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1. Einleitung

1.1. Geschichtliches

Die erstmalige Beobachtung der spektakul�ren blauen
und bronzenen Farben von Alkalimetall-L�sungen in Am-
moniak geht auf Sir Humphry Davy zur�ck. Ammoniak war
durch seinen biologischen Ursprung damals schon seit Jahr-
hunderten bekannt, und im Jahr 1807 isolierte Davy Kalium
und dann Natrium. Er hatte also zu der Zeit seiner Versuche,
die er zwischen 1807 und 1808 ausf�hrte, alle ben�tigten
Chemikalien zur Hand. Davy wollte mit seinen Experimenten
beweisen, dass Kalium tats�chlich ein Element war und nicht
etwa ein Hydrid der Pottasche. Er setzte kleine K�rnchen aus
Pottasche mit trockenem, gasf�rmigem Ammoniak um und
erhielt so die herrlichen Farben der konzentrierten und dann
auch verd�nnten Filme des Kalium-Ammoniaks. Verfl�ssigt
wurde Ammoniak erstmals 1823 durch Michael Faraday (auf
Davys Vorschlag hin), und folglich sah Davy dem Aufl�sen
von metallischem Kalium durch trockenen gasf�rmigen
Ammoniak zu. Davy ver�ffentlichte die Ergebnisse nie, seine
Notizen (siehe Abbildung 1) wurden aber 1981 beim Studium
seiner Laborb�cher entdeckt.[1–3] Sie belegen, dass Davy vor
200 Jahren tats�chlich die charakteristische „sch�ne blaue
Farbe“ dieser L�sungen beobachtete.

Hannay und Hogarth berichteten 1879 und 1880 ebenfalls,
dass gasf�rmiges Ammoniak metallisches Natrium aufl�st
(wodurch sie im Grunde Davys Kalium-Experimente repro-
duzierten) und dass die „gasf�rmigen L�sungen“ – heute
w�rde man vielleicht von kalten Plasmen sprechen[4] – nur
einige Sekunden erhalten blieben.[5, 6]

�ber 50 Jahre nach Davy machte W. Weyl �hnliche Be-
obachtungen zur L�slichkeit von Alkalimetallen in fl�ssigem
Ammoniak.[7] Dies war die erstmalige Beschreibung dessen,

Dieser Aufsatz gibt eine detaillierte Molek�lorbitalanalyse der
Strukturen und elektronischen Eigenschaften der vielf�ltigen
Spezies, die in Lithium-Ammoniak-L�sungen auftreten. Als Spe-
zies mit ungerader Elektronenzahl (Dublett-Zust�nde) betrachten
wir: e�@(NH3)n (das solvatisierte Elektron, wahrscheinlich ein
dynamisches Ensemble von Molek�len), das Li(NH3)4-Monomer
und die [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaare. Das 2s-Elektron
des Li besetzt ein diffuses Orbital, das haupts�chlich von den
niedrigsten unbesetzten Molek�lorbitalen (MOs) der Ammoniak-
molek�le gebildet wird. Die einfach besetzten MOs sind zwischen
den Wasserstoffatomen bindend; wir bezeichnen diese stabilisie-
rende Wechselwirkung als H H-Br�cke. Im e�@(NH3)n befindet
sich das �berschusselektron nicht im Zentrum des von den Am-
moniakmolek�len gebildeten K�figs. Denkbare Spezies mit zwei
oder mehr schwach wechselwirkenden Elektronen bilden ebenfalls
H H-Br�cken. F�r diese Spezies finden wir, dass die Singulett-
Zust�nde (S = 0) bei etwas tieferer Energie liegen als die Zust�nde
mit ungepaarten Spins (S = 1, 2…). TD-DFT-Rechnungen an
verschiedenen Ionenpaaren zeigen, dass die drei intensivsten
elektronischen Anregungen von den �berg�ngen aus dem SOMO
(mit s-Pseudosymmetrie) in die niedrigsten p-artigen Niveaus
stammen. Die optischen Absorptionsspektren sind weitgehend
unabh�ngig vom Metall, und wir k�nnen die in das Sichtbare
reichende Absorptionsflanke gut erkl�ren. Letztere verursacht die
„sch�ne blaue Farbe“, die Sir Humphry Davy vor 200 Jahren
erstmals beobachtete.
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was wir heute unter der L�sung eines Metalls in fl�ssigem
Ammoniak verstehen (tats�chlich geschah dies durch Ein-
wirkung von trockenem Ammoniakgas unter Druck auf
Kalium mithilfe einer Faradayschen R�hre). Weyl hielt diese
L�sungen f�lschlicherweise f�r „Metallammoniumspezies“,
Verbindungen also, in denen eines oder mehrere der Was-
serstoffatome im NH4 durch ein Metallatom ersetzt sind.
L�sungen von Metallen in Ammoniak wurden bis weit in das
20. Jahrhundert hinein als Metallammoniumverbindungen
bezeichnet.

Wichtige Fortschritte erbrachten Experimente