Die Verwendung von Elektronendichte-Diagrammen
in der Quantenchemie

Von Ilyas Absar und John R. Van Wazer["]

In diesem Aufsatz werden die Anwendungsmdglichkeiten von Computer-erzeugten dreidimen-
sionalen Elektronendichte-Diagrammen in der Quantenchemie beschrieben. Zwet Formen der
graphischen Darstellung sind einander gegeniibergestellt: Querschnittselektronendichte-Dia-
gramme und Elektronendichte-Molekiilmodelle. Bei den zuerst genannten Diagrammen
wird die Elektronendichte (als dritte Dimension) an einer durch ein Molekiil gelegten Flache
(erste und zweite Dimension) abgebildet. Bei der zweiten M&glichkeit zeigt man Flichen mit
gleicher Elektronendichte. Ausgewihlte Beispiele illustrieren die Verwendung dieser Diagramme
1. als Kriterium fiir die Eignung von mathematischen Beschreibungen zur Berechnung einer
Wellenfunktion, 2. zur Aufkldrung von Zusammenhingen zwischen einem Molekiilorbital und
den Orbitalen der zugrundeliegenden Atome sowie 3. zur Veranschaulichung des kanonischen
Satzes von Molekiilorbitalen. AuBerdem offenbaren diese graphischen Darstellungen 4. die
Ahnlichkeit von charakteristischen Molekiilorbitalen in verschiedenen Molekiilen und lassen
sich 5. zum Verstindnis allgemein anerkannter chemischer Grundvorstellungen nutzen. SchlieB-
lich wird erortert, inwiefern ein umfassenderer Einsatz von quantenchemischen Rechenverfahren

fiir die praktische Chemie von Bedeutung sein konnte.

1. Einleitung

Graphische Darstellungen der Elektronendichteverteilung
werden seit vielen Jahren in der Quantenchemie benutzt. Seit
1970 hat man mehrere neue Arten dreidimensionaler Diagram-
me eingefiihrt!! ~*#, die durch Computer-gesteuerte graphische
Systeme aus Wellenfunktionen erzeugt werden. Diese Ab-
bildungen haben sich als niitzliches Hilfsmittel zur Interpre-
tation der Ergebnisse quantenchemischer Berechnungen erwie-
sen. In mehreren Biichern!® ~ 7 sind zahlreiche Beispiele solcher
dreidimensionaler Diagramme fiir Atome und Molekiile wie-
dergegeben; wir mochten in diesem Aufsatz eine Ubersicht
dieser Darstellungsformen geben und einige Anwendungsmag-
lichkeiten zeigen, die iiber die bloBe Zusammenfassung von
Daten hinausgehen.

2. Formen der graphischen Darstellung

Die Beschreibung einer Wellenfunktion { oder der entspre-
chenden Elektronendichte y* erfordert vier Variable: drei
rdumliche Koordinaten und den Funktionswert. Jede dreidi-
mensionale Darstellung ist unvollstdndig, denn in einem raum-
lichen Modell oder in dessen perspektivischer Projektion auf
eine Ebene konnen nicht mehr als drei Dimensionen iibersicht-
lich abgebildet werden. Zur Uberwindung dieser Schwierigkeit
wendet man gewohnlich eine der beiden folgenden Methoden
an. Bei der einen Methode, die zu Querschnittselektronendich-
te-Diagrammen fiihrt, wird die Variation der Funktion in
Abhingigkeit von den beiden Koordinaten einer Ebene (oder
einer anderen Fliche) aufgezeichnet, die man durch die interes-
sierende Anordnung von Atomen im Molekiil oder Kristall
legt. In einem linearen oder planaren Molekiil wéhlt man
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im allgemeinen die Molekiilebene; jedoch selbst bei planaren
Molekiilen ist es oft niitzlich und informativ, die Elektronen-
dichte in einer oder mehreren zusitzlichen Ebenen senkrecht
zur Molekiilebene aufzuzeichnen. Im Falle nicht planarer Mo-
lekiile ist eine kluge Wahl der abzubildenden Flichen erforder-
lich, um die rdumliche Anderung von Wellenfunktion oder
Elektronendichte sinnvoll zu beschreiben.

Die Elektronendichte kann in solchen Querschnittsdiagram-
men linear oder logarithmisch aufgetragen werden!®. Der log-
arithmische MaBstab (wie auch der Quadrat- oder Kubikwur-
zel-Mafstab) ermoglicht es zwar, selbst hochste Elektronen-
dichtewerte wiederzugeben und zugleich die Variation der
niedrigeren Werte im Bindungsbereich und im zwischenmole-
kularen Bereich gut herauszustellen, doch wird dabei das Bild
der Elektronendichteverteilung verzerrt. Wir bevorzugen!®]
den linearen Mafstab fiir die Elektronendichte und beschnei-
den die Dichtemaxima, die in Kernnihe bei Atomen mit inne-
ren Elektronen auftreten.

Die zweite Methode zur Wiedergabe der rdaumlichen Elek-
tronendichteverteilung besteht darin, nur die Fliache (oder
Flichen) im Raum abzubilden, die einem vorgegebenen
konstanten Wert der Elektronendichte entspricht. Die Proble-
matik dieser Elektronendichte-Molekiilmodelle liegt in der
Vernachléssigung der raumlichen Verteilung der Gesamtfunk-
tion und in der vollig willkiirlichen Wahl des konstanten
Wertes. Abbildung 1 zeigt die Auswirkungen dieser Wahl.
Unter einem Querschnittselektronendichte-Diagramm (linea-
rer Mallstab) von Wasser ist eine Reihe von Elektronendichte-
Molekiilmodellen abgebildet, denen verschiedene Werte der
Elektronendichte als konstante Parameter zugrunde liegen.
Fine relativ hohe Elektronendichte (Fall a) erzeugt ein kleines,
nahezu exakt kugelf6rmiges Gebilde, das den Sauerstoffkern
einhiillt, wihrend ein sehr niedriger Wert (Fall ) zur Oberfli-
che einer ausgedehnteren, nur wenig verzerrten Kugel rund
um das Molekiil fiihrt. Einzelheiten der Molekiilstruktur lassen
sich daher bei dieser Darstellungsform nur innerhalb eines
begrenzten mittleren Bereiches des zu wihlenden Parameters
(der Elektronendichte) erkennen. In den wenigen Fillen, in
denen wir die Berechnung derartiger Elektronendichte-Mole-
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Abb. 1. Vergleich eines Querschnittselektronendichte-Diagramms (oben) fiir
die Molekiilebene von Wasser mit einer Reihe von Elektronendichte-Molekiil-
modellen (a—e). Als Elektronendichte-Parameter fiir dic Molekiilmodell-Dar-
stellungen a-e wurden die im Querschnittsdiagramm eingetragenen Werte
gewihlt.

kiilmodelle fur niitzlich erachten, verwenden wir die Elektro-
nendichte 0.6e/A> fiir die Abbildung von Atomen oder Mole-
kiilen und 0.14 e//ak3 fiir die Abbildung von Valenzorbitalen,
denn die Radien der damit erhaltenen rdumlichen Gebilde
stimmen bei gewohnlichen Atomen der zweiten und dritten
Periode des Periodensystems recht gut mit den van-der-Waals-
Radien iiberein!®). Bei der Beschreibung der Molekiilorbitale
von Wasser in Abbildung 2 wurde der Parameter 0.14¢/A3
benutzt.

