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Das Zusammenspiel von kinetischer und potentieller Energie iiber die Unschirfebeziehung
wird zunichst anhand einer Variationsfunktion fiir den Grundzustand des H-Atoms erldutert.
Zur Erklarung des physikalischen Mechanismus fiir das Zustandekommen der chemischen
Bindung dient das Hj-Ion. Die Ausbildung der chemischen Bindung kann man in drei
Teilschritte zerlegen - 1. die quasiklassische (elektrostatische) Wechselwirkung der unverinder-
ten Elektronenladungen der getrennten Atome; 2. die Interferenz der Atomorbitale, die
(im Falle positiver Interferenz) zu einer Ladungsverschiebung in die Bindungsregion und
einer Erniedrigung der kinetischen Energie fiihrt; 3. eine Deformation der Molekiilorbitale
zur Wiederherstellung der richtigen Bilanz von kinetischer und potentieller Energie. In
einfachen Modellen kann man sich oft auf den zweiten Beitrag beschrinken. Die Zweielektro-
nenbindung ist von der Einelektronenbindung nicht grundsitzlich verschieden. In groBeren
Molekiilen konnen interatomare Beitrige groBer und kleiner Reichweite zur chemischen
Bindung unterschieden werden. Wenn die erstgenannten klein sind, ndmlich bei Molekiilen
mit unpolaren Bindungen, kann eine Finelektronen-MO-Theorie gerechtfertigt werden. Zum
Abschluf} wird die M6glichkeit der Beschreibung von Molekiilen durch lokalisierte Bindungen

diskutiert.

1. Einleitung

Die erste Arbeit zur Theorie der chemischen Bindung auf
quantenmechanischer Grundlage erschien 19272}, d.h.
schon vor 46 Jahren. Dall die Quantenchemie, wenn auch
in den ersten Jahrzehnten nur zogernd, einen nachhaltigen
EinfluB aufdie gesamte Chemie genommen hat, kann heute
niemand mehr leugnen.

Dennoch besteht eine auBerordentliche Diskrepanz zwi-
schen der mehr beschreibenden Theoretischen Chemie,
wie sie in Chemie-Lehrbiichern benutzt wird, und der rech-
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nerischen Quantenchemie der aktuellen Forschung. Viele
Begriffe, die aus der Friihzeit der Quantenchemie stammen
und in die beschreibende Theorie Eingang gefunden haben,
sind in der heutigen quantenchemischen Forschung bedeu-
tungslos oder unbrauchbar geworden. Vielfach hat es sogar
den Anschein, als gehore hierzu auch der Begriff der Chemi-
schen Bindung schlechthin. Bei der Berechnung der Eigen-
schaften eines Molekiils aus Naherungslosungen der
Schrédinger-Gleichungen gehen Vorstellungen iiber die
Bindungsverhiltnisse nicht notwendig ein. Das dndert sich
erst, wenn man versucht, die Rechenergebnisse physikalisch
zu verstehen oder sogar ohne Rechnung signifikante Aussa-
gen iiber das Molekiil zu machen.

Wihrend in der Friihphase der Quantenchemie Rechnung
und Interpretation Hand in Hand gingen und in die Theorie
oft mehr Material aus der chemischen Erfahrung als Infor-
mation aus der Schrodinger-Gleichung einflof3, haben die
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Ergebnisse der letzten 20 bis 30 Jahre quantenchemischer
Forschung auf die interpretativ beschreibende Theoreti-
sche Chemie nur sehr wenig eingewirkt. Viele iiberholte
Vorstellungen halten sich deshalb hartnéckig in den Lehr-
biichern. Ansétze zu einer deduktiven Theorie der chemi-
schen Bindung, deren Aussagen weder abhéngig von der
Art der gewihlten Niherung noch vom augenblicklichen
Stand der chemischen Erfahrung sind, gibt es aber durch-
aus!>#, nur sind sie wahrscheinlich fiir den Nichteinge-
weihten zu schwer zugiinglich. Der vorliegende Beitrag
versucht, Teilaspekte einer modernen Theorie der chemi-
schen Bindung zu erldutern.

Es soll hier insbesondere versucht werden, den physikali-
schen Mechanismus des Zustandekommens der chemi-
schen Bindung deutlich zu machen. Wenn in diesem Zu-
sammenhang mehr von H} als von dem Chemiker geldufi-
geren Molekiilen die Rede sein wird, so deshalb, weil man
an diesem Molekiil-Ion tatséchlich den entscheidenden
Mechanismus verstehen kann.

Der Leser moge zugute halten, daB eine Frage stellen
nicht bedeutet, daB man auch ihre Antwort weiB. Die
Frage nach der Natur der chemischen Bindung ist keines-
wegs vollstandig geklirt.

2. Kinetische und potentielle Energie
beim H-Atom

Atome und Molekiile sind Systeme von Massen (ndmlich
Kernen und Elektronen), zwischen denen Coulomb-Anzie-
hung oder -AbstoBung besteht und die sich nach den Geset-
zen der Quantenmechanik bewegen. Wie bei makroskopi-
schen Systemen, etwa einem Planetensystem, erweisen sich
die Begriffe kinetische Energie T, potentielle Energie V
und Gesamtenergie E=T +V als niitzlich zur Beschreibung
des Systems.

Betrachten wir die Bewegung eines Elektrons (der Ladung
—e und der Masse m) um ein ruhend gedachtes Proton!
Der Abstand des Elektrons vom Kern sei mit r bezeichnet.
Der Betrag der Geschwindigkeit sei v, der des Impulses
p=mv. Dann sind kinetische Energie T und potentielle
Energie V (Coulomb-Gesetz) gegeben durch

m 1
T =2y 2. V= __ 2.1
2v 2mp, r @D

In einem cartesischen Koordinatensystem mit dem Proton
im Koordinatenursprung ist natiirlich ( Pythagoras)

r=+)x+y*+2? 2.2

wobei x, y und z die Koordinaten des Elektrons sind.

Die soeben verwendeten Begriffe behalten ihren Sinn im
Rahmen der Quantenmechanik, mit der Einschrinkung
— auf die wir noch Bezug nehmen werden — daf3 unter
anderem weder der Ort, noch der Impuls genau bekannt
sind, sondern daf3 die sogenannte Heisenbergsche Unschir-
ferelation gilt. Sei Ax z. B. die Unschirfe der x-Koordinate
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und Ap, die Unschirfe der Komponente p, des Impulses
in x-Richtung, so kann das Produkt dieser Unschirfen
nicht beliebig klein gemacht werden, sondern es gilt

Ax-Ap, ~h 23

(h=2rh ist das Plancksche Wirkungsquantum).

Die Unschirfe in Bezug auf den Aufenthaltsort des Elek-
trons wirkt sich so aus, daB wir nicht den Ort des Elektrons,
sondern nur eine Wahrscheinlichkeitsverteilung p(x,y,2)
fiir den Aufenthalt des Elektrons angeben konnen. Man be-
zeichnet p(x,y,z) auch als Elektronendichte, und

p(x,y,z)dxdydz = p(x,y,z}dt 24

ist die Wahrscheinlichkeit, das Elektron in einem Volumen-
element dt an der Stelle x,y,z anzutreffen. Da insgesamt
ein Elektron vorhanden sein soll, muB8 die Gesamtwahr-
scheinlichkeit gleich 1 sein, d.h.

Jpx,y.2)dt = J?( p(x,¥,2)dxdydz = 1 2.5)

Bei einem Einelektronensystem ist die Elektronendichte
gleich dem Betragsquadrat der Wellenfunktion

p(x.y.2) = [V(xy,2)}? (2.6)

Die Wellenfunktion des Grundzustandes des H-Atoms ist
gegeben durch

Y =N-e* (V)]

wobei r in atomaren Lingen-Einheiten
hl
30(1 2o = = 0523 A)

Zu messen ist und wobei N ein sogenannter Normierungs-
faktor!} ist, der dafiir sorgt, daB (2.5) erfiillt ist.

Wir wollen jetzt davon ausgehen, wir wiiBten nicht, daB
die Wellenfunktion des H-Atom-Grundzustands gleich
N-e~"ist, wir nehmen nur an, daf sie eine Exponentialfunk-
tion ist, und wir fiigen deshalb im Exponenten einen noch
unbestimmten Faktor 1 hinzu, setzen also

¥=Ne " 28

(Die Normierungskonstante N hiingt dann auch von n
abl®!, die explizite Abhingigkeit soll uns im Augenblick
aber nicht interessieren.) In Abbildung 1 ist || fiir ver-
schiedene m} als Funktion von r dargestellt (da der Ordina-
tenmafstab logarithmisch ist, ist [{s|* jeweils eine Gerade).
Wir interpretieren {Y(r)|? als [W(x})i?> fiir y=0 und z=0,
d.h. als die Elektronendichte entlang der x-Achse. Wir
miiBten uns dann das Spiegelbild von Abbildung 1, gespie-
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gelt an der Ordinatenachse hinzudenken, denn r{|x|)|?
hat den gleichen Wert fiir +x wie fir —x.
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Abb. 1. Elektronendichte Y2 (r) = N2-¢~ 2" des H-Atoms s! fiir verschiede-
ne Faktoren .

Da positive und negative Werte von x gleich wahrscheinlich
sind, ist der Mittelwert (x> von x gleich Nulll®! (das Symbol
{f> soll den Mittelwert einer GréBe f iiber die durch p
gegebene Verteilung bedeuten).

Dafiir, wie weit in Kernnihe sich das Elektron im Mittel
aufhilt, ist die Unschirfe! ! seiner Verteilung entscheidend.
Je groBer m ist, umso steiler ist [{3] (Abb. 1), umso kleiner
ist folglich seine Orts-Unschirfe, umso wahrscheinlicher
ist es, daB sich das Elektron in der Nihe des Kerns aufhilt.
Eine explizite Rechnung ergibt fiir die Unschirfe der x-
Koordinate (fiir y=z=0; Analoges gilt fiir die Unschiirfe
der y- und z-Koordinate)

Ax = —-a, (2.9)

Die Orts-Unschirfe ist also umgekehrt proportional zu
ni7.

Welchen EinfluB hat nun 1 auf die potentielle Energie V?
Je groBer m ist, umso wahrscheinlicher befindet sich das

eZ

Elektron im Mittel in Kernndhe. Nun ist V= — =

>

d.h. je gréBer 1 und je kleiner folglich der mittlere Abstand
{1y des Elektrons vom Kern ist, umso groBer ist |V,
d.h. um so tiefer (negativer) ist {V), der Mittelwert der
potentiellen Energie.

Eine genaue Rechnung ergibt
(VS = —nau (2.10)
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wenn man als Einheit der Energie sogenannte atomare

b
me 6272

Energieeinheiten (1 a.u. = 1 Hartree = P

kcal/mol) verwendet.

Wie dndert sich die kinetische Energie T mit n? Hierzu
denken wir an die Unschirferelation! Je grofer n, umso
wahrscheinlicher ist das Elektron im Mittel in Kernnihe,
d.h. umso besser ist es lokalisiert, umso kleiner ist seine
Orts-Unschirfe. Folglich mufl bei zunehmendem 7 die
Impuls-Unschiirfe zunehmen, groBere Impulse werden
wahrscheinlicher, d.h. die kinetische Energie nimmt zu.
Abbildung 2 gibt die Wahrscheinlichkeitsverteilung des
Impulses fiir verschiedene Werte von 1 wieder, die unsere
qualitative Uberlegung prizisiert!®),

100 r

0.1 L n \ AN
05 10 15
p—

Abb. 2. Impulsverteilung ¢ (p) entsprechend Y(r)=N-¢ ™™ fiir verschie-
dene Werte n.

Der Mittelwert (p,> der x-Komponente des Impulses ver-
schwindet aus dem gleichen Grunde wie (x> verschwindet.
Fiir die Unschirfe Ap, berechnet man

Ap=—=n-t @1y

was zusammen mit (2.9) in der Tat ergibt, daB das Pro-
dukt AxAp, von n unabhingig und von der GréBen-
ordnung h ist (2.3). Der Mittelwert der kinetischen Energie
ist proportional zum Quadrat der Impuls-Unschirfe

<T>=—;—nza.u. (2.12)

Sowohl (T}, <V> als auch E=({T)+(V) sind in Abbil-
dung 3 als Funktion von n dargestellt. Wir sehen, dafl
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E fir n=1 ein Minimum hat und daB an der Stelle des
Minimums genau gilt:

E=-14+—=——=au (2.13)

Im Grundzustand nimmt ein Atom oder Molekiil die tiefst-
mogliche Energic ein, als einen KompromiB zwischen einer
moglichst tiefen (dem Betrag nach groBen, (V) ist negativ)
potenticllen und einer moglichst niedrigen (dem Betrag
nach kleinen, (T ist positiv) kinetischen Energie. Vom
Standpunkt der potentiellen Energic ist ein groBes 1 (steile
Funktion) giinstiger, vom Standpunkt der kinetischen
Energie ein kleines 1, der beste Kompromif ist hier n=1.

Variationsfunktion
| wp=Ne
fur das H-Atom

-3’—

Abb. 3. Kinetische Energie (T ), potentielle Energie (V) und Gesamtener-
gie E als Funktion von 7.

