, den Ausdruck .,Mesomerie" zu benutzen und ihn be- 
grifflicli der , ,Resonanz" gleichzusetzen , wab man auch in Deutschland 
haufig tu t .  

53) Ausfuhilich sind die Grrnzeii, the der Aiialogic von mechanischcbr und cluanten- 
mechanischer Resonanz gezogrn sind, auseinandergesetzt von E. HUCICEL, Z. Elrktrochcin. 
43, 752 (1937). I n  den Darstellungeii dcr Lchr hucher wcrdeii sic ineist r,tillschweigend uher- 
gangcn oder hochstens angcdciitet. 

54) Zuerst E. HUCKEL, 2. ElcLtrochrm. 43, 752ff.  (1937). Hirr wirtl der Ausdruck 
,,Resonanz" heiin quantcniilrr1ianischr.n Rrchenvcrfahren wegen drr Unvollkommenheit 
der Analogie als unzii*echinaBig, wril irr~fiilireiid, abgelehnt. Ohne zii diesrr ahlehnendrn 
Stellung zu gelangen, stellt ntuerdinps C,. W WHELAND das ganze Problem einwandfrci 
dar:  Rcsonance in organic chemistry, S O??ff. (1955) (J. WILEIT and Sons, NemYorh). 
Nicht so deutlich labsen sich die. Grenzrn der Analogie aus seiner Darstellung in ,,Thv 
Thcory of Resonanrr", S. Ififf. cntiiehnitn, N O  inan mrhr oder wrniger zwischen dcn  Zc~ilw 
zu lesen grnotipt ist, wcnn t r i m  sicli uher sic untrrrichtcn will. 
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Die Voraussetzungen fur die Anwendbarkeit des Resonanzrechen- 

1. Den Strukturen eines Molekiils miissen gleiche oder nahezu 

2. Die Lagen der Elektronen durfen fur die verschiedenen Struk- 

3. Die Zahl ungepaarter Elektronen mu13 gleich sein. Hinzuzu- 
f iigen ist noch : 

4. Der zu den verschiedenen Strukturen gehiirende Gesarntspin 
mu13 denselben Wert haben. (Zwei Strukturen, melche die ersten drei 
Redingungen erfullen, aber sich dadurch unt#erscheiden, da13 in einer ein 
Elektronenpaar parallelen, in der anderen antiparallelen Spin hat, 
kann man also nicht ,,uberlagern"). 

5. Eine notwendige Folge dieser Voraussetzungen ist, da13 die 
Strukturen dieselbe oder nahezu dieselhe Stabilitat haben mussen 5 6 ) .  

Erfullt sind alle diese Voraussetzungen fur die beiden K E K U L ~ -  
Strukturen des Bcnzolringes als Grenzstrukturen. Deshalb miigen die 
weiteren Betrachtungen vom Benzolproblern ausgehen. 

Fur das Benzol liefert das 1. Naherungsverfahren eine Wechsel- 
wirkungsenergie zwischen den beiden KEIEULE- Strukturen, die einen 
recht erheblichen Energiegewinn diesen gegenuber bedeutet. Dieser 
ist von PAOLIKG Resonanzenerg ie  genannt worden. Bei der Be- 
rechnung dieser Differenz aus den Wechselwirkungsenergien der TC- 

Elektronen in einer isoliert gedachten KEKULE-Struktur und in der 
iiberlagerten Struktur hebt sich das in beiden Werten steckende COU- 
LOMB-Integral I, heraus, so daB nur ein Unterschied der Austausch- 
enrrgien I (bzw. 01) iibrig bleibt. Durch seine GroBe, deren Absolutwert 
das Naherungsverfahren nicht liefert, ist also die Stabilitat des Benzols 
bestimm t. 

Aber, wie eine genauere fjberlegung zeigt, wird sie dadurch nicht 
vollstandig, sondern nur zu einem, wenn auch dem wesentlich grol3eren 
Teile gegeben . Zur Erfassung des Bindungszustandes geniigen namlich 
die zwei I<EKULI$-StrUktUren nicht. Es lafit sich zeigen, da13 dazu im 
ganzen 5 Strukturen benotigt werden. Allgemein berechnet sich die 
Zahl der fur das I .  Naherungsverfahren erforderlichen Strukturen aus 

j5) G. W. WHELAND, The Theory of Resonance, S. 7-16; Resonance in organic 

s6) Resonance in organic clicmist,ry, S. 20. 

verfahrens hat W H E L A X D ~ ~ )  ubersichtlich zilsammengestellt. 

gleiche Atomlagen zugeschrieben werden kiinnen. 

turen nicht zu sehr verschieden sein. 

chemistry, S. 12-24. 

J. prakt.  Chem. 4. Reihe. Bd. 5 11 
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der Zahl n der iiicht loktllisierten Hindungen (beini Benzol = 3) nach 
ckr Formel 

(SI I ) !  

l l ' ( t 1  + I )  " . % =  

Es lassen sich zwar noch mehr Strukturen angeben, aber diese sind 
dann nicht mehr unabhangig voneinander. Die voneinander unabhangigen 
Strulituren, bei denen keine sich kreuzenden Bindungen vorkommen, 
nennt man riach PAULING kanonischc  S t r u k t u r e n .  Beim Benzol 
rniissen also zu den zwei IhmcuL6-Strukturen rioch 3 weitere Strukturen 
hinzugenornmen werden. Als solche wahlt man zweckmaflig die drei 
DELI ~ ~ - S t r ~ k t u r e n  : 

Sie sind energiereicher als die KEKUL%- Struktur 58) und tragen 
daher weniger Zuni Energieinhalt bei; sie sind weniger am Grund- 
zustand des Benzols beteiligt als die beiden KEKLJL~- Strukturen. Die 
3 DEWAR-Strukturen zusammenfassend. kann man auf sie in ihrer 
Gesamtheit das Resonanzrechenverfahren anwenden. Doch ist dies 
nicht fur samtliche 5 kanonische Strukturen insgemein moglich, weiI 
zwischen KEKUL%- und D ~ ~ ~ ~ - S t r u k t u r  keine ,,Resonanz" besteht : 
Die Lagen der Atorne, Zahl und paarweise Spins der Elektronen sind 
zwar dieselben wie bei den KEKuL%-Strukturen, die Lage der Elektronen 
dazu aber verschieden, mithin ist die Voraussetzung 2 fur das Resonanz- 
rechenverfahren nicht erfdllt. Deshalb kommt fur die I ) ~ ~ ~ ~ - S t r u k t u r  
eine nicht uriwesentlich andere, und zwar hbhcre Energie heraus als 
fur die KmurJ6-Struktur. Darauf wird in den rneisten Darstelluiigen 

67) Eigcntlicii miiBten freilich auch iiocti polarc, Strukturen beriicksichtigt werdm, 
dic aber beim 1. Naherungsverfahrcn durchweg auRer acht, gelassen werden, wcil es bei 
ihrer Beriicksichtigung mathematisch undurchfiihrbar wiirde. Es wird nur abgeschatzt, 
daB ihr Beitrag beim Benzol recht gering sein riiua: ,,The correctness of this expectation 
has not yet, however, been tested by an actual numerical calculation" (WHELAND, Re- 
sonance in organic chemistry, S. 642). Wollte man das Naherungsverfahren noch weiter 
t,reiben, so miiBte man auBer den kanonischcn Strukturen auch solche mit sich kreuzenden 
Bindungen beriicksichtigen (WHELAND, a. a. O., S. 653) ,  und welchLe quantitative Be- 
deutung diesr im Vcrgleich mit polarm Strukturen hahcn, laBt sich nicht abschatzen. 
9 L. I'ACJLING n m n t  sie deshalb ,.aiipc.tegtc St~ruktur~~ii ' ' ,  ein ungliicklich gewahlter, 

weil leicht irrefiihrendcr Ausdruck, denn sic sind nicht etwa identisch mit den angeregten 
Zustandcn eines Molekiils, sondrrri rn t i  (li(wn, div rcalisicrhnr sind, da.durch grundsatzlich 
unterschieden, dafi dio fiktiv sind. 