Wegen der detaillierteren Informationen iiber die Elektro-
nendichteverteilung in den Querschnittsdiagrammen haben
wir flir die meisten der folgenden Beispiele diese Art der
graphischen Darstellung (mit linearem MabBstab) gewihit. Es
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ist auch moglich, die Wellenfunktion V statt der Elektronen-
dichte abzubilden; da die Elektronendichte Yy{y* jedoch eine
physikalische Observable ist und die Wellenfunktion nicht,
haben wir uns entschlossen, im folgenden nicht auf diese
Darstellungsmoglichkeit einzugehen.

3. Eignung von quantenchemischen Niherungs-
verfahren

Das allgemein verwendete und naheliegende Kriterium fur
die Eignung eines Basissatzes in einer Self-consistent-field-
(SCF-)Rechnung ist die ermittelte Gesamtenergie; ,,bessere”
Wellenfunktionen liefern niedrigere (negativere) Gesamtener-
gien. Dieses Verfahren kann jedoch in einigen Fillen irrefith-
ren, d. h. eine Berechnung mit dem Ergebnis niedriger Gesamt-
energie kann von viel schlechterer Qualitiit sein als eine Rech-
nung mit nennenswert hoherer Gesamtenergie. So haben wir
beispielsweise ‘Querschnittselektronendichte-Diagramme der
kanonischen Molekiilorbitale("] von Wasser miteinander ver-
glichen, die unter Verwendung verschiedener Basissitze be-
rechnet worden waren!®!. ErwartungsgemiB zeigten diese Dia-
gramme, daB ein erweiterter Slater-Basissatz!'®! und eine umfas-
sende Basis mit GauB-Funktionen!®! (beide mit Polarisierungs-
funktionen) im wesentlichen gleiche Elektronendichtevertei-
lungen liefern und daB auch die Qualitiit viel kleinerer Slater-
und GauB-Beschreibungen zufriedenstellend ist, bis auf eine
leicht erkennbare Abrundung der Maxima bei den Wasserstoff-
atomen in der GauB-Rechnung. Sogar eine semiempirische
CNDO-Berechnung!'%'!1 ergab befriedigende Elektronen-
dichteverteilungen fiir saimtliche Valenz-Molekiilorbitale. Am
Beispiel des Orbitals 1b, in Abbildung 3 wird deutlich, dal
hingegen eine Einzentren-Berechnung!! 2!, bei der ein erweiter-
ter Slater-Basissatz nur fiir das Sauerstoffatom verwendet wur-
de, sehr schlechte Resultate liefert, indem keinerlei Anzeichen
der erwarteten Maxima fiir die beiden Wasserstoffatome er-
kennbar sind. Dieses Verhalten wurde bei allen Valenzorbita-
len beobachtet, die eine Ladungskonzentration an den Wasser-
stoffatomen zeigen sollten (2a;, 1b, und 3a,); Gleiches gilt
auch fiir die Gesamtelektronendichte.

Die Gesamtenergie wurde durch Einzentren-Berechnung
(Abb. 3b) zu —75.922 a.u.l"] ermittelt, die Mehrzentren-Be-
rechnungen ergaben —76.005a.u. fiir den erweiterten und
nur —75.703 a.u. fiir den Mindest-Slater-Basissatz (Abb. 3a
bzw. 3¢)l1%] in beiden Fillen mit korrekter Elektronendichte-
verteilung. Vor etwa 15 Jahren wurden Einzentren-Berechnun-
gen sehr gern verwendet, denn sie waren 1. weniger aufwendig
als Mehrzentren-Rechnungen, bei denen jedes Atom im Mole-
kiil mit geeigneten Atomorbitalen ausgestattet werden mubBte,
und 2. war die berechnete Gesamtenergie der damals unter-
suchten Molekiile entsprechend der Qualitdt des benutzten
Basissatzes recht zufriedenstellend. Das angefiihrte Beispiel
legt nahe, daB} der Erfolg dieser Einzentren-Berechnungen
aufden zu jener Zeit hauptsichlich untersuchten Verbindungs-
typ bindrer Hydride (z. B. Methan, Ammoniak und Wasser)
zuriickzufiihren ist. Wegen des geringen Energieanteils eines

[*] Unter kanonischen Molekiilorbitalen versteht man denjenigen Satz aus
der unendlich groBen Menge von MO-Sdtzen, welcher die Hartree-Fock-
(SCF)-Matrix reprisentiert und der Molekiilsymmetrie angepaBt ist. Vgl
W. Kutzelnigg, Angew. Chem. 85, 551 (1973), speziell S. 564; Angew. Chem.
Int. Ed. Engl. 12, 546 (1973).

[**] 1 a.u.=2721eV.
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Abb. 2. Elektronendichte-Molekiilmodelle (links) und Querschnittselektronendichte-Diagramme (rechts) der

Valenz-Molekiilorbitale von Wasser.

Wasserstoffatoms an der Gesamtenergie im Vergleich zu einem
Atom der zweiten Periode verbesserte ein guter Basissatz den
Beitrag des Schweratoms zur Gesamtenergie in solchem Male,
daB die Vernachlissigung der Wasserstoffatome mehr als aus-
geglichen wurde. Im iibrigen ist der groBte Teil der Gesamt-
energie im Wassermolekiil den Elektronen in der 1s-Schale
des Sauerstoffatoms zuzuschreiben. Wir méchten an dieser
Stelle vorschlagen, neue Methoden zur Berechnung von Wel-
lenfunktionen anhand der hier beschriebenen Elektronendich-
te-Diagramme zu priifen, denn an den Diagrammen kann
man sehen, ob die errechneten Elektronendichten (oder Wel-
lenfunktionen) die erwartete rdumliche Verteilung besitzen.