Es 4Bt sich zeigen, was wir hier aber nicht nachvollzichen
wollen, daBl man auch durch andere Variationen der Wel-
lenfunktion als durch eine Verdnderung von n (etwa durch
eine Anderung der funktionalen Form von ) den Energie-
wert von —0.5 a.u. fiir das H-Atom nicht unterschreiten
kann,d.h.daB8 —0.5 a. u. das absolute Minimum der Ener-
gie eines H-Atoms ist. Nach dem Variationsprinzip ist
eine Wellenfunktion, die die Energie zu einem absoluten
Minimum macht, automatisch Losung der Schrodinger-
Gleichung fiir den Grundzustand des entsprechenden Sy-
stems.

DaB ein Atom oder Molekiil einen Grundzustand besitzt,
d.h. daB die Energie nicht beliebig negativ werden kann,
ist eine unmittelbare Folge des Zusammenhangs zwischen
{T> und (V> iiber die Unschirfebeziehung. Im Rahmen
der klassischen Physik gibt es keine tiefstmogliche Energie,
die Bahnkurve kann beliebig dicht am Kern liegen, quan-
tenmechanisch sorgt die kinetische Energie dafiir, daB dies
nicht méglich ist!!,
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‘b=N-e™

Wir sehen iibrigens, daB fiir das optimale n gilt
(TY = ~E = % au. (2.14)

Diese Beziehung zwischen (T und E ist allgemeingiiltig
fir Systeme mit Coulomb-Wechselwirkungen und heiBt
Virialsatz. Wir machen hiervon spéter noch einmal Ge-
brauch.

3. Das H}-Ion. Quasiklassische
Wechselwirkung und Interferenz

Gehen wir nun vom cinfachsten Atom, H, zum einfachsten
Molekiil, H%, iiber! Dieses bestcht aus zwei Protonen und
einem Elektron (Abb. 4). Wir mochten die chemische Bin-
dung in diesem Molekiil-Ion verstehen, deshalb wollen
wir H} bewuBt schrittweise, ausgehend von isoliertem H-
Atom und Proton aufbauen.

O
h,’ T~lJe
Y -
A xZ \\\XB
AGST 4 R

Abb. 4. Abstiinde im Hj}-lon.

Bezeichnen wir zunédchst die Wellenfunktion (Atomorbital)
eines H-Atoms, zentriert um das erste Proton, als a und
die entsprechende, zentriert um das zweite Proton, als
b.

a=N-e™™
(3.9

Die Elektronendichte cines Elektrons, das mit dem Kern
A ein H-Atom bildet, wire so a2, die eines Elektrons
um den Kern B wiire b2, Gehen wir davon aus, daB die
Wahrscheinlichkeit fiir das Elektron, zum Kern A oder
zum Kern B zu gehoren, gleich groB ist, so folgern wir,
daB die Elektronendichte in H} gegeben sein sollte
durch!19!

1.,
Pox = 5 [a? + b7] (3.2)

Der Index QK am p soll ,,quasiklassisch” bedeuten; die
Uberlegung, die wir soeben anstellten, sei quasiklassisch
genannt — wir wollen darunter verstehen, dal3 wir die Elek-
tronendichte der an einer Bindung beteiligten Atome ein-
fach addieren — ohne irgendeine Verdanderung der Elektro-
nendichte als Folge der Bindung zu beriicksichtigen!' !,

Diese quasiklassische Beschreibung des H3 -lons (oder ei-
nes anderen Molekiils) ist nur ein erster Schritt auf dem
Wege von den getrennten Atomen zum Molekiil.
Zunichst wollen wir untersuchen, wie groB die Energie
eines H; ist, wenn seine Elektronendichte durch pgg ge-
geben ist.
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Die Energie dieses quasiklassischen H; erweist sich als
identisch mit derjenigen eines H-Atoms plus der eines
Protons im Abstand R!!2),

2
Eqx = E(H) + %— — Ex. (3.3)

E,. - f o2 RO 4 (3.4)

n

Der erste Summand in (3.3) ist einfach die Energie eines
H-Atoms (= —0.5 a.u.), die beiden anderen Summanden
sind R-abhidngig. Fiir groBe R ist Ey, nahezu gleich
e2

i )
fir groe R kompensieren. Bei kleineren Abstinden ist
Eg. gleich der Coulomb-Wechselwirkung des Kerns B
mit dem Teil der Ladung des Elektrons, der sich innerhalb
einer Kugel um Kern A befindet, deren Oberfliche durch
Kern B geht!'*!. Fiir R —»0 strebt Ey, gegen einen end-

2

lichen Wert, wihrend die KernabstoBung % unendlich
wird. Bei kleinen Abstidnden iiberwiegt die KernabstoBung.

so daf} sich die beiden letzten Summanden in (3.3)

Als Folge des Eindringens des Kerns in die Elektronenwol-

ke resultiert insgesamt eine AbstoBung, die rein elektrosta-

tisch ist. Eine genaue Auswertung des ,,quasiklassischen*
1 ergibt (in atomaren Energieeinheiten)

1 1
Eox = — = Jl PR 13
oK 3 +(1 + R)e (3.5)

Ein Vergleich von Eqox mit der wirklichen Energie von
H? (Abb. 5) 148t deutlich erkennen, daB wir das Minimum
der Energie, das ja fiir das Zustandekommen der Bindung
entscheidend ist, iiberhaupt nicht erfaBBt haben.

05+ : i
— —~ guasiklassisch
LCAD
au. exakt

-05F

Abb. 5. Hi-Potentialkurve.

Was haben wir also falsch gemacht? Eine Analogie zu
unserer quasiklassischen Uberlegung wiire etwa die, daB
wir zwei Lichtstrahlen iiberlagern und als Gesamtintensitét
einfach die Summe der Einzelintensitdten betrachten. Die
Intensitit ist gleich dem Quadrat der Amplitude des Lichts,
so wie die Elektronendichte das Quadrat der Wellenfunk-
tion ist. Nun wissen wir, dal wir korrekterweise die Ampli-
tuden der Lichtwellen zu addieren haben und daB man
die Effekte, die damit zusammenhingen, daB Addieren
der Amplituden nicht das gleiche gibt wie Addieren dex
Intensitéten, als Interferenz bezeichnet.
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Nehmen wir die Wellennatur des Elektrons ernst, so miis-
sen wir auch hier Wellenfunktionen statt Dichten addieren,
d.h. wir werden zusitzlich zu den quasiklassischen Effekten
noch mit Interferenzen zu rechnen haben. Diese betrachten
Wir jetzt genauer.

Die Atomorbitale (AOs) a und b sind nur bis auf das
Vorzeichen bestimmt. Addition beider kann sowohl (a +b)
als auch (a—b) ergeben, wir haben die Moglichkeit positi-
ver und negativer Interferenz. Nun soll (a+b) oder (a—b)
eine Wellenfunktion fiir ein Elektron darstellen, d.h. wir
werden wiederum verlangen, daB-~diese Wellenfunktionen
auf 1 normiert sind; d.h. z.B.

f¥2dt = N*f(a + b?dc = N2 [[a? + 2ab + b?]dt
=N?{[a’dt + [b3dt + 2[abd1} (3.6)
=N2{l +1+28} =1

Dabei haben wir beriicksichtigt, daB a und b je fiir sich
auf 1 normiert sind, und wir nennen das Integral

fabdt =§ 3.7

das ,,Uberlappungsintegral“ zwischen a und b.
Aus (3.6) folgt unmittelbar

Ne——bL (3.8)

12(1+5)

d.h. daB im Falle positiver Interferenz die Wellenfunktion
von Hj lautet

V= [a+b] (39)
2(1+5)

Die zugehdrige Elektronendichte ist dann

1 : ;1
PEENIER)

p. =¥i= —m

[a? + b? + 2ab] (3.10)

Vergleichen wir diese Elektronendichte mit der aus unserer
quasiklassischen Uberlegung!

,l 2 2 *; 2 2 . 2 2
pok—z[a +b]_2(1+S)[a + b? +Sa* 4+ Sb?] (3.11)

1 , ]
Ap=p, —pyk = m[Zab — Sa? — §b?) (3.12)

Diese Anderung A p der Elektronendichteverteilun galsFol-
geder Interferenz ist von folgender Art: Dort, wo gleichzei-
tig a und b groB sind, erhoht sich die Elektronendichte
aufgrund des Beitrags 2 ab, dort wo nur a oder nur b
groBist, erniedrigt sich die Elektronendichte. Aus der Nihe
der Kerne wird Elektronenladung in die Bindungsregion
transferiert. In Abbildung 6 ist diese Verinderung der
Elektronendichte in der Kernverbindungslinie dargestellt.

Die Beriicksichtigung dieses Interferenzeffekts fiihrt in der
Tat zu einer Erniedrigung der Energie, einem Minimum
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Abb. 6. Schematische Darstellung der quasiklassischen Elektronendichte
(---), der quantenmechanischen Elektronendichte ohne Promotion {---)
und mit Promotion der AOs (—) im H3-Ion.

der Potentialkurve und damit zur chemischen Bindung
(vgl. Abb. 5).

Jetzt kommt die entscheidende Frage: Welcher physikali-
sche Mechanismus ist dafiir verantwortlich, daB die (positi-
ve) Interferenz der Atomorbitale zur Energieerniedrigung
und somit Bindung fiihrt? Auf diese Frage findet man
in nahezu allen Lehrbiichern eine falsche Antwort.

Es wird ndmlich behauptet, dic Anhdufung von Ladung
in der Bindungsregion bewirke eine Erniedrigung der po-
tentiellen Energie, denn das Elektron befinde sich dann
bevorzugt in einer Gegend, in der es von beiden Kernen
gleichzeitig angezogen werde. Dabei wird so getan, als
liefere die Interferenz zusdrzliche Elektronendichte, d.h.
eswird vollig vergessen,daB diese Elektronendichte irgend-
wo weggenommen werden muB, die Gesamtelektronenzaht
wird durch die Interferenz ja nicht gedndert. Beriicksichtigt
man jedoch, daB es sich in Wirklichkeit nur um eine Ver-
schiebung von Ladung handelt, so stellt man fest, daB
Elektronendichte weggenommen wird an Stellen, die flir
die potentielle Energie wesentlich giinstiger sind, ndmlich
in unmittelbarer Nihe je eines Kerns. Insgesamt fiihrt
die Interferenz sogar zu einer geringen Erhohung, keines-
wegs zu einer Erniedrigung der potentiellen Energie.

Wenn also nicht eine Anderung der potentiellen Energie
fiir die Bindung verantwortlich ist, kann offenbar nur die
kinetische Energie entscheidend sein.

In der Tat wird diese durch die Interferenz erheblich ernied-
rigt. Hellmann''*! hat das 1933 wahrscheinlich als erster
erkannt, und er hat auch eine (vielleicht zu vereinfachende,
aber im wesentlichen doch richtige) anschauliche Erkla-
rung dafiir gegeben. Beim Ubergang von den getrennten
Atomen zum Molekiil vergréBert sich der Raum, der den
Elektronen (hier dem Elektron) zur Verfiigung steht, d. h.
die Orts-Unschérfe nimmt zu. VergréBerung der Orts-Un-
schirfe impliziert aber eine Verkleinerung der Impuls-Un-
schérfe. Da der mittlere Impuls null ist, werden insgesamt
kleinere Impulse wahrscheinlicher, d.h. die kinetische
Energie wird kleiner.

Wieso konnte sich die offensichtlich falsche Erkldrung der
chemischen Bindung — sie beruhe auf einer Erniedrigung
der potentiellen Energie, sei also elektrostatischer Natur
—so lange halten? Ein Grund ist sicherlich eine weitverbrei-
tete Sorglosigkeit in der Behandlung der Uberlappungsin-
tegrale. Man tut nimlich vielfach so, als diirfe man S
vernachldssigen. Dann sieht es in der Tat so aus, als sei

1
p+=~2—(a2+b2+2ab)=pqx+ ab (3.13)
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als giibe es eine ,,Urzeugung"” von Ladung in der Bindungs-
region. Zum Thema ,,Vernachlissigung der Uberlappung®
wire viel zu sagen!!5). An dieser Stelle geniigt eine Sympa-
thieerkldrung fiir jeden, der sich genarrt fiihlt, wenn ihm
(wie das vielfach geschieht) zuerst beigebracht wird, daB
die Uberlappung die entscheidende Ursache fiir das Auftre-
ten der chemischen Bindung ist, und ihm zwei Lektionen
spiiter gesagt wird, man konne die Uberlappungsintegrale
auch vernachlassigen.

Ein zweiter Grund dafiir, daB sich die erwédhnte falsche
Erkldrung der chemischen Bindung halten konnte, besteht
in der in der Chemie verbreiteten Vorliebe fiir elektrostati-
sche Modelle, die scheinbar (aber eben nur scheinbar)
durch das sogenannte Hellmann-Feynman-Theorem!!®!
gerechtfertigt wird. Die Vorstellung, daB die kinetische
Energie der Elektronen im Molekiil eine entscheidende
Rolle spielt, stofBt offenbar auf gewisse anschauliche
Schwierigkeiten.

Noch ein dritter Grund ist zu nennen. Dieser hat mit
dem Virialsatz zu tun und einer unzuldssigen Verquickung
von Niherungslésung und exakter Losung der Schrédin-
ger-Gleichung. Hiermit miissen wir uns genauer befassen.

Was wir uns soeben klargemacht haben, ist, daB die Interfe-
renz der Atomorbitale praktisch keinen EinfluB auf die
potentielle Energie hat, daB sie aber die kinetische Energie
erniedrigt und so zur Bindung fiihrt.