W. HUCKEL, Die chemische Bindung 155 

nicht aufmerksam gemacht ; PAULIXG~~)  wie WTIELAND~O) tibergehen 
diesen Punkt in ihren zusamenfassenden Darstellungen. rermeiden es 
allerdings auch, voii ,,Resonanz" zwischen KEKTJLE- und DEWAR- 
Struktur zu sprechen, sondern reden schlechthin nur 5011 einem Bei t r a g  
der DEWAR-Strukturen. D a b e i  i s t  dieser  P u n k t  g r u n d s a t z l i c h  
wicht ig ,  d e n n  a n  i h m  sche iden  s ich d ie  Begriffe Resonanz  
und  Mesomerie. Die Durchfuhrung des Resonanz-Rechenverfahrens 
ist zwar an die Voraussetzung nicht gar zu verschiedener Lagen der 
Elektronen geknupft, die Durchfuhrung des 1. Nahernngsverfahrens 
an sich aber nicht. Ebensowenig keniit die Vorstellung von der Meso- 
mcIie, die lediglich postuliert, daB die Elektrorienverteilung bestimmter 
Verbindungen zwischen zwei oder mehr Formeln liegt, eine solche Ein- 
schrankung. Wenri also t-f als Mesomeriezeicheri zwischen die 5 ka- 
iionischen Strukturen gesetzt wird, so ist das ganz in Ordnung; PAULING 
wie WHELAND vermeiden freilich auch dies. Bei dieser Verschleierung 
durch die Schopfer der ,,Resonanztherorie" selbst 61) kann es nicht 
wundernehmen, daR in der Literatur ziemlich allgemein Resonanz 
gleich Mesomerie gesetzt wird, zumal WHELAND an anderen Beispielen, 
bei denen er von Resonanz spricht, nicht kritiseh erortert, ob die Vor- 
aussetzung verhaltnismaBig kleiner Unterschiede in der Elektronen - 
verteilung erfullt ist oder nicht. Zweifellos ist bei vielen von ihnen das 
Resonanzrechenverfahren nicht durchfuhrbar, weshalb man statt von 
,,Resonanz" (falls man diesen Ausdruck uberhaupt beibehalten will) 
dort vo n Mesomerie sprechen mu& 

Neuerdings stellt allerdings WHhLAND a2) die Sachlage klar dar, 
freilich ohne daraus die notwendige Konsequenz hinsichtlich der Be- 
griffsbildung ,,Resonanz" zu ziehen. ,,?Venn die Strukturen A und I3 
sich erheblich (widely) in der niittleren Lage der Atomkerne oder der 
Elektronen unterschieden, uberlappen sich die entsprechenden Funk- 
tionen @, und OR nicht . . . Daraus folgt, daB Resonanz nicht moglich 
ist". Hiermit sind Fslle wie die KEKULE- und DEWAR-Struktur dei 

5') L. PAULING, The natui e of the chemical Bond, S. 146. 
G.  W. WHELANU, The Theory of Resonance, S. 59. Uagcgen nininit die ausfuhrlichc 

quantenniechanische Behandlung des Problems, wie sie WHETAND in ,,Hesonarice on 
organic chemistry", S. 6.31 f. u. S. 6532. wkdergibt, darauf Rucksicht. 

61) Bei G.  W. WHELAND, Advanced organic chemistry, S. 420, konnte man clen Satz 
,,they (namlich Strukttirm w i ~  d ie  L)&WAR-StrUl\tUr) pcrinay bc iiresumcd to rcsonatc" 
so auffassen, als 01) auch 0. m'. WHELAN'L, das Vorliegen von Rrsonanz bei K E K U L ~  
und DEwAR-Strukturen als gtgeben ansieht, aber daR dies wirlL1ich seine Meinung sei, 
lrann man daraus nicht herleiten, und aus seiner1 Darstellungen in ,,The Theory of Re- 
sonance" and ,,Resonance in organic chemistry" grht hervor, daB d e m  nicht so ist. 

62) G. W. WHELAND, Resonance in organic chemistry, S. 606. 
11* 
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Benzols oder auch die ~c1)rtieinariderstellung von Ionenstruktur und 
homoopolare Struktur, etwa H C1- imd H-C1 dahin gekennzeichnet, 
daB sich das Resonanzreeheni erfahren darauf nicht anwenden lant. 
Gleichwohl ln13t sich dennoch in einer Reihe voii Fallen dieser A r t  eiii 
Naherungsvcrfahren63) zur Bercchnung des Bindungszustandes durch- 
fuhren, hei dem eine (nicht additive) I'berlagerung der Strukturen vor- 
genomnien wird. 

Fur dicses Vorgelieri Innt  sich cine Analogie bei mechanischen (und 
elektrischen) schwingungsfaliigen, miteinander gekoppelten Systemen 
anfuhren : Ini Falle, daB die Frecluenzen dieser Sj-steme nicht gleich 
oder nahezu gleich sind, firiden e r z w u n g e n e  S c h w i n g u n g e n  s t a t t :  
Eine Wechselwirkung ist infolge der Koppelung auch hier vorhanden, 
sie fuhrt aber nicht zur Ptesonaiiz. welche riunmehr bei der Behandlung 
gekoppeltcr Systeme als ein Sonderfall erzwungener Schwingungen er- 
scheint. Es wird aber niemi ndeni einfallen, allgemein das Auftreteri er- 
zwungciier Schwingungen als Resonan z zu bezeichnen. 

Bei diesem Vergleich rnit inechaiiischen Systemen darf man aller- 
dings nicht vergcssen, da13 das R chenverfahren, welches bei der Uber- 
lagerung von Strukturen mit erheblich unterschiedlicher Elektronen- 
verteilung und unterschiedlicher Encrgie angewmdet wird, nichts mit 
der Behandlung erzwungerier Schwingungen in der klassischen Physik 
zu tun hat, wahrend imrnerhin bei Strukturen gleicher oder annahernd 
gleichcr Elektronenverteilung und Energie eine, wenn auch nicht sehr 
wcitgehende, Analogie mit der rcchnerischen Behandlung von in Reso- 
nanz trctenden Systemen \orhanden ist 

Bei der Durchf uhrung der Naherungsrechnungen , deren Prinzip 
M XELAXD in seineni Werke: .,Resonance in organic chemistry" ein- 
gelicnd schildert, zeigt sich ganz klar, wo die Anwendbakeit des eigent- 
lichen Rcsonanzrechenverfahrens aufhort und Erganzungen dazu er- 
forderlich werden(I4). Denrioch hat  sich in Anlehnung a11 die Ausdrucks- 
weise von PAULING und WimL.m D weitgehend eingeburgert, allgemein 
von Resonanz zwischen Strnkturen zu sprecheq, die auseinander durch 
Elektronenvcrschiebung hervorgehen, unabhangig davon, ob sie gleiche 
oder nahezu gleiche Energie haben, ini Verhaltnis kanonischer Struk- 
turen zueinander stehen oder nicht. Im Zusammenhmg damit steht 
auch die Benutzung des Ausdrucks Resonanzenergie als Ma13 fur die 

") A. a. O., S. 606-607. Dam henicrkt G. W. WHELAND: Dvr Irrtum, wclclier 
Eiierbci liineingebracht wird, diirfte niclit groB genug sein, urn die qualitat,iven Schliisse 
der folgcnden Diskussion ungultig zu machen. Mit diesen Definitionen und Naherungen 
w i d  . . . 

64) S. 6 i  bei kanonisclicii Stru1iturr.n ; 8. 642 hei nicht kanonischen Ionenstrukturen. 
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verhaltnismaflige Stabilitat von Molekulen, fur die man Strukturen init 
verschiedener Elektronenverteilung hjnschreiben kann. 

Der Grund, weshalb PAULTNG und W R E L ~ N D  so wenig Wert darauf 
legen. ihren Resonanzbegriff scharf abzugrenzen, ist darin zu suchen, da8 
sie beispielsweise den Beitrag der DEWAR- Strukturen zuni Grund- 
zustand des Benzols als eine nur geringfugige, daher unu-esentliche 
Korrektur ansehen : ,,They can, therefore, be ignored in a qualitative 
discussion like the present one, and we shall refer to hini very little 
hereafter", sclireibt z. B. W Z I E L A X D ~ ~ ) .  Dabei haben PAULTNG und 
ITHELAND selbst gefunden06), dal3 auf diese Karrektur inimerhin 20 % 
des gesamten Energiegewinns eiitfallen, die zu dem nach den1 Resonanz- 
rechenverfahren aus den KLKULI~- Strukturen herechneten Energie- 
gcwinn hinzuzuzzihlen sind. Diese Art der additiven Berrchnung gibt 
sich klar aus der von WHELASJ) S. 637 gegebenen Forniel der Wellen- 
funlition fur das Benzol im Grundzustand zu erlwnnen. Man zwhlt nun 
eirifacli beide Energiegewiiinc zusammen und nerint diese Suinme 
schlechthin Resonanzene rg ie .  Dabei ist sie nieht das Ergebnis der 
ltechnung init 5 miteinander in Resonanz stehenden Strukturen, 
sondern stellt die Summe von zwci recht verschiedenen Resonanz- 
energien dar, deren eine aus der Resonanz zwischen 2 ,  die andere von 
3 Stiukturen erhalten worden ist. Das ist irrefuhrend. Deswegeii und 
weil auch sonst der Ausdruck ,,Resonanzenergie" zu Mifiverstaridnissen 
fuhrt, lehnt ihn E. HUCKEL grundshtzlich ab und spricht stst t  dessen 
von einmi ,, Sonderanteil der Aiistausclienergie" ; man kann aber auch, 
auf dic Mesonierievorstellung zuruckgreifend, von ,,Mesomerieeiiergie" 
sprechen. 