Wihrend der letzten Jahre hat ciner von uns (J. V. W)
zusammen mit seinen Mitarbeitern betridchtliche Anstrengun-
gen unternommen!! 3~ 5] um die Pseudopotential-Niherung
fiir die Losung der Schrédinger-Gleichung zu einer praktika-
blen Methode (NOCOR) fiir den Routinegebrauch in der
Quantenchemie zu entwickeln. Wir haben schon sehr bald
bei diesem Unterfangen Querschnittselektronendichte-Dia-
gramme verglichen, die fiir die Valenzorbitale mit NOCOR-
Wellenfunktionen oder mit gleichwertigen vollstindigen SCF-
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Rechnungen erhalten worden waren (siche Abb. 4). Beim NO-
COR-Verfahren werden die Valenzelektronen durch eine Stan-
dard-SCF-Rechnung beriicksichtigt, wihrend der Beitrag von
Elektronen der inneren Schalen jedes Atoms durch eine Poten-
tialfunktion simuliert wird; die Wechselwirkung zwischen bei-
den Bereichen wird dann durch eine Pseudopotentialfunktion
VPP [GL (1)] behandelt. €. und ¢, sind die Eigenwerte und
Eigenfunktionen der Elektronen in den inneren Schalen, der
Index v bezieht sich auf ein Valenzorbital und x{ ist die
Pseudowellenfunktion fiir dieses Valenzorbital.

VPP =3b> P ~e) < ly> (1)

Angesichtsder Tatsache, daB bei diesem Verfahren keine Or-
thogonalitits-Beschrinkungen zwischen den inneren Elektro-
nen und einem Valenzelektron bestehen, braucht die Wellen-
funktion fiir das Valenzelektron keine Knoten in Kernnidhe
aufzuweisen. Die Elektronendichten fiir die Valenz-Molekiil-
orbitale im Iodmolekiil'!5! (Abb. 4) klingen in Kernniihe all-
méhlich ab, und zwar so, dal die integrierte Elektronendichte
in diesem Bereich gleich der Elektronendichte ist, die bei
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Abb. 3. Querschnittselektronendichte-Diagramm des 1b,-Orbitals von Was-
ser, erhalten a) mit einem erweiterten Slater-Basissatz; b) durch eine Einzen-
tren-Berechnung; ¢) durch Mindest-Slater-Rechnung; d) mit einem mittleren
GauB-Basissatz mit sieben s- und drei p-Exponenten fiir das Sauerstoff-
und drei s-Exponenten fiir jedes Wasserstoffatom.
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Abb. 4. Vergleich der durch zwei Niherungsverfahren erhaltenen Elektronen-
dichte-Diagramme von drei Valenzorbitalen (von unten: 19c,, 210, und
11x,) des Iodmolekiils 1,. Links ist das Ergebnis einer vollstindigen SCF-
Rechnung und rechts das Resultat einer NOCOR-Pseudopotential-Berech-
nung (unter Verwendung der gleichen Basissitze) dargestellt. Bemerkenswert
ist, daB die Knotenstruktur aus den Beitrigen der 5s- und 5p-Atomorbitale
in Kernnidhe durch das NOCOR-Verfahren nicht beriicksichtigt wird; der
Bindungsbereich ist jedoch sehr gut wiedergegeben.

Angew. Chem. 90, 86-95 (1978)

einer vollstindigen SCF-Rechnung aus der Uberlagerung von
Beitrigen der Ss- und 5Sp-Atomorbitale erhalten wird. Aus
Abbildung 4 (und dhnlichen Vergleichen der Elektronendichte-
Diagramme aus Pseudopotential-Berechnungen und vollstin-
digen SCF-Berechnungen) geht folgendes hervor: Im Valenz-
bereich ist die NOCOR-Wellenfunktion des Gesamtmolekiils
oder der einzelnen Orbitale im wesentlichen ununterscheidbar
von der entsprechenden Wellenfunktion, die aus einer gleich-
wertigen SCF-Rechnung unter EinschluB} aller inneren Elek-
tronen erhalten wird.

4. Wechselbeziehung zwischen Orbitalen

Da Atome nur einen Kern besitzen, 148t sich die Symmetrie
der Atomorbitale (z. B. s, p, d) nicht in bezug auf die
Kernanordnung beschreiben. Andererseits ist es iblich, fiir
Molekiilorbitale die entsprechenden gruppentheoretischen Be-
zeichnungen ausgehend von der Symmetrie der Kernanord-
nung zu verwenden (z. B. a;, a; und e fiir ein Molekiil mit
C,,-Symmetrie). Daher zeigt diese Bezeichnungsweise von Mo-
lekiilorbitalen nicht deutlich, wie sie sich aus der Symmetrie
der Orbitale der Atome ergeben, die das Molekiil bilden.
Die Beziehung zwischen einem Molekiilorbital und den Atom-
orbitalen kann jedoch unmittelbar von einem Elektronen-
dichte-Diagramm abgelesen werden. Der Zusammenhang 146t
sich bei beiden Darstellungsformen in Abbildung 2 erkennen;
man sieht, daB das energiedrmste der Valenz-Molekiilorbitale
von Wasser, 2a;, auf dem 2s-Atomorbital des Sauerstoffs ba-
siert. Jedes der drei iibrigen gefiillten Valenz-Molekiilorbitale
von Wasser steht in direktem Zusammenhang mit einem der
drei orthogonalen p-Atomorbitale von Sauerstoff. Das ener-
giedrmste dieser drei ,,p-dominierten” Orbitale ist 1b,, in wel-
chem die zweizdhlige Achse (Symmetrie des Molekiils: C,,)
inder Knotenebene liegt. Es folgt das Orbital 3a, ; hier verlauft
die Knotenebene des Sauerstoff-p-Orbitals parallel zur Verbin-
dungslinie zwischen beiden Wasserstoffatomen. Im energie-
reichsten gefiillten Orbital, 1b,, liegen die Wasserstoffatome
in der Knotenebene des p-Orbitals von Sauerstoff, so dal
keine H—O-Bindung auftreten kann. Wenn man nun die
Abfolge vom energiedrmsten zum energiereichsten Valenzorbi-
tal betrachtet, so sicht man zunichst ein Molekiilorbital ohne
Knoten und dann einen Satz von drei Orbitalen mit Knoten-
ebenen — eine Anordnung, welche an die Stabilitédtsreihenfolge
fiir ein isoliertes Atom aus der zweiten Periode erinnert (das
2s- und die drei 2p-Orbitale). Dariiber hinaus werden die
Atomorbitale zum Aufbau der Molekiilorbitale in der Weise
verwendet, daB die energiedirmeren Atomorbitale auch in den
energieirmeren Molekiilorbitalen erkennbar sind, so lange
jedenfalls die Knotenbedingungen des Orbitals erfiillt werden.
Mit anderen Worten: Die Molekiilorbitale lassen sich mit
Hilfe eines Aufbauprinzips beschreiben, analog zum Aufbau-
prinzip fiir Atomorbitale. Dieses Prinzip gilt selbst fiir Orbitale
komplizierter Molekiile aus vielen Symmetrieklassen; auch
dies 14Bt sich unmittelbar durch Elektronendichte-Diagramme
veranschaulichen!®!,