Wir miissen jedoch sehr wohl im Auge behalten, daB} die
durch Linearkombination der Atomorbitale gebildete Wel-
lenfunktion (3.9), abgekiirzt LCAO (linear combination
of atomic orbitals), eine gendherte und nicht die exakte
Wellenfunktion von Hj ist, und daB sie sich sicher noch
in irgendeiner aulldlligen Weise von der exakten Wellen-
funktion unterscheidet.

Denn fir dic exakte Wellenfunktion eines zweiatomigen
Molekiils im Gleichgewichtsabstand gilt der Virialsatz in
der gleichen Form wie fiir Atome (vgl. Abschnitt 2, (2.14))

(Ty = —E (3.14)

Wenn der Virialsatz gilt, liegt aber folgende einfache Uber-
legung nahe! Auftreten von Bindung bedeutet, daBi die
Energie des Molekiils dem Betrage nach groBer als die
Summe der Energie der getrennten Atome ist.

|Emart 2 |Egerr. a0l (3.15)

Da der Virialsatz (3.14) sowohl fiir das Molekiil als auch
die getrennten Atome gilt und da {T) immer positiv ist,
gilt

{THmar = {Thgen. w (3.16)

Also: Die kinetische Energie des Molekiils ist groBer als
die der getrennten Atome.

Manche Autoren!! "' haben deshalb, ausgehend vom Virial-
satz versucht, das Hellmannsche Bild der chemischen Bin-
dung ad absurdum zu fiihren. Sie erlagen aber einem Trug-
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schluB. Um die Aufkldrung dieses Trugschlusses hat sich
insbesondere Ruedenberg!*-'®} verdient gemacht.

Da die Interferenz der AOs zu einer Erniedrigung der
kinetischen Energie fiihrt, bei der exakten Wellenfunktion
des Hj-Ions die kinetische Energie aber groBer als im
H-Atom ist, muB beim Ubergang von unserer
Niaherungslosung zur exakten Losung noch etwas zusitz-
liches geschehen. Mit anderen Worten: es muf} zur chemi-
schen Bindung aufler den bisher diskutierten zwei Beitré-
gen, quasiklassische Wechselwirkungund Interferenz, noch
ein dritter Beitrag hinzukommen. Seine Bedeutung ist aber
weniger wesentlich als die der ersten beiden Beitrige, weil
wir mit diesen beiden ja bereits eine recht gute Potentialkur-
ve erhalten.

Um zu verstehen, was ein solcher dritter Schritt bedeutet,
bedienen wir uns einer scheinbar weit hergeholten Analo-
gie. Von zwei geschiftlichen Unternehmen maoge jedes Ein-
nahmen (—V), Ausgaben (T) und Gewinn (—E) haben.
Ein Unternehmen arbeite am rationellsten, wenn Ausgaben
T und Gewinn E in einem bestimmten Verhiltnis stehen,
wobei wir der Einfachheit halber annehmen, daf3 das opti-
male Verhiltnis

Ausgaben ((T) = Gewinn (—E) (3.17)

ist (Virialsatz). Nun maogen die beiden Unternehmen fusio-
nieren. Gewisse Ausgaben, die vorher jedes Unternehmen
fir sich tragen mubBte, sind jetzt nur einmal nétig. Die
Gesamtausgaben {T) erniedrigen sich, womit sich automa-
tisch der Gewinn E erhoht. (Es tritt ,Bindung” ein.) Nun
ist aber das Verhiltnis {T>:(—E) nicht mehr gleich 1:1,
d.h. dem der optimalen Rentabilitit, denn T ist kleiner,
E groBer geworden. Eine weitere Steigerung des Gewinns
ist daher noch méglich, wenn das vereinigte Unternehmen
sich zusitzliche Ausgaben leistet, die sich bei einem Einzel-
unternehmen nicht lohnten. Ein oberflichlicher Betrachter
wiirde jetzt sagen: Nach der Fusion haben sich Ausgaben
und Einnahmen erhoht, letztere stirker, also beruht der
erhohte Gewinn auf einer Erhohung der Einnahmen. Dafl
der entscheidende Schritt zur Gewinnerhchung die Erspa-
rung gewisser Ausgaben war, iibersicht dieser Kommen-
tator vollig.

Was ist die Nutzanwendung solcher Uberlegung aufl die
Theorie der chemischen Bindung?

Nachdem durch Interferenz der AOs und damit verbunde-
ne Emiedrigung der kinetischen Energie Bindung eingetre-
ten ist, ist fiir das Molekiil das Verhaltnis zwischen kineti-
scher und potentieller Energie nicht mehr optimal; die
Orts-Unschiirfe ist zu groB und die Impuls-Unschiirfe zu
klein geworden. Wir werden also das Minimum der Energie
fiir das Molekiil auf diese Weise noch nicht erreicht haben.

Wie wir diesem zumindest naher kommen konnen, sehen
wir, indem wir anwenden, was wir am H-Atom gelernt
haben. Wir fiihren in der LCAO-Funktion noch einen
variablen Faktor n im Exponenten ein.

V= [everew] (3.48)

V2t +5)
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Wieder iiberlegen wir uns, welchen Einfluf} eine Variation
von 7 auf potentielle und kinetische Energie hat. Das
giinstigste ,,KompromiB-n" ergibt sich jetzt zu =125
(verschieden von n = 1 beim H-Atom). Die Elektronendich-
te (vgl. Abb. 6) wird in Kernnihe steiler, die Orts-Unschirfe
wird kleiner, die Impuls-Unschirfe und kinetische Energie
groBer; vor allem senkrecht zur Bindungsrichtung wird
die Orts-Unschirfe verkleinert — in Bindungsrichtung ist
sie ja infolge der Bindung vergroBert. Entsprechend nimmt
die kinetische Energie der Bewegung senkrecht zur Bin-
dungsrichtung zu — in Bindungsrichtung iiberwiegt indes-
sendie Abnahme der kinetischen Energiedurch Interferenz.
Wesentlich ist jedenfalls, daB die Erhohung der kinetischen
und Erniedrigung der potentiellen Energie als Folge der
Variation des Exponentialfaktors n rein intraatomar ist
und mit dem, was in der Bindungsregion vor sich geht,
nichts zu tun hat - in dieser ist nach wie vor die Erniedri-
gung der kinetischen Energie der entscheidende Effekt.
Man kann auch sagen, das Molekiil wird senkrecht zur
Bindungsrichtung etwas gestaucht, die damit verbundene
Erhshung der kinetischen Energie sorgt fiir die Erfiillung
des Virialsatzes.

Wir haben soeben das Zustandekommen der Bindung in
drei Schritte zerlegt, einen ersten ,quasiklassischen”
Schritt, einen zweiten, bei dem die Atomorbitale der freien
H-Atome zur Interferenz gebracht werden, und wir haben
drittens anschlieBend Orts- und Impuls-Unschirfe im Mo-
lekiil neu ausbalanciert. Man kann die beiden letzten
Schritte aber auch in umgekehrter Reihenfolge gehen und
kommt so zum gleichen Ergebnis:

1. Wir dindern die Atom-Orbitale eines H-Atoms in solche
mit n=1.25, wir priparieren sie gewissermaBen fiir die
Bindung. Dabei erhhen wir die kinetische und erniedrigen
wir die potentielle Energie, ohne die Gesamtenergie des
H-Atoms wesentlich zu dndern. Die quasiklassische Wech-
selwirkung der promovierten AOs unterscheidet sich quali-
tativ nicht von derjenigen der unpriparierten.

2. Wir bringen die beiden so fiir die Bindung ,,vorbereite-
ten“ (,,promovierten”) Atomorbitale zur Interferenz. Dabei
wird Ladung in die Bindungsregion verschoben und in
der Bindungsregion &ndert sich die kinetische Energie.

Diese Reihenfolge der Teilschritte, obwohl ebenso willkiir-
lich wie die vorher besprochene, ist vielleicht etwas an-
schaulicher und suggestiver, zumal die Vorstellung von
einer Vorbereitung (Promotion) der Atome fiir die Bindung
auch in anderem Zusammenhang niitzlich ist.

Wir finden — um zusammenzufassen — drei Beitrige zur
Bindungsenergie in H3 :

1. Die quasiklassische Wechselwirkung der Kerne und der
Elektronendichteverteilungen der ,,ungebundenen* Atome.
Diese Wechselwirkung ist nur abstoBend, die AbstoBung
(als Folge des Eindringens in die Elektronenhiille) setzt
aber erst bei sehr kurzen Abstinden ein.

2. Die Interferenz. Sie kann additiv (konstruktiv) oder
substraktiv (destruktiv) sein. Wir haben nur den Fall additi-
ver Interferenz betrachtet. Diese flihrt zu einer Verschie-
bung von Ladung aus der Kernndhe in die Gegend zwi-
schen den Kernen (bei negativer Interferenz umgekehrt).
Die Ladungsverschiebung bringt eine Erniedrigung der
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kinetischen Energie mit sich, die Bindung bewirkt (bzw.
im Falle negativer Interferenz eine Erhéhung der kineti-
schen Energie und dadurch AbstoBung).

3. Eine Deformation der Atomorbitale. Diese ist hier im
wesentlichen eine Kontraktion!!?), die dem Molekiil ange-
paBten AOs sind mehr in Kernnihe lokalisiert. Allgemein
bezeichnet man eine Verdnderung der AOs bei der Mole-
kiilbindung als ,,Promotion* oder Uberfithrung in den
Valenzzustand. Die Promotion fithrt im Falle von HY
nur zu einer Anderung der Bilanz der intraatomaren poten-
tiellen und kinetischen Energie; sie hat auf die Bindungs-
energie keinen wesentlichen EinfluB. Sie ist aber wichtig
(worauf hier nicht eingegangen sei) fiir das richtige Verhal-
ten der Wellenfunktion bei kleinen Kernabstinden.

Dieser dritte Beitrag ist, wie betont, weniger wichtig als
die ersten beiden. Er wird deshalb mit einigem Recht oft
unberiicksichtigt gelassen. In Modellen der chemischen
Bindung, bei denen auf den dritten Schritt verzichtet wird,
haben Uberlegungen, die sich auf den Virialsatz beziehen,
selbstversténdlich nichts zu suchen.

4. Modelle der Einelektronenbindung

Wir haben bisher drei Beitrige zur chemischen Bindung
in H} kennengelernt. Will man allerdings versuchen, die
Bindung so einfach wie moglich zu beschreiben und trotz-
dem zumindest qualitativ das wesentliche zu erfassen, so
kann man sich auf den Beitrag der Interferenz beschrinken.
Tatsichlich ist die quasiklassische AbstoBung in der Néhe
des Minimums auBerordentlich klein (vgl. Abb. 5), so daB
die Vernachlissigung des quasiklassischen Terms zwar die
Potentialkurve bei kleinen Abstinden arg verfilscht, in
Nihedes Minimums aber nicht viel ausmacht. Vernachlis-
sigung der Promotion dndert die Potentialkurve auch nur
quantitativ, jedoch nicht qualitativ.

Beschrénken wir uns also ganz auf den Interferenz-Beitrag!
Der Ladungsverschiebung durch Interferenz

1

e ———— - 2_ 2
—2(1+S){2ab Sa?—§b2} (4.1)

Ap,

entspricht cine Energieinderung, die sich aus einer Ande-
rung der kinetischen und potentiellen Energie zusammen-
setzt

AE, = ACTY + AV “2)

Sowohl A(T) als auch AV’ bestehen aus Beitrdgen ent-
sprechend der Aufteilung von A p nach (4.1)

1
ATy = 35S {2T,,—ST,,— STy}

1 (4.3)
8VD = 3755 2 Vee =S Vau=SVaa)

2
. . . . —e
wobei V,, der Mittelwert der potentiellen Energie —

berechnet mit der Ladungsdichte ab, ist und V,,, Vy,,
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T Toar Tys ganz analog definiert sind. Da wegen der
Gleichwertigkeit von a und b offensichtlich gilt

Tn = Tbb

(4.4)
Vi = Vo
so konnen wir mit
Hyp =Ty + Voo

@.5)
Hy, = V,, + T,, = E(H)
auch schreiben
AE —i—{H ~-S'E(H)} = L a6

+ T 1y e = m 6)

wenn man, im Sinne Mullikens?), die GroBe
B=H, —S EH) @7

als reduziertes Resonanzintegral bezeichnet, wihrend H,,
oft einfach Resonanzintegral genannt wird!2°!,

Eine analoge Uberlegung fiir den antibindenden Zustand
von H3

1
V.o = —=== [a—b] (4.8)
2(1-95)

ergibt fur dessen Energieinderung durch Interferenz

"
|
|-
7
-

AE. 4.9)

Die Tatsache, daBl sowohl positive wie negative Interferenz
moglich ist, filhrt also zu einer Aufspaltung der Energie
nach dem bekannten Schema

E(H)

Wegen des Nenners (1 +S) bzw. (1—S) ist die Aufspaltung
in dieser Nédherung nicht symmetrisch. Die Aufspaltung
wire symmetrisch um E (H), wenn man—wie das in Lehrbii-
chern oft getan wird — das Uberlappungsintegral S gegen-
iiber 1 vernachlissigen wiirde. Bedenkt man, daBl S beim
Gleichgewichtsabstand von H (R =2a,) etwa den Wert
~0.6 hat, so neigt man doch dazu, die Vernachléssigung
von S auch an dieser Stelle fiir unzuléssig zu halten, denn
in diesem Falle ist

1 1
N4 440
T+s 415§ 410

Noch wesentlich bedenklicher wire indessen die Vernach-
ldssigung von S in GL (4.7)'*%1, Numerisch ist niimlich

(wiederum fiir R=2a,)
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H, ~ -038; S-E(H)~ -0.3
4.11)
B~ —008

Betrachtet man die exakten Energien des bindenden und
des antibindenden Zustands von H? fiir R =2 a,, so erhilt
man

AE_ = +0.332
“.12)
AE, = —~0.102

eine wahrhaft nicht symmetrische Aufspaltung. Der Quo-
tient

AE.|/AE |

ist allerdings gegeniiber demjenigen reduziert, den man
nur bei Beriicksichtigung der Interferenz erhilt.

