
ANGEWANDTE 

Was ist Chemische Bindung?' 

Von Werner Kutzelnigg[*I 

Das Zusammenspiel von kinetischer und potentieller Energie uber die Unscharfebeziehung 
wird zunachst anhand einer Variationsfunktion fur den Grundzustand des H-Atoms erlautert. 
Zur Erklarung des physikalischen Mechanismus fur das Zustandekommen der chemischen 
Bindung dient das H:-Ion. Die Ausbildung der chemischen Bindung kann man in drei 
Teilschritte zerlegen :-1. die quasiklassische (elektrostatische) Wechselwirkung der unverander- 
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 fuhrt ; 3. eine Deformation der Molekulorbitale 
zur Wiederherstellung der richtigen Bilanz von kinetischer und potentieller Energie. In 
einfachen Modellen kann man sich oft auf den zweiten Beitrag beschriinken. Die Zweielektro- 
nenbindung ist von der Einelektronenbindung nicht grundsatzlich verschieden. In groDeren 
Molekiilen konnen interatomare Beitrage groBer und kleiner Reichweite zur chemischen 
Bindung unterschieden werden. Wenn die erstgenannten klein sind, namlich bei Molekiilen 
mit unpolaren Bindungen, kann eine Einelektronen-MO-Theorie gerechtfertigt werden. Zum 
AbschluB wird die Moglichkeit der Beschreibung von Molekiilen durch lokalisierte Bindungen 
diskutiert. 

1. Einleitung 

Die erste Arbeit zur Theorie der chemischen Bindung auf 
quantenmechanischer Grundlage erschien 1927rZ1, d. h. 
schon vor 46 Jahren. DaD die Quantenchemie, wenn auch 
in den ersten Jahrzehnten nur zogernd, einen nachhaltigen 
EinfluD auf die gesamte Chemie genommen hat, kann heute 
niemand mehr leugnen. 

Dennoch besteht eine auDerordentliche Diskrepanz zwi- 
schen der mehr beschreibenden Theoretischen Chemie, 
wie sie in Chemie-Lehrbuchern 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 qumtenchemischen 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 Molekuls aus Naherungslosungen der 
Schrodinger-Gleichungen gehen Vorstellungen iiber die 
Bindungsverhaltnisse nicht notwendig ein. Das andert sich 
erst, wenn man versucht, die Rechenergebnisse physikalisch 
zu verstehen oder sogar ohne Rechnung signifikante Aussa- 
gen iiber das Molekul zu machen. 

Wahrend in der Fruhphase 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 einfIo(3, habbcn die 

Angew. C h m .  J 015. Jahry. 1973 1 Nr. 13 551 



Ergebnisse der letzten 20 bis 30 Jahre quantenchemischer 
Forschung auf die interpretativ beschreibende Theoreti- 
sche Chemie nur sehr wenig eingewirkt. Viele uberholte 
Vorstellungen halten sich deshalb hartnackig in den Lehr- 
buchern. Ansatze zu einer deduktiven Theorie der chemi- 
schen Bindung, deren Aussagen weder abhangig von der 
Art der gewahlten Naherung noch vom augenblicklichen 
Stand der chemischen Erfahrung sind, gibt es aber durch- 

nur sind sie wahrscheinlich fur den Nichteinge 
weihten zu schwer zugiinglich. Der vorliegende Beitrag 
versucht, Teilaspekte einer modernen Theorie der chemi- 
schen Bindung zu erlautern. 

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 i  als von dem Chemiker gelaufi- 
geren Molekiilen die Rede sein wird, so deshalb, weil man 
an diesem Molekul-Ion tatsachlich den entscheidenden 
Mechanismus verstehen kann. 

Der Leser moge zugute halten, daO eine Frage stellen 
nicht bedeutet, daD man auch ihre Antwort weiD. Die 
Frage nach der Natur der chemischen Bindung ist keines- 
wegs vollstandig geklart. 

2. Kinetische und potentielle Energie 
beim H-Atom 

Atome und Molekule sind Systeme von Massen (namlich 
Kernen und Elektronen), zwischen denen Coulomb-Anzie- 
hung oder -AbstoDung 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 nutzlich 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 

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

und Ap, die Unscharfe der Komponente px des Impulses 
in x-Richtung, so kann das Produkt dieser Unscharfen 
nicht beliebig klein gemacht werden, sondern es gilt 

(h = 2xh ist das Plancksche Wirkungsquantum). 

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

ist die Wahrscheinlichkeit, das Elektron in einem Volumen- 
element dz  an der Stelle x,y,z anzutreffen. Da insgesamt 
ein Elektron vorhanden sein soll, mu6 die Gesamtwahr- 
scheinlichkeit gleich 1 sein, d. h. 

Bei einem Einelektronensystem ist die Elektronendichte 
gleich dem Betragsquadrat der Wellenfunktion 

Die Wellenfunktion des Grundzustandes des H-Atoms ist 
gegeben durch 

wobei r in atomaren Langen-Einheiten 

zu messen ist und wobei N ein sogenannter Normierungs- 
faktortS1 ist, der dafiur sorgt, daS (2.5) erfiillt ist. 

Wir wollen jetzt davon ausgehen, wir wiiSten nicht, d& 
die Wellenfunktion des H-Atom-Grundzustands gleich 
N .e- ist, wir nehmen nur an, daD sie eine Exponentialfunk- 
tion ist, und wir fugen deshalb im Exponenten einen noch 
unbestimmten Faktor q hinzu, setzen also 

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

Die soeben verwendeten Begriffe behalten ihren Sinn im 
Rahmen der Quantenmechanik, mit der Einschrankung 
~ auf die wir noch Bezug nehmen werden - daB unter 
anderem weder der Ort, noch der Impuls genau bekannt 
sind, sondern daB die sogenannte Heisenbergsche Unschar- 
ferelation gilt. Sei Ax z. B. die Unscharfe der x-Koordinate 

(Die Normierungskonstante N hiingt dann auch von q 
abls1, die explizite Abhiingigkeit soll uns im Augenblick 
aber nicht interessieren.) In Abbildung 1 ist lJr12 fur ver- 
schiedene q als Funktion von r dargestellt (da der Ordina- 
tenmahtab logarithmisch ist, ist IJrl’  jeweils eine Gerade). 
Wir interpretieren IJr(r)12 als llIr(1x1)I2 fii y=O und z=O, 
d. h. als die Elektronendichte entlang der x-Achse. Wir 
miiaten uns dann das Spiegelbild von Abbildung 1, gespie- 
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gelt an der Ordinatenachse hinzudenken, denn IJl(lxl)l' 
hat den gleichen Wert fur +x wie fur -x. 

,q =1.25 
\ 
\ 

Abb. 1 .  Elektronendichte$2(r)=N2.e-2.(rdes H-Atoms s' fur verschiede- 
ne Faktoren 11. 

Da positive und negative Werte von x gleich wahrscheinlich 
sind, ist der Mittelwert (x) von x gleich NullIhl (das Symbol 
( f )  sol1 den Mittelwert einer GrijDe f uber die durch p 
gegebene Verteilung bedeuten). 

Dafur, wie weit in Kernnahe sich das Elektron im Mittel 
aufhalt, ist die Unscharfef7] seiner Verteilung entscheidend. 
Je groBer q ist, umso steiler ist 11/1~1 (Abb. l ) ,  umso kleiner 
ist folglich seine Orts-Unscharfe, umso wahrscheinlicher 
ist es, daB sich das Elektron in der Nahe des Kerns aufhalt. 
Eine explizite Rechnung ergibt fur die Unscharfe der x- 
Koordinate (fur y=z=O; Analoges gilt fur die Unscharfe 
der y- und z-Koordinate) 

Die Orts-Unscharfe ist also umgekehrt proportional zu 

Welchen EinfluR hat nun q auf die potentielle Energie V? 
Je groDer q ist, umso wahrscheinlicher befindet sich das 

Elektron im Mittel in Kernnahe. Nun ist V = - -, 

d. h. je groBer q und je kleiner folglich der mittlere Abstand 
(r) des Elektrons vom Kern ist, umso groDer ist I(V)l, 
d.h. um so tiefer (negativer) ist (V), der Mittelwert der 
potentiellen Energie. 
Eine genaue Rechnung ergibt 

?$'I. 

e2 
r 

<V> = -q a.u. (2.10) 

wenn man als Einheit der Energie sogenannte atomare 

Energieeinheiten (1 a.u. = 1 Hartree = - = 627.2 
kcal/mol) verwendet. 

Wie iindert sich die kinetische Energie T mit q? Hierzu 
denken wir an die Unscharferelation! Je groBer q, umso 
wahrscheinlicher ist das Elektron im Mittel in Kernnahe, 
d. h. umso besser ist es lokalisiert, umso kleiner 1st seine 
Orts-Unscharfe. Folglich mu13 bei zunehmendem q die 
Impuls-Unscharfe zunehmen, groDere Impulse werden 
wahrscheinlicher, d. h. die kinetische Energie nimmt zu. 
Abbildung 2 gibt die Wahrscheinlichkeitsverteilung des 
Impulses fur verschiedene Werte von q wieder, die unsere 
qualitative Uberlegung prazisiertI8! 

m.e4 
h2 
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Abb. 2. Impulsverteilung $(p) entsprechend $(r)=N.e-V fir verschie- 
dene Werte q . 

Der Mittelwert (px) der x-Komponente des Impulses ver- 
schwindet aus dem gleichen Grunde wie (x) verschwindet. 
Fur die Unscharfe Apx berechnet man 

(2.1 1) 

was zusammen mit (2.9) in der Tat ergibt, daD das Pro- 
dukt AxAp, von q unabhhgig und von der GroBen- 
ordnung h ist (2.3). Der Mittelwert der kinetischen Energie 
ist proportional zurn Quadrat der Impuls-Unscharfe 

I 
2 (T) = - q 2 a , ~ .  (2.12) 

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

Im Grundsustand nimmt ein Atom oder Molekul die tiefst- 
mogliche Energic ein, als einen KompromiB zwischen einer 
moglichst tiefen (dem Betrag nach groBen, (V> ist negativ) 
potentiellen und einer moglichst niedrigen (dem Betrag 
nach kleinen, (T) ist positiv) kinetischen Energie. Vom 
Standpunkt der potentiellen Energie ist ein groRes q (steile 
Funktion) gunstiger, vom Standpunkt der kinetischen 
Energie ein kleines q, der beste KompromiB ist hier q = 1. 