Bei der Verwendung von Elektronendichte-Diagrammen
fiir Molekiilorbitale beobachten wirl!?- 181 daB bei einem gege-
benen Molekiil jedes Molekiilorbital eine auffallende Ahnlich-
keit mit den Molekiilorbitalen anderer Verbindungen aufweist;
dies gilt insbesondere fiir das Ausmall und die Anordnung
der einzelnen atomaren Beitrige. Obwohl diese weitgehende
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Entsprechung zwischen bestimmten Molekiilorbitalen manch-
mal auch bei recht unterschiedlichen chemischen Strukturen
auftritt, ist dieser Effekt zunichst bei verwandten Verbindun-
gen erkannt und hervorgehoben worden. Einige Beispiele sind
die Gruppen: Methanthiol, Methanol und Dimethylether ; Me-
thylamin, Methylphosphan und Methylphosphoran; Cyclo-
propan, Phosphiran und Thiiran; Wasser, Formaldehyd und
Keten!®l. Die Molekiilorbitale, welche nach der Analyse von
Elektronendichte-Diagrammen in Bezichung zueinander ste-
hen, gehorchen auch meistens den quantenchemischen Regeln
fir die Orbitalkorrelation; gelegentliche Ausnahmen lassen
sich logisch begriinden.
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Abb. 5. Korrelationsdiagramm der Valenzorbitale von H,S, H,SO und
H,S80,.8—0- und S—H-Bindungsorbitale sind gekennzeichnet; 1. p. bedeutet
Orbitale der freien Elcktronenpaare; die Zuordnung zu Sauerstoff oder Schwe-
fel ist {iber jedem Orbital angegeben.

Als Beispiel fiir diese wechselseitigen Beziehungen sollen
die Valenz-Molekiilorbitale von H,S, H,SO und H,SO; be-
trachtet werden; letztere sind die Stammverbindungen der
Sulfoxide bzw. Sulfone. Die zugrundeliegenden Rechnungen
fur die Einfiihrung einer oder zweier S—=O-Bindungen in
Schwefelwasserstoff sind verdffentlicht worden™ .. Abbildung

5 zeigt die Korrelation (punktierte Linien) zwischen den Mole-
kiilorbitalen von H,S, H,SO und H,SO,. Die meisten Korre-
lationen konnen eindeutig auch durch Symmetriebetrachtun-
gen erhalten werden. Elektronendichte-Diagramme zeigen je-
doch nicht nur anschaulich, welche Orbitale in einer solchen
Reihe von Molekiilen miteinander in Beziehung stehen, son-
dern lassen auch die Ursachen dieser Zusammenhénge erkenn-
bar werden und fiihren so zur Beseitigung von Mehrdeutigkei-
ten.

In Abbildung 6 ist die Elektronendichteverteilung fir zwei
Serien miteinander korrelierter Orbitale von H,S, H,SO und
H,S0; wiedergegeben. In der Reihe H,S— H,SO- H,S50,
gewinnen die freien Elektronenpaare am Sauerstoff zuneh-
mend an Bedeutung. Abbildung 6a zeigt, daB die Elektronen-
dichte der freien Elektronenpaare am Schwefel in H,S nicht
nur in H,SO wieder auftaucht, sondern auch in H,SO, ! Weiter
ist bemerkenswert, daf} die Elektronendichte der freien Elek-
tronenpaare am Sauerstoff in H,SO nahezu unverédndert an
beiden Sauerstoffatomen in H,SO, wiederkehrt; auch die ge-
ringe Ladungsdichte auf der Verbindungslinie zwischen den
beiden Wasserstoffatomen bleibt in der gesamten Reihe erhal-
ten. Abbildung 6b zeigt, daB Elektronendichte von den freien
Elektronenpaaren am Schwefel in die S—O-Bindung iibertra-
gen wird; der Typ der Ladungsverteilung am Schwefel selbst
andert sich jedoch nicht. Die Ahnlichkeit wird besonders deut-
lich beim Vergleich der symmetrischen Molekiile H,S und
H,S0,.

5. Differenzelektronendichte-Diagramme

Verdnderungen der Elektronendichte lassen sich vorteilhaft
anhand von Differenzelektronendichte-Diagrammen untersu-
chen; diese Form der graphischen Darstellung ist mdglicher-
weise ein noch wertvolleres Hilfsmittel als die einfache Abbil-
dung der Elektronendichte. Neben den allgemein benutzten
Differenzelektronendichte-Diagrammen, welche den Unter-
schied zwischen der Elektronendichte im Molekiil und den
sich tiberlagernden Elektronendichten der freien Atome (bei

Abb. 6. Elektronendichte-Diagramme zweier ausgewihlter Serien miteinander korrelierter Orbitale fiir die
Molekiile H,S, H,SO und. H,SO,. Die Verbindungslinie zwischen den Wasserstoffatomen ist punktiert.
a) Orbitale 5a,, 8a’, 7a;; b) Orbitale 2by, 9a’, 4b,.
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gleicher geometrischer Anordnung wie im Molekiil) zeigen,
konnen auch andere Differenzdiagramme erzeugt und verwen-
det werden. Einige neuartige Moglichkeiten werden in diesem
und im ndchsten Abschnitt vorgestellt.

Abb. 7. Differenzelektronendichte-Diagramme von Ethan. Die Beobachtungs-
ebene enthilt beide Kohlenstoffatome sowie zwei (anti-stindige) Wasserstoff-
atome. a) Differenz aus der Elektronendichte des Molekiils und den sich
iiberlagernden Elektronendichten der Atome im Grundzustand (bei gleicher
geometrischer Anordnung der Atome wie im Molekiil). b} Darstellung wie
bei a), nur sind die freien Kohlenstoffatome nicht im Grundzustand, sondern
als sp3-Hybride beriicksichtigt worden. Die Darstellungen zeigen positive
wie negative Differenzen und erscheinen dadurch transparent. Die Elektronen-
dichtedifferenzen sind vergroBert abgebildet, um Einzelheiten hervorzuheben.