Das ist auch verstindlich, denn die Variation von n, die
fiir ¥, und Y _ ein verschiedenes Optimum ergibt, senkt
beide Energien ab. In vielen Féllen (wenn auch nicht gerade
beim H3%) ist diese Absenkung so, daB insgesamt doch
eine nahezu symmetrische Aufspaltung resultiert, und daB
es so aussieht, als konne man S in (4.6) sowie (4.9) einfach
weglassen, wie im folgenden Schema angedeutet.

Interferenz

Variation von n

Wenn sich das so ergibt, kann man fiir eine Zweizentren-
Einelektronenbindung die Energien des bindenden und
antibindenden Zustands nidherungsweise in der einfachen
Weise

Ei =EMH)+p @.13)

auf das reduzierte Resonanzintegral p zuriickfiihren.

Man kann noch einen Schritt weiter gehen und beriicksich-
tigen, daB in erster Niherung zu B nur die Anderung
der kinetischen Energie als Folge der Interferenz beitrégt,
und die potentielle Energie vollig auBer Betracht lassen.
Beschreibt man die Anderung der kinetischen Energie im
Sinne des Hellmannschen Bildes durch eine Anderung des
den Elektronen zur Verfiigung stehenden Raumes, so
kommt man zum einfachstméglichen (und natiirlich auch
grobsten) Modell der chemischen Bindung, dem Elektro-
nengas-Modell. Beschreiben wir den Raum, der den Elek-
tronen eines Atoms zur Verfiigung steht, durch einen
wiirfelférmigen Kasten der Kantenldnge |, so ist die Grund-
zustandsenergie fiir dieses Teilchen im Kasten gegeben
durchf2!!

3n?

=g (4.14)
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Die Molekiilbildung stelle man sich jetzt so vor, daBl man
zwei wiirfelformige Kdsten mit einer gemeinsamen Fliche
aneinanderfiigt und die Trennwand herausnimmt. Der
Grundzustand in diesem quaderférmigen Kasten hat die
Energie

s (4.15)

Die Bindungsenergie (Energieerniedrigung) wire demnach

3h?
AE=E,-F, = - = (4.16)

Etwas realistischer ist es, fiir das Molekiil nicht den doppel-
ten Raum wie fiir das Atom anzusetzen, sondern die beiden
Wiirfel etwas ineinanderzuschieben. Betrachten wir folgen-
de Uberlegung als Erlduterung des Modells:

Wir wollen das H; -Ion beschreiben und wiihlen 1 so, daB
E, nach (4.14) gleich der kinetischen Energie 4 a.u. des
H-Atoms ist. Eine einfache Uberlegung zeigt dann, da

me* 4?2

1au = ?,h=2nflund 13.0 = —n‘l—ei’ daB

1=n]/3a, = 5a, @.1m

In H3 ist der Gleichgewichtsabstand zwischen den Kernen
2a,, man solite also in Richtung der Molekiilachse eine
Kastenléinge von 7a, ~ £1 erwarten (je 2.5a, rechts und
links der Kerne und 2 a, zwischen den Kernen). Die Ener-
giednderung durch VergroBerung des Kastens ist dann

AE h? Y 1 b’ 1}:‘ 0.08 4.18
el 7)) T E gmp ® ~gEr 008 au. (4.18)

Die so abgeschitzte Bindungsenergie hat offensichtlich die
richtige GroBenordnung. Man soll sich aber vor zu weitrei-
chenden Schliissen aus zu vereinfachenden Modellen hiiten.
Natiirlich unterscheidet sich die wirkliche Elektronenver-
teilung gewaltig von der unseres Modells. Ferner kann
das Modell nur fiir Energieunterschiede (als Folge der Inter-
ferenz) zustindig sein, nicht fiir die Energie des Atoms
oder Molekiils selbst. Die potentielle Energie ist ja bei
diesem Modell vollig unter den Tisch gefallen, sie dndert
sich bei der Molekiilbildung zwar nur wenig, aber sie
ist fiir die Stabilitdt z. B. des H-Atoms ja sehr wesentlich.
Im Modell ist (T) fiir das H-Atom gleich +0.5 a.u,
<V>=0, so daBl E= +0.5, statt —0.5 wie in Wirklichkeit.

Das zuletzt besprochene Modell ist iibrigens semi-empi-
risch. Damit ist gemeint, daB} in ihm eine GroBe (hier
1) auftritt, die einen Wert erhilt nicht aus dem Modell
selbst, sondern durch Vergleich mit (aus dem Experiment
oder von genauen Rechnungen bekannten) exakten Werten
(hier mit der kinetischen Energie des H-Atom-Grundzu-
stands). Auch den Gleichgewichtsabstand von H; 122
haben wir nicht berechnet, sondern angenommen.
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5. Einelektronen- und Mehrelektronenbeitriige zur
chemischen Bindung

Vergessen wir zunidchst die zu sehr vereinfachten Modelle
und versuchen wir das, was wir an H} gelernt haben,
auf die Bindung in einem beliebigen Molekiil zu iibertra-
gen! Bevor wir dies konnen, bleibt zumindest ein Punkt
zu kldren. In H3 liegt nur ein einziges Elektron vor. Alle
anderen Molekiile haben aber mehrere Elektronen und
somit treten zu den bisher diskutierten Energiebeitrigen
auch solche der Elektronenwechselwirkung, und zwar

a) Beitrige der Coulomb-AbstoBung der den verschiedenen
Elektronen zugeordneten Ladungswolken;

b) die sogenannte Austauschwechselwirkung der Elektro-
nen, die damit zusammenhéngt, dal die Wellenfunktion
eines Mehrelektronensystems antisymmetrisch in bezug
auf eine Vertauschung zweier Elektronen sein muB (wie
es das Pauli-Prinzip fordert);

c) die sogenannte Elektronenkorrelation, worunter man
diejenigen Korrekturen versteht, die daher riihren, daB
es nicht streng zulissig ist, jedes Elektron mit einer La-
dungswolke zu identifizieren, sondern daB man das ,,Einan-
der-Ausweichen* der Elektronen mitberiicksichtigen muB.

Die Fragen, die wir uns stellen miissen, lauten:

1. Andert die Anwesenheit der Elektronenwechselwir-
kungsbeitrdge in grundlegender Weise das Bild, das wir
uns von der chemischen Bindung gemacht haben?

2. Welche der drei Elektronenwechselwirkungsbeitrige a)
bis ¢) sind wichtig und welche nicht?

In diesem Zusammenhang kann man auch die speziellere,
aber gewiBl nicht unwichtige Frage stellen: Ist eine Elek-
tronenpaarbindung (etwa in H,) grundsitzlich verschieden
von einer Einelektronenbindung (etwa in H3)?

Wer die Geschichte der Quantenchemie kennt, weil3, daB
die erste Arbeit zur Theorie der chemischen Bindung, dieje-
nige von Heitler und London iiber das H,-Molekiill?,
sich bewuBt als eine Zweielektronentheorie verstand. Die
chemische Bindung wurde von Heitler und London mit
einem sogenannten Austauschintegral in Verbindung ge-
bracht, das seither cine zentrale Rolle in der ,,Valence-
Bond“-Niherung (dic eine Erweiterung des Heitler-Lon-
donschen Ansatzes fiir groflere Molekiile ist) spielte. Wir
wissen aber spétestens seit dem richtungsweisenden Beitrag
von Mulliken' iiber die MO-Theorie, daB das Heitler-
London-Austauschintegral kein Austauschintegral im ei-
gentlichen Sinn ist?3lund daB in der Tatder Elektronenaus-
tausch zwischen Atomorbitalen flir die chemische Bindung
praktisch bedeutungslos ist.

Das Heitler-London-Austauschintegral ist eine Summe
von mehreren Beitrdgen, von denen der entscheidende im
wesentlichen gleich dem Energiebeitrag der Interferenz
beim H3 ist, d. h. es handelt sich um ein Einelektroneninte-
gral. DaBl man die chemische Bindung lange Zeit als einen
Zweielektroneneffekt (als Austauschwechselwirkung) auf-
faBte, geht einerseits auf die Erfahrung der Zuordnung
von Elektronenpaaren und Valenzstrichen zuriick, anderer-
seits beruht das auf den Erfolgen der Slaterschen Atom-
theorie, in deren Rahmen tatsidchlich die Energieunter-
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schiede zwischen verschiedenen Termen der gleichen Kon-
figuration auf Austauschintegrale zuriickgefithrt werden
konnten.

DaB echte Austauschintegrale zwischen Atomorbitalen fiir
die chemische Bindung keine entscheidende Rolle spielen,
hdngt mit einer Beobachtung Mullikens zusammen, wo-
nach sich diese Austauschintegrale in guter Naherung auf
Coulomb-Integrale!>*! und Uberlappungsintegrale zuriick-
fithren lassen. Die Gililtigkeit dieser Mullikenschen Nihe-
rung hat zur Folge, daBl die Interferenz der AOs keinen
EinfluB auf die Elektronenwechselwirkung hat, mit anderen
Worten, daB die Elektronenwechselwirkung quasikiassisch
berechnet werden kann, Die Interferenz beeinfluBt wesent-
lich nur die kinetische Energie und in geringem MaBe
die potentielle Energie der Elektronen im Feld der Ker-
ne. Beide sind Einelektronenbeitrége.

In beliebigen Molekiilen sind folglich die gleichen Effekte

fiir die chemische Bindung verantwortlich wie in H3, ndm-
lich:

1. Quasiklassische Coulomb-Wechselwirkung zwischen
Kernen und Elektronen der getrennt gedachten (verschie-
denen) Atome.

2. Interferenzder AOs und damit verbundene Erniedrigung
der kinetischen Energie.

3. Promotion der AOs.

Ergédnzend zu H} ist allerdings anzumerken, daB auBer
der Ladungsverschiebung von den Atomen in die Bin-
dungsregion als Folge der Interferenz im Allgemeinfall
auch eine Ladungsverschiebung (charge transfer) von ei-
nem zum anderen Atom als Folge von deren unterschied-
licher Elektronegativitét auftritt. Diese Ladungsverschie-
bung ist in polaren (ionogenen) Molekiilen besonders aus-
geprigt. Dall und wie weit sie zur Bindung beitrigt, ist
geniigend evident, und wir wollen das nicht weiter vertie-
fen!?3!, Eine solche Ladungsiibertragung Andert natiirlich
die quasiklassische Wechselwirkung, Wir wollen jetzt ein-
fach als vierten Effekt, der zur Bindung beitrégt, erwdhnen:

4. Ladungsiibertragung.

Wenn wir feststellen, daB die Austauschwechselwirkung
der Elektronen nicht wesentlich ist, so miissen wir noch
bedenken, daB es aufler dieser und der Coulomb-Wechsel-
wirkung der Elektronen als dritte Wechselwirkung noch
die bereits erwihnte Elektronenkorrelation gibt. Diese ist
fiir das Zustandekommen der chemischen Bindung keines-
wegs zu vernachlissigen, sie ist im Gegenteil fiir eine quanti-
tative Theorie der chemischen Bindung unerldBlich. Es
geniigt hier die Feststellung, daB im Falle ciner Zweielek-
tronenbindung es vom Standpunkt der Interferenz am giin-
stigsten ist, wenn beide Elektronen das gleiche bindende
Molekiilorbital besetzen, dal3 diese Doppelbesetzung aber
mit sich bringt, daB die Elektronen einander sehr nahe
kommen, auch bei groBer Entfernung der Kerne. Vom
Stand punkt der Elektronenkorrelation ist es hingegen ener-
getisch giinstiger, wenn die Elektronen einander auswei-
chen konnen. Interferenz und Korrelation konkurrieren
deshalb miteinander, derart, daf3 bei kleinen Kernabstin-
den die Interferenz, bei groBen die Korrelation stirker
ins Gewicht fillt. Insgesamt hat aber diese Konkurrenz
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zur Folge, daB die Bindungsenergie einer Elektronenpaar-
bindung kleiner ist als die doppelte Bindungsenergie einer
entsprechenden Einelektronenbindung (bei der sich die
Interferenz voll entfalten kann). Die Bindungsenergie in

3 ist z B. gleich 0.102 a.u., das Doppelte davon wire
0.204 a.u., wihrend die Bindungsenergie in H, 0.174 a.u.
betrdgt. Wir konnen jetzt der Vollstandigkeit halber den
fiinften Beitrag zur Bindung angeben:

5. Konkurrenz zwischen Interferenz und Korrelation bei
Elektronenpaarbindungen.

6. Kriifte groBer und kleiner Reichweite

Wihrend wir im vorhergehenden Abschnitt Ein- und
Mehr-Elekironen-Beitrdge zur chemischen Bindung unter-
schieden haben, wollen wir nunmehr die Bindungsenergie
nach Ein- und Mehr-Zentren-Beitrigen aufschliisseln, wo-
bel wir ,,Zentrum" mit Atom identifizieren konnen. Bei
Giiltigkeit der Mullikenschen Néherung und bei geniher-
ter Beriicksichtigung eines Teils der Elektronenkorrelation
fiir die Mehrelektronenintegrale gilt, daB die Energie so
ausgedriickt werden kann!2°!;

E=)E,+ Y Ey (6.1)
p Hev

d.h., daB nur Einzentren- und Zweizentrenbeitrige zur
Bindung auftreten.