I f 

Variationsfunktion 

fur das H-Atom 
vZN pl' 

-2 - 

-3  
m 

- 

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

Es 183t sich zeigcn, was wir hier aber nicht nachvollziehen 
wollcn, daI3 man auch durch andere Variationen der Wel- 
lenfunktion d s  durch eine Veranderung von q (etwa durch 
eine Anderung der funktionalen Form von +) den Energie- 
wert von -0.5 a. u. fur das H-Atom nicht unterschreiten 
kann, d. h. daB - 0.5 a. u. das ubsolute 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 fur den Grundzustand des entsprechenden Sy- 
stems. 

DaB ein Atom oder Molekul einen Grundzustand besitzt, 
d. h. daR die Energie nicht beliebig negativ werden kann, 
ist eine unmittelbare Folge des Zusammenhangs zwischen 
('1') und ( V )  uber die Unschiirfebeziehung. Im Rahmen 
der klassischen Physik gibt es keine tiefstmogliche Energie, 
die Rahnkurve kann beliebig dicht am Kern liegen, quan- 
tenmechanisch sorgt die kinetische Energie dafur, daB dies 
nicht moglich istf'']. 

Wir sehen ubrigens, dab  fur das optimale q gilt 

1 
2 (2.14) (T) = - E = -- a, u, 

Diese Beziehung zwischen (T) und E ist allgemeingiiltig 
fur Systeme mit Coulomb-Wechselwirkungen und heiBt 
Kiriulsatz. Wir machen hiervon spater noch einmal Ge- 
brauch. 

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

Gehen wir nun vom einfachsten Atom, H, zum einfachsten 
Molekul, H l ,  uber! Dieses besteht aus zwei Protonen und 
einem Elektron (Abb. 4). Wir mochten die chemische Bin- 
dung in diesem Molekul-Ion verstehen, deshalb wollen 
wir H: bewuRt schrittweise, ausgehend von isoliertem H- 
Atom und Proton aufbauen. 

e 

Abb. 4. Abstinde im Hf-Ion. 

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

(3.1) 

Die Elektronendichte eines Elektrons, das mit dem Kern 
A ein H-Atom bildet, wiire so a', die eines Elektrons 
um den Kern B ware b2. Gehen wir davon aus, daB die 
Wahrscheinlichkeit fur das Elektron, zum Kern A oder 
zum Kern B zu gehoren, gleich grol3 ist, so folgern wir, 
daR die Elektronendichte in H; gegeben sein sollte 
durch' 

Der Index QK am p sol1 ,,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 Verlnderung der Elektro- 
nendichte als Folge der Bindung zu berucksichtigen[' ' I .  

Diese quasiklassische Beschreibung des H: -Ions (oder ei- 
nes anderen Molekuls) ist nur ein erster Schritt auf dem 
Wege von den getrennten Atomen zum Molekul. 
Zunlchst wollen wir untersuchen, wie groR die Energie 
eines H i  ist, wenn seine Elektronendichte durch pQK 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[12]. 

e2 
R EQK = E(H) + -- - E, (3.3) 

(3.4) 

Der erste Summand in (3.3) ist einfach die Energie eines 
H-Atoms (= -0.5 a.u.), die beiden anderen Summanden 
sind R-abhangig. Fur g r o k  R ist E,, nahezu gleich 
ez - so daB sich die beiden letzten Summanden in (3.3) R '  
fur groBe R kompensieren. Bei kleineren Abstanden ist 
EK, gleich der Coulomb-Wechselwirkung des Kerns B 
mit dem Teil der Ladung des Elektrons, der sich innerhalb 
einer Kugel um Kern A befindet, deren Oberflache durch 
Kern B geht[13'. Fur R-0 strebt E,, gegen einen end- 

ez 
R 

lichen Wert, wahrend die KernabstoDung - unendlich 

wird. Bei kleinen Abstanden uberwiegt die KernabstoBung. 
Als Folge des Eindvingens des Kerns in die Elektronenwol- 
ke resultiert insgesamt eine AbstoDung, die rein elektrosta- 
tisch ist. Eine genaue Auswertung des ,,quasiklassischen" 
H: ergibt (in atomaren Energieeinheiten) 

Ein Vergleich von EOK mit der wirklichen Energie von 
H: (Abb. 5) 1aBt deutlich erkennen, daD wir das Minimum 
der Energie, das ja fur das Zustandekommen der Bindung 
entscheidend ist, uberhaupt nicht erfal3t haben. 

I I I  

- - auasiklassisch 

-0.5 I rn 
Abb. 5. H:-Potentialkurve. 

Was haben wir also falsch gemacht? Eine Analogie zu 
unserer quasiklassischen Uberlegung wire etwa die, daB 
wir zwei Lichtstrahlen uberlagern und als Gesamtintensitit 
einfach die Summe der Einzelintensitaten betrachten. Die 
Intensitat ist gleich dem Quadrat der Amplitude des Lichts, 
so wie die Elektronendichte das Quadrat der Wellenfunk- 
tion ist. Nun wissen wir, daB wir korrekterweise die Arnpli- 
tuden der Lichtwellen zu addieren haben und daB man 
die Effekte, die damit zusammenhbgen, daB Addieren 
der Amplituden nicht das gleiche gibt wie Addieren de1 
lntensitaten, als Interferenz bezeichnet. 

Nehmen wir die Wellennatur des Elektrons ernst, so mus- 
sen wir auch hier Wellenfunktionen statt Dichten addieren, 
d. h. wir werden zusatzlich 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 sol1 (a + b) oder (a - b) 
eine Wellenfunktion fur ein Elektron darstellen, d. h. wir 
werden wiederum verlangen, dabdiese Wellenfunktionen 
auf 1 normiert sind; d.h. z.B. 

l$:dr = N'J(a  + b) ld r  = NLj[d '  + 2 a b  + b z ] d r  
= N z { j a 2 d r  + Jb 'dr  + Z j a b d r }  13.6) 
=N2{1 + 1 + 2 S }  = 1 

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

J a b d r  = S (3.7) 

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

(3.8) 

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

1 
$I+ =-- 

[a + b1 

Die zugehorige Elektronendichte ist dann 

(3.9) 

1 
= J r 2 -  + - -+s) 1 [a + b]' = __ [a' + b2 + 2ab] (3.10) 

2(1 + S )  

Vergleichen wir diese Elektronendichte mit der aus.unserer 
quasiklassischen Uberlegung ! 

(3.1 I )  

1 
A p = p + - p V K  = -[2ab ~ SaL - Sb'] (3.12) 

2(1 +S) 

Diese Anderung A p der Elektronendichteverteilung als Fol- 
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 
groB ist, erniedrigt sich die Elektronendichte. Aus der Nahe 
der Kerne wird Elektronenladung in die Bindungsregion 
transferiert. In Abbildung 6 ist diese Veranderung der 
Elektronendichte in der Kernverbindungslinie dargestellt. 

Die Berucksichtigung dieses lnterferenzeffekts 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 HI-Ion. 

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

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

Es wird namlich behauptet, die Anhaufung 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 zusiitzliche Elektronendichte, d. h. 
es wird vollig vergessen, dal3 diese Elektronendichte irgend- 
wo weggenommen werden muI3, die Gesamtelektronenzahl 
wird durch die Interferenz ja nicht geandert. Beriicksichtigt 
man jedoch, da13 es sich in Wirklichkeit nur um eine Ver- 
schiebung von Ladung handelt, so stellt man fest, daD 
Elektronendichte weggenommen wird an Stellen, die fur 
die potentielle Energie wesentlich gunstiger sind, namlich 
in unmittelbarer Nahe je eines Kerns. Insgesamt fuhrt 
die Interferenz sogar zu einer geringen Erhohung, keines- 
wegs zu einer Erniedrigung der potentiellen Energie. 

Wenn also nicht eine h d e r u n g  der potentiellen Energie 
fiur die Bindung verantwortlich ist, kann offenbar nur die 
kinetische Energie entscheidend sein. 
In der Tat wird diese durch die Interferenz erheblich ernied- 
rigt. Hellmann[14] 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 Molekul vergroI3ert sich der Raum, der den 
Elektronen (hier dem Elektron) zur Verfiigung steht, d. h. 
die Orts-Unscharfe nimmt zu. VergroDerung der Orts-Un- 
scharfe impliziert aber eine Verkleinerung der Impuls-Un- 
scharfe. Da der mittlere Impuls null ist, werden insgesamt 
kleinere Impulse wahrscheinlicher, d. h. die kinetische 
Energie wird kleiner. 

Wieso konnte sich die offensichtlich falsche Erklarung 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 niimlich vielfach so, als diirfe man S 
vernachlassigen. Dann sieht es in der Tat so aus, als sei 

(3.13) 1 
P +  = ?(a2 + b2 + 2ab) = pQ, + ab 

als gabe es eine ,,Urzeugung" von Ladung in der Bindungs- 
region. Zum Thema ,,Vernachlassigung der Uberlappung'' 
ware vie1 zu sagen" 'I. An dieser Stelle genugt eine Sympa- 
thieerklarung fiur jeden, der sich genarrt fuhlt, wenn ihm 
(wie das vielfach geschieht) zuerst beigebracht wird, daI3 
die Uberlappung die entscheidende Ursache fur das Auftre 
ten der chemischen Bindung ist, und ihm zwei Lektionen 
spater gesagt wird, man konne die Uberlappungsintegrale 
auch vernachlassigen. 

Ein zweiter Grund dafiir, daR sich die erwahnte falsche 
Erklarung der chemischen Bindung halten konnte, besteht 
in der in der Chemie verbreiteten Vorliebe fur elektrostati- 
sche Modelle, die scheinbar (aber eben nur scheinbar) 
durch das sogenannte Hellmann-Feynman-Theorem['61 
gerechtfertigt wird. Die Vorstellung, daD die kinetische 
Energie der Elektronen im Molekul eine entscheidende 
Rolle spielt, stol3t offenbar auf gewisse anschauliche 
Schwierigkeiten. 

Noch ein dritter Grund ist zu nennen. Dieser hat mit 
dem Virialsatz zu tun und einer unzulassigen Verquickung 
von Naherungslosung und exakter Losung der Schrodin- 
ger-Gleichung. Hiermit mussen wir uns genauer befassen. 

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

Wir miissen jedoch sehr wohl im Auge behalten, dal3 die 
durch Linearkombination der Atomorbitale gebildete Wel- 
lenfunktion (3.9), abgekiirzt LCAO (linear combination 
of atomic orbitals), eine genaherte und nicht die exdkte 
Wellenfunktion von H: ist, und dal3 sie sich sicher noch 
in irgendeiner aufalligen Weise von der exakten Wellen- 
funktion unterscheidet. 
Denn fur die exakte Wellenfunktion eines zweiatomigen 
Molekiils im Gleichgewichtsabstand gilt der Virialsatz in 
der gleichen Form wie fur Atome (vgl. Abschnitt 2, (2.14)) 

(T) = -E (3.14) 

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

Da der Virialsatz (3.14) sowohl fur das 
die getrennten Atome gilt und d a  (T) 
gilt 

(3.15) 

Molekiil als auch 
immer positiv ist, 

(3.16) 

Also: Die kinetische Energie des Molekiils ist groDer 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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schluI3. Um die Aufklarung dieses Trugschlusses hat sich 
insbesondere Ruedenbergf4, Is] verdient gemacht. 