Abbildung 7 ist ein Beispiel fiir die iibliche Verwendung
von Differenzelektronendichte-Diagrammen. Das Ethanmole-
kiil C,Hg ist in der Weise dargestellt, daB beide Kohlenstoff-
atome sowie zwei (anti-stindige) Wasserstoffatome in der Be-
obachtungsebene liegen!®. Abbildung 7a zeigt die Differenz
zwischen der Gesamtelektronendichte des Ethanmolekiils und
den iiberlagerten Elektronendichten von zwei Kohlenstoffato-
men im s?p?-Grundzustand und sechs Wasserstoffatomen, wo-
bei die freien Atome geometrisch wie im Molekiil angeordnet
sind und fiir beide Berechnungen der gleiche Basissatz verwen-
det wurde. In Abbildung 7b sind die freien Kohlenstoffatome
nicht im s?p?-Grundzustand, sondern in der sp3-Konfigura-
tion beriicksichtigt worden. Beide Diagramme zeigen einen
Zuwachs an Elektronendichte in den C—H- und C—C-Bin-
dungsbereichen bei der Bildung des Molekiils. Die tiefen Mini-
ma an den Kohlenstoffkernen in Abbildung 7a weisen darauf
hin, daB ein betrichtlicher Teil der Elektronendichteverinde-
rung die s-Orbitale der Kohlenstoffatome betrifft. Der wesent-
liche Unterschied zwischen den Abbildungen 7a und 7b be-
steht im Vorzeichen der Elektronendichtedifferenz in der Nahe
der Kohlenstoffkerne; im ersten Fall (Abb. 7 a) ist die Differenz
stark negativ, im zweiten (Abb. 7b) stark positiv. Bei der
sp3-Hybridisierung wurde ein 2s-Elektron in ein 2p-Orbital
promoviert; die Diagramme zeigen, dal im Grundzustand
(s?p?) zuviel und im sp3-Hybrid zuwenig Elektronendichte
vom 2s-Charakter vorhanden ist. Die ,richtige Hybridisie-
rung liegt offenbar dazwischen.
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Abb. 8. Differenzelektronendichte-Diagramme der inneren Schwefel-Orbitale
mit s-Symmetrie in den Molekiilen H,SO;, H,SO und H,S. Das 2s-Orbital
weicht erheblich von der sphirischen Symmetrie ab; dies gilt jedoch nicht
fiir das 1s-Orbital. Die Positionen der Wasserstoff- und Sauerstoffatome
sind in einem der Diagramme angedeutet.

Das folgende Beispiel fiir die neuartige Verwendung von
Differenzelektronendichte-Diagrammen soll illustrieren, wie
sich sehr geringe Verdnderungen der Elektronenstruktur auf-
decken lassen; diese neue Moglichkeit wurde bei einer Unter-
suchung!®! zur Korrelation zwischen den Molekiilorbitalen
der inneren Schalen in einer Reihe strukturverwandter Verbin-
dungen gefunden. Abbildung 8 zeigt Differenzelektronendich-
te-Diagramme fiir die Schwefel-,,1s“- und -,,2s“-Molekiilorbi-
tale in H,SO,, H,SO und H,S. Bemerkenswerterweise ist
die Ladungsverteilung des Schwefel-,,2s“-Elektrons in keinem
dieser Molekiile mehr kugelsymmetrisch. Dieser Effekt ist
am stdrksten ausgeprigt in den Schwefel-,,2s“-Orbitalen von
H,S und H,SO; hier sind freie Elektronenpaare am Schwefel
vorhanden. Abbildung 8 148t somit erkennen, daB} die Elektro-
nen in den inneren Schalen nicht so unempfindlich gegen
Veridnderungen in der Valenzstruktur sind, wie das viele Jahre
hindurch vermutet worden war. Die Photoelektronen-Spektro-
skopie der inneren Elektronen (ESCA) hat diese Verdnderun-
gen anhand der Bindungsenergien innerer Elektronen experi-
mentell bestiitigt!2° 221, Das Auftreten geringer geometrischer
Deformationen der inneren Orbitale (siche z. B. Abb. 8) sollte
AnlaB3 zu weiteren Untersuchungen mit qualitativ besseren
Rechenverfahren sein. Daneben lassen sich auch andere mole-
kulare Phianomene, z. B. elektronische Effekte bei der Rotation
um Bindungen und bei RingschluBreaktionen, sowie die Be-
deutung von Aussagen iiber den kovalenten oder ionischen
Charakter von Bindungen mit Hilfe von Differenzelektronen-
dichte-Diagrammen erfolgreich analysieren!®). Weitere Diffe-
renzdiagramme, die den Einflul von d-Orbitalen bei der Be-
rechnung von Molekiilen mit Atomen aus der dritten Periode
veranschaulichen, sind in Abbildung 10 dargestelit.
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6. Zum Verstindnis chemischer Glaubenslehren

Es herrscht allgemein ein Miflverstindnis beziiglich der
unmittelbaren Interpretierbarkeit von SCF-Wellenfunktionen.
Wegen der vermeintlich zu starken Delokalisation sind be-
trichtliche Anstrengungen unternommen worden, um die aus
SCF-Rechnungen erhaltenen kanonischen Molekiilorbitale zu
lokalisieren!?3~ 2%, Ein wichtiger Beitrag der Elektronendich-
te-Diagramme zum Verstindnis von Molekiilorbitalen besteht
jedoch gerade darin, daB hiermit die kanonischen Molekiilor-
bitale in einfacher Weise durch die Orbitale der Atome erklért
werden konnen, aus denen sich die Molekiile zusammensetzen;
die Interpretation der Molekiilorbitale in der iiblichen Sprache
der chemischen Theorie ist dann ohne Schwierigkeiten moglich
(Beispiele siche 12 5:17:18.27-300) 7yr Charakterisierung eines
Molekiilorbitals in bezug auf die Einzelheiten des Aufbaus
aus Atomorbitalen kann zwar die numerische Beschreibung
der Wellenfunktion (oder irgendeine der anderen dquivalenten
Beschreibungsméglichkeiten) benutzt werden; dieses Verfah-
ren ist jedoch mithsam und bietet selbst erfahrenen Quanten-
chemikern oft nicht geniigend Informationen. Dagegen 1463t
die rasche Betrachtung eines geeignet ausgewéhlten dreidimen-
sionalen Elektronendichte-Diagramms die Einzelheiten deut-
lich erkennen.