Die Summe der Energien der getrennten Atome ist natiir-
lich gegeben durch

E° = Y E 6.2)
u

wobei EQ die Energie des p-ten Atoms ist, so daB sich
fiir die Bindungsenergie AE ergibt

AE=E- B = Y(E, - ED + T Ew (6.3)

Ein Einzentrenbeitrag E, — E{ zur Bindungsenergie ist of-
fenbar zu interpretieren als die ,.Promotionsenergie” des
p-ten Atoms (wobei wir auch Uberfiihren in ein Ion als
Promotion ansehen). Dagegen bedeutet ein Zweizentren-
beitrag E,, die Wechselwirkung zwischen p-tem und v-tem
Atom. Jeder solche Zweizentrenbeitrag besteht aus zwei
Anteilen, einem der quasiklassischen Coulomb-Wechsel-
wirkung zwischen den beiden Atomen und einem der Inter-
ferenz der AOs der Atome.

Epv = EJ¥ + Elpe (6.4)

Die beiden Beitrige unterscheiden sich charakteristisch
und zwar vor allem in ihrer Reichweite. Fiir groBe Abstinde
zwischen p-tem und v-tem Atom verhilt sich EQX, wie
das f{iir Coulomb-Wechselwirkungen immer gilt, wie

e’ Q,Q
lip FO¥ = T Xe~v (6.5)
o WY Ry
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wobei Q, und Q, die ,effektiven Ladungen“ des p-ten
bzw. v-ten Atoms bedeuten. Diese Wechselwirkung ist von
groBer Reichweite, vorausgesetzt, daB Q, und Q, nicht
verschwinden. Im Gegensatzdazu hangt der Interferenzbei-
trag Efuc™ unmittelbar mit der Uberlappung der AOs
der beiden Atome zusammen. Diese Uberlappung hiingt
im wesentlichen exponentiell vom Abstand R, der Atome
ab, d.h. sie ist von kurzer Reichweite und spielt unter
anderem nur eine Rolle zwischen Atomen, die im Molekiil
néichste Nachbarn sind. EZ wirkt hingegen auch zwischen
weit . entfernten Atomen im Molekiil, vorausgesetzt, daB
diese effektive Ladungen tragen.

Interessant ist weiterhin, daB3 die Interferenzbeitrdge im
wesentlichen nur Einelektronenbeitréiige enthalten, in der
Art, wie wir sie beim H3 diskutierten.

Betrachten wir speziell ein Molekiil mit unpolaren (oder
nur schwach polaren) Bindungen, in dem alle effektiven
Ladungen Q, der Atome zu vernachléssigen sind! Dann
gibt es nur solche Beitrdge zur chemischen Bindung, die
von kurzer Reichweite, d.h. die nur zwischen niichsten
Nachbarn wirksam sind. Die Bindungsenergie hingt dann
nur davon ab, welches Atom welche anderen Atome als
nichste Nachbarn hat, nicht von der wirklichen Geometrie
des Molekiils. Die Gesamtheit der Nachbarschaftsverhilt-
nisse bezeichnet man auch als die Topologie des Molekiils
(man koénnte auch von lokaler Geometrie im Gegensatz
zur globalen Geometrie sprechen). Als Beispiel betrachten
wir cis- und trans-1,3-Butadien, die beide die gleiche
Topologie, aber verschiedene Geometrie haben.

Y

V2N 74

Da hier in der Tat Q,~0 fiir simtliche p ist, spielen
Krifte groBer Reichweite keine entscheidende Rolle, und
der Energicunterschied zwischen beiden ,Isomeren” ist
aullerordentlich klein.

Die Beschreibung der Bindung in Molekiilen ohne polare
Bindungen wird dadurch wesentlich erleichtert, daf3 in
diese Beschreibung in erster Niherung nur die Topologie,
nicht die Geometric des Molekiils eingeht. Man sollte
sich aber dariiber im klaren sein, daB eine Beschreibung,
die fiir unpotare Molekiile zuldssig ist, bei polaren Molekii-
len véllig falsch sein kann. Manche Unstimmigkeiten bei
der Benutzung stark vereinfachter quantenchemischer Me-
thoden beruhen darauf, daf diese Methoden auf polare
Molekiile angewandt wurden, obwohl sie nur fiir unpolare
Molekiile gerechtfertigt sind.

7. MO-Theorie

Der Begriff MO-Theorie wird leider in zweierlei Bedeutun-
gen gebraucht, die zwar etwas miteinander zu tun haben,
die aber doch etwas grundsétzlich Verschiedenes meinen.
Wir wollen zur Unterscheidung von ,,vollstindiger MO-
Theorie" und ,,Einelektronen-MO-Theorie” sprechen.

Im Rahmen der vollstiindigen MO-Theorie geht man von
einer Wellenfunktion aus, die ein antisymmetrisiertes Pro-
dukt aus Molekiilorbitalen (MQOs) ist, und man bestimmt
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die besten MOs so, dal die Gesamtenergie ein Minimum
einnimmt. Hierbei vernachlissigt man die Elektronenkor-
relation und macht auch Fehler, die auf die notwendiger-
weise endliche Basis der AOs (aus denen man die MOs
als Linearkombination konstruiert) zuriickgehen. Im iibri-
gen vernachlissigt man aber weder irgendwelche Integrale,
noch sonstige Terme im Energieausdruck.

Die Einelektronen-MO-Theorie, auf die wir kurz eingehen
wollen, ist dagegen das Ergebnis einer Folge von Vereinfa-
chungen des quantenchemischen Energieausdrucks und
Vernachlidssigungen von Beitrigen, die man fiir klein hilt.

In einem Molekill, in dem die effektiven Ladungen Q,
simtlicher Atome verschwinden (das ist eine stirkere For-
derung als die, daB3 das Molekiil unpolar sein soll, aber
wir wollen einfach von ,unpolar” sprechen), treten keine
Krifte groBer Reichweite auf, d.h. keine unmittelbaren
Wechselwirkungen zwischen nicht-benachbarten Atomen.
In der Summe ) E,, sind also nur Beitréige von nichsten

n<v

Nachbarn, anders gesagt, von direkt chemisch gebundenen
Atomen zu beriicksichtigen. Diese Beitridge haben wesent-
lich mit der Interferenz der AOs zu tun!?”!, und es gilt
niherungsweise

Eyy = Zn,c,‘,c’vH“V (7.1)

wobei die Summe iiber die MOs geht. Hierbei ist n; die
Besetzungszahl des i-ten MOs (n; kann die Werte 0, 1
oder 2 haben), und ci ist der Koeffizient des p-ten AOs
im i-ten MO. Sei ndmlich ¥; das i-te MO und A, das
p-te AO, so 148t sich Y; schreiben als

v = §chxu (1.2)

H,,, in (7.1) bedeutet schlieBlich fiir p+v das Resonanzinte-
gral?% zwischen p-tem und v-tem AO und hingt unmittel-
bar mit der Interferenz dieses MOs zusammen, wihrend
H,, unter gewissen Voraussetzungen als das Ionisationspo-
tentialdes p-ten AOs in seinem Valenzzustand interpretiert
werden kann.

Wir haben in Gl. (7.1) unterstellt, daB jedes Atom nur
ein AO zur Verfiigung stellt; andernfalls miiite man die
AOs mit zwei Indices versehen, von denen einer die Atome
und der andere die AOs eines Atoms zdhlt, und in (7.1)
miifite man noch iiber die AOs des p-ten und v-ten Atoms
summieren. Der Ubersicht wegen beschrinken wir uns
auf einen einzigen Index (entsprechend dem Fall eines
AOs pro Atom).

Wenn (7.1) eine geniigend gute Néherung ist, dann kann
man die MO-Koeffizienten ¢, aus einem linearen Glei-
chungssystem folgender Art berechnen!28!

Y Huch =& % Swed (7.3)
wobei
Spy = Jxpxvde (7.4)

das Uberlappungsintegral der AOs ¥, und y, ist.
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Das Gleichungssystem (7.3) ist nur lgsbar, wenn das (zu-
néchst unbestimmte) g; bestimmte Zahlenwerte annimmt,
nidmlich solche, die die Determinante

IH,, — &8, (1.5

zum Verschwinden bringen. Die g; lassen sich als Energien
der MOs interpretieren, und fiir die Bindungsenergie gilt
ndherungsweise

AE =Y nig — Y ngHy, (7.6)
i o

Hier bedeutet n, natiirlich die Besetzungszahl des AOs
im isolierten Atom.

Unter bestimmten Voraussetzungen 1Bt es sich rechtferti-
gen, daB man die Uberlappungsintegrale S,,, fiir p#v gleich
Null setzt und zugleich die Resonanzintegrale H,, durch
die reduzierten Resonanzintegrale B, ersetzt!! L

Bezeichnet man dann noch die Diagonalelemente H,,, als
o, und definiert man die Hiickel-Matrix mit den Elementen

Hy

A % flir p=v 77
we {ﬁuv fiir pakv .1

so wird aus (7.3) bzw. (7.5)

Y Hyveh = & ci (7.8)
‘F[pv — &8 =0 (7.9

wihrend (7.6) formal gleich bleibt. Die dem i-ten Molekiil-
orbital zugeordnete Energie g; ist dann einfach gleich
dem i-ten Eigenwert der Hiickel-Matrix. Den tiefsten Wert
von AE nach (7.6), d. h. die Bindungsenergie des Molekiils
erhilt man, wenn man die tiefsten MOs der Reihe nach
maximal besetzt. Nach dem Pauli-Prinzip ist die maximale
Besetzungszahl n; =2. Ein MO ¢;,dasja in dieser Ndherung
Linearkombination der AOs ist, ergibt nur dann Bindung
zwischen zwei Atomorbitalen y, und y,, wenn die Interfe-
renz zwischen diesen Atomen positiv ist, d.h. wenn die
Koeffizienten ¢}, und ¢! (vgl. (7.2)) gleiches Vorzeichen ha-
ben, wenn also

cici>0 {7.10)

Anderenfalls, d. h. wenn ¢l ¢ negativ ist, besteht zwischen
Y, und yx, negative Interferenz und das Gegenteil von

Bindung, Folglich ist die Summe iiber die Beitriige aller
MQsi29

Puv = Znic{,ci (7.11)

ein MaB fiir die Stirke der Bindung zwischen diesen Ato-
men und wird deshalb als Bindungsordnung!**! bezeichnet.
Es muB jedoch hervorgehoben werden, daB sich Bindungs-
ordnungen nur im Rahmen bestimmter Niherungen defi-
nieren lassen und keine GroBen sind, die mit der Bindung
selbst etwas zu tun haben.
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Negative Interferenz bedeutet eine Knotenfliche!® der
MOs zwischen den betreffenden AQs. Die (energetisch)
tiefsten MOs haben keine Knoten zwischen den Atomen,
mit steigenden g; nimmt in der Regel die Zahl der Knoten
zu. Den gleichen Befund erhilt man auch, wenn man ver-
sucht, die Bindung nicht im Rahmen der Hiickel-MO-N3-
herung, sondern mit dem Elektronengas-Modell zu be-
schreiben, wie iiberhaupt eine enge Analogie zwischen
HMO-Nidherung und Elektronengas-Modell bestehti3!),

Zur Illustration der Uberlegungen dieses Abschnitts be-
trachten wir einige Beispiele.

1) H3 und H,. Beide haben die Hiickel-Matrix

(P
-5 2)
mit den Eigenwerten

g, =o+f

e2=a-p

Da B<0, ist g, die tiefere der beiden MO-Energien. Die
Besetzungszahlen sind n; =1 fiir H5 und n,; =2 fiir H,,
folglich ergeben sich die Bindungsenergien zu

AE = (2 + B) — a = B fiir H}

AE = 2(x + B) — 22 = 2B fiir H,

Das Ergebnis fiir H} haben wir schon in Abschnitt 4
plausibe! gemacht, wo wir auch die Niherungen, die zu
diesem Ergebnis fithren, verdeutlichten. Die Einelektronen-
MO-Niherung ergibt fiir eine Zweielektronenbindung ge-
nau die doppelte Bindungsenergie wie fiir eine Einelektro-
nenbindung. DaB dies nicht ganz korrekt ist, haben wir
in Abschnitt 4 diskutiert. Immerhin sind die exakten Werte

AE = —0.102 a.u, fir H3

AE = —0.174 a.u. fiir H;

2) He,. Hiickel-Matrix und Eigenwerte sind die gleichen
wie bei H,. Nur sind nun vier Elektronen unterzubringen,
was nur geht, wenn man sowohl Y, (das bindend ist)
und V, (das antibindend ist) doppelt besetzt. Mitn, =n, =2
erhdlt man

AE=2(@+p)+2(x—-P)—4a=0

Zwei He-Atome gehen also keine Bindung einf32], Ghnlich
sind die Elektronen der K-Schale in den Molekiilen Li,
bis F, an der Bindung praktisch unbeteiligt. Auch die
Tatsache, daB es kein chemisch gebundenes Ne,-Molekiil
gibt, 1403t sich analog erkliren.