Im Zusammenhang darnit sind auch Ausdrucksweisen wie ,, Iteso- 
nanzstabilisierung" oder ,, Stabilitat durch (oder infolge von) Resonanz" 
prinzipiell zu verwerfen. Hier komnit noch hinzu, dal3, abgesehen von 
der Fragwurdigkeit des Ausdrucks Resonanz, die Vorstellung erweckt 
wird, als w ~ ~ d e  das Molekul durcli einen zwischen den Elektronen statt- 
findenden phj-sikalischen Vorgang stabilisiert. Ein soleher findet aber 
gar nicht s ta t t ;  es miil3te eigentlich in jedem Falle ein besonderer Kom- 
mentar gegeben werden, was in Wirklichkeit damit gemeint ist, narnlich 
Ver t e i lung  von n -E lek t ronen  au f  m e h r e r e  Atome  u n d  B indun-  
gen. Die Moglichkeit eirier solchen Verteilung ist vorhanden. wenn sich 
bei gleicher Lage aller Atome den Doppelbindungeii verschiedene Lsgen 

6 " )  G .  W. WHELAND, The, Theory of Resoiiance, S. 69 uiid Resonance i n  organic 
chemistry, S. 637: ,,Hemp, a fairly good j va ip  functioii ran still bc ob ta ind ,  if +hc LIEWAR- 
structures are ignored". 

66)  L PAULING U .  G. w. WHBLANU, J. chciii. 1'11~ SICS 1 ,  362 ( J  93.3). 
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geben oder einsame Elektronenpaare, bei Radikalen a uch ungepaarte 
Elektronen, verschieden verteilen lassen. Fast durchweg nehmen in den 
so auseinander hervorgehenden Formeln die Elektronen so stark unter- 
schiedliche Lagen ein und die Energien sind so sehr verschieden, dalj das 
eigeritliehe Resonanzrechenverfahren gar nicht anweridbar ist. 

Gcgen den Ausdruck ,,Resonanzstabilisierung" mu8 man sich auch 
des wegen verwahren, weil er zu falschen Schlussen verleiten kann. 
Solche sirid aus moglichen Formulierungen fur Zwischenzustande bci 
cheinischen Reaktionen gezogen worden. Kann man fur solche mehrerc 
Grenzformeln hinschreiben, so gibt es, so glaubt man, ein Zwischen- 
produkt niit rellttivem Energieminimuni. Dieser SchluB ware richtig. 
wenn die konstruierten Grenzformeln reel le  Zustiinde eines Molekiils 
wiedergebeii wurden, die sich wahrend des Rea,ktionsgeschehens aus- 
bilden kijnnen. Das tun sie aber, wie alle Grenzformeln, nicht; die durch 
sie wiedergegebenen Zustande sind fiktiv, urid so bleibt auch das auf 
diese bezogene relative Energieminimum eine Fiktion . Selbstverstandlich 
ist es denkbar, da13 ein Molekiil durch Aufnahme von Aktivierungs- 
energie zunachst. in einen angeregten Zustand versetzt wird, von diesem 
a.us es dann auf einen anderen, etwas energieiirmeren, herabfallt, von 
diesem aus es erneut auf einen etwas hoheren gehoben werden muB, 
bevor es auf das Eiiergieminimum des Endzustandes herabfaJlt. Man darf 
aber diese etwas energiereicheren Nachbarzustande dann aber nicht mit 
den Grenzformeln identifizieren und behaupten, dalj sich durch diese 
wiedergegebene Zustinde infolge ,,Resonanz stabilisieren ". In Wirk- 
lichkeit bringt man namlich mit dieser Sprechweise eigentlich nur zum 
Susdruek, dall, die als Grenzformeln hingeschriebeiien Strukturformeln 
einen hoheren Eriergieinhalt vortauschen - indem man niimlich mehr 
oder weniger unbewufit die Energien der in ihnen erschei.nenden Bin- 
dungen additiv zusarnnienzahlt -, als dem wahren Zwischenzustande 
entspricht. So tauscht man sich da'riiber hinweg, da13 man uber die im 
Reaktionsknsuel sich abspielenden Vorgiinge, die in Verschiebungeii, 
bzw. Quantensprungen von Elektronen und Atomkernen bestehen, in 
Wirklichkeit doch nichts Genaues weiI3. 

Die etwas groljzugige Art, summarisch von Resonanzenergie auch 
da zu sprechen, wo untereinander nicht ,,resonanzfahige" Striukturen am 
Grundzustand des Molekuls beteiligt sind, wird jedoch verstsndlich und 
damit entschuldbar, wenn man sich die Grenzen der Leistungsfahigkeit 
der Naherungsverfahren nach der cluantitativeii Seite hin vor Augen 
halt. WHELAND~') sagt daruber: ,,There are all extremely crude, so 

'j7-) G.W.WHEI,AND, T1isTheoi.y of Ihonance ,  S. 70;  Rcsorisnce in organic clieriiistry, 
s. '110. 
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crude, in fact, that they might he regarded merely as empirical methods 
which are not ba'sed upon theory a t  all". Die Theorie kann lediglich fur 
cine bestimm te Verbindungsklasse beim 1. Naherungsverfahren die 
Austauschintegrale I, beim 2. die Koppelungsenergien 8, aus thermo- 
chemischen Messungen ableiten und die so erhaltenen Werte - die also 
nicht aus der Theorie allein stammen - in Rechnungen fur Verbindungen 
einsetzen, fur die thermochemische Messungen nicht vorliegen. Legt 
man eine andere Verbindungsklasse zugrunde, fiir die Messungen vor- 
liegen, sollten wenigstens annahernd die gleichen Werte fur I und /3 
herauskommen. Dalj dern nicht so ist, lehrt, da13 die Naherungsverfahren 
recht roh sind. Der Umstand, da8 das Verhaltnis I:@ der im einzelnen 
von Verbindungsklasse zu Verbindungsklasse stark schwankenden 
Werte I und ,& einigermaljen konstant ist, beweist lediglich, da13 das 
1. und 2. Nalierungsverfahren annahernd dasselbe leisten. Dazu ist 
allerdings zu bemerken, da13 das 1. Nsherungsverfahren fur Molekule 
mit einer gro8eren Zahl von kanonischen Strukturen praktisch undurch- 
fiihrbar wird - schon beim Naphthalin gibt es deren 42 - .  Beruck- 
sichtigt man nur einen Teil davon - beirn Naphthalin beschrankt man 
sich gewohnlich auf die Strukturen 

so bedeutet die Vernachlassigung der iibrigen naturgema6 einen Fehler, 
der noch dadurch vergoBert wird, da8 man bei den1 1. Naherungs- 
verfahren polare Sturkturen (angeregte Strukturen nach PAULING) 
nicht in Rechnung stellt, die bei komplizierteren Molekulen eine nicht 
zu vernachlassigende Rolle spielen konnen. 

Die 'Werte, die man heute als ,,Resonanzenergien" in Lehrbuchern 
aufgefuhrt findet, haben nun mit dem 1. Naherungsverfahren unmittel- 
bar gar nichts zu tun. Sie hLngen mit ihm nur insofern zusammen, als 
man sich dabei der fiktiven Grenzformeln des Verfahrens bedient. Fur 
diese werden nach dem additiven Schema die Bindungsenergien der in 
ihnen vorkonimenden Bindungen zusammengezahlt, wobei ,,Normal- 
werte" fur die einfachen und mehrfachen Bindungen benutzt werden, 
die man aus thermochemischen Daten von Verbindungen, die keine 
Mesomerie zeigen konnen, gewonnen hat. Die so erhaltenen Werte 
werden mit dern aus Verbrennungs- oder Hydrieruiigswarmen erhal- 
t.enen - kleineren - Zahlen fur die Verbindungen verglichen; die sich 
ergebende Differenz wird als Resonanzenergie bezeichnet. 

Mit diesen Berechnungen hat man nun aber keine neuen Erkennt- 
iiisse gewonnen. Auf die gleiche Weise hat man namlich schon liingst 
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ahgeleitet, daB Kon jugation von Doppelbindungeii den Energieinhalt 
erniedrigt, bci einer lionjugation im System C=C-C=C um etwa 5 ,  
bei C=C-C-0 um etwa 7 kcal. Such die besondere Energiearinut 
des Benzols ist auf diesem Wege schon sehr fruh nicht nur erkannt, 
sondern such quantitativ angegeben worden. BewuBt gingen in dieser 
Richtmg bereits die Arbeiten von F. S T o m r A N x  in den Jahren 1891 bis 
1895 uric1 von W. A. RoTrr 1915, wclche durch Bestirninung der Ver- 
brennungswarinen von Benzol, partiell hydrierten Benzolen und von 
Cycloheum die ausreichenden experimen tellen Grundlagen schufen ; 
daR ihre Messungen heute teilmeise sich Korrekturen gefallen lassen 
mussen. ist fur das Prinzipielle belanglos. Wie weit man hier schon urns 
Jahr 1920 war, lehrt folgende uberschlagsm8ljige Rechiiung. 

A. L. VON STEIGER~~)  berechiiete im AnschluB an die Arbeiten \on  
I<. FAJANS uber die zuerst von A. v. W ~ I N B L R G  erkannteii Zusammen- 
hange der Verbrennungswarmen von Diamant und von aliphatischen 
T'erbindungen, dan im Benzolring die Kohlenstoff-Kohlenstoffbindung 
zicmlich genau die anderthalbfache Xtarke hat wie die einfache C-C- 
I h d u n g .  Da weiter, wie man damals schon wuBte, eine Doppelbindung 
nicht ganz dopptlt so stark iet wie die Einfachbindung, sondern uin 
1.5 kcal miner. uenn nian die C-H-Rindungen in ;";than und Xthylcn 
als gleichwertig ansieht,, was - wie man ebenfalls damals schon viuBte - 
sicher nur n:~lierungsm eise erlaubt ist : 

(C=C) = 2 (C-C) - 15 licrtl, 

so errechiiet sich aus diesen damals gcgebeiien Daten die Mesomerie- 
energic des Benzols. das nach KEKULB drei doppelte und drei einfache 
Bindungen enthalt, zu 3x 15 = 45 kcal: 

6 [11/2 (C-C)] - [ 3  (C-C) + 3 C=C)] oder 

9 (C-C) - 13 (C-C) 1 6 (C-C) - 3,15 kal]. 