Da eine Eindeterminanten-Wellenfunktion in beliebig viele
unterschiedliche Sitze von ,,Orbitalen” zerlegt werden kann,
besteht bei einigen Chemikern die Meinung, Molekiilorbitale
seien hochst willkiirliche Konstruktionen. Dieser Eindruck
ist jedoch falsch. Molekiilorbitale aus einer Standard-SCF-Be-
rechnung (der kanonische Satz) sind ebenso sinnvoll wie die
zur Beschreibung vonisolierten Atomen verwendeten Atomor-
bitale s, p, d, etc. Wer die s-p-d-Standardnomenklatur zur
Beschreibung der Symmetrie von Atomorbitalen benutzt —
diese Atomorbitale sind aus einer Reihe beliebig vieler Hybride
ausgewihlt —, muB aus dem gleichen Grund die kanonischen
Molekiilorbitale akzeptieren. Die Analyse von Querschnitts-
elektronendichte-Diagrammen beweist, dal kanonische Mole-
kiilorbitale viel von der Form der sie aufbauenden Atomorbita-
le bewahren.

Die Bezeichnungsweise o-rn- fiir chemische Bindungen ist
nur bei linearen Molekiilen eindeutig definiert. Seit vielen
Jahren wird sie jedoch auch fiir nichtlineare Molekiile verwen-
det, manchmal in v6llig unangebrachter Art. Dreidimensionale
Elektronendichte-Diagramme zeigen graphisch, ob der Ge-
brauch dieser Nomenklatur im Einzelfall sinnvoll ist und wel-
che Schwierigkeiten dabei auftreten konnen. Die Analyse einer
Reihe von Elektronendichte-Diagrammen fiir rotationsisome-
re Konformationen eines Molekiils, die nicht besonders sym-
metrisch in bezug auf die Rotationsachse sind, erweist die
Berechtigung der Vorstellung vom ,,Herausdrehen* der Elek-
tronendichte bei der Rotation. Dieses Verhalten wird am Bei-
spiel der Valenzorbitale von Diphosphan demonstriert. Aus
Abbildung 9 geht hervor, daB ein Orbital von H,PPH, 3],
welches in der ekliptischen (Abb. 9a) und gestaffelten Konfor-
mation (Abb. 9d) n-Charakter in Bezug auf die P-—P-Bindung
aufweist, in den dazwischenliegenden Konformationen (Abb.
9b und 9c¢) als ,,verdrillte” n-Bindung betrachtet werden kann;
die beiden Wasserstoffatome an jedem Phosphoratom sind
dann nicht mehr so angeordnet, daf} eine ,,normale* t-Bindung
moglich wirel!,
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Abb. 9. Querschnittselektronendichte-Diagramme fiir eine Reihe von einander
entsprechenden Orbitalen bei der Rotation um die P—P-Bindung in Diphos-
phan (H,PPH,). a) Ekliptische, b) gauche-, c) halbekliptische, d) gestaffelte
Konformation.

Bei der Diskussion iiber den Beitrag von d-Orbitalen zur
Chemie von Elementen der dritten Periode hat man meistens
streng zwischen p,—d,-Ladungsiibertragung und der Polari-
sierung von d-Orbitalen unterschieden. Bei vielen dieser Mole-
kiile (auch bet solchen, bei denen p,—d,-Ladungsiibertragung
erwartet wird) verdndern die Elektronendichte-Diagramme
des Gesamtmolekiils, der Valenzschale, oder, in geringerem
AusmaD, der einzelnen Molekiilorbitale sich kaum, wenn fiir
das ladungsaufnehmende Atom d-Orbitale einbezogen wer-
den. Die Subtraktion der beiden Elektronendichte-Darstel-
lungen (ohne bzw. mit d-Orbital-Beriicksichtigung) ergibt Dif-
ferenzelektronendichte-Diagramme, welche die geringen Un-
terschiede in der Elektronendichteverteilung hervorheben.

Beispielsweise haben Howell und Van Wazer fir Chlorsilan
(H;SiCl) vier SCF-Berechnungen durchgefiihrt!*!!: Eine unter
Vernachldssigung von d-Orbitalen, die zweite und dritte unter
Beriicksichtigung von d-Funktionen bei der mathematischen
Beschreibung des Silicium- bzw. Chloratoms und die vierte
unter EinschluB von d-Orbitalen fiir das Silicium- wie auch
fiir das Chloratom. Tabelle 1 enthilt die tibliche Zusammen-
stellung numerischer Daten aus SCF-Berechnungen fiir das
Chlorsilan-Molekiil. Es fillt auf, daB durch Einbeziehung von
d-Orbitalen fiir das Siliciumatom eine stiarkere Stabilisierung
als bei Beriicksichtigung von d-Orbitalen fiir das Chloratom
zustandekommt. Diese Stabilisierung wird auch durch die
Si-Cl- und Si-H-Uberlappungen deutlich (Tabelle 1). Die Mul-
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Tabelle 1. Berechnete Eigenschaften von Chlorsilan (H5SiCl).

Eigenschaft ohne
d-Orbitale Silicium

mit d-Orbitalen fiir

Gesamtenergie [a.u.] —749.483 —749.577
Bindungsenergie [a] [eV] 9.0 11.6
Si-Ladung +0.31 —-0.30
Cl-Ladung —0.12 +0.04
H-Ladung —0.06 +0.09
Si-Cl-Uberlappung 0.61 0.86
Si-H-Uberlappung 0.69 0.81

Chlor Silicium
+ Chlor

—749.503 —749.589

9.6 119

+0.41 —-0.21
—0.18 —0.03
—0.08 +0.08
0.65 0.89
0.70 0.81

[a] Die Bindungsenergie ist die Differenz aus der Summe der Gesamtenergien aller einzelner Atome und der Gesamtener-
gie des Molekiils; 1 a.u.= 27.21 ¢V, Elektronenkorrelation wurde nicht beriicksichtigt.