3) H?. Dieses Molekiil hat im Gleichgewicht die Struktur
eines gleichseitigen Dreiecks. Jedes der drei Atome ist
mit jedem anderen direkt gebunden, woraus sich fiir die
Hiickel-Matrix ergibt

Angew. Chem. | 85. Jahrg. 1973 / Nr. 13

Die Eigenwerte ¢, dieser Matrix sind

g, =a+ 2P
e2=a—f
g =a—P

Die zwei Elektronen haben im tiefsten MO Platz, n, =2.
AE = 2(x + 2B) — 2a = 4B

Die Bindungsenergie von H3, bezogen auf 2H+H", sollte
also doppelt so groB wie die von H,, bezogen auf 2H,
sein, d. h. die Protonenaffinitdt des H, sollte etwa so grof3
wiedie Bindungsenergie des H, sein. Dieser Befund stimmt
erstaunlich gut mit Werten aus dem Experiment und von
guten quantenchemischen Rechnungen iiberein.

In Hj liegt der cinfachste Fall einer Dreizentren-Bindung
vor. Dieses gute Funktionieren der Hiickelschen Néherung
bei HF sollte nicht iiberbewertet werden, denn bereits in
bezug auf das neutrale H, versagt die Hiickelsche Nihe-
rung vollkommen. Mit n; =2 und n,=1 sollte nidmlich
sein

AE=20+2)+a—f—3a=3p

d.h. H; sollte gegeniiber H,+ H eine Bindungsenergie

von B haben, wihrend tatsichlich H  kein stabiles Molekiil
ist[*3],

4) BeH; (linear ). Hier ist die Hiickel-Matrix

ae O 0o o0 0
N 0 o 0 Bin B
H=j0 0 % PBen —Bow
0 Ba B 0
0 B —Bw O n

Dabei bezieht sich die erste Zeile (Spalte) auf das 1s-AQ
(K) von Be, die zweite Zeile (Spalte) auf das 2s-AO von
Be, die dritte auf das 2p-AO von Be und die vierte sowie
fiinfte auf die beiden H-Atome. Das reduzierte Resonanzin-
tegral B, beriicksichtigt die Interferenz zwischen 2s des
Be- und Is eines H-Atoms.

Da das 1s-AO des Be-Atoms so stark in Kernnihe lokali-
siert ist, dal es mit den 1s-AOs der H-Atome nicht interfe-
riert, bildet es fiir sich bereits ein MO

‘l’l=K

Da das Molekill symmetrisch beziiglich einer Inversion
am Be-Atom ist, miissen die MOs entweder symmetrisch
oder antisymmetrisch beziiglich dieses Zentrums sein. Von
beiden Typen gibt es je ein bindendes und ein antibindendes
MO. Da wir sechs Elektronen unterzubringen haben, brau-
chen wir zusitzlich zu y; noch die beiden bindenden MOs

Y2 =Ca;8 + Cye(hy + hy)

Yy =c3p + cplhy — hy)
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In ¥, bindet das 2s-AO des Be-Atoms die H-Atome, in
s, das 2p-AQ; beide sind Dreizentren-MOs.

Die Molekiilorbitale der MO-Theorie ergeben sich als
iiber das gesamte Molekiil delokalisiert, auch wenn solche
Delokalisierung der chemischen Anschauung widerspricht.
BeH, hitte man doch lieber durch zwei Zweizentren-Be-
H-Bindungen beschrieben gesehen.

8. Lokalisierte und delokalisierte Bindungen

In der Tat ist z. B. fiir BeH , eine vollig dquivalente lokali-
sierte Beschreibung moglich. Um das zu verstehen, muf3
man sich klarmachen, daB die MOs nicht eindeutig defi-
niert sind, daB eine andere Wahl von MOs in bezug auf
alle beobachtbaren Eigenschaften eines Molekiils die glei-
chen Ergebnisse liefern kann.

Die Wellenfunktion der MO-Theorie (wir miissen uns hier
allerdings auf die ,,vollstiindige MO-Theorie" und nicht
die ,,Einelektronen-MO-Theorie™ beziehen) ist eine Slater-
Determinante.

Zur Illustration sei ein moglichst einfaches Beispiel heraus-
gegrilfen, nidmlich der erste angeregte Triplett-Zustand des
H,-Molekiils, bei dem sowohl das bindende als auch das
antibindende MO einfach und mit gleichem Spin besetzt
sind*4,

Die Wellenfunktion (spinfrei) lautet in Determinantenform

Yo (1) ¥, ()

0= ®1)

i

2

Yo ¥ (2)

oder ausmultipliziert

1
«o=%{%(1)4;_(2%\1:,(1)%(2)} (8.2)

Wir wollen jetzt weiterhin unterstellen, dafl der interatoma-
re Abstand so groB ist, daB die Uberlappung zwischen
den AOs a und b verschwindend klein wird, so daB3

[a+b] (8.3)

Setzt man (8.3) in (8.2) ein, so ergibt sich nach einfachem
Ausmultiplizieren

afl) a(2)
(8.4)

1 1
9 =—= a(1)b(2)—b(1)a(2)}= .
V2 { 3

b(1) b(2)

Die Wellenfunktion ¢ &dndert sich also iiberhaupt nicht,
wenn die delokalisierten MOs s, und \_ durch die lokali-
sierten MOs a und b ersetzt werden. Bei dem gewihlten
Beispiel ist das vielleicht auch gar nicht so iiberraschend.
Wenn sowohl die bindende (\ , ) als auch die antibindende
(y_) Linearkombination der AOs a und b besetzt sind,
tritt insgesamt iiberhaupt keine Bindung auf und man
kann, anschaulich gesprochen, die Elektronen auch in
die urspriinglichen AOs packen. Es ist klar, daB beim
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H,-Grundzustand mit der Eindeterminantenwellenfunk-
tion, in der {, doppelt (ndmlich mit a- und B-Spin) besetzt
ist, eine andere Wahl der MOs nicht méglich ist, da in
der Wellenfunktion nur ein einziges MO vorkommit.

Beim Grundzustand von He, haben wir dagegen im we-
sentlichen den gleichen Fall wie beim H,-Triplett vor uns.
Statt die beiden MOs {, und V_ je doppelt zu besetzen,
kann man auch die AOs a und b je doppelt besetzen.
Es liegt eben gar kein Molekiil He, vor, sondern wir
haben es mit zwei He-Atomen zu tun.

Kehren wir noch einmal zum Beispiel des H,-Tripletts
zuriick. Die AOs a und b erhdlt man aus den MOs Y,
und ¥ _ nach (der Umkehrung von (8.3))

1
a —ﬁ[‘lh*"l’-]
b 1 [ (8.5)
_l/i ‘I"+_‘I"—:]

Man kann sich auch davon iiberzeugen, daB jede Wahl
von Orbitalen ¢, und ¢, gemiB

Q=0 ¥, +uny.

(8.6)
@y =Usy ¥, + uP
zu der vollig gleichen Wellenfunktion fiihrt,
|y ¥2) g |0() @u(2)
o=— = .
V2o v Vot e .

sofern die Matrix der Koeffizienten unitir ist, d.h. sofern
(flir reelle u;,) gilt

(u”).! + (ulz)z = (I.I“)Z + (ulz)2 =1
(8.8)
U Uy + Uy, =<0

Unter der unendlichen Vielfalt der Wahlméglichkeiten der
beiden MOs sind zwei Sitze ausgezeichnet (und das gilt
ganz allgemein, nicht nur fiir unser Beispiel), ndmlich:

1. Die sogenannten kanonischen MOs, hier . und ¥ _;
diese sind der Symmetrie des Problems angepallt, V, ist
symmetrisch beziiglich Inversion an Symmetriezentren des
Molekiils, ¥ antisymmetrisch.

2. Die sogenannten dquivalenten MOs!**], hier a und b;
diese gehen bei Anwendung von Symmetrieoperatoren
(hier Inversion am Zentrum) ineinander iiber.

Beim betrachteten Beispiel sind die dquivalenten MOs
zufillig gleich Atomorbitalen (AOs).

Das ist nicht der Fall z. B. bei BeH,, wo man aus den
MOs ¥, und V5 (vgl. Abschnitt 7) die dquivalenten MOs

1 [4 c Caa+C34)
0= = iab = SEe S2p o Laaste

V2 vyt T
(R.9)

1 c [ Ca—C (cog+cC
0= T (=) = e - 2y [aem Sy, Gty

% 2l et T V2

b, + (€24 —C34) h,
2

konstruieren kann.
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Da nun, wie sich herausstellt,

Cyz 3 €335 €24 X Cag (8.10)
gilt ndherungsweise

S+p
Py X Cyy i +V/2-¢14°hy

s—p (8.11)
9 = C2272“ + V2 ¢4 hy

d.h,, die dquivalenten MOs sind ndherungsweise in je einer
Be-H-Bindung lokalisiert und niherungsweise als Zwei-
zentren-MOs, gebildet aus dem AO je eines H-Atoms und
einem ,,Hybrid-AO*“ des Zentralatoms

1
d; = -—(s+p)
1 Vi
; (8.12)
d; = —(s—p)
2 l/i P

zu interpretieren.

Lokalisierte Bindungen im Sinne der chemischen Anschau-
ung liegen inder Tat immer dann vor, wenn sich dquivalen-
te MOs konstruieren lassen, die in guter Niherung in
jeweils einer Bindung lokalisiert sind. Eine solche Transfor-
mation ist aber nicht immer moglich, und es ist Hund!3®
bereits 1931 gelungen, die entscheidende notwendige Be-
dingung fiir die M&glichkeit der Lokalisierung von Bindun-
gen anzugeben. Diese Bedingung lautet bezogen auf jedes
Atom im Molekiil:

Zahl der Valenzelektronen = Zahl der an der Bindung beteiligten AOs
= Zahl der Nachbarn

Beim BeH, sind die Bedingungen erfiillt: Be hat 2 Valenz-
elektronen (die 1s-Elektronen, die sich an der Bindung nicht
beteiligen, werden nicht mitgezéhlt), 2 Nachbarn und 2
AOs (2s und 2p), die sich an der Bindung beteiligen. Fiir
jedes der beiden H-Atome ist die entsprechende Zahl 1.

Schon in BeH3 ist Lokalisierung jedoch nicht mehr mog-
lich, denn es steht nur ein Valenzelektron des Be zur
Verfiigung, wihrend die Zahl der AOs und die der Nach-
barn gleich geblieben sind. Dies ist ein Hinweis darauf,
daBl zur Beschreibung der Ionisation von Molekiilen —
wie sie neuerdings im Zusammenhang mit der Photoelek-
tronen-Spektroskopie eine so groie Rolle spielt — die Ver-
wendung lokalisierter MOs nicht geeignet ist, weil diese
zwar fiir das neutrale, nicht aber das ionisierte Molekiil
sinnvoll sind.

Wie man allgemein zeigen kann, sind diejenigen Orbitale,
deren Energiendie beste Einelektronen-Néherung fiir Ioni-
sationspotentiale darstellen, genau die kanonischen MOs.
Die Orbitale, an die der Photoelektronen-Spektroskopiker
zu denken hat, sind notwendigerweise die kanonischen
Orbitale. Geradezu falsch wire es aber, aus der Delokalisie-
rung der Ionisation auf die Ungiiltigkeit der Beschreibung
der Neutralmolekiile im Grundzustand durch lokalisierte
Bindungen zu schlieBen. Dieser Fehler wird leider oft ge-
macht37},
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Durch lokalisierte Bindungen nicht beschreibbar ist z B.
auch Hj. Hier hat jedes H % Elektronen, 2 Nachbarn
und 1 Valenz-AO.

Nicht lokalisiert,d. h. nicht lokalisierbar, ist auch die n-Bin-
dung in Benzol. Hier ist (jetzt nur in bezug auf die 7-Bin-
dung) die Zahl der Nachbarn 2, die Zahl der Elektronen
sowie der AOs jedoch nur 1. Ahnliches gilt fiir das Diboran
B,Hg, in dem jedes B-Atom 4 H-Atome als Nachbarn
hat, aber nur 3 Valenzelektronen. Immerhin kann man
B,Hg aber durch vier 2-Zentren-BH- und zwei 3-Zentren-
BHB-Bindungen beschreiben. Die Bindungen sind also
auch in BH, noch weitgehend lokalisiert, ndmlich in loka-
lisierten 2- und 3-Zentren-Bindungen. In anderen Borhy-
driden bricht die Lokalisierbarkeit der Bindungen véllig
zusammen, etwa bei [ B;,H;,]>~, wo nur noch die kanoni-
schen (symmetrie-angepaliten) M Os angemessen sind (dhn-
lich wie beim Benzol).