Heute wird dafur teils 4 1  k ~ a l ~ ~ ) ,  teils 36-36,4 kcal'o) als auf ther- 
niochemischer Grundlage berechnete , , Resonanzenergie" angegeben. 

s*) A. L. VON STFIGER, Ber. dtsch. cliem. Ges. 33, 666 (1920). 
OD) G. W. WHELANII, The Theory of Resonance, S. 70. 
i O )  G. W. W H m A v D ,  Resonaricc in organic chc>niistry, S. 80, 96 (vgl. aucli S. 132) Dic. 

hier auftrcteiiden Untcrschiede in der GroBc der Resonanzenergie siiid iiur darauf zuruck- 
zufuhrm, daB - abgcsehcn von geringfugigen Korrekturen an Verbrennungs- und Hy- 
drirrurigswarmen - verschicdene Standardwerte fur die einfachcunddoppelte Bindung bzw. 
fur bestimnite Atomgruppen zugrunde gelcgt werden. Diskussionen hieruber sind ausge- 
lost ciurch die nicht vollkornmenc Additivitat der Verbrennungs- und Hydrierungswarmen 
in homologen Reihon und die Abhangigkeit dicsrr GriiBrn von Grad und Art der Ketten- 
vcrzweigungen bei isonieren Verbindungen. JIit tiein Prinzip der Mrsomerie- (bzw. Rc- 
eonanz-)cnergic haben solchc~ untcrschiedlithi~ Angalmi iiiclits 211 fun. 
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Ebenso lageii damals alle Dateii vor, um auf die gleiche Weise 
Rechnungen beispielsweise fur das Kaphthalin und einige Hydro- 
naphthaline durchzufuhren. Da13 solchen Rechnungen eine gewisse 
Unsicherheit nicht nur wegen der den1 Experiment gezogenen Fehler- 
grenzen, sondern auch wegen der nicht strengen Additivitat der Ver- 
brennungswarmen bei aliphatischen Kohlenwasserstoffen anhaftete, 
dessen war man sich wohl bewuot. 

Bei dieser Sachlage ist es unverstandlich, wie W I I E L A N D ~ ~ )  das 
Prinzip der Resoaanzenergie als neu und als wahrscheinlich die wichtigste 
Erganzung der chemischen Theorie in den letzten '10 Jahren bezeichilen 
l a m ,  zumal er unmittelbar vorher sagt, dal3 man sie erhalt, wenn man 
die wahre Energie des Molekuls 17011 der Energie der stabilsten am Grund- 
zustand beteiligteii Struktur abzieht ; und diese erhalt mail ja einfach 
nach dem additiven Schema! So ist man schon lange vor Aufstellung 
der ,,Resonanztheorie" verfahren, ja, schon fast 1 0  Jahre zuvor, wenn 
man bis in die Zeit des Thermochemikers STOHMAKK zuruckgeht. 

Man hat seitdem dieses prinzipiell gar nicht neue Verfahren lediglich 
auf mehr Beispiele angewendet; das ist alles! 

Die eigentlich neue Erkenntnis, die man gegenuber fruher gen onnen 
hat, besteht vielmehr darin, da13 man jetzt weiB, weshalb die klassischen 
Strukturformeln unzureichend sein mussen, weshalb sie, in die Sprache 
tler Elektronentheorie der Valenz ubersetzt, die Elelitronenverteilung 
iii i  Molekul nicht richtig wiedergeben und ein falsches Rild von den 
energetischen Vcrhaltnissen geben. Vergleichsweise laBt sich theoretisch 
f iir verschiedene Verbindungen berechnen, inn-iefern sie in groBeren oder 
Ideineren Betrage energieariner sirid, als man nach dem addi tiven 
Schema der Bindungsenergien aus den klassischen Forrneln heraus- 
liest, also z. B. da13 das Benzol in dieser Hinsicht uni einen hestimniten 
Energiebetrag stabiler erscheint als das Xaphthalin oder das Bntadien. 
Die Absolutwerte diescr Energiebetrage lassen sich aber auch heute 
noch nicht theoretisch ermitteln, ohne da13 man auf einen em pirischen 
IVert, den man den weiteren Rechnungen zugrunde legt, zuruckgreift 72). 

I11 der Erkenntnis der Ursache der Mesornerieenergieii und in der thcore- 

G. W. WHELAND, The l'heorj of Resonance, S. 5%. Resonancc,in orgauic Chemistry, 
S. 751. ,,Thc resonance energy, which is defined as the quantity obtainpd by subtracting 
the actual energy of the molecule froin thdt of the most stable contributed structure, is 
therefore always positive. This new principle is probably the most important addition 
t o  the chemical theories has been made sirice about 1930". 

72)  Das gibt auch G.W.WHELAND in aller Klarheit zii erkpnnen: Resonance in or- 
ganic chenristry, S. 636. 
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tischen Verknupfung der Mesomerieenergien bei verschiederien Ver- 
bindungen liegt also der seit 1930 gemachte Fortschritt, nicht im Prinzip 
der Berechnung der heute daffir angegcbenen Zahlenwerte. 

VI. Formelschematismus 
Die Methode des ersten Naherungsverfahrens, den wahren Bindungs- 

zustand in eiiieni Molekul durch Uberlagerung fiktiver Strukturen anzu- 
naliern, verleitet, da solche Strukturbilder leicht zu entwerfen sind, zu 
einem formalen Schematismus. Einen solchen hat WHELAND?~) an 
Hand einiger, extrem gelagerter Beispiele am CH, lacherlich geniaeht 
(,,a ridiculous extrern"). Ungeachtet dessen ist man sich gleichwohl 
in gar nicht, so seltenen Fiillen nicht recht dariiber klar geworden, daB 
man mit der Aufstellung von Grenzformeln und Annahme einer Meso- 
merie zwischen ihnen eigentlich gar keinen Fortschritt in der Erkenntnis 
erzielt hat - von ,,Resoiianz" zwischen diesen fiktiven Grerizzustandcn 
kann, da deren Energien durchweg erheblich verschieden sind, iiber- 
haupt keine Rede sein. Wenn auch nicht so lacherlich wie die von 
WITELAND gegebenen Formelbeispiele, aber doch ebensowenig nicht,s- 
sagerid ist heispielsweise die n'iedergabe des Bindungszustandes irn 
Chlorwasserstoff als Resonanz zwischen den Formeln H-C1 und H+Cl- 
(H- C1+ darf man fuglich weglassen !). Denn rechnen lafit sich auf dieser 
Grundlage gar nicht's ; ' dafl die klassische Schreibweise H-C1 keirie 
Unpolaritat der Bindung postuliert, ist eine Hinsenwahrheit, und daB 
umgekehrt HC1 keine heteropolare Verbindung ist, weiB man ebenfalls 
seit langem. Man ist also mit der Resonanzschreibweise in der Erkennt- 
nis um keinen Schritt weiter als 1921, da man schon sagen k ~ n n t e ~ ~ ) :  
Es liegt im Chlorwasserstoff ein tlbergang von heteropolarer zu hom6o- 
polarer Bindung vor. Geht man konsequent  von HC1 zu H,O, 
H3K und H4C weiter, so gelangt nian aber zu den1 ,,ridiculous extrem" 
WHELANDS. Was diese letzteren, die Polaritat der C-H-Bindungen wieder- 
gebensollenden Bilder betrifft, so ist man auch hier nieht weiter als 
1921: ,,Die Frage, ob CI-I, heteropolar oder homiiopolar gebaut ist, ist 
nach dem oben allgemein uber Wasserstoffverbindungen Gesagten 
sinnlos geworden. n7ie nahe hier die Wasserstoffkerne am Kohlenstoff 
sitzen, darauf kijiiiien nur physikalische Rechnungen und Versuche eine 

73) G. W. WHELAND, T l i ~  Theory of Rewiai lw,  S. 15; Resonance in organic cheinistry, 
8. 20. Die liior lwwitUt i n *  Extrein getrii.l)env T'71)rrtreibung entspricht ganz der Art und 
Weise, ivic rinst F. WOHLER die 1 'h~rtrri)~uiigrn dpr Su)-)stitutionstheorit. lacherlich 
grrnaclzt hat: S. C. H. W~PI'DLER, Ann. Chem. P h r n i .  83, 308 (1840). 

7 4 )  Z. Elcktrochi~nn. 5, 306 (ICt?l). 
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Ausliunft gebeii" i 4 ) .  Diese l i e p i ,  was den Ahstand hetrifft, llcutc vor, 
auch die GroBe der Polaritat der Bindung. aber uber deren Richtung 
sind auch heute noch die Meinungcn geteilt. - Die Konseyuenz  in der 
Anwendung der Resonanzvorstellung ist e k n  schon beim HCl-Molek~il 
zu weit getrieben. 