liken-Ladung am Silicium wird durch Einfiihrung von Sili-
cium-d-Orbitalen besonders stark beeinflult: Ohne d-Orbitale
lautet der Wert +0.31, mit Silicium-d-Orbitalen ergibt sich
bei diesem Basissatz eine Ladung von —0.30. Ublicherweise
wird dieser Befund derart gedeutet, daB durch Beriicksichti-
gung von d-Orbitalen fiir das Siliciumatom eine betrichtliche
Ladungsiibertragung zum Silicium hin erfolgt, wiahrend im
Falle von Chlor-d-Orbitalen Ladungsdichte vom Atom abge-
zogen wird. Die fliichtig vorgenommene Interpretation lautet
dann, daB Silicium-d-Orbitale zur Aufnahme von Ladung
vorziiglich geeignet sind, wihrend d-Orbitale am Chlor zu
einer geringen Ladungsabgabe, hauptsichlich an die Wasser-
stoffatome, fiihren. Die Standard-Terminologie fiir diese Beob-
achtungen ist ,p-d-Ladungsiibertragung® im Falle der Sili-
cium-d-Orbitale und ,Polarisierungseffekt* (mit geringer La-
dungsverschiebung) im Fall der Chlor-d-Orbitale.

wihrend das Orbital 8a die Si—Cl-c-Antibindung reprisen-
tiert. Die Orbitale 3e und 4e sind durch die Si—Cl-n-Bindung
bzw. -Antibindung gekennzeichnet. Die Daten aus Tabelle
2 stiitzen somit das bereits gewonnene Bild vom EinfluB} der
Silicium- und Chlor-d-Orbitale.

In Abbildung 10a und 10b sind Differenzelektronendichte-
Diagramme fiir das H3SiCl-Gesamtmolekiil und fiir die Orbi-
tale 9a und 4e dargestellt. Diese beiden Orbitale wurden
ausgewihlt, weil sie eine recht betrdchtliche Ladungsiibertra-
gung erkennen lassen; das geht sowohl aus dem vollstdndigen
Satz der Differenzdiagramme als auch aus den Daten der
Tabelle 2 hervor. Zur Orientierung sind in Abbildung 10c
normale Elektronendichte-Diagramme dargestellt. Diese Dia-
gramme zeigen deutlich den n-anti- oder nichtbindenden Cha-
rakter des Orbitals 4¢ sowie den o-Bindungscharakter des
Orbitals 9a in bezug auf die Silicium-Chlor-Bindung.

Tabelle 2. Interatomarer Ladungsaustausch in den Molekiilorbitalen von Chlorsilan (H3SiCl) bei Beriicksichtigung

von d-Funktionen.

Orbital iiberwiegender Ladungsverschiebung bei Einfiihrung von d-Orbitalen fir
Charakter Silicium Chlor

4e Cln | +(Si—Chrn* ClﬂSi ﬂg 3H 3H%Siﬂ>c}

9a (Si—Cljo +Cl n| CI%SiM3H (‘J&Si @L 3H

3e (Si—H)o +(Si—Cl)n 3H % Si % Cl 000i> Si % 3H

8a (Si—H)o +(Si—Clho* Si QO& 3H Cl 3% Si 29& 3H

Ta (Si—Cl)s +Cl n Cl —% Si 29924 3H Si M Cl

Tabelle 2 zeigt den berechneten interatomaren Ladungsaus-
tausch fiir die Valenzorbitale von Chlorsilan bei Einfithrung
von d-Funktionen fiir das Silicium- oder Chloratom. In der
zweiten Spalte von Tabelle 2 ist der iiberwiegende Charakter

jedes Orbitals in bezug auf die Si—Cl-Bindung und die Si—H- ’

Bindung und in bezug auf die freien Elektronenpaare am
Chlor angegeben. Die Elektronenpaare erhalten die Bezeich-
nung n, der Index | oder L weist auf ihre Orientierung entlang
der Cj,-Achse des Molekiils bzw. zu beiden Seiten dieser
Achse hin. Der Charakter jedes Molekiilorbitals 1aBt sich
sofort im jeweiligen Elektronendichte-Diagramm erkennen;
aus den numerischen Daten konnen einige zusitzliche Infor-
mationen entnommen werden. In Tabelle 2 fallt auf, daBl das
Orbital 7a betrichtlichen Si—Cl-o-Bindungscharakter besitzt,
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Aus Abbildung 10 geht deutlich hervor, daB3 die Beriicksich-
tigung von d-Funktionen fiir Chlor oder Silicium eine recht
dhnliche Ladungsumverteilung bewirkt; im Falle von Silicium-
d-Orbitalen wird jedoch zusitzlich die Wechselwirkung zwi-
schen dem Siliciumatom und den Wasserstoffatomen stark
verdndert. Der Gesamteffekt der Beriicksichtigung von d-
Funktionen fiir Silicium oder Chlor ist die Ubertragung von
Elektronendichte aus den Elektronenpaaren des Chloratoms
in den Si—Cl-Bindungsbereich; dadurch wird die Polaritit
des Molekiils vermindert, was auch aus den berechneten Dipol-
momenten hervorgeht. Es scheint somit einleuchtend, daB
die mathematische Beschreibung des Chlorsilan-Molekiils un-
ter Verwendung der eingeschrinkten (sp-)Basis unzureichend
ist; die Ladungsdichte im Bereich der Chlor-Elektronenpaare
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Abb. 10. Differenzelektronendichte-Diagramme fir zwei ausgewdhlte Orbitale von H3SiCl und fiir das gesamte Molekiil. Dic Diagramme zeigen, wie sich die
Elektronendichteverteilung bei Beriicksichtigung von d-Orbilalen a) fiir Silicium und b) fiir Chlor verdndert. ¢) Elektronendichte-[iagramme (ohne Beriicksichtigung
von d-Orbitalen; fiinffach kleinerer MaBstab fiir dic Hohe). Die Beobachtungsebene enthilt das Silicium-, das Chlor- und cin Wasserstoffatom.

wird iiberschitzt, solange nicht an irgendciner Stelle d-Funk-
tionen einbezogen werden. Der eigentliche Grund fiir die Aus-
stattung eines Basissatzes mit Orbitalen, die mehr rdumliche
Freiheitsgrade besitzen, ist einfach dic Verminderung von Ein-
schriankungen in der mathematischen Beschreibung, so dal3
die Elektronendichte optimal verteilt werden kann. Aus dem
hier untersuchten Beispiel des Chlorsilans geht klar hervor,
daf die Terminologie zur Beschreibung von Ladungsumvertei-
lungen in vieler Hinsicht inkonscquent ist; sie beruht auf
willkiirlichen Konstruktionen mit nur geringer Beziechung zur
physikalischen Wirklichkeit.