Da die Interferenz der AOs zu einer Erniedrigung der 
kinetischen Energie fuhrt, bei der exakten Wellenfunktion 
des H;-Ions die kinetische Energie aber groI3er als im 
H-Atom ist, muD beim Ubergang von unserer 
Niiherungslosung zur exakten Losung noch etwas zusatz- 
liches geschehen. Mit anderen Worten: es muI3 zur chemi- 
schen Bindung auI3er den bisher diskutierten zwei Beitra- 
gen, quasiklassische Wechselwirkung und Interferenz, noch 
ein dritter Beitrag hinzukommen. Seine Bedeutung ist aber 
weniger wesentlich als die der ersten beiden Beitrage, 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 geschaftlichen Unternehmen moge jedes Ein- 
nahmen (-V), Ausgaben (T) und Gewinn (- E) haben. 
Ein Unternehmen arbeite am rationellsten, wenn Ausgaben 
T und Gewinn E in einem bestimmten Verhaltnis stehen, 
wobei wir der Einfachheit halber annehmen, daD das opti- 
male Verhaltnis 

Ausgaben ((T)) = Gewinn (-E) (3.17) 

ist (Virialsatz). Nbn mogen die beiden Unternehmen fusio- 
nieren. Gewisse Ausgaben, die vorher jedes Unternehmen 
fur sich tragen muDte, sind jetzt nur einmal notig. Die 
Gesamtausgaben <T) erniedrigen sich, womit sich automa- 
tisch der Gewinn E erhoht. (Es tritt ,,Bindung" ein.) Nun 
ist aber das Verhaltnis (T):( -E) nicht mehr gleich 1: 1, 
d. h. dem der optimalen Rentabilitat, denn T ist kleiner, 
E grokr  geworden. Eine weitere Steigerung des Gewinns 
ist daher noch moglich, wenn das vereinigte Unternehmen 
sich zusiitzliche Ausgaben leistet, die sich bei einem Einzel- 
unternehmen nicht lohnten. Ein obertliichlicher Betrachter 
wiirde jetzt sagen: Nach der Fusion haben sich Ausgaben 
und Einnahmen erhoht, letztere starker, also beruht der 
erhohte Gmhn auf einer Erhohung der Einnahmen. DaD 
der entscheidende Schritt zur Gewinnerhohung die Erspa- 
rung gewisser Ausgaben war, iibersieht dieser Kommen- 
tator vollig. 

Was ist die Nutzanwendung solcher uberlegung auf die 
Theorie der chemischen Bindung? 

Nachdem durch Interferenz der AOs und damit verbunde- 
ne Erniedrigung der kinetischen Energie Bindung eingetre- 
ten ist, ist fiir das Molekul das Verhaltnis zwischen kineti- 
scher und potentiella Energie nicht mehr optimal; die 
Orts-Unscharfe ist zu POD und die Impuls-Unscharfe zu 
klein geworden. Wir werden alsodas Minimum der Energie 
fur das Motekiil aufdiese Weise noch nicht erreicht haben. 

Wie wir diesem zumindest niiher kommen konnen, sehen 
wir, indem wir anwenden, was wir am H-Atom gelernt 
h a h .  Wir frihren in der LCAO-Funktion noch einen 
variablen Faktor 11 im E x p e n t e n  em. 

(3.18) 

Wieder iiberlegen wir uns, welchen EinfluB eine Variation 
von q auf potentielle und kinetische Energie hat. Das 
giinstigste ,,KompromiD-q" ergibt sich jetzt zu q = 1.25 
(verschieden von q = 1 beim H-Atom). Die Elektronendich- 
te (vgl. Abb. 6) wird in Kernnahe steiler, die Orts-Unscharfe 
wird kleiner, die Impuls-Unscharfe und kinetische Energie 
groI3er; vor allem senkrecht zur Bindungsrichtung wird 
die Orts-Unscharfe verkleinert - in Bindungsrichtung ist 
sie ja infolge der Bindung vergroDert. Entsprechend nimmt 
die kinetische Energie der Bewegung senkrecht zur Bin- 
dungsrichtung zu - in Bindungsrichtung iibenviegt indes- 
sen die Abnahme der kinetischen Energiedurch Interferenz. 
Wesentlich ist jedenfalls, daD die Erhohung der kinetischen 
und Erniedrigung der potentiellen Energie als Folge der 
Variation des Exponentialfaktors q rein inrraatomar 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 
Erhohung der kinetischen Energie sorgt fur 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 anschliekd Orts- und Impuls-Unscharfe 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 andern die Atom-Orbitale eines H-Atoms in solche 
mit q = 1.25, wir praparieren sie gewissermaDen fur die 
Bindung. Dabei erhohen wir die kinetische und erniedrigen 
wir die potentielle Energie, ohne die Gesamtenergie des 
H-Atoms wesentlich zu 2ndern. Die quasiklassische Wech- 
selwirkungder promovierten AOs unterscheidet sich quali- 
tativ nicht von derjenigen der unpraparierten. 

2. Wir bringen die beiden so fur die Bindung ,,vorbereite- 
ten" (,,promovierten') Atomorbitale zur Interferenz. Dabei 
wird Ladung in die Bindungsregion verschoben und in 
der Bindungsregion andert sich die kinetische Energie. 

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

Wir fmden - um zusammenzufassen - drei Beitrage zur 
Bindungsenergie in H: : 

1. Die quasikfassische Wechselwirkung der Kerne und der 
Elektronendichteverteilungen der ,,ungebundenen" Atome. 
Diese Wechselwirkung ist nur abstoBend, die AbstoDung 
(als Folge des Eindringens in die Elektronenhiille) setzt 
aber erst bei sehr kurzen Abstanden ein. 

2. Die Interferenz. Sie kann additiv (konstruktiv) oder 
substraktiv (destruktiv) sein. Wir haben nur den Fall additi- 
ver Interferenz betrachtet. Diese fuhrt zu einer Verschie- 
bung von Ladung aus der Kernnahe in die Gegend zwi- 
when 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 Erhohung der kineti- 
schen Energie und dadurch AbstoDung). 

3. Eine Dejormation der Atomorbitale. Diese ist hier im 
wesentlichen eine Kontraktion[”], die dem Molekiil ange- 
paBten AOs sind mehr in Kernnahe lokalisiert. Allgemein 
bezeichnet man eine Veranderung der AOs bei der Mole- 
kiilbindung als ,,Promotion“ oder Uberfuhrung in den 
Valenzzustand. Die Promotion fiihrt im Falle von H i  
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) fur das richtige Verhal- 
ten der Wellenfunktion bei kleinen Kernabstanden. 

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

4. Modelle der Einelektronenbindung 

Wir haben bisher drei Beitrage 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 aufden Beitrag der Interferenz beschranken. 
Tatsachlich ist die quasiklassische AbstoBung in der Nahe 
des Minimums auDerordentlich klein (vgl. Abb. 5), so daD 
die Vernachlassigung des quasiklassischen Terms zwar die 
Potentialkurve bei kleinen Abstanden arg verfalscht, in 
Nahedes Minimums aber nicht vie1 ausmacht. Vernachlas- 
sigung der Promotion andert die Potentialkurve auch nur 
quantitativ, jedoch nicht qualitativ. 

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

A p +  =- I {2ab-Sa3-Sbz} 
2(! + S )  (4.1) 

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

A E +  = A<T) + A(V) (4.2) 

Sowohl A(T) als auch A(V> bestehen aus Beitragen ent- 
sprechend der Aufteilung von A p nach (4.1) 

(4.3) 

- ez 
r wobei V,, der Mittelwert der potentiellen Energie -, 

berechnet mit der Ladungsdichte ab, ist und v,,, vbb, 

Tab, T,,, Tbb ganz analog definiert sind. Da wegen der 
Gleichwertigkeit von a und b offensichtlich gilt 

so konnen wir mit 

auch schreiben 

1 1 
1 +s 1 +s A E +  = --{H,,-s.E(H)) = ~ p 

(4.4) 

(4.5) 

(4.6) 

wenn man, im Sinne M ~ l l i k e n s [ ~ ] ,  die GrijDe 

als reduziertes Resonanzintegral bezeichnet, wahrend Ha,, 
oft einfach Resonanzintegral genannt wirdrZo1. 

Eine analoge uberlegung fur den antibindenden Zustand 
von Ht 

1 
JI [ (4.8) V Z i q  a-b1 

ergibt fur dessen Energieanderung durch Interferenz 

1 
1 - s  A E -  = - - p  (4.9) 

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

Wegen des Nenners (1 + S) bzw. (1 - S) ist die Aufspaltung 
in dieser Naherung nicht symmetrisch. Die Aufspaltung 
w&e symmetrisch um E(H), wenn man-wie das in Lehrbu- 
chern oft getan wird - das Uberlappungsintegrd S gegen- 
iiber 1 vernachlassigen wurde. Bedenkt man, daB S beim 
Gleichgewichtsabstand von H: (R = 2 ao) etwa den Wert 
x0.6 hat, so neigt man doch dazu, die Vernachlassigung 
von S auch an dieser Stelle fur unzulassig zu halten, denn 
in diesem Falle ist 

1 1 
= 4’c3 (4.10) 

Noch wesentlich bedenklicher ware indessen die Vernach- 
lassigung von S in G1. (4.7)[”]. Numerisch ist niimlich 
(wiederum fur R = 2 ao) 
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H,, % -0.38; 

P z -0.08 

S .  E(H) z -0.3 
(4.11) 

Betrachtet man die exakten Energien des bindenden und 
des antibindenden Zustands von HZ fur R = 2 a,, so erhalt 
man 

Die Molekulbildung stelle man sich jetzt so vor, daD man 
zwei wurfelformige Kasten mit einer gemeinsamen Flache 
aneinanderfugt und die Trennwand herausnimmt. Der 
Grundzustand in diesem quaderformigen Kasten hat die 
Energie 

A E -  = +0.332 

AE. = -0.102 

eine wahrhaft nicht symmetrische Aufspaltung. Der Quo- 
tient 

(4.1 S) 

(4.12) 

ist allerdings gegenuber demjenigen reduziert, den man 
nur bei Berucksichtigung der Interferenz erhalt. 

Das ist auch verstandlich, denn die Variation von q, die 
fur 9, und 9- ein verschiedenes Optimum ergibt, senkt 
beide Energien ab. In vielen Fallen (wenn auch nicht gerade 
beim H:) ist diese Absenkung so, daS 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. 