Uber das negative Leistungsl errnogen T 0 1 1  Strukturbildern fiktiver 
Grenzzustande tauschen gelegentlich unternornmene Versuche hinweg, 
voii ihnen aus yuantitativ erscheinendc Rechnungen ohne Zuhilfe- 
nahnie der Quantentheorie durchzufuhren. Als Beispiel sei das Kohlcn- 
diosyd gewahlt, bei dem ein solcher Versuch von PAULING gemacht 
u-orden ist ; heute wird dieser wohl von keinem Physiker mehr crtist, 
genommcn, aber widersprochen ist ihm auch nicht 1vorden7~). 

Das Kohlendioxyd wird in der klassischen Strukturlehre 0 =C=O 
geschrieben. Mit dieser Formel will man zunachst nichts weiter zum 
Ausdruck bringen, als daIj der Kohlenstoff vierwertig und der Sauerstoff 
zweiwertig ist, d. h. fur die Bindungen eine entsprechende Zahl von 
Elcktronen zur Verfugung stellt. In der Sprache der Elektronen- 
theorie schreibt man daruber hinaus diese Formel : 0-C=O : unter 

Berucksichtigung der einsamen Elektronenpaare am Sauerstoff. Nun 
ist jedem, dcr sich der die beim Aufstellen eines solchen Strukturbildes 
zii Inachenden Vereinfachungen bewunt ist, folgendes klar : 

1. Die Bindungen zwischen Kohlenstoff und Sauerstoff sind wcgen 
der s-iel groIjeren Elektronegativitat des letzteren polar in dem Sinne, 
daB dieser den negativen Pol bildet ; die Elektroncn sind also unsymme- 
trisch in bezug auf die Atomkerne verteilt. 

2 .  Die C =0-,,Doppelbindung" wird nicht von derselben Art sein 
wie die Doppelbindung im Carbonyl der Aldehyde und Ketone, wenn sie 
auch unter Umstanden, so bei Reaktionen nach GRIGNARD, im gleichen 
Sinnc reagieren kann. Bei der engen Nachbarschaft der beiden in der 
Forniel als Doppelbindung erscheinenden Bindungen ist eine starke 
Wechselwirkung zwischen ihnen anzunehmen, der die Elektronen- 
verteilung gegenuber einem Carbonyl erheblich modifiziert ; von dieser 
Wechselwirkung werden auch die einsamen Elektronenpaare am Sauer- 
stoff ergriffen werden. Es ist danach gar nicht verwunderlich, da8 der 
Abstand zwischen C und 0 im Kohlendioxyd mit 1,158 wesentlich 
kleiner ist als im Aldehyd- oder Ketoncarbonyl, wo er im Mittel 1,22 A 
betragt. 

.. ,. 

'7 Welcher Aufwand an thcoretischer iiberlegung wie an Rechnung hier in Wirli- 
lichkeit notwendig ist, lehrt die naherungsweise Bereclinung dps Grundzustnndes VOII CO, 
von J. F. MULLIGAN, J. chem. Physics 19, 347 (1951). 
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Die Lehre von der Mesomerie driickt diese aucli oline sic nahe- 
liegenden Schlusse durch eine Mesomcric zmischen folgende Gren Z -  

fori-nelri aus: 

: o i c i o :  <+ : o : c : o :  <-, : o : c : o :  
- .. . L  s :  . -  

. . .  . . .  . . .  

zu denen man  noch zwei weitere Forrrieln fiigen kann, in denen der 
Kohlriistoff ein Elektronensextet,t besitzt . 

. + .. .. -t . 
. O : C : O :  <+ : o : c : o : .  .. . .. .. . .. 

I T T a  J I lb  

Nit dicsen Forrneln ist aber nichts geworinen, was rrian riicht schon 
vorhcr gewuljt hatte. Sic veranschaulichm, dal3 die Bindung zn-ischen 
Kohlenstoff und Sauerstoff eine Polaritut besitzt und fester seiii niu13 
nls i 111 Carbonyl infolge der zwischen den beiden Bindungen bestehendcn 
'Vl;echsel-cvirlrrmgen. Daruber hinaus bieten die Fornieln kcine Handhabe 
zur Anu-endung des 1. ru'aherungsverfahrenls. Zwar haben die Fornieln 
IIa und IJh sowic I I I a  und IIIb,  die clurch Vertauschung der beiden 
Sauerstoffatome auseinander hervorgehen, die gleiche Elektroiien- 
verteiluirg und damit auch die gleiche Eiiergie ; das Resonanzrecl!cn- 
verfahren l i c k  sich also auf jedes dieser Formelpaare fur sich anir eiidcn, 
gestattet aber nicht, eine ii'berlagerung beider niiteinander und init clcr 
Form< I I ~ o r z u ~ e h m e r i  : es besteht Beiiie ..Resorianz" zivischcn I, 
JI und 111. 

01m oh1 also das 1. ~aherungsverfahren riicht durchfuhrbar ist, 
glaubt P z k u r m G i 6 )  doih eineii Beweis dafur liefern zu koniien. daG die 
..Resoiiaiizvorstellung'' ubcr die bisherige Erkenntnis hinausfuhre, 
inderii er zu zeigen versucht, dafl sich mit ihrer Hilfe der Atornabstand 
richtig herechnen laflt. 

Zurirtchst stellt er eine Potentialfunktion auf, welche den Zusamnien- 
hang zmischeii dem wahren Atornabstand R, den Abstanden in den 
(henzformeln I, IIa und I I b  K,, und den? ,4nteil x, dieser Grenzforiiieln 
asus Grundzustand bei Kraftelionstanten fur einfache, doppelte und 
dreifache Rindung im Verhaltnis 3 : 3 : 6 wiedergibt. Er gibt dieseni Ver- 
Eialtnis den Vorzug vor den1 experinitntell in Athern, Carbonylverhin- 

7c) I,. P ~ ~ L I Y c . ,  The natuitb of t h e  clii.inica1 h i d ,  S. 194-197. 
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dungen mit C=O und in1 Kohlenoxyd gefunden 1 : 2,5: 5, weil ersteres 
besser zu seiner Kurve pafit, welche den Zusammenhang zwischen Atom- 
abstand und Doppelbindungscharakter wiedergibt. Wenn man gleich- 
wohl alle Bedenken gegen die Exaktheit der darauf gegrundeten Po- 
tentialfunktion zuruckstellt, so erheben sich aufs neue solche bei der 
weiteren Rechnung. Als wesentlich am Grundzustand beteiligt ange- 
sehen werden die Fornieln I, IIa und IIb, und zwar ohne ersichtlichen 
Grund - ,,let us assume" - zu je einem Drittel. Damit ist fur PAULING 
die Frage, welche Anteile x, man in die Pontentialfunlition einsetzen 
soll, gelost. Bei den gefundenen Atomabstanden - C-0 1,43, C=O 1,22 

und C=O 1,lOA im Kohlenoxyd - werden fur den ersten und letzten 
Wert kleine Korrekturen fur , ,formale Ladungen" angebracht ; die 
Frage, inwieweit man die Bindung im Kohlenoxyd einer C= 0-Drei- 
fachbindung niit Ladungskorrektur gleichsetzen durfe, wird nicht auf- 
geworfen. So wurden die R,-Werte: R, = 1,46, Rz = 1,22,  R, = 1,07 
erhalten. Man setzt sie und die x,-Werte sowie die Verhaltnisse der 
Kraftkonstantcn in die Potentialfunktion ein und erhalt so auf &O,OO A 
genau ( !) den experimentell gefundenen Abstand zwischen Kohlenstoff 
und Sauerstoff irn Kohlendioxyd 1,15 a. 

Ein Rechenkunststuck wie dieses ist geeignet, die ,,Theorie der 
Resonanz" zu diskreditieren. In Wirklichkeit grenzt man durch die 
oben gegebenen Grenzformeln 1-111 den Rindungszustand im Kohlen- 
dioxyd zwischen diesen nur ein. Dabei bleibt es dahingestellt, ob man 

die C - 0: (oder auch C = 0 :) geschriebene Bindung der Bindung im 
Kohlenoxyd mit seiner der 3,-Hulle analogen Elektronenschale und 
minimalen Dipolmoment auch nur angenahert gleichzusetzen darf. 
Als Ausgangspunkt fur irgend eine Rechnung konnen diese Grenz- 
formeln nicht benutzt werden ; bei der sehr verschiedenen Elektronen- 
verteilung ist das Resonanzrechenverfahren auf sie nicht anwendbar, 
und auch fur das 3 .  Naherungsverfahren uberhaupt bieten sie keine 
Ansatzpunk te. 