7. Quantenchemische Rechnungen fiir jedermann

Zu recht oder zu unrecht haben die Chemiker viel Miihe
darauf verwendet, ihre experimentellen Befunde mit der elek-
tronischen Struktur der betreffenden Molekiile in Beziehung
zu setzen; die meisten der dabei zugrundegelegten Vorstellun-
gen von der Elektronenstruktur waren nur qualitativer oder
oft sogar recht spekulativer Art. Auch heute noch sind groBe
Teile der chemischen Redeweise und der Verdffentlichungen,
die sich mit der elektronischen Begriindung chemischer Effekte
beschiftigen, so unklar, daBsie eigentlich recht wenig aussagen.
In dem Mafle, wie Computer leistungsfdhiger und besser zu-
ginglich werden, ist ein verstirkter Gebrauch quantenchemi-
scher Rechenverfahren zu crwarten. Die Anwendung neuer
zuverldssiger Niherungsmethoden kénnte solche Rechnungen
billiger und viel leichter verfiigbar machen. Unserer Meinung
nach ist die Pseudopotential-Methode in dieser Hinsicht be-
sonders geeignet. Durch dieses Niherungsverfahren ist bereits
eine groBe Anzahl anorganischer Verbindungen mit Elementen
aus dem gesamten Periodensystem fiir quantenchemische
Rechnungen zugiinglich geworden —, fiir Rechnungen, die vor-
her auf Molekiile mit Elementen aus den ersten drei Perioden
beschrinkt waren.

%

Alle Chemiker, welche sich bei quantenchemischen Rech-
nungen nur am Rande fiir die mathematischen Details interes-
sieren, sind nach unscrer Meinung gut beraten, wenn sie Elek-
tronendichte-Diagramme als Hilfsmittel zum Verstindnis der
Rechencrgebnisse verwenden; unser Buch!® kann als Anlei-
tung dienen. Im Laul der Zeit wird sich herausstellen, ob
eine weiler verbreilcle Anwendung quantenchemischer Re-
chenverfahren in allen Bereichen der reinen und angewandten
Chemie schlicBlich niitzliche Ergebnisse fiir die Praxis oder
fortschrittlichere theoretische Konzepte erbringen kann. Es
besteht eine gewisse Wahrscheinlichkeit, daBl die allgemeinere
Verwendung diescr Rechenmethoden zu einer Desillusionie-
rung fithren wird; dies wire eine verniinftige Entwicklung,
falls davon auch dic gegenwirtige Praxis des Verkniipfens
physikalischer Realititen mit bloBen Spekulationen iiber die
elektronische Struktur betroffen werden wiirde. Im anderen
Falle konntc sich jedoch eine gesteigerte Zuverlassigkeit und
Zuganglichkeit der quantenchemischen Rechenverfahren als
wirklich wertvoll und bedeutsam fiir die zukiinftige Entwick-
lung der Chemic erweiscn; wir hoffen, daB3 sich die zweite
Alternative bewahrheiten wird.

Eingegangen am 4. April 1977 [A 196]
Ubersetzt von Dipl.-Chem. Wolfgang Kaim, Frankfurt/Main
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Festkorperphotochemie — eine Methode zur Erzeugung ungewohnlicher

Wertigkeitsstufen

Von Gerhard Lehmann![*]

Durch Ubertragung von Elektronen zwischen verschiedenartigen Atomen kann energiereiche

Strahlung in einem nichtmetallischen Festkorper Paare komplementdrer Defekte bilden. Diese
im allgemeinen paramagnetischen ,,Farbzentren lassen sich meist als ungewShnliche Wertigkeits-
stufen eines Elements beschreiben. Erhitzen zerstort die Farbzentren, erneute Bestrahlung bildet
sie meist wieder zuriick. In einem heteropolaren Festkorper flihrt die Bildung der Farbzentren
in den meisten Fillen zum Ausgleich von Punktladungen, die durch anderswertige Fremdionen
oder durch Leerstellen verursacht sind. Dies wird am Beispiel von Kunzit, Brasilianit sowie
Rauchquarz und Citrin gezeigt; die wichtigsten Methoden zur Strukturaufkldrung der Farbzen-
tren werden ebenfalls vorgestellt. Die Anwendung des Prinzips des Ladungsausgleichs eroffnet
priparative Moglichkeiten zur Erzeugung ungewohnlicher Wertigkeitsstufen, z. B. Al2*, F2~,
Fe—O~. Dariiber hinaus erlaubt die Art der Farbzentren in vielen Féllen weitreichende Schliisse

auf die Defektstruktur realer Kristalle, die auf anderem Wege kaum aufzukliren ist.

1. Grundlagen der Methode

Ionisierende Strahlung kann in einem Festkorper drei Arten
bleibender Verdnderungen hervorrufen.

a) Die drastischste Art ist eine Photo- oder Radiolyse, also
vollstindige und irreversible Zersetzung. Sie ist fiir bestimmte
Stoffklassen, vor allem viele organische Verbindungen, charak-
teristisch. Diese erfahren zuweilen auch charakteristische
Umwandlungen, die priparativ genutzt werden konnen],

b) Eine weitere Moglichkeit ist die Verschiebung einzelner
Atome aus ihren Gleichgewichtslagen, z. B. unter Bildung von
Leerstellen und Zwischengitteratomen. Abgesehen von den
Alkalimetallhalogeniden, bei denen schon die Energie ultravio-
letter Strahlung dazu ausreicht!?], ist bei anderen Stoffklassen
Partikelstrahlung hoher Energie erforderlich.

[*] Prof. Dr. G. Lehmann
Institut fiir Physikalische Chemie der Universitit
SchlofBplatz 4, D-4400 Miinster

Angew. Chem. 90, 95-103 (1978)

¢) SchlieBlich kann ein Elektron von einem Donor D()
auf einen Acceptor A‘*’ iibertragen werden. Nach der formalen
Reaktionsgleichung (1)
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fiihrt dieser ProzeB in den meisten Fillen zur Bildung zweier
paramagnetischer Defekte, von denen D als Defektelektronen-
zentrum und A als Elektronenzentrum bezeichnet wird. Wih-
rend b) ein liberwiegend physikalisch-mechanischer ProzeB
ist, der weitgehend den Gesetzen der klassischen Mechanik
gehorcht, liegt in ¢} ein photochemischer Redox-Prozel3 vor,
bei dem D' oxidiert und A" reduziert wird. Seit den bahn-
brechenden Arbeiten von Pohl und seiner Schule werden diese
Farbzentren in Deutschland als eine Domine der Physiker

[*] Die eingeklammerten Ladungen auf der linken Seite der Gleichung (1)
sollen effektive Ladungen gegeniiber dem neutral gedachten Gitter symbolisie-
ren, deren Bedeutung spiter deutlich wird.
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