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

auf das reduzierte Resonanzintegral p zuruckfuhren. 

Man kann noch einen Schritt weiter gehen und berucksich- 
tigen, daR in erster Naherung zu j3 nur die Anderung 
der kinetischen Energie als Folge der Interferenz beitragt, 
und die potentielle Energie vollig aul3er Betracht lassen. 
Beschreibt man die hde rung  der kinetischen Energie im 
Sinne des Hellmannschen Bildes durch eine hde rung  des 
den Elektronen zur Verfugung stehenden Raumes, so 
kommt man zum einfachstmoglichen (und natiirlich auch 
grobsten) Modell der chemischen Bindung, dem Elektro- 
nengas-Modell. Beschreiben wir den Raum, der den Elek- 
tronen eines Atoms zur Verfugung steht, durch einen 
wurfelformigen Kastender Kantenlange 1, so ist die Grund- 
zustandsenergie fur dieses Teilchen im Kasten gegeben 
durch[211 

3 h2 
8 m l  

E ,  = - (4.14) 

Die Bindungsenergie (Energieerniedrigung) ware demnach 

Etwas realistischer ist es, fur das Molekiil nicht den doppel- 
ten Raum wie fur das Atom anzusetzen, sondern die beiden 
Wurfel etwas ineinanderzuschieben. Betrachten wir folgen- 
de Uberlegung als Erlauterung des Modells: 
Wir wollen das Hi-Ion beschreiben und wahlen 1 so, daD 
El nach (4.14) gleich der kinetischen Energie 4 a.u. des 
H-Atoms ist. Eine einfache Uberlegung zeigt dann, da 

m e4 ' h 2  

+i2 me 1 a.u. = -, h=2&und 1 a,, = 7 ,  daD 

I = z1/5a, 5 ~ a ,  (4.17) 

In H: ist der Gleichgewichtsabstand zwischen den Kernen 
2a,, man sollte also in Richtung der Molekiilachse eine 
Kastenlange von 7 a, 2 :1 erwarten fie 2.5 a,, rechts und 
links der Kerne und 2 a,, zwischen den Kernen). Die Ener- 
gieanderung durch VergroDerung des Kastens ist dann 

h2 h2 1 A E  z =i[(;J - 1 1  5 - - 16m,2 - - - - E ,  6 z -0.08 a.u. (4.18) 

Die so abgeschatzte Bindungsenergie hat offensichtlich die 
richtige GroDenordnung. Man sol1 sich aber vor zu weitrei- 
chenden Schliissen aus zu vereinfachenden Modellen huten. 
Naturlich unterscheidet sich die wirkliche Elektronenver- 
teilung gewaltig von der unseres Modells. Ferner kann 
das Modell nur fur Energieunterschiede (als Folge der Inter- 
ferenz) zustandig sein, nicht fur die Energie des Atoms 
oder Molekuls selbst. Die potentielle Energie ist ja bei 
diesem Modell vollig unter den Tisch gefallen, sie andert 
sich bei der Molekulbildung m a r  nur wenig, aber sie 
ist fur die Stabilitat z. B. des H-Atoms ja sehr wesentlich. 
Im Modell ist (T) fur das H-Atom gleich +0.5 a.u., 
(V)=O, so daB E =  t-0.5, statt -0.5 wie in Wirklichkeit. 

Das zuletzt besprochene Modell ist ubrigens semi-empi- 
risch. Damit ist gemeint, daB in ihm eine GroBe (hier 
1) auftritt, die einen Wert erhalt 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 l  1221 

haben wir nicht berechnet, sondem angenommen. 
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5. Einelektronen- und Mehrelektronenbeitrage zur 
chemischen Bindung 

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

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

b) die sogenannte Austauschwechselwirkung der Elektro- 
nen, die damit zusammenhlngt, dal3 die Wellenfunktion 
eines Mehrelektronensystems antisymmetrisch in bezug 
auf eine Vertauschung zweier Elektronen sein mu8 (wie 
es das Pauli-Prinzip fordert); 

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

Die Fragen, die wir uns stellen miissen, lauten: 

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

2. Welche der drei Elektronenwechselwirkungsbeitrage a) 
bis c) sind wichtig und welche nicht? 

In diesem Zusammenhang kann man auch die speziellere, 
aber gewin nicht unwichtige Frage stellen : 1st eine Elek- 
tronenpaarbindung (etwa in H,) grundsatzlich verschieden 
von einer Einelektronenbindung (etwa in Hi)?  

Wer die Geschichte der Quantenchemie kennt, weiD, daD 
die erste Arbeit zur Theorie der chemischen Bindung, dieje- 
nige von Heitler und London uber das Hz-Molekiil[21, 
sich bewuDt als eine Zweielektronentheorie verstand. Die 
chemische Bindung wurde von Heitler und London rnit 
einem sogenannten Austauschintegral in Verbindung ge- 
bracht, das seither eine zentrale Rolle in der ,,Valence- 
Bond"-Naherung (die eine Erweiterung des Heitler-Lon- 
donschen Ansatzes fiur groBere Molekiile ist) spielte. Wir 
wissen aber spatestens seit dem richtungsweisenden Beitrag 
von MullikenL3] iiber die MO-Theorie, daB das Heitler- 
London-Austauschintegral kein Austauschintegral im ei- 
gentlichen Sinn und daB in der Tat der Elektronenaus- 
tausch zwischen Atomorbitalen fur die chemische Bindung 
praktisch bedeutungslos ist. 

Das Heitler-London-Austauschintegral ist eine Summe 
von mehreren Beitragen, von denen der entscheidende im 
wesentlichen gleich dem Energiebeitrag der Interferenz 
beim H: ist, d. h. es handelt sich um ein Einelektroneninte- 
gral. DaB man die chemische Bindung lange Zeit als einen 
Zweielektroneneffekt (als Austauschwechselwirkung) auf- 
faDte, 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 tatsachlich die Energieunter- 

schiede zwischen verschiedenen Termen der gleichen Kon- 
figuration auf Austauschintegrale zuriickgefiihrt werden 
konnten. 

DaB echte Austauschintegrale zwischen Atomorbitalen fiur 
die chemische Bindung keine entscheidende Rolle spielen, 
hangt rnit einer Beobachtung Mullikens zusammen, wo- 
nach sich diese Austauschintegrale in guter Naherung auf 
Co~lomb-Integrale[~~'  und Uberlappungsintegrale zuriick- 
fuhren lassen. Die Giiltigkeit dieser Mullikenschen Nahe- 
rung hat zur Folge, daB die Interferenz der AOs keinen 
EinfluB auf die Elektronenwechselwirkung hat, rnit anderen 
Worten, daD die Elektronenwechselwirkung quasiklassisch 
berechnet werden kann. Die Interferenz beeinflufit wesent- 
lich nur die kinetische Energie und in geringem MaDe 
die potentielle Energie der Elektronen im Feld der Ker- 
ne. Beide sind Einelektronenbeitrage. 

In beliebigen Molekiilen sind folglich die gleichen Effekte 
fur die chemische Bindung verantwortlich wie in Hi, nam- 
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. 

Erganzend zu H: ist allerdings anzumerken, daB auRer 
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 Elektronegativitat auftritt. Diese Ladungsverschie- 
bung ist in polaren (ionogenen) Molekiilen besonders aus- 
gepragt. DaB und wie weit sie zur Bindung beitragt, ist 
geniigend evident, und wir wollen das nicht weiter vertie- 

Eine solche Ladungsiibertragung andert natiirlich 
die quasiklassische Wechselwirkung. Wir wollen jetzt ein- 
fach als vierten Effekt, der zur Bindung beitragt, erwlhnen: 

4. Ladungsiibertragung. 

Wenn wir feststellen, daR die Austauschwechselwirkung 
der Elektronen nicht wesentlich ist, so miissen wir noch 
bedenken, daB es auBer dieser und der Coulomb-Wechsel- 
wirkung der Elektronen als dritte Wechselwirkung noch 
die bereits erwiihnte Elektronenkorrelation gibt. Diese ist 
fur das Zustandekommen der chemischen Bindung keines- 
wegs zu vernachlassigen, sie ist im Gegenteil Fur eine quanti- 
tative Theorie der chemischen Bindung unerlll3lich. Es 
genugt hier die Feststellung, daD im Falle einer Zweielek- 
tronenbindunges vom Standpunkt der Interferenz am giin- 
stigsten ist, wenn beide Elektronen das gleiche bindende 
Molekiilorbital besetzen, daB diese Doppelbesetzung aber 
rnit sich bringt, daB die Elektronen einander sehr ndhe 
kommen, auch bei groBer Entfernung der Kerne. Vom 
Standpunkt der Elektronenkorrelation ist es hingegen ener- 
getisch giinstiger, wenn die Elektronen einander auswei- 
chen konnen. Interferenz und Korrelation konkurrieren 
deshalb miteinander, derart, daD bei kleinen Kernabstan- 
den die Interferenz, bei grol3en die Korrelation starker 
ins Gewicht fallt. lnsgesamt hat aber diese Konkurrenz 
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zur Folge, daB die Bindungsenergie einer Elektronenpaar- 
bindung kleiner 1st als die doppelte Bindungsenergie einer 
entsprechenden Einelektronenbindung (bei der sich die 
Interferenz voll entfalten kann). Die Bindungsenergie in 
H i  1st z. B. gleich 0.102 a. u., das Doppelte davon ware 
0.204 a. u., wahrend die Bindungsenergie in H2 0.174 a. u. 
betragt. Wir konnen jetzt der Vollstandigkeit halber den 
funften Beitrag zur Bindung angeben: 

5. Konkurrenz nvischen Interferenz und Korrelation bei 
Elektronenpaarbindungen. 

6. Krafte groaer und kleiner Reichweite 

Wahrend wir im vorhergehenden Abschnitt Ein- und 
Mehr-Elektroneiz-Beitrage zur chemischen Bindung unter- 
schieden haben, wollen wir nunmehr die Bindungsenergie 
nach Ein- und Mehr-Zentren-Beitragen aufschliisseln, wo- 
bei wir ,,Zentrum" mit Atom identifizicren konnen. Bei 
Giiltigkeit der Mullikenschen NHherung und bei genaher- 
ter Beriicksichtigung eines Teils der Elektronenkorrelation 
fur die Mehrelektronenintegrale gilt, daD die Energie so 
ausgedriickt werden kannr"h': 

d. h., daD nur Einzentren- und Zweizentrenbeitrage zur 
Bindung auftreten. 