Das gleiche gilt auch fur zahlreiche, ja fur die meisten Grenzstruk- 
turformeln bei mesomeren Verbindungen. Wieweit die durch die eine 
oder die andere Formel wiedergebene Elektronenverteilung der Wirk- 
lichkeit mehr oder weniger nahe kommt, wie stark sie am Grundzustand 
,,beteiligt" ist, muJ3 abgeschatzt, kann aber nicht berechnet werden. 
Ini Grunde genommen ist man dabei nicht wesentlich uber die Ent- 
wicklung der klassischen Strukturlehre hinausgekommen, welche diese 
unter Zuhilfenahme der Elektronentheorie der Valenz von den Vor- 
stellungen uber Valenztautomerie bei H. WIELAND, scharfer gefaJ3t von 

+ -  

+ -  
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E. T.1 EITZ bis zum Begriff ,,Zwischenstufe" bei F. ARNDT") durchgr- 
inacht hat und unmittelbar auf den von CH. K. IN GOLD^^) geschaffenen 
Kegriff Mesomerie hinfuhrt. Bls Grenzformeln treten daher iiieistens 
klassische. in die Sprache der Elektronentheorie ubersetzte Struktur- 
foruieln auf, wenngleich in Einzelfallen, so in den DEwAR-Strukturen 
des 13enzols, die para-Bindungen, die nicht klassischen Bindungen ent- 
spreclicrideri, bindenden Wechselwirkurigeri von Elektronen eincr be- 
rondcren Erlauterung bcdurfen. Der Urnstand, daJ3 solche Grenz- 
fornielri haufig zur Veranschaulichung von Reaktionsverliufen sls 
,,Reaktionsformeln" brauchbar sind, verleitet dazu anzunehmeri. als 
ob der durch sie' wiedergegebene ,,fiktive( !)" Zustand es sei, in welchem 
das Molekul als .,angeregtes" Molekul reagiert, und man hort gar nicht 
SO sclteii Ausspruche, wie ,,daB ein Molekul aus dieser oder jener Grenz- 
forniel heraus reagiere". Das ist aber ein MiBverstehen der eigentlichcn 
Bedeutung der Grenzformeln , ein Jonglieren mit Formeln, vor dein der 
Chemiker gewarnt werden mufl. Das wirkliche Reaktionsgeschehen, 
das er daniit zu erfassen glaubt, versteht er namlich daniit nicht. ifber- 
dies lassen oft genug die verschiedenen Grenzformeln mesomerer Ver- 
bindungeii mehrere Formulierungen dieser Art zu ; so la R t  sich bei- 
spielsweise die DIELS-ALDER-Reaktion zwischen Butadien und Maleill- 
saureaiihydrid sowohl mit radikalischeit wie init polaren Strukturen 
formuliereri . 

Das Eingrenzen der Elektronenverteilung in1 hfolekul xwischeir 
Elektronenverteilungen in fiktiveri, niemals realisierbaren Crenzzu- 
standen und damit das erste Naherungsverfahren geht davon aus. jedem 
Atom und jeder Bindung in den Grenzformeln eine game Zahl von 
Elektronen xuzuteilen. In Wirklichkeit verteileii sich nun aher die 
Elektronen auf das ganze mesomere Eindungssystem. fliervoii geht, 
wie nber riicht weiter geschildert werden soll, das 2. Naherungsverfahren 
aus. Den ersten, freilich tit it unzureichenden theoretischen Hilfsmittelii 
nuternominenen Versucli, solehe Bindungszustande durch Forme111 
wiederzugchen, stellt die Partialvalenzhypothese voii ,J. THIELE dar. 
Sic muGte, ebenso wie andere Versuche, mit ,,Valenzzersplitterung" 
zu arbeiten, unbefriedigend bleiben, weil ihr bei dem damaligen Stande 
der Wissenschaft eine exakte physikalische Grundlage nicht gegeben 
werden konn t e. 

Gewdhrt die Moglichkeit der Aufstelliing T on Grenzformeln bei 
inesomeren Verbindungen der strukturfreudigen Phan tasie des Che- 

i7) F. ARNDT, siehe besoiiders Ber. tltsch. chem. Ges. 63, 2963 (1930). Untrr ,,%rvi- 
schvnstufe" ist hier niclit rtwa eiti Zwisclienzustand bei cincr Stufr~nrral~tion zu tristehen. 

' h )  (1H. K. INCOLD, J. clwni. SOC. London 1933, J124,  1126; rgl. auch  1926, 1310. 
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mikers einen so weiten Spielraum, dan l o r  eineiri Foriiielschem~ <I t' ismus, 
der i i k m  den wahren Stand der Erkenntnis hinwegtauselit , gewarnt 
werden muD, so sind hier inimer noch die durch die klassische Struktur- 
lehre gegebenen Grenzen gezogen. Diese M erden aber uberschritten, 
wenn man Kechselwirkungen der Elektronen inncrhalb eines Molekuls 
formelmaBig Zuni Ausdruck bringen will, die man unter dem Begriff 
,,Hyperkonjugation" zusammenfaot. Ohne auf dessen historische Ent- 
wicklung und seine in nianchen Fallen noch stark umstrittene Anwend- 
barkeit tinzugehen, sol1 hier zunachst einmal, entgegen dem historischen 
Gedankengang, der Versuch einer Darstellung wiedergegeheii werden, 
der sich an die Grenzformeln der ,,Resonanztheorie" anlehnt. Zuior 
\ci, sich auf das Propen und Toluol als Beispiele beschrankend, er- 
lautert, in welchen chemischen Effekten sich die als Hgperkonjugation 
bczeichneten Wechselwirkungen zu erkennen geben. 

Da13 eine Doppelbindung und ebenso ein aromatischer Ring die 
Reaktionsfahigkeit einer benachbarten Methyl- oder Methylengruppe 
erhoh t, wie sich in der erhohten Autoxydierbarkeit und sonstigen Oxy- 
dierbarkeit, z. H. durch Chromtrioxyd oder Selendioxjd, sowie in der 
erleichterten Substituierbarkeit des Wasserstoffs im Toluol zeigt, ist 
schon lange bekannt. Weiter vermindert die Alkylierung an einer Doppel- 
bindung deren Hydrierungswarme. Es findet also eine Wechselwirkung 
zwischen einer Doppelbindung und einer benachbarten Methyl- oder 
Jlethj-lengruppe statt, die, ungeachtet der erhohten Reaktionsfahigkeit 
der letzteren gegenuber bestimmten Reagenzien, den Energieinhalt 
des Molekuls vermindert, so wie das bei einem Sjstern konjugierter 
Doppelbindungeii gegenuber einem mit isolierten Doppelbindungen 
auch der Fall ist. Wegen dieser Analogie bezeichnet man diese Er- 
scheinung als H J  perkonjugation ; gewohnlich wird jedoch dieser von 
R. S. MULLIKEN:~) gepragte Begriff nicht auf dern hier gegebenen 
,,chemisehen" Wege abgeleitet, soridern hat seinen Namen daher, weil 
unter bestimmten Annahmen eine theoretisclie Behandlung der Wechsel- 
wirkung moglich ist, welche dem 2. Naherungsverfahren in seiner An- 
wendung auf konjugierte Systeme verwandt ist. Die von MULLIKEN 
dazu entwickelte Vorstellung geht dahin, die Wasserstoffatorne in der der 
Doppelbindung benachbarten Gruppe CH, (und analog ahtilich auch in 
CH,) als Einheit, als Pseudo-H,-Atom aufzufassen, und sie in ihrer 
Wechselwirkung mit der Doppelbindung so zu behandeln, als besitze das 
Pseudo-H,-Atom ein mElektron, das also gewissermafien die Elektronen 

'9) R. S MULLIKEN, J. chern. Physics 7, 347 (1939); It. S. MULLIKEN, C. A. RIEKE 
u. W. G .  BROWN, J. Amer. chem. SOC. 63, 41 (1941). 
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der 3 o-Bindungen in ihrer Gesarntheit vcrtrcten soll. Diese Konzep- 
tion macht MULLIKEN, uni die Moglichkeit eines rechrierischen Ansatzes 
fur  die Wcchselwirkung zii gewinnen, denn mit starr lokalisierten 
3 o-Bindun gen la fit sich kein Wechselwirkungsmechanismus konstruieren. 
Eine solche Starrheit, die in Wirklichkeit nicht vollkommen ist, weil 
auch die Elektronen in a-Bindungen etwas, wenn auch nicht so leicbt 
wie sz-Elektronen, verschieblich sind, liest man nun aber aus den klassi- 
schcn Strukturformeln heraus. Da man sich aber nun bei diesen schon 
daran gewohnt hat, die Mehrfachbindungen mit der Vorstellung vcr- 
schieblicher Elektronen zu verbinden, druckt MriLLJKEN seine Annahnic 
formelma 13ig durch eine Zusammenfassung der 3 o-Bindungen im Methyl 
zu ciner Pseudo-Dreifachbindung aus : 

H, -C'--CH=('H,; H,C=C'--// A.  \=/ 
In diesciii Forniclbild komint die Analogie zum gewohnlichen konju- 
gierten System zum Ausdruck; niehr soll damit auch nicht gesagt 
werden. Denn MULLTKEN behandclt dieses System einer Hyperkonju- 
gation nicht so, als trdte cine Acetylenbindung mit einer Doppelbindung 
in Wechsclwirkung, sondern begnugt sich, wie schon erwahrit, mit der 
Anriahme eines Quasi-sz-Elektrons, das ubrigens fester gebunden ist, 
als es die n-Elektronen in niehrfachen Bindungen sind. Seine Rech- 
nungen fuhren zu einem Energicgewinn infolge der Wechselwirkungen, 
der ungefahr ebenso groo ist wie bei einer gewohnlichen Konjugationno). 