Systeme mit delokalisierten Bindungen (Mehrzentren-Bin-
dungen) zeichnen sich oft durch besondere Stabilitdt aus
- vor allem, wenn die Zahl der Valenzelektronen kleiner
ist als lokalisierten Elektronenpaarbindungen entsprechen
wiirde (Elektronenmangelverbindungen). Das ist nicht ver-
wunderlich, da bereits das Beispiel H,|H? zeigt, daBl zwei
Elektronen eine Zweizentrenbindung mit einer Bindungs-
energie AE ~ —100 kcal/mol, die gleichen beiden Elektro-
nen aber eine Dreizentrenbindung mit AEx~ —200 kcal-
/mol bilden.

9. Elektronenkorrelation und chemische
Bindung

Bei Benutzung einer Einelektronen-MO-Theorie (etwa der
Hiickelschen Néaherung) vernachldssigt man unter anderem
die quasiklassische elektrostatische Wechselwirkung der
effektiven Ladungen im Molekiil. Eine volistandige MO-
Theorie beriicksichtigt diese K réfte groBer Reichweite, aber
auch sie ist von einer genaueren Losung des quanten-
mechanischen Problems noch weit entfernt. Wie schon
angedeutet, bezeichnet man die Fehler der Eindeterminan-
ten-Niherung als Elektronenkorrelation.

Die Elektronenkorrelation wirkt sich in mehrfacher Hin-
sicht auf die chemische Bindung aus. Vor allem zwei Effekte
sind wichtig. Der erste hat zu tun mit dem falschen asym-
ptotischen Verhalten der MO-Wellenfunktion fiir groBe
Kernabstinde. Es wurde bereits gesagt, dal im Rahmen
der MO-Theorie zwei Elektronen das gleiche Orbital beset-
zen. Das bedeutet, daB sie einander recht nahe kommen,
und das auch bei groBen Kernabstinden.

Beriicksichtigt man die Elektronenkorrelation, so gibt man
den Elektronen, anschaulich gesprochen, Gelegenheit, ein-
ander auszuweichen. Der Beitrag der Elektronenkorrela-
tion wird verstindlicherweise um so gréBer, je groBer der
Kernabstand ist. Beim H,-Molekiil ist z B. fiir groBe R
zu erwarten, daf je ein Elektron sich in der Nihe je eines
Kerns befindet, wihrend die Wellenfunktion der MO-Ni-
herung die Elektronen dazu zwingt, mit gleicher Wahr-
scheinlichkeit in der Nidhe desselben wie in der Nihe ver-
schiedener Kerne zu sein. Man sagt oft (auch wenn diese
Formulierung etwas mifverstandlich ist) daB die MO-
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Funktion ,jonischen Strukturen™ bei groBen Abstinden
ein zu groBes Gewicht gibt. Die Korrelation, von der
hier die Rede ist und die fiir das richtige Verhalten fiir
R — 0 sorgt, bezeichnet man als Links-Rechts-Korrelation.
Sie erlaubt den Elektronen, in der Weise einander auszu-
weichen, dal, wenn das eine Elektron links (beim Kern
A)ist, sich das andere bevorzugt rechts (bei Kern B) aufhélt.
AuBerdem gibt es noch Innen-AuBen- und angulare Korre-
lation, die mitberiicksichtigt werden miissen, wenn man
Bindungsenergien genau berechnen will.

Alle soeben erwahnten Korrelationseffekte betreffen ein
einziges Bindungs-Elektronenpaar und man kann deshalb
von Intra-Bindungs-Korrelation sprechen. Ihr Beitrag ist
immer dann wichtig, wenn ungepaarte Elektronen eine
Bindung eingehen, wie man anhand der folgenden Zusam-
menstellung erkennen mag!38-39),

AE(MO) [eV] AEgqr. [eV]
H, 364 — L1t
Li, —0.17 -0.88
N, —527 —~4.63
F, +1.37 —3.05

Die Korrelationsenergie dndert sich — wie man allgemein
glaubt —wenig, wenn sich bei der Dissoziation des Molekiils
keine Elektronenpaare trennen, sondern die Zahl der Elek-
tronenpaare gleich bleibt, z. B. bei semi-polaren Bindungen
wie

NH; — NH; + H*

oder bei Wasserstoffbriickenbindungen

Allerdings geniigt die Erhaltung der Zahl der Elektronen-
paare nicht, um ungefihre Konstanz der Korrelationsener-
gie bei Dissoziation zu gewihrleisten. AuBer der Intra-Bin-
dungs-Korrelation erweist sich ndmlich auch die Korrela-
tion zwischen verschiedenen Bindungen, die man als eine
Art van-der-Waals-Anziehung zwischen diesen Bindungen
auffassen kann, als wichtig. Das sicherlich spektakulirste
Beispiel fiir einen entscheidenden Beitrag der Anderung
der Inter-Bindungs-Korrelationsenergie zur Bindungsener-
gie stellt das System 2 BH,—B,H; dar. Fiir die Dimerisie-
rungsenergie von BH, ergibt die MO-Theorie ca. 10 kcal/
mol, wihrend die Anderung der Inter-Bindungs-Korrela-
tionsenergie ca. 25kcal/mol betrigt, entsprechend einer
gesamten Dimerisationsenergie von ca. 35 kcal/mol*?, In
BH, gibt es nur drei mdgliche Paare von Bindungen mit
einem gemeinsamen B-Atom, in B,Hg aber elf solche Paare,
fiinf mehr als in zwei getrennten BH;-Einheiten. Die mit
der Anderung der Zahl von benachbarten Bindungen ein-
hergehende Anderung der Korrelationsenergie ist fiir den
Lowenanteil der ,,Elektronenmangelbindung” in B,Hg ver-
antwortlich!*®). Dies sollte zu denken geben, zumal kein
Chemie-Lehrbuch darum verlegen ist, diese Bindung mit
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einer qualitativen MO-Theorie zu erkldren, ohne iiber-
haupt nur an die Elektronenkorrelation zu denken.

Ich danke der Deutschen Forschungsgemeinschaft sowie dem
Fonds der Chemischen Industrie fiir die Unterstiitzung
meiner Arbeiten, den Herren Dr. R. Ahlrichs und Dr. V.
Staemmler fiir die Durchsicht des Manuskripts und viele
Diskussionen zu diesem Thema.

Eingegangen am 27. Juni 1972 [A 951]

[1] Erweiterte Fassung eines Vortrags am (8. 5. 1972 in Wien anlafllich
der 75-Jahrfeier des Vereins Osterreichischer Chemiker. Dieser Beitrag
mag auch als Teil II der Reihe ,,Methoden und Erkenntnisse der Quanten-
chemie* aufgefaBt werden (Teil [: Physikalisch-mathematische Grundla-
gen.— W. Kutzelnigg, Angew. Chem. 78, 789 (1966); Angew. Chem. internat.
Edit. 5, 823 (1966)). Kenntnis von Teil 1 ist nicht unbedingt Voraussetzung
fiir Teil II.

[2] W. Heitler u. F. London, Z. Phys. 44, 455 (1927).

[3]1 R.S. Mulliken, J. Chim. Phys. 46, 497, 675 (1949). Der von Mulliken
natiirlich urspriinglich in Englisch verfaBte Text ist hier in einer franzosi-
schen Ubersetzung publiziert worden. Es existiert auch eine hektogra-
phierte Fassung des Originalmanuskripts.

[4] K. Ruedenberg, Rev. Mod. Phys. 34, 326 (1962).

[5] Bei der Integration, die man sinnvollerweise in sphérischen Polar-

koordinaten durchfuhrt, ergibt sich fiir das ¥ nach (2.8), wovon das-

jenige nach (2.7) ein Spezialfall (mit n=1) ist, [ Y*dt=N2-n-n~3=1,
3

woraus unmittelbar folgt: N = Tl? .

[6] Der Mittelwert <f(x)> irgendeiner Funktion f(x), gemittelt iiber die

Verteilung p (x), ist definiert als

AWy = | pfde

Fiir f(x)=x verschwindet dieses Integral deshalb, weil beim Ersetzen
von x durch —x zwar p(x) unverindert bleibt, aber f(x) sein Vorzeichen
umkehrt. Zu jedem Beitrag im Integral fiir positives x gibt es einen
genau entgegengesetzten Beitrag fiir negatives x, so dal} das Integral
insgesamt verschwindet.

[7] Die Unschirfe des Mittelwerts einer Funktion f(x) ist definiert als
Af) = +{(P ) ~ B = +(fpPdt ~ (fprdrp)t

Da im gegebenen Fall [f(x)=x], (f(x))> verschwindet, ist einfach
Ax = 4 {[pxidr}i= +{i}%— !
' n’f n

in atomaren Léngeneinheiten (a,).
Wihrend der Mittelwert von x, y oder z verschwindet, ist derjenige
von r von Null verschieden. Man erhilt

3
<T>=ﬁ

Der mittlere Abstand des Elektrons vom Kern ist also bis auf einen
Faktor 1.5 gleich der Unschirfe der x-Koordinate (fiir y=z=0).

[8] Wenn die Wellenfunktion y(x) eines quantenmechanischen Zustands
gegeben ist, so gilt allgemein, daB die Wahrscheinlichkeitsamplitude ¢ (p,)

fiir die Verteilung der entsprechenden Impuls-Komponente p, gegeben
ist durch

+o

9(p) = 2m)~? f exp(i";l'x) Y(x)dx

-

d.h. durch eine Fourier-Transformation. Die Wahrscheinlichkeit, daB
das Teilchen einen Impuls zwischen p, und p, +dp, hat, ist dann einfach
gleich |o(p,)?dp,.

Fiir die Funktion (2.8) erhilt man (in dreidimensionaler Erweiterung
der obigen Uberlegung)

12 nf

o(p) = ?'(P—“:nz_)z
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wobei p=1/p? +p2+p? der Betrag des Impulses ist, und p in Einheiten
von ai gemessen wird.

0
Der unserer Wellenfunktion (2.8) entsprechende mittlere Impuls ist

by dig.d
<P In a,
Man vergleiche dies mit Ap, nach:Gl. (2.11). Der hier benutzte Zusammen-

hang zwischen Orts- und Impulsverteilung ist eine strenge Formulierung
der Unschirferelation.

[9] Man mag sich wundern, da8 wir hier Wellenfunktion und Energie
des Grundzustandes des H-Atoms ableiten konnten, ohne uns explizit
aul die Schrédinger-Gleichung zu bezichen. In der Tat ist aber die
Schrodinger-Gleichung 4quivalent dem Variationsprinzip

SE = 5{<TY +{V>}=0

Die “{ellenl‘unktion Y, die die Energic stationir beziiglich beliebiger
Variationen von § macht, ist automatisch Lésung der Schrédinger-Glei-
chung. Wir haben hier allerdings nicht belicbige Variationen von
zugelassen, sondern nur n variiert, worauf wir uns deshalb beschriinken
konnten, weil die exakte Wellenfunktion in der Familie der ,,Variations-
funktionen” enthalten ist (néimlich fiir 1 =1). Hitten wir z. B. den Ansatz
¥=N-¢™ statt (2.8) gewihlt, und das Minimum von E als Funktion
von a gesucht, so hitten wir nur eine Niherungsiosung der Schrodinger-
Gleichung erhalten. Wir hitten uns aber daraufl verlassen kdnnen, dafl
die so berechnete Energie éber der exakten Energie liegt; und zwar
liegt sie um so dichter iiber der exakten Energic, je besser unser y das
exakte ¥ anndhert. Um zu verstehen, daB das von uns angewandte
Verfahren wirklich einer Losung der Schrédinger-Gleichung dquivalent
ist, muB man noch beriicksichtigen, daBl wir den Erwartungswert {T)
der kinetischen Energie richtig berechnet haben; das kann man entweder,
wie man es normalerweise tut, indem man den Operator der kinetischen
Energie und die Wellenfunktion in der ,,Ortsdarstellung” verwendet,
oder aber, wie wir es hier taten, indem man beide in der ,, Impulsdarstel-
lung* verwendet, in der der Impulsoperator einfach multiplikativ ist.

[10] Analog zu (3.2) denken wir uns auch die Impulsverteilung quasiklas-
sisch aus denen der getrennten Atome gebildet.

[11] Wir benutzen den Begrill ,,quasiklassisch™ hier in der von Rueden-
berg [4] eingefiihrten Bedeutung. Dieser hat nichts zu tun mit der so-
genannten WKB-Niherung, die auch gelegentlich als ,quasiklassisch*
bezeichnet wird, obwohl die Bezeichnung ,semiklassisch“ dafiir iiblicher
ist.

[12] Die kinetische Energic je eines halben Elektrons in Atomorbital
a sowie b und die potentielle Energie jeweils im Feld des eigenen Kerns
ergeben insgesamt genau die Energie E(H) eines H-Atoms im Feld

. 2
. . . . . €
seines Kerns. Hinzu kommen die potentielle Energie X der Kern-

abstoBung und die Anziehung — Ex, zweimal je eines halben Elektrons
in einem AO durch den anderen Kern. ElektronenabstoBung tritt keine
auf, da insgesamt nur ein Elektron vorhanden ist und es keine ,.Selbst-
wechselwirkung"” eines Elektrons gibt.