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

(6.2) 

wobei EE die Energie des p-ten Atoms ist, so daR sich 
fur die Bindungsenergie AE ergibt 

Ein Einzcntrenbeitrag E,- EE 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 Ep,, die Wechselwirkung zwischen p-tem und v-tem 
Atom. Jeder solche Zweizentrenbeitrag besteht aus zwei 
Anteilen, einem der quasiklassischen Coulomb-Wechsel- 
wirkung zwischenden beiden Atomen und einem der Inter- 
ierenz der AOs der Atome. 

wobei Q ,  und Q ,  die ,,effektiven Ladungen" des p ten  
bzw. v-ten Atoms bedeuten. Diese Wechselwirkung ist von 
groDer Reichweite, vorausgesetzt, daD Q, und QY nicht 
verschwinden. Im Gegensatzdazu hangt der Interferenzbei- 
trag EFderf. 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 
nachste Nachbarn sind. E2f wirkt hingegen auch zwischen 
weit entfernten Atomen im Molekiil, vorausgesetzt, daR 
diese effektive Ladungen tragen. 

Interessant ist weiterhin, daD die Interferenzbeitrage im 
wesentlichen nur Einelektronenbeitrlge enthalten, in der 
Art, wie wir sie beim H i  diskutierten. 

Betrachten wir speziell ein Molekiil mit unpolaren (oder 
nur schwach polaren) Bindungen, in dem alle effektiven 
Ladungen Q,, der Atome zu vernachlassigen sind! Dann 
gibt es nur solche Beitrlge zur chemischen Bindung, die 
von kurzer Reichweite, d. h. die nur zwischen nlchsten 
Nachbarn wirksam sind. Die Bindungsenergie htingt dann 
nur davon ab, welches Atom welche anderen Atome als 
nachste Nachbarn hat, nicht von der wirklichen Geometrie 
des Molekiils. Die Gesamtheit der Nachbarschaftsverhalt- 
nisse bezeichnet man auch als die Topologie des Molekiils 
(man konnte 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. 

D a  hier in der Tat Qp=O fur slmtliche p ist, spielen 
Krafte groRer Reichweite keine entscheidende Rolle, und 
der Energieunterschied zwischen beiden ,,Isomeren" ist 
auberordentlich klein. 

Die Beschreibung der Bindung in Molekiilen ohne polare 
Bindungen wird dadurch wesentlich erleichtert, darj in 
diese Beschreibung in erster Niiherung nur die Topologie, 
nicht die Geometrie des Molekiils eingeht. Man sollte 
sich aber dariiber im klaren sein, daD eine Beschreibung, 
die fur unpolare Molekiile zulassig ist, bei polaren Moleku- 
len vollig falsch sein kann. Manche Unstimmigkeiten bei 
der Benutzung stark vereinfachter quantenchemischer Me- 
thoden beruhen darauf, daD diese Methoden auf polare 
Molekiile angewandt wurden, obwohl sie nur fur unpolare 
Molekule gerechtfertigt sind. 

7. MO-Theorie 

Die beiden Beitrage unterscheiden sich charakteristisch 
und zwar vor allem in ihrer Reichweite. Fur groDe Abstande 
zwischen p-tem und v-tem Atom verhalt sich E::, wie 
das fur Coulomb-Wechselwirkungen immer gilt, wie 

Der Begriff MO-Theorie wird leider in zweierlei Bedeutun- 
gen gebraucht, die zwar etwas miteinander zu tun haben, 
die aber doch etwas grundsiitzlich Verschiedenes meinen. 
Wir wollen zur Unterscheidung von ,,vollstandiger 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 (MOs) ist, und man bestimmt 
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die besten MOs so, da13 die Gesamtenergie ein Minimum 
einnimmt. Hierbei vernachlassigt man die Elektronenkor- 
relation und macht auch Fehler, die a d  die notwendiger- 
weise endliche Basis der AOs (aus denen man die MOs 
als Linearkombination konstruiert) zuruckgehen. Im ubri- 
gen vernachlassigt man aber weder irgendwelche Tntegrale, 
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 
Vernachlassigungen von Beitragen, die man fur klein halt. 

In einem Molekiil, in dem die effektiven Ladungen Q, 
samtlicher Atome verschwinden (das ist eine starkere For- 
derung als die, daR das Molekiil unpolar sein soll, aber 
wir wollen einfach von ,,unpolar" sprechen), treten keine 
Krafte grol3er Reichweite auf, d. h. keine unmittelbaren 
Wechselwirkungen zwischen nicht-benachbarten Atomen. 
In der Summe 1 E,, sind also nur Beitrage von nachsten 

Nachbarn, anders gesagt, von direkt chemisch gebundenen 
Atomen zu berucksichtigen. Diese Beitrage haben wesent- 
lich rnit der Interferenz der AOs zu tun[271, und es gilt 
naherungsweise 

P< V 

wobei die Summe iiber die MOs geht. Hierbei ist n i  die 
Besetzungszahl des i-ten MOs (ni kann die Werte 0, 1 
oder 2 haben), und ck ist der Koeffizient des p-ten AOs 
im i-ten MO. Sei namlich \Iri das i-te MO und h, das 
p-te AO, so la& sich Jli schreiben als 

H,, in (7.1) bedeutet schlieBlich fur p 4 v  das Resonanzinte- 
gralrZo1 zwischen p-tem und v-tem A 0  und hangt unmittel- 
bar mit der Interferenz dieses MOs zusammen, wahrend 
H,, unter gewissen Voraussetzungen als das Ionisationspo- 
tentialdes p-ten AOs in seinem Valenzzustand interpretiert 
werden kann. 

Wir haben in GI. (7.1) unterstellt, da13 jedes Atom nur 
ein A 0  zur Verfugung stellt; andernfalls muRte man die 
AOs mit zwei Indices versehen, von denen einer die Atome 
und der andere die AOs eines Atoms zahlt, und in (7.1) 
mu13te man noch uber die AOs des p-ten und v-ten Atoms 
summieren. Der Ubersicht wegen beschranken wir uns 
auf einen einzigen Index (entsprechend dem Fall eines 
AOs pro Atom). 

Wenn (7.1) eine geniigend gute Naherung ist, dann kann 
man die MO-Koeffizienten c; a.us einem linearen Glei- 
chungssystem folgender Art berechnen ['*1 

w o bei 

das Uberlappungsintegral der AOs x,, und x,. ist. 

(7.3) 

(7.4) 

Das Gleichungssystem (7.3) ist nur ldsbar, wenn das (zu- 
nachst unbestimmte) ci bestimmte Zahlenwerte annimmt, 
namlich solche, die die Determinante 

zum Verschwinden bringen. Die E~ lassen sich als Energien 
der MOs interpretieren, und fur die Bindungsenergie gilt 
naherungsweise 

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

Unter bestimmten Voraussetzungen 1aRt es sich rechtferti- 
gen,da0 man die Uberlappungsintegrale S, ,  fiir p+v gleich 
Null setzt und zuyleich die Resonanzintegrale H,, durch 
die reduzierten Resonanzintegrale p,. ersetzt1151. 

Bezeichnet man dann noch die Diagonalelemente H,, als 
ct,, und definiert man die Huckel-Matrix mit den Elementen 
R,,. 

so wird aus (7.3) bzw. (7.5) 

(7.7) 

(7.8) 

(7.9) 

wahrend (7.6) formal gleich bleibt. Die dem i-ten Molekiil- 
orbital zugeordnete Energie ci ist dann einfach gleich 
dem i-ten Eigenwert der Huckel-Matrix. Den tiefsten Wert 
von A E  nach (7.6), d. h. die Bindungsenergie des Molekuls 
erhalt man, wenn man die tiefsten MOs der Reihe nach 
maximal besetzt. Nach dem Pauli-Prinzip ist die maximale 
Besetzungszahl n,  =2. Ein MO cpi, das ja in dieser Naherung 
Linearkombination der AOs ist, ergibt nur dann Bindung 
zwischen zwei Atomorbitalen xp und xv, wenn die Interfe- 
renz zwischen diesen Atomen positiv ist, d. h. wenn die 
Koeffizienten cl und c:, (vgl. (7.2)) gleiches Vorzeichen ha- 
ben, wenn also 

c; .c: > 0 (7.10) 

Anderenfalls, d. h. wenn clc;, negativ ist, besteht zwischen 
9, und x,, negative Interferenz und das Gegenteil von 
Bindung. Folglich ist die Summe iiber die Beitrage aller 
~ 0 ~ [ 2 9 1  

ein Ma13 fur die Starke der Bindung zwischen diesen Ato- 
men und wird deshalb als BindungsordnungI2'' bezeichnet. 
Es muR jedoch hervorgehoben werden, daR 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 Knotenn'a~heI~~] der 
MOs zwischen den betreffenden AOs. Die (energetisch) 
tiefsten MOs haben keine Knoten zwischen den Atomen, 
mit steigenden E~ nimmt in der Regel die Zahl der Knoten 
zu. Den gleichen Befund erhdt man auch, wenn man ver- 
sucht, die Bindung nicht im Rahmen der Huckel-MO-Na- 
herung, sondern rnit dem Elektronengas-Modell zu be- 
schreiben, wie iiberhaupt eine enge Analogie zwischen 
HMO-Naherung und Elektronengas-Model1 be~teht1~'! 

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

1) H i  und H2. Beide haben die Hiickel-Matrix 

=(; S )  
mit den Eigenwerten 

c , = u + p  

EL = u  - p 

Da p<O,  ist die tiefere der beiden MO-Energien. Die 
Besetzungszahlen sind n, = 1 fur H i  und n l  = 2  fur HZ, 
folglich ergeben sich die Bindungsenergien zu 

AE = ( a  + p)- a = p f i r  H: 

A E  = 2(a + p) - 2 %  = 2p fur Hz 

Das Ergebnis fur H i  haben wir schon in Abschnitt 4 
plausibel gemacht, wo wir auch die Naherungen, die zu 
diesem Ergebnis fiihren, verdeutlichten. Die Einelektronen- 
MO-Naherung ergibt fiir eine Zweielektronenbindung ge- 
nau die doppelte Bindungsenergie wie fur eine Einelektro- 
nenbindung. DaB dies nicht ganz korrekt ist, haben wir 
in Abschnitt 4 diskutiert. Immerhin sind die exakten Werte 

A E  = -0.102 a.u. fur H t  

A E  = -0.174 a.u. fur H2 

2) He, .  Hiickel-Matrix und Eigenwerte sind die gleichen 
wie bei H,. Nur sind nun vier Elektronen unterzubringen, 
was nur geht, wenn man sowohl (das bindend ist) 
und Jlz (das antibindend ist) doppelt besetzt. Mit n = n2 = 2 
erhalt man 

A E  = 2(u + 0) + 2(a - p) - 4a = o 

Zwei He-Atome gehen also keine Bindung einrJz1, ahnlich 
sind die Elektronen der K-Schale in den Molekiilen Liz 
bis F, an der Bindung praktisch unbeteiligt. Auch die 
Tat sache, daf3 es kein chemisch gebundenes Ne,-Molekul 
gibt, 1aRt sich analog erklaren. 
3) Hf .  Dieses Molekiil hat im Gleichgewicht die Struktur 
eines gleichseitigen Dreiecks. Jedes der drei Atome ist 
mit jedem anderen direkt gebunden, woraus sich fiir die 
Huckel-Matrix ergibt 

Die Eigenwerte ci dieser Matrix sind 

E ,  = 2 + 2p 

& : = a - p  

E 3 = S ( - j 3  

Die zwei Elektronen haben im tiefsten MO Platz, n,  =2. 