Den vori MULLIKEN gewtthlten Formelausdruck halt nun M - H E L A N D ~ ~ )  
fiir hochst ungeeignet, weil cr so radikal verschieden von den gewohn- 
lichen, dein Chemiker vertrauten Struliturformeln sei, daB es schwierig 
sei, seine Bedeutung zu begreifen. Dabci ubersieht er aber, da13 MULLIKEN 
gar nicht bmbsichtigt hat, damit ein Strukturbild zu schaffen, soiidern 
nur eine gen isse formale Analogie in der rechnerischen Behandlung mit 
einem konjugierten System auszudrucken ; seine Formel bleibt nur 
insoferri unvollstandig und bedarf eines Kommentars, als lediglich die 

so) Nacli einer neuercn Arbcit (C. A. COULSON u. V. A. CRAWFORD, J. chein. Soc. 
London 19j3, 2052) scheint cr kleiner zu sciri; die von hIULLIKEN in scinc Rechnung ein- 
gesctztcn Parameter scheinen eiricr Korrcktur zu bediirfen, die sich in diescm Sinne aus- 
wirkt. - Ob sonst rioch t ine gruridsatzliche Kritilr an der MuLLIKENschen Konzeption 
zu uhen ist, steht rioch dahin, braueht, tla1ic.r liirr nicht eriirtert zu werden, wo es sich nur 
um die Forrnclsprache handclt. 

*I) G. W. WHELAND, The Theory of Rcwnancp, S. 86; Resonance in organic chemistry: 
S. 151. Die Kritik, welche WHELAND an dvr Ubertragung der MULLrKENschen Konzeption 
auf gesattigte Verbindungen als Hypi'rkonjugation 2. Ordnung iibt, welche zu Forrricln 

H, fiihrt, zrschoint dagcgrri voll berechtigt, zumal diesbeziigliche Rech- 
nungen z i i  Iwinenr exprriincntell priif Iiarrn Ergebriis gefiihrt hahen : ,,We shall he justifird 
in licreaftcr ignoring this seeontl-orr1c.r }~yi)erconjugation". 
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Wechselwirkung von einem Quasi-n-Elektron aus der Pseudo-Drei- 
fachbindung mit der Doppelbindung in Rechnung gestellt wird. WIIELAND 
stellt nun demgegenuber Formeln auf, welche die Hyperkonjugation 
durch neuartige Grenzformeln anschaulieh inachen sollen. Sie muten 
aber den sie unbefangen betrachtenden Chemiker zum mindestens nicht 
weniger fremdartig an als die Formulierung MULLIKENS und sind ohne 
eine besondere Interpretation auch nicht zu verstehen. 

Die abweisende Haltung WHELANDS gegenuber der Formulierung 
von MULLIICEN wird verstandlich, wenn man die Interpretation betrach- 
tat, die er ihnen gibt. Er fal3t sie namlich als eine Grenzformel auf, 
die in Resonanz mit anderen Grenzformeln stehen soll, die ihm womoglich 
noch abstruser erscheinen. 

H,C=C-CH=CH, H,c=.c=cH-~H, 
in Analogie zu 

x t  b X  
H,C=CH--CH=CH, H2C-CH=CH-CH, (oder H,CCH=CH-CH,), 

und hhnlich fur andere Beispiele. Hierin liegt aber ein Mi8verstandnis. 
Denn MULLIKEN will ja seine Formel nicht als Grenzformel gewertet 
wissen: weil er mit dem 2. Naherungsverfahren rechnet, braucht er 
eine solche nicht. Man kann eine auf dieses Verfahren zugeschnittene 
Formulierung nun abcr nicht zur Grundlage von uberlegungen machen, 
deren sich das 1. Naherungsverfahren init, seinen Grenzformeln be- 
dien t .  

Da nun WIIELAND die von ihm konstruierten Grenzformeln auf 
MuLLrrcmscher Grundlage nicht zusagen, konstruiert er unabhangig 
davon neue, die folgendermaflen aussehen 82) : 

l 'ro[)~ll 

1 H,C-CH -=CH, I1 H2C=C'H-(*H2 

H 
111 H,C--CH=CH, 

H* 
1V H,('= C-CH, 

H- 
Toit 0 1  

H 
I ,/ CH, 11 -/=\-c--H 

\=/ I \=/- 

\ ='-Q L=/- 

Hf : H- 
111 -:/=- \=&H 1 7 1  +/=\-C-H 

I 
H H. 

Dabei stelltn I11 und IV  lediglich ionische Analoge von I1 dar. 

s. 151--152, 2%. 

J. prakt Clirm. 4 Reihe. Bd. 5 .  

- _____ 
8 3 )  TheTheory of Resonance, $3. 86, 134, 233, 234; Resonance in organic Chemistry, 
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Solche Forinelbilder zugrunde legend, spricht M-HELAND statt von 
Hyperkonjugation auch von no-  bond resonance.  Diese mu13 er aber 
noch besonders erlautern, uni Miherstandnisse zu vermeidens3). ,,Man 
darf sich nicht einbilden, daJ3 das Molekiil dort, wo in der Formel ein 
nieht gehundenes Atom steht, besclnders leicht in zwei Teile auseinander- 
bricht". In den Molekulen selbst sind vielmehr, anders als in den Grenz- 
formeln, die Atome fest aneinander gebunden, weil die klassische Struk- 
tur I im Grundzustand des Molekuls weitaus uberwiegt. Der ,,no-bond"- 
Anteil hat nur zur Folge, dal3 die in 11, I11 und IV isoliert geschriebenen 
Atome in ihrer Bindung ein wenig geschwacht sind, und dort, wo in 
den Formeln 11, I11 und TV Doppelbindungen erscheinen, eine gering- 
fiigige Verstarkung stattfindet, so wie analog im Butadien die , ,Bindung" 
zwischen den Endatomen in den Grenzformeln die Doppelbindungen 1-2 
und 3-4 gegenuber der klassischen Forrnel schwacht, die Rindimg 2 -  3 
dagegen verstarkt . 

Diesc unerla ISliche besondere Erk1;irung la l3t schon spuren, dal3 
man uber die ZweckmsBigkeit einer Formixlierung der Hyperkon juga- 
tion mit Hilfe von Grenzformeln im Zweifel sein kann. Komrnen doch 
uberdies diese Formeln den jeriigtn Grenzformeln sehr nahe, die W m -  
LAND beim Methan, z. B. 

: fl- Hi- - 

: 11- c4+ : H- H-G-H O d W  

I : H- H 

als ein ,,ridiculous ektrem" bezeichnet hat 84). 

Xiherdies lassen die ~ ~ H E L B N D S  che ii Formeln im ubrigen die 
Richtung des IIcyperkon j ugationseffek ts, was die Elektronenversehie- 
bung bctrifft, offen wahrtbnd die Rechnung MULLIKEXS eindeutig ein 
geringfugiges Abziehen von Elektroricn des ,, Quasi-n-Elelitrons" aus 
der CII,-Gruppe (bzw. CH,-Gruppe) nrhrn der Doppelbindung ergibt. 
Es komint dim daher. dan die niipolalc (henzformel I1 nichts daruber 
aussagt urid man von voornhereiii nicLt w k e n  kann, ob im Grundzustand 
des Molekuls der Anteil von I11 oder von I V  iiberwiegen soll. So sagt 
beispielsweise bei der Erorterung des Dipolmoments vom Toluol WHE- 
 LAND^^) selbst : ,,Hyperconjugation of the methyl group with the ring 
may be a significant feature. That is to sap, structures of the sort re- 

"') \.$. m c h  (>. W. WWCLANU, Advanced organic chemistry, S. 503. . 
R4) Tlic TJicory of Resonance, S. 15: Resonance in  organic chemistry, 8. 20 
" 5 )  G .  t V .  WHELANIJ,  lksoiirliiri> i n  ,)rg,ttiic. chr iiiistiy, S. 226. 
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presented bei I11 and IV, which a,re merely ionic analogs of 11, may 
have small weights in resonance. If (Fettdruck nicht in Original) this 
interpretation is correct, an if the structures I11 are more important 
than those like IV, than a small moment in the observe direction could 
be anticipated". 

Auch in anderen Fallen, so z. B. bei der Erklarung der Richtung, 
in der sich Sauren an eine Doppelbindung addieren, bleibt es bei einem 
Abschatzen der ,,Stabilitat" und damit des ,,Ante&" von oft abstrus 
anmutenden Grenzformeln mit ,,no-bond resonance". z. B. 86) 

CfH, c-H=CH, und &H3 CfHA'H,  
ills stabiler ~ l s  instabiler 

angesehen. 
Daraus, sowie aus allem anderen geht hervor, d a i  eine Berechnung 

des Hyperkon jugationseffektes auf Grenzformeln als Grundlage nicht 
moglich ist. Bei der sehr unterschiedlichen Anordiiung der Elektronen 
in den Formeln I-IV herrscht zwischen diesen keine ,,Resonanz", 
und auch sonst bieten sie keine Handhabe, eine Berechnung des Bin- 
dungszustandes mit Hilfe eines dem 1. Naherungsverfahrens nachge- 
bildeten Rechenverfahren durchzufuhren. So bleibt es bei einem Spiel 
mit Formeln unter Zugrundelegung eines ohne besondere geistige An- 
strengung zu begreifenden Schemas. Der Formelschematismus ist hier. 
zum Schaden des Ansehens der Strukturchemie, in ein Extrem getrieben, 
das zur Spielerei verleitet und deshalb vermieden werden sollte. 