{13] Die potenticlle Energie der Wechselwirkung eines punktférmigen
Teilchens der Ladung q und einer kugelsymmetrischen Ladungsverteilung

p der Gesamtladung Q ist einfach gleich V = % , wobei R der Abstand

des Teilchens zum Schwerpunkt der Ladungsverteilung ist, sofern
sich das Teilchen auBerhalb der Ladungsverteilung befindet. Sie ist
V=0, wenn die Ladungsverteilung p sich in einer Kugelschale befindet
und das Teilchen sich im inneren (Jadungsfreien) Raum der Kugelschale
aufhilt. Wenn das Teilchen sich irgendwo inmitten der Ladungsverteilung
aufhilt, kann man p immer so in zwei Anteile aufteilen, daB in bezug
auf den einen das Teilchen auBerhalb, in bezug auf den anderen innerhalb
ist. Nur der erste der beiden Anteile trigt zur potentiellen Energie bei.
Wenn der Kern B in die Ladungswolke des Elektrons im AO eindringt,
ist die Anziehung zwischen beiden dem Betrag nach kleiner als die Kern-
abstoBung. .

[14] H. Hellmann, Z. Phys. 35, 180 (1933).

[15] Die Erfolge der Rechnungen mit Vernachlidssigung der Uberlappung
beruhen auf einem MiBverstindnis, auf das vor allem Mulliken [3] hinge-
wiesen hat. Der Energieausdruck der LCAO-Niaherung liir H} ist

_ E(H)+EgtH,,

Es 145

wobei H,,, das sogenannte Resonanzintegral, die Energie (kinetisch + po-
tentiell) bedeutet, die zur Ladungsverteilung a-b gehort. Vernachlissigt
man S (obwohl in Wirklichkeit S =0.6), so erhélt man
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E;=EMH)+ Ex + H,,
Andererseits kann man das richtige E 1 umformen zu

H,, —S[E(H)+Eqx]

E. = E(H) + Eo £+ — %S =E(H)+ Eqx £ -~

B
15§

Formal sind jetzt der richtige und der falsche Ausdruck sehr #hnlich.
Wenn man, was meist der Fall war, H,, bzw. B nicht wirklich ausrechnete,
sondern als semiempirisch anpaBbaren Parameter betrachtete, konnte
man zwischen beiden Moglichkeiten kaum unterscheiden und den Ein-
druck gewinnen, man diirfe die Uberlappung vernachlissigen. Die ,,Ver-
nachlissigung der Uberlappung” bedeutet eigentlich, daB man die Bin-
dungsenergie nicht durch das Resonanzintegral H,;, sondern das reduzier-
te Resonanzintegral B ausdriickt [3].

[16] Das Hellmann-Feynman-Theorem besagt, daB die Kriifte, die in
einem Molekiil auf einen Kern wirken, exakt gleich denen sind, die
man elektrostatisch aus der gegebenen Ladungsverteilung der Elektronen
und der anderen Kerne berechnet. Der entscheidende Punkt ist allerdings,
daB das Hellmann-Feynman-Theorem nur fiir die aus der exakten Wellen-
funktion berechnete Ladungsdichte gilt, keineswegs fiir solche von geni-
herten Wellenfunktionen. Fiir die Theorie der chemischen Bindung ist
deshalb das Hellmann-Feynman-Theorem ungeeignet, da man bei dieser
immer mit gendherten Wellenfunktionen zu tun hat. Die Ladungsdichte,
die sich in einem Molekiil wirklich einstellt, ist nicht allein durch die
Elektrostatik gegeben, sondern sie wird durch die kinetische Energie
mitbestimmt ; daher ist ein rein elektrostatisches Modell der chemischen
Bindung unméglich.

[17] z B. P. O. Léwdin, J. Mol. Spectrosc. 3, 46 (1959). — Der Vorwurl,
Hellmann habe den Virialsatz nicht beachtet, ist um so grotesker, als
Hellmann in der gleichen Arbeit, in der er das nach ihm benannte Bild
der chemischen Bindung vorschlug, den Virialsatz fiir Molekiile (gleichzei-
tig mit und unabhingig von Slater) ableitete und seine Rolle im Zusam-
menhang mit Modellen der chemischen Bindung eingehend diskutierte.

[18] M. J. Feinberg, K. Ruedenberg u. E. L. Mehler, Advan. Quantum
Chem. 5, 28 (1970); M. J. Feinberg u. K. Ruedenberg, J. Chem. Phys.
54, 1495 (1971).

[19] In Wirklichkeit ist die Deformation noch etwas komplizierter, aber
bei H} erfaBt man durch eine Variation von n den Hauptanteil dieser
Deformation.

[20] Ruedenberg [4] nennt das urspriingliche Resonanzintegral H,, (vel.

[15]) B und das reduzierte Resonanzintegral (4.7) y. Mulliken [3] benutzt

die Symbole v und B genau umgekehrt.

[21] Die Ableitung dieses Ausdrucks findet man in jedem einfiihrenden

Lehrbuch der Quantenmechanik. Die Energie des Grundzustands fiir
2

Tl fir ein Elektron in einem

eine eindimensionale Bewegung ist

. " Wt 11
Quader mit den Kantenlingen a,b,c gegeben als Bm (37 + B2 + c—z>.
[22] Diese Uberlegung legt interessanterweise nahe, daB man bei einer
Beschreibung der chemischen Bindung durch das Elektronengas-Modell
den Kasten etwa so zu wihlen hat,daB rechts und links von den AuBenato-
men noch je etwa eine Bindungsldnge Platz zu lassen ist. Die Beitriige
der kinetischen Energie senkrecht zur Bindungsrichtung kann man bei
dieser Betrachtung ganz eliminieren, da sie sich bei der Ausbildung
der Bindung nicht dindern; hiermit wird das sogenannte eindimensionale
Elektronengas-Modell plausibel.
[23] Unter ,eigentlich” ist die Definition der Austauschintegrale im Rah-
men der Atomtheorie zu verstehen.
Das ,Austauschintegral® der Heitler-London-Theorie ist definiert als

K = {a(1)b(2) H(1.2)b(1}a(2)d1, d1,

wobei H(1,2) der gesamte Hamilton-Operator des H,-Molekiils ist. Zer-
legt man H(1,2) in Einelektronen- und Zweielekironenbeitriige und fiihrt
man die uns von H} geldufigeren Abkiirzungen ein, so ergibt sich fiir
K

2
K =2S-H,, — 25 -Eg, + sz-%+ {ab[ba)
wobei (ab|ba) ein Austauschintegral im ,eigentlichen® Sinn ist
1
(ablba) = fa(i)b(Z);—b(i)a(Z)drldtl
12
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Dieses ist positiv, wihrend K insgesamt negativ ist. Der dominierende
Beitrag zu K ist 2S-H,,, und dieser hiingt unmittelbar mit der Interferenz
des AOs (genau wie beim HY ) zusammen. H,,, sowie S ist ¢cin Einelektronen-
beitrag, d.h. jedes von beiden erhilt man durch Integration iiber die
Koordinaten eines Elektrons.

[24] Unter Coulomb-Integralen versteht man Integrale der Form
2 1 2
[a(t)] P [b(2)]*dt,d1,
12

die die Coulomb-AbstoBung zweier Elektronen in den AOs a und b
beschreiben, die also quasiklassischer Natur smd.

[25] Im Grenzfall rein jonischer Bindung besteht die Bindungsenergie
in guter Niherung aws zwei Anteilen: einem Beitrag 1, — Ay, der Differenz
der lonisationsenergie des einen und der Elektronenaffinitdt des anderen
Atoms, der die Energieiinderung durch Ladungsiibertragung darstellt
und der fiir R—co als einziger vorhanden ist, und dem Beitrag der
Coulomb-Anzichung der entstandenen entgegengesetzten Ladungen an
den Atomen. Bei polaren, aber nicht rein ionogenen Verbindungen spielen
diese beiden Beitrige natiirlich auch eine gewisse Rolle.

[26] DaB eine niherungsweise Zerlegung der Energie in Einzentren-
und Zweizentrenbeitrige moglich ist, ist durchaus nicht selbstverstiandlich
und die Ableitung von Gl (6.1) mit expliziten Ausdriicken fir E,
und E,y ist nicht trivial. Zu Einzelheiten sei auf das demnichst im
Verlag Chemie, Weinheim, erscheinende Buch W. Kutzelnigg: Einfiihrung
in die Theoretische Chemie, Bd. 2, verwiesen.

[27] Die Ergebnisse an H} legen nahe, daB in unpolaren Molekiilen
die quasiklassische AbstoBung der Atome erst bei Abstinden wirksam
wird, die kleiner als die Bindungsabstéinde sind, so daB sie in der Nihe
der Gleichgewichtsgeometrie nicht wesentlich beitriigt.

[28] Das Gleichungssystem (7.3) erhilt man als Bedingung, die die opti-
malen c, zu erfiillen haben, wenn man das Minimum des Energieausdrucks
(7.1) als Funktion der Koeflizienten ¢l sucht mit der Nebenbedingung,
daB die MOs (7.2) auf | normiert und orthogonal zueinander sind.
[29] C. A. Coulson u. H. C. Longuet-Higgins, Proc. Roy. Soc. London
A 191, 39 (1947).

[30] Unter Knotenflidchen versteht man Flichen, an denen die Wellen-
funktion verschwindet, derart, daB sie auf beiden Seiten der Knotenfliche
entgegengesetztes Vorzeichen hat.

[31] K. Ruedenberg, ). Chem. Phys. 22, 1878 (1954); N. S. Ham u.
K. Ruedenbery, ibid. 29, 1199, 1215 (1958).

[32] Tatsichlich hat die Potentialkurve fiir He, im Grundzustand doch
ein Minimum, nimlich bei einem Abstand von 5.6 a4 und ciner ,,Bindungs-
energie” von ca. 20 cal/mol. Der Mechanismus fiir das Zustandekommen
dieses ,,van-der-Waals-Minimums" ist von dem fiir eine echte chemische
Bindung grundsitzlich verschieden, und wir kdnnen hier nicht darauf
eingchen.

[33] Die Erklidrung fiir das Versagen der Einelektronen-MO-Theorie
bei diesem doch recht einfachen Beispiel ist ziemlich verwickelt (vgl.
das in [26] angekiindigte Lehrbuch). An dieser Stelle sei nur daraul
hingewiesen, daB sie mit einer ausgeprigten Promotion der AOs im
bindenden MO und einer weitgehenden Abschirmung der Kernladung
fiir das formal schwach antibindende MO einhergeht, wodurch dieses
stark antibindend wird. Im Sinne dieser Uberlegungen ist es eher ein
Zulall, daB die Einelektronen-MO-Theorie fiir H3, H, und H} so gut
funktioniert.

[34] Im Grundzustand von H, ist das MO ¥, (meist 10, genannt)
doppelt besetzt, im ersten angeregten Zustand sind Y, und ¥_ (auch
1 o, genannt) je einfach besetzt. Wihrend im Grundzustand 10'§ not-
wendigerweise ein Elektron a-Spin, das andere B-Spin hat, sind fiir die
Konfiguration 16,10, ein Triplett-Zustand mit parallelen Spins und ein
Singulett-Zustand mit antiparallelen Spins méglich. Die Wellenfunktion
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Volt) .02)

Die Wellenfunktion ist also das Produkt einer Spin- und einer Ortsfunk-
tion. Wir konnen die folgende Diskussion auf die reine Ortsfunktion
(8.1) beschriinken.

[35] Der Name ,iquivalente Orbitale geht auf Lennard-Jones et al.
zuriick [J. E. Lennard-Jones, Proc. Roy. Soc. London 4 198, 1, 14
(1949); J. E. Lennard-Jones et al,, ibid. 4 202, 155, 166 (1950)] obwohl
der dem Namen zugrundeliegende Begriff dlter ist [36]. Verallgemeinerun-
gen der ,dquivalenten Orbitalen* auf Situationen, wo sie nicht durch
die Symmetrie eindeutig bestimmt sind, wurden einerseits von S. F.
Boys [Rev. Mod. Phys. 32, 296 (1960)], andererseits von C. Edmiston
und K. Ruedenberg [Rev. Mod. Phys. 35, 457 (1963)] gegeben.

[36] F.Hund, Z. Phys. 74, 1, 565 (1931). Dies sind iiberhaupt die grundle-
genden Arbeiten zum Thema ,lokalisierte Bindungen“.

[37] z.B.: E. Haselbach, E. Heilbronner, A. Mannschreck u. W. Seitz,
Angew. Chem. 82, 879 (1970); Angew. Chem. internat. Edit. 9, 902 (1970).
Diese Arbeit schlieft mit den Worten ,,...daB auch Elektronenpaare,
in Anlehnung an modernere Formen des Zusammenlebens, die Kommune
der Zweisamkeit vorziehen“. So reizvoll dieser Anthropomorphismus
auch erscheint, er ist dennoch falsch, weil ,Paarung” oder ,Leben in
der Kommune® fiir Elektronen keine wirkliche Alternative darsteilt und
weil die PE-Spektroskopie nicht Auskunft iiber die Kommune im ,,Grund-
zustand*, sondern nur darliber gibt, wie sie aul das Entfernen eines
ihrer Glieder reagiert.

[38] G. Das u. A. C. Wahl, J. Chem. Phys. 47, 2934 (1967).

[39] P. E. Cade, K. D. Sales u. A. C. Wahl, ). Chem. Phys. 44, 1973
(1966).

[40] M. Gelus, R. Ahlrichs, V. Staemmler u. W. Kutzelnigg, Chem. Phys.
Lett. 7, 503 (1970).

568

Angew. Chem. | 85. Jahrg. 1973 | Nr. 13