Die Bindungsenergie von H i ,  bezogen auf 2H+H+,  sollte 
also doppelt so groll wie die von H2, bezogen auf 2H, 
sein, d. h. die Protonenaffinitat des H2 sollte etwa so groll 
wiedie Bindungsenergie des H2 sein. Dieser Befund stimmt 
erstaunlich gut rnit Werten aus dem Experiment und von 
guten quantenchemischen Rechnungen iiberein. 

In H i  liegt der einfachste Fall einer Dreizentren-Bindung 
vor. Dieses gute Funktionieren der Hiickelschen Naherung 
bei H i  sollte nicht iiberbewertet werden, denn bereits in 
bezug auf das neutrale H, versagt die Huckelsche Nlhe- 
rung vollkommen. Mit n ,  = 2  und n 2 =  1 sollte namlich 
sein 

A E  = ?(a + 2 )  + a - p -  3a = 3p 

d. h. H3 sollte gegenuber H2 + H  eine Bindungsenergie 
von p haben, wahrend tatsachlich H, kein stabiles Molekiil 

4) BeH, ( h e a r ) .  Hier ist die Huckel-Matrix 

0 

0 

Dabei bezieht sich die erste Zeile (Spalte) auf das I s -A0  
(K) von Be, die zweite Zeile (Spalte) auf das 2s-A0 von 
Be, die dritte auf das 2p-A0 von Be und die vierte sowie 
funfte auf die beiden H-Atome. Das reduzierte Resonanzin- 
tegral Psh berucksichtigt die Interferenz zwischen 2s des 
Be- und 1s eines H-Atoms. 

Da das 1s-A0 des Be-Atoms so stark in Kernnahe lokali- 
siert ist, daB es rnit den Is-AOs der H-Atome nicht interfe- 
riert, bildet es fur sich bereits ein MO 

Da das Molekiil symmetrisch bezuglich 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 zusatzlich zu Jlr noch die beiden bindenden MOs 
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In +z bindet das 2s-A0 des Be-Atoms die H-Atome, in 
JI.> das 2p-AO; beide sind Dreizentren-MOs. 

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

8. Lokalisierte und delokalisierte Bindungen 

In der Tat ist z. B. fur BeHz eine vollig aquivalente lokali- 
sierte Beschreibung moglich. Um das zu verstehen, muB 
man sich klarmachen, daD die MOs nicht eindeutig defi- 
niert sind, daD eine andere Wahl von MOs in bezug auf 
alle beobachtbaren Eigenschaften eines Molekuls die glei- 
chen Ergebnisse liefern kann. 

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

Zur Illustration sei ein moglichst einfaches Beispiel heraus- 
gegriffen, namlich der erste angeregte Triplett-Zustand des 
H,-Molekiils, bei dem sowohl das bindende als auch das 
antibindende M O  einfach und mit gleichem Spin besetzt 
sind""'. 

Die Wellenfunktion (spinfrei) lautet in Determinantenform 

oder ausmultipliziert 

Wir wollenjetzt weiterhin unterstellen, darj der interatoma- 
re Abstand so groD ist, daB die Uberlappung zwischen 
den AOs a und b verschwindend klein wird, so daI3 

(8.3) 

Setzt man (8.3) in (8.2) ein, so ergibt sich nach einfachem 
Ausmu It iplizieren 

(8.4) 

Die Wellenfunktion cp andert sich also iiberhaupt nicht, 
wenn die delokalisierten MOs JI + und +- durch die lokali- 
sierten MOs a und b ersetzt werden. Bei dem gewahlten 
Beispiel ist das vielleicht auch gar nicht so uberraschend. 
Wenn sowohl die bindende (Jr + )  als auch die antibindende 
(+-) Linearkombination der AOs a und b besetzt sind, 
tritt insgesamt uberhaupt keine Bindung a d  und man 
kann, anschaulich gesprochen, die Elektronen auch in 
die urspriinglichen AOs packen. Es ist klar, daR beim 

Hz-Grundzustand mit der Eindeterminantenwellenfunk- 
tion, in der + doppelt (namlich mit 3- und b-Spin) besetzt 
ist, eine andere Wahl der MOs nicht moglich ist, da in 
der Wellenfunktion nur ein einziges MO vorkommt. 

Beim Grundzustand von He2 haben wir dagegen im we- 
sentlichen den gleichen Fall wie beim H,-Triplett vor uns. 
Statt die beiden MOs $ + und $- je doppelt zu besetzen, 
kann man auch die AOs a und b je doppelt besetzen. 
Es lie@ eben gar kein Molekul Hel 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 erhalt man aus den MOs $ +  

und +- nach (der Umkehrung von (8.3)) 

Man kann sich auch davon uberzeugen, daD jede Wahl 
von Orbitalen cp, und 'pz gemal3 

zu der vollig gleichen Wellenfunktion fuhrt, 

(8.6) 

sofern die Matrix der Koeffizienten unitar ist, d.h. sofern 
(fur reelle uik) gilt 

Unter der unendlichen Vielfalt der Wahlmoglichkeiten der 
beiden MOs sind zwei Satze ausgezeichnet (und das gilt 
ganz allgemein, nicht nur fur unser Beispiel), n h l i c h :  

1. Die sogenannten kanonischen MOs, hier JI+ und $-; 
diese sind der Symmetrie des Problems angepaDt, + +  ist 
symmetrisch bezuglich Inversion an Symmetriezentren des 
Molekuls, JI- antisymmetrisch. 

2. Die sogenannten aquivalenten MOS' '~~ ,  hier a und b; 
diese gehen bei Anwendung von Symmefrieoperatoren 
(hier Inversion am Zentrum) ineinander uber. 

Beim betrachteten Beispiel sind die aquivalenten MOs 
zufallig gleich Atomorbitalen (AOs). 

Das ist nicht der Fall z.B. bei BeH,, wo man aus den 
MOs JT2 und Jr3 (vgl. Abschnitt 7) die iiquivalenten MOs 

konstruieren kann. 
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Da nun, wie sich herausstellt, 

(8.10) 

Durch lokalisierte Bindungen nicht beschreibbar ist z. B. 
auch H:. Hier hat jedes H 3 Elektronen, 2 Nachbarn 
und 1 Valenz-AO. 

Nicht lokalisiert, d. h. nicht lokalisierbar. ist auch die n-Bin- 
dung in Benzol. Hier ist Cjetzt nur in bezug auf die n-Bin- 
dung) die Zahl der Nachbarn 2, die Zahl der Elektronen 
sowieder AOs jedoch nur 1.  Ahnliches gilt fur das Diboran 
B2H6, in dem jedes B-Atom 4 H-Atome als Nachbarn 
hat, aber nur 3 Valenzelektronen. Immerhin kann man 
B2H6 aber durch vier 2-Zentren-BH- und zwei 3-Zentren- 
BHB-Bindungen beschreiben. Die Bindungen sind also 
auch in BzH6 noch weitgehend lokalisiert, namlich in loka- 
lisierten 2- und 3-Zentren-Bindungen. In anderen Borhy- 
driden bricht die Lokalisierbarkeit der Bindungen vollig 
zusammen, etwa bei [BI2Hl2]'-, wo nur noch die kanoni- 
schen (symmetrie-angepafitenj MOs angemessen sind (ahn- 
lich wie beim Benzol). 

Systeme rnit delokalisierten Bindungen (Mehrzentren-Bin- 
dungen) zeichnen sich oft durch besondere Stabilitat aus 
- vor allem, wenn die Zahl der Valenzelektronen kleiner 
ist als lokalisierten Elektronenpaarbindungen entsprechen 
wurde (Elektronenmangelverbindungen). Das ist nicht ver- 
wunderlich, da  bereits das Beispiel H,IH: zeigt, daB zwei 
Elektronen eine Zweizentrenbindung rnit einer Bindungs- 
energie AE z - 100 kcal/mol, die gleichen beiden Elektro- 
nen aber eine Dreizentrenbindung rnit A E x  -200 kcal- 
/mol bilden. 

gilt naherungsweise 

s + p  
'p, % ~ ~ ~ - - - + f i . c ~ ~ - h ,  

fi 
(811)  

d. h., die aquivalenten MOs sind naherungsweise in je einer 
Be-H-Bindung lokalisiert und naherungsweise als Zwei- 
zentren-MOs, gebildet aus dem A 0  je eines H-Atoms und 
einem ,,Hybrid-AO" des Zentralatoms 

1 
dz = -(s-P) 

l/z 

(8.1 2) 

zu interpretieren. 

Lokalisierte Bindungen im Sinne der chemischen Anschau- 
ung liegen in der Tat immer dann vor, wenn sich aquivalen- 
te MOs konstruieren lassen, die in guter Naherung in 
jeweils einer Bindung lokalisiert sind. Eine solche Transfor- 
mation ist aber nicht immer moglich, und es ist Hund13'] 
bereits 1931 gelungen, die entscheidende notwendige B e  
dingung fur die Moglichkeit 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 1 s-Elektronen, die sich an der Bindung nicht 
beteiligen, werden nicht mitgezahltj, 2 Nachbarn und 2 
AOs (2s und 2p), die sich an der Bindung beteiligen. Fur 
jedes der beiden H-Atome ist die entsprechende Zahl 1. 

Schon in BeH; ist Lokalisierung jedoch nicht mehr mog- 
lich, denn es steht nur ein Valenzelektron des Be zur 
Verfugung, wahrend die Zahl der AOs und die der Nach- 
barn gleich geblieben sind. Dies ist ein Hinweis darauf, 
daJ3 zur Beschreibung der Ionisation von Molekiilen - 
wie sie neuerdings im Zusammenhang rnit der Photoelek- 
tronen-Spektroskopie eine so groBe Rolle spielt - die Ver- 
wendung lokalisierter MOs nicht geeignet ist, weil diese 
m a r  fur das neutrale, nicht aber das ionisierte Molekul 
sinnvoll sind. 