Zu einem solchen Spiel mit Formeln verleitet ubrigens uberhaupt 
die Wiedergabe mancher Bindungsverhaltnisse durch Eingrenzung 
zwischen Grenzformeln. Dies gilt zumal fur die formelmaflige Dar- 
stellung des Doppelbindungscharakters einfacher Bindungen. Wenn 
man sich vor Augen halt, was damit ausgedruckt werden kann und soll, 
so ist es letzten Endes eine Zweckmaiigkeitsfrage, auch Geschmacks- 
sache, ob man sich einer solchen bildlichen Ausdrucksweise bedieneii 
will oder eine andere vorzieht; es kann jedoch auch das Bestreben. 
solche Forrnulierungen zu schaffen , zu ahnlichen abenteuerlich anmu- 
tendcn Fornielbildern fuhren, wie es hier fur die extremen Hyperkon- 
jugationsfornieln gezeigt worden ist. 

~ 

hB) Iiesonanccin organic chcinistry, S. 436. Dali inail zur Erklarung der bei der Addi- 
tion von Saurc n gf ltcnrlrri 3larrsou.NrKowschen Regcl niit einer wesentlich einfacheren 
Symliolik aushoinrnen kann, nainlich Andeutung der Elektronenverschiebung durch 
Pfcile 111 wier klassischen Strukturformel ( W H E L A N D  bcnutzt diese Symbolik zusatz- 
liuh), zrigt z. B. die Darstellung von CH. K. ITGOID in ,,Strurture and mechanism in 
nrganic chemistry", S. 649f. 

12" 
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Schreibt man beispielsn-eise f iir das Chlorbenzol die beiden Grenz- 
formeln 

~- 
// \-(l i+ H-6( \-61, 
\=/ -/ - 

so will inan damit ausdrucken, daB sich die einsamen Elektronenpaare 
des Chlors an der Bindung beteiligen, und zwar in dem Sinne, daR sie, 
ubrigens nur in einem recht geringen AusmaB, in den aromatischen 
Kern hineingezogen werden. womit eine Abnahme des Momentes der 
Cf--C1-Bindung und eine Verringerung des Abstandes verbunden ist. 
Im Grunde genommen leistet die altere Formulierung der englischen 
Schule, welche die Bindungsverschiebung durch Pfeile andeutet , das- 
selbe : 

Nur insofern ist die erste Schreibweise der zweiten uberlegen, als sie 
durch Schaffung der Doppelbindung in der Grenzformel den geringeren 
Abstand C-C1 gegenuber einer normalen einfachen Bindung zum Aus- 
druck bringt. 1st man sich daruber klar, so ist dazu weiter nichts zu 
sagen, obwohl die Frage offen bleibt, ob wirklich hier und in anderen 
Fallen eine Abstandsverkiirzung in dein beobach teten Umfange lediglich 
auf die Mesomerie zuruckzufuhren ist. 

Nun ist aber auch versucht worden, den Bindungszustand zwischen 
den zwei Chloratomen im Chlormolekul auf entsprechende Weise formel- 
ma13ig auszudrucken. Wenn man, wie gewohnlich, einc einfache (a-) 

Bindung zwischen beide schreibt : : C1-Cl:, so tragt man dem Umstand, 

da13 irgendwie auch die einsamen Elektronenpaare mitwirken, nicht 
Rechnung, genau so, wie dies auch bei der Formel H-C1 fur den Chlor- 
wasserstoff der Fall ist. DaB diese in beiden Fallen nicht unbeteiligt 
sind, ist eigentlich eine Selbstverstandlichkeit, jedenfalls fur den, der 
die Bindungsverhaltnisse in einem Molekul nicht scheniatisch additiv 
zu betrachten gewohnt ist. Aber weil sich die Abstande H-C1 wie auch 
C-C1 niit vorzuglicher Anniiherung additiv aus den Atomradien f ur H, 
C1 und C, wie sie sich durch Halbierung der Abstande H-H, Cl-C1 
und C-C ergeben, berechnen lassen, hat man sich uber diese Mitbe- 
teiligung der nicht zum Bindungspaar gehorenden Elektronen im allge- 
meincn keine Gedanken gemacht. Als nun die Kraftkonstanten im 
Chlormolekul sich als wesentlich gro13er erwiesen als fur durch andere 
a-Bindungen verknupften Atome, hat man87) sich daran erinnert und, 

.. .. 

.. .. 

J. GOUBEAU, Z. arigew. Chem. 69, 80 (1457). 



W. HUCKEL, Die cheinische Bindung 173 

auf die GroBe der Kraftkonstanten und der daraus hergeleiteten ,,Bin- 
dungsordnung" (siehe Abschnitt IV)  sich stiitzend, eine Formel mit drei- 
facher Bindung neben polaren Formeln mit Doppelbindung als Grenz- 
formeln fur das Chlormolekiil aufgestellt : 

. . . .  . . . .  f.. + CI=Cl: t t  CI-CI +->. : (' l=Ci.  

Diese Gruppe von Formeln sollen den Bindungszustand im Chlormolekiil 
,,beschreiben" oder, besser gesagt ,,umschreiben". Dabei sagen sie in 
Wirklichkeit nichts anders aus, als daB die einsamen Elektronenpaare 
beim Zustandekommen der Bindung mitspielen. Hier bringen aber die 
,,mehrfachen" Bindungen keine Abstandsverkiirzung zum Ausdruck - 
diese liegt ja nicht vor -, sondern lediglich eine VergroISerung der Kraft- 
konstanten (darauf, da13 eine daraus hergeleitete Bindungsordnung eine 
Fiktion ist, ist im Abschnitt IV  hingewiesen worden). Hinsichtlich der 
Kraftkons tan ten , , befriedigen " also die Grenzformelri: hinsichtlich des 
Abstandes iiicht ! 

Mit der Beteiliguiig der einsameii Elektronenpaare an der Bindung 
im Chlormolekiil bescliaftigt sich vom Standpunkt der ,,molecular 
orbital" Behandlungsweise aus M U L L I K E X ~ ~ )  in der gleichen VS'eisc: wie 
bei den in Abschnitt IV wiedergegebenen Beschreibung der Elektronen- 
zustande im N,, CO uiid NO. Auf die ,,Valence-bond"-Theorie nur hin- 
weisend"), fafit er sein Ergebnis im Hinblick auf diese so zusammen, 
dafi dana.ch die Bindung im Chlormolekiil 10 % triple-, 5% quintuple ( !)- 
oder 20 % double-bond-character besitzt,. Die Nebeneinanderstellung 
dieser Zahlen, besonders der Hinweis auf den Charakter einer funffachen 
Bindung, der selbst dem eingefleiechtesten Valence-Bond-Theoretiker 
zu abenteuerlich vorkommen durfte, zeigt den rein formalen Schema- 
tisnius, der dieser den Schein einer MeBbarkeit des Bindungszustandes 
vortauschenden Ausdrucksweise nebst Formulierung zugrunde liegt. 
Gemeint ist letztlich damit, daB bei der Beschreibung des Bindungs- 
zustandes nicht nur die s- und p-, sondern auch die d-Niveaus beriick- 
sichtigt werden. In den Formeln erkennt man dies daran, daIJ sie der 
Oktettregel nicht gehorchen, iiidem die oben gegebenen Formeln die 
Ausbildung von Dezetten, eine Formel mit fiinffacher Bindung, :ClsCl:, 
die Ausbildung eines Dadozetts verlangen. Das ist der wahre Kern des 
Problems, der sich aus MULLIKENS Arbeit ergibt, aber durch den iiber- 
triebenen Formelschematismus, der zu einer wirklichen Losung unfahig 
ist, verdeckt wird. Er  ist zwar in den Formeln implizite enthalten, 

. . . .  . . . .  . . . .  

8* )  R.. S. MULLIKEN, J. Amcr. chein. SOC. 77,  884 (1955). 
S9\  A. a. O.,  S .  886. 
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und insofern sind diese nicht direkt fa l sch ,  aber sie miissen durch eine 
zusatzlich zu gebende Interpretation erlautert werden, welche die durch 
sie angestrebte Vereinfachung illusorisch macht ; uberdies spiegeln sie 
stets nur eine Seite des Problems, im gewhhlten Beispiel das der Kraft- 
konstanten, wider und sind daher als Grnndlage quantitativer Betrach- 
tungen unbrauchbar. 

Fur das wissenschaftliche Denken bedeutet ein solcher Schematismus 
aber eine ernste Gefahr, weil er einen Fortschritt in der Wissenschaft 
durch seine Formelbilder vorspiegelt, der dadurch in Wirklichkeit gar 
nicht gewonnen ist und auch iiicht zu gewinnen ist. 

Tubingen, Pharmaxeutisch-chemisches Institut der Universitat. 

Bei der Redaktion eingegangen am 19. April 1957. 