Wie man allgemein zeigen kann, sind diejenigen Orbitale, 
deren Energiendie beste Einelektronen-Naherung fur Ioni- 
sationspotentiale darstellen, genau die kanonischen MOs. 
Die Orbitale, an die der Photoelektronen-Spektroskopiker 
zu denken hat, sind notwendigenveise die kanonischen 
Orbitale. Geradezu falsch ware es aber, aus der Delokalisie 
rung der Ionisation auf die Ungiiltigkeit der Beschreibung 
der Neutralmolekiile im Grundzustand durch lokalisierte 
Bindungen zu schlieDen. Dieser Fehler wird leider oft g e  
ma~ht [~ ' ] .  

9. Elektronenkorrelation und chemische 
Bindung 

Bei Benutzung einer Einelektronen-MO-Theorie (etwa der 
Hiickelschen Naherung) vernachlassigt man unter anderem 
die quasiklassische elektrostatische Wechselwirkung der 
effektiven Ladungen im Molekul. Eine vollstandige MO- 
Theorie beriicksichtigt diese Krafte groDer Reichweite, aber 
auch sie ist von einer genaueren Losung des quanten- 
mechanischen Problems noch weit entfernt. Wie schon 
angedeutet, bezeichnet man die Fehler der Eindeteminan- 
ten-Naherung als Elektronenkorrelation. 

Die Elektronenkorrelation wirkt sich in mehrfacher Hin- 
sicht aufdie chemische Bindung aus. Vor allem zwei Effekte 
sind wichtig. Der erste hat zu tun rnit dem falschen asym- 
ptotischen Verhalten der MO-Wellenfunktion fur groBe 
Kernabstande. Es wurde bereits gesagt, daD im Rahmen 
der MO-Theorie zwei Elektronen das gleiche Orbital beset- 
Zen. Das bedeutet, da13 sie einander recht nahe kommen, 
und das auch bei groBen Kernabstanden. 

Beriicksichtigt man die Elektronenkorrelation, so gibt man 
den Elektronen, anschaulich gesprochen, Gelegenheit, ein- 
ander auszuweichen. Der Beitrag der Elektronenkorrela- 
tion wird verstandlicherweise um so groDer, je groDer der 
Kernabstand ist. Beim H,-Molekul ist z. B. fur grol3e R 
zu erwarten, d d  je ein Elektron sich in der Nahe je eines 
Kerns befindet, wahrend die Wellenfunktion der MO-Na- 
herung die Elektronen dazu zwingt, rnit gleicher Wahr- 
scheinlichkeit in der Nahe desselben wie in der Nahe ver- 
schiedener Kerne zu sein. Man sagt oft (auch wenn diese 
Formulierung etwas miBverstandlich ist) daD die MO- 
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Funktion jonischen Strukturen" bei groBen Abstanden 
ein zu groDes Gewicht gibt. Die Korrelation, von der 
hier die Rede ist und die fur das richtige Verhalten fur 
R+m sorgt, bezeichnet man als Links-Rechts-Korrelation. 
Sie erlaubt den Elektronen, in der Weise einander auszu- 
weichen, daD, wenn das eine Elektron links (beim Kern 
A) ist, sich das andere bevorzugt rechts (bei Kern B) aufhalt. 
AuDerdem gibt es noch Innen-AuDen- und angulare Korre- 
lation, die mitberucksichtigt werden miissen, wenn man 
Bindungsenergien genau berechnen will. 

Alle soeben envahnten 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 magr3*, 391. 

H, -3.64 - 1.11 
Liz -0.17 - 0.88 
N2 -5.27 - 4.63 
F, +1.37 - 3.05 

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

NH: + NH3 + H i  

oder bei Wasserstoffbriickenbindungen 

H' 

Allerdings genugt die Erhaltung der Zahl der Elektronen- 
paare nicht, um ungefahre Konstanz der Korrelationsener- 
gie bei Dissoziation zu gewahrleisten. AuBer der Intra-Bin- 
dungs-Korrelation enveist sich namlich 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 spektakularste 
Beispiel fur einen entscheidenden Beitrag der Anderung 
der Inter-Bindungs-Korrelationsenergie zur Bindungsener- 
gie stellt das System 2 BH3+B2H, dar. Fur die Dimerisie- 
rungsenergie von BH, ergibt die MO-Theorie ca. 10 kcal/ 
mol, wahrend die Anderung der Inter-Bindungs-Korrela- 
tionsenergie ca. 25 kcal/mol betragt, entsprechend einer 
gesamten Dimerisationsenergie von ca. 35 kcal /m01[~~~.  In 
BH, gibt es nur drei mogliche Paare von Bindungen mit 
einem gemeinsamen B-Atom, in B2H6 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 fur den 
Lowenanteil der ,,Elektronenmangelbindung" in B2H6 ver- 
a n t w o r t l i ~ h [ ~ ~ I .  Dies sollte zu denken geben, zumal kein 
Chemie-Lehrbuch darum verlegen ist, diese Bindung mit 

einer qualitativen MO-Theorie zu erklaren, ohne uber- 
haupt nur an die Elektronenkorrelation zu denken. 

Ich danke der Deutschen Forschungsgemeinschaft sowie dem 
Fonds der Chemischen Industrie fur die Unterstiitzung 
meiner Arbeiten, den Herren Dr. R. Ahlrichs und Dr. I/: 
Staemmler fur die Durchsicht des Manuskripts und uiele 
Diskussionen zu dii?sem 'lhema. 

Eingegangen am 27. Juni 1972 [A 9511 

[l] Erweiterte Fassung eines Vortrags am 18. 5. 1972 in Wien anlaBlich 
der 75-Jahrfeier des Vereins Osterreichischer Chemiker. Dieser Beitrag 
mag auch als Teil I1 der Reihe ,,Methoden und Erkenntnisse der Quanten- 
chemie" aufgefaBt werden (Ted 1: Physikalisch-mathematische Grundla- 
gen.- W Kurzelnigg, Angew. Chem. 78,789(1966); Angew. Chem. internat. 
Edit. 5,823 (1966)). Kenntnis von Teil 1 ist nicht unbedingt Voraussetzung 
fur Teil 11. 
[2] W. Heitler u. F .  London, Z. Phys. 44,  455 (1927). 
[3] R .  S .  Mulliken, J. Chim. Phys. 46, 497, 675 (1949). Der von Mulliken 
naturlich ursprunglich in Englisch verfal3te 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 spharischen Polar- 
koordinaten durchfuhrt, ergibt sich fur das $ nach (2.8). wovon das- 
jenige nach (2.7) ein Spezialfall (mit q= l )  ist, I ( f 2 d ~ = N Z . r r . q - 3 = 1 ,  

woraus unmittelbar folgt : N = 

[6] Der Mittelwert (f(x)> irgendeiner Funktion f(x), gemittelt uber die 
Verteilung p (x), ist definiert als 

m 

<f(x)> = 5 P (x) f (x)dr  
m-  

Fur f(x)=x verschwindet dieses Integral deshalb, weil beim Ersetzen 
von x durch -x zwar p(x) unverandert bleibt, aber f(x) sein Vorzeichen 
umkehrt. Zu jedem Beitrag im Integral fur positives x gibt es einen 
genau entgegengesetzten Beitrag fur negatives x, so dal3 das Integral 
insgesamt verschwindet. 
[7] Die Unscharfe des Mittelwerts einer Funktion f(x) ist definiert als 

Af(x) = +{<f2(x)) - (f(x)>2)' = + (Spf'dr - (J'pfdT)'}+ 

Da im gegebenen Fall [f(x)=x], (f(x)) verschwindet, ist einfdch 

in atomaren Langeneinbeiten (a,,), 
Wahrend der Mittelwert von x, y oder z verschwindet, ist derjenige 
von r von Null verschieden. Man erhalt 

Der mittlere Abstand des Elektrons vom Kern ist also his auf einen 
Faktor 1.5 gleich der Unscharfe der x-Koordinate (fur y=z=O). 
[8] Wenn die Wellenfunktion $(x) eines quantenmechanischen Zustands 
gegeben ist, so gilt allgemein, daD die Wahrscheinlichkeitsamplitude cp (p,) 
fur die Verteilung der entsprechenden Impuls-Komponente p. gegeben 
ist durch 

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

Fur die Funktion (2.8) erhalt man (in dreidimensionaler Erweiterung 
der ohigen uberlegung) 

gleich lcp(~.)I~ dp.. 
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wobei p =  v m  der Betrag des Jmpulses ist, und p in Einheiten 

von - gemessen wird. 

Der unserer Wellenfunktion (2.8) entsprechende mittlere lmpuls ist 

ti 
a0 

Man vergleiche dies mit Apx nach GI. (2.1 I). Der hier benutzte Zusammen- 
hang zwischen Orts- und Impulsverteilung ist eine strenge Formulierung 
der tinscharferelation. 
[9] Man mag sich wundern, dab wir hier Wellenfunktion und Energie 
des Grundzustandes des H-Atoms ableiten konnten, ohne uns explizit 
auf die Schrodinger-Gleichung zu beziehen. In der Tat ist aber die 
SchrOdinger-Gleichung aquivalent dem Variationsprinzip 

6E = 6{(T) + ( V ) } =  0 

Die Wellenfunktion 9, die die Energie stationar beziiglich 
Variationen von J, macht, ist automatisch Losung der Schrodinger-Glei- 
chung. Wir haben hier allerdings nicht beliebige Variationen von JI 

ZUgelaSSen, sondern nur q variiert, worauf wir uns deshalb beschranken 
konnten, weil die exakte Wellenfunktion in der Familie der ,,Variations- 
funktionen" enthalten ist (namlich fur q = 1). Hatten wir z B. den Ansatz 

statt (2.8) gewahlt, und das Minimum von E als Funktion 
von (1 gesucht, so hatten wir nur eine Naherungslosung der Schrodinger- 
Gleichung erhalten. Wir hatten uns aber darauf verlassen konnen, daB 
die so berechnete Energie iiber der exakten Energie liegt; und zwar 
liegt sie um so dichter iiber der exakten Energie, je besser unser JI das 
exakte J, annahert. tim zu verstehen, dab das von uns angewandte 
Verfahren wirklich einer Losung der Schrodinger-Gleichung aquivalent 
ist, mu8 man noch berucksichtigen, dab wir den Envartungswert (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. 
[lo] Analogzu (3.2) denken wir uns auch die Impulsverteilung quasiklas- 
sisch aus denen der getrennten Atome gebildet. 
[I I ]  Wir benutzen den Begriff ,,quasiklassisch hier in der von Rueden- 
berg [4] eingefihrten Bedeutung. Dieser hat nichts zu tun rnit der so- 
genannten WKB-Naherung, die auch gelegentlich als ,,quasiklassisch" 
bezeichnet wird, obwohl die Bezeichnung ,,semiklassisch dafur ublicher 
ist. 
1121 Die kinetische Energie 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 

e2 
seines Kerns. Hinzu kommen die potentielle Energie - der Kern- 

R 
abstobung und die Anziehung -EK* zweimal je eines halben Elektrons 
in einem A 0  durch den anderen Kern. Elektronenabstohng tritt keine 
auf. da insgesamt nur ein Elektron vorhanden ist und es keine ,.Selbst- 
wechselwirkung" eines Elektrons gibt. 
[I 31 Die potentielle Energie der Wechselwirkung eines punktformigen 
Teilchens der Ladung q und einer kugelsymmetrischen Ladungsverteilung 

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

des Teilchens zum Schwerpunkt der Ladungsverteilung ist, sofern 
sich das Teilchen auherhalb der Ladungsverteilung befindet. Sie ist 
V=O. wenn die Ladungsverteilung p sich in einer Kugelschale befindet 
und das Teilchen sich im inneren (ladungsfreien) Raum der Kugelschale 
aufhllt. Wenn das Teilchen sich irgendwo inmitten der Ladungsverteilung 
aufhalt, kann man p immer so in zwei Anteile aufteilen. dab in bezug 
auf den einen das Teilchen auherhalb, in bezug auf den anderen innerhalb 
ist. Nur der erste der beiden Anteile tragt zur potentiellen Energie bei. 
Wenn der Kern B in die Ladungswolke des Elektrons im A 0  eindringt. 
ist die Anziehung zwischen heiden dem Betrag nach kleiner als die Kem- 
abstobung. 
[I41 H. Hellmann, Z. Phys. 35, 180 (1933). 
[ 151 Die Erfolgeder Rechnungen rnit Vernachlassigung der Uberlappung 
beruhen auf einem MiBverstandnis, auf das vor allem Mulliken [3] hinge- 
wiesen hat. Der Energieausdruck der LCAO-Naherung fir  H; ist 

JI = N. -m2 

R 

Andererseits kann man das richtige E* umformen zu 

Formal sind je ta  der richtige und der falsche Ausdruck sehr ahnlich. 
Wenn man, was meist der Fall war, Ha, bzw. nicht wirklich ausrechnete, 
sondern als semiempirisch anpaDbaren Parameter betrachtete, konnte 
man zwischen beiden Moglichkeiten kaum unterscheiden und den Ein- 
druck gewinnen, man diirfe die Uberlappung vernachlassigen. Die ,,Ver- 
nachlassigung der Uberlappung" bedeutet eigentlich, dab man die Bin- 
dungsenergie nicht durch das Resonanzintegral Ha,, sondern das reduzier- 
te Resonanzintegral p ausdruckt [3]. 
[16] Das Hellmann-Feynman-Theorem besagt, daB die KrSfte, 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 fur die aus der exakten Wellen- 
funktion berechnete Ladungsdichte gilt, keineswegs fur solche von gena- 
herten Wellenfunktionen. Fur die Theorie der chemischen Bindung ist 
desbalb das Hellmann-Feynman-Theorem ungeeignet, da man bei dieser 
immer mit genaherten Wellenfunktionen zu tun hat. Die Ladungsdichte, 
die sich in einem Molekul 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 unmoglich. 
[17] z. 8. P. 0. Liiwdin, J. Mol. Spectrosc. 3, 46 (1959). - Der Vorwurf, 
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 fur Molekiile (gleichzei- 
tig mit und unabhangig von Slater) ableitete und seine Rolle im Zusam- 
menhang mit Modellen der chemischen Bindung eingehend diskutierte. 
[I81 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 q den Hauptanteil dieser 
Deformation. 
[20] Ruedenberg [4] nennt das urspriingliche Resonanzintegral Hrb (vgl. 
[15]) p und das redozierte Resonanzintegral(4.7) y. Mulliken [3] benutzt 
die Symbole y und p genau umgekehrt. 
[21] Die Ableitung dieses Ausdrucks findet man in jedem einfiihrenden 
Lehrbuch der Quantenmechanik. Die Energie des Grundzustands fur 

eine eindimensionale Bewegung ist 2. f i r  ein Elektron in einem 

h' 
Quader mit den Kantenlangen a,b,c gegeben als - 8m($ iz :) 
[22] Diese Uberlegung legt interessanterweise nahe, da8 man bei einer 
Beschreibung der chemischen Bindung durch das Elektronengas-Modell 
den Kasten etwa so zu wiihlen hat, daB recbts und links von den Aulknato- 
men noch je etwa eine Bindungslange Platz zu lassen ist. Die Beitrage 
der kinetischen Energie senkrecht zur Bindungsrichtung kann man bei 
dieser Betrachtung ganz eliminieren, da sie sich bei der Ausbildung 
der Bindung nicht andern; 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 

h2 
8mI 

+ - + . 

K = {a(i)b(2) H(I2)b(l)a(2)dr,dr2 

wobei H(1,Z) der gesamte Hamilton-Operator des HI-Molekiils ist. Zer- 
legt man H( 12) in Einelektronen- und Zweielektronenbeitrage und fihrt 
man die uns von H i  geladigeren Abkurzungen ein, so ergibt sich f i r  
K 

K =2S.H,,-2S-E1, + S ' . f + ( a b l b a )  
R 

wobei (abl bal ein Austauschintegral im ,eigentlichen" Sinn ist 

wobei HAb, das sogenannte Resonanzintegral, die Energie (kinetisch + po- 
tentiell) bedeutet, die zur Ladungsverteilung a.b gehort. Vernachlassigt 
man S (obwohl in Wirklichkeit S=O.6), so erhalt man 

(ablba) = Ja(l)b(2)- 1 b(i)a(2)d~,dr,  
1 1 2  
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Dieses ist positiv, wihrend K insgesamt negativ ist. Der dominierende 
Beitrag zu Kist 2S-H,,, und dieser hingt unmittelbar mit der lnterferenz 
des AOs (genau wie beim H:)zusammen. Ha, sowie S ist ein Einelekrrunen- 
heifrug. d. h. jedes von beiden erhalt man durch Integration iiber die 
Koordinaten eines Elektrons. 
[24] Unter Coulomb-Integralen versteht man Integrale der Form 

die die Coulomb-AbstoDung zweier Elektronen in den A0.s a und b 
beschreiben, die also quasiklassischer Natur smd. 
[25] Im Grenzrall rein ionischer Bindung besteht die Bindungsenergie 
in guter Naherung ans zwei Anteilen: einem Beitrag IA-AB, der Differenz 
der Ionisationsenergie des einen und dcr Elektronenaffinitac des anderen 
Atoms, der die Energieinderung durch Ladungsiibertragung darstellt 
und der fur R-m als einziger vorhanden ist, und dem Beitrag der 
Coulomb-Anziehung der entstandenen entgegengesetzten Ladungen an 
den Atomen. Bei polaren, aber nicht rein ionogenen Verbindungen spielen 
diese beiden Beitrage natiirlich auch eine gewisse Rolle. 
[26] DaB eine naherungsweise Zerlegung der Energie in Einzentren- 
und Zweizentrenbeitrage moglich ist, ist durchaus nicht selbstverstandlich 
und die Ableitung von GI. (6.1) mit expliziten Ausdrucken rir E. 
und E,, ist nicht trivial. Zu Einzelheiten sei auf das demnachst im 
Verlag Chemie, Weinheim. erscheinende Buch W Kutzrlnigy: Einfiihrung 
in die Theoretische Chemie, Bd. 2, verwiesen. 
[27] Die Ergebnisse an Hf legen nahe, daO in unpolaren Molekulen 
die quasiklassische AbstoDung der Atome erst bei Abstanden wirksam 
wird, die kleiner als die Bindungsabstande sind, so daB sie in der Nahe 
der Gleichgewichtsgeometrie nicht wesentlich beitrlgt. 
[28] Das Gleichungssystem (7.3) erhalt man als Bedingung, die die opti- 
malen c, zu erfullen haben, wenn man das Minimum des Energieausdrucks 
(7.1) als Funktion der Koeffizienten cr sucht mit der Nebenbedingung, 
daB die MOs (7.2) auf I normiert und orthogonal zueinander sind. 
[29] C. A .  Coulson u. H. C .  Longuet-Higgins, Proc. Roy. SOC. London 
A 191, 39 (1947). 
[30] Unter Knotenflachen versteht man Flachen, an denen die Wellen- 
funktion verschwindet, derart, daB sie auf beiden Seiten der Knotenfliche 
entgegengesetztes Vorzeichen hat. 
[31] K .  Ruedenberg, J .  Chem. Phys. 22, 1878 (1954); N .  S .  Ham u. 
K .  Ruedenberg, ibid. 29, 1199, 1215 (1958). 
[32] Tatsachlich hat die Potentialkurve fur He, im Grundzustand doch 
ein Minimum, namlich bei einem Ahstand von 5.6 a. und einer ,,Bindun@- 
energie" von ca. 20 cal/mol. Der Mechanismus fur das Zustandekommen 
dieses ,,van-der-Waals-Minimums" ist von dem fur eine echte chemische 
Bindung grundsatzlich verschieden, und wir konnen hier nicht darauf 
eingehen. 

[33] Die Erklarung f i r  das Versagen der Einelektronen-MO-Theorie 
bei diesem doch recht einfachen Beispiel ist ziemlich verwickelt (vgl. 
das in [26] angekundigte Lehrbuch). An dieser Stelle sei nur darauf 
hingewiesen, daB sie mit einer ausgeprigten Promotion der AOs im 
bindenden MO uud einer weitgehenden Abschirmung der Kernladung 
fur das formal scbwach antibindende MO einhergeht, wodurch dieses 
stark antibindend wird. Im Sinne dieser Uberlegungen ist es eher ein 
Zufall, daR die Einelektronen-MO-Theorie fur H:, H2 und H; so gut 
funktioniert. 
1341 Im Grundzustand von H, ist das MO 9,  (meist l a 9  genannt) 
doppelt besetzt, im ersten angeregten Zustand sind Jr,  und JI- (auch 
1 uu genannt) je einfach besetzt. Wahrend im Grundzustand 1 u: not- 
wendigerweise eiu Elektron a-Spin, das andere P-Spin hat, sind fur die 
Koufigurdtion 1 ug 1 uu eiu Triplett-Zustand mit parallelen Spins und ein 
Singulett-Zustand mit antiparallelen Spins moglich. Die Wellenfunktion 
des Triplett-Zustands OX:) ist in Eindeterminanten-Naherung 

Die Wellenfunktion 1st also das Produkt einer Spin- und einer Ortsfunk- 
tion. Wir konnen die folgende Diskussion auf die reine Ortsfunktion 
(8.1) beschranken. 
[35] Der Name ,,aquivalente Orbitale" geht auf Lennard-Jones et al. 
zuriick [J. E. Lennard-Jones, Proc. Roy. SOC. London A 198, 1, 14 
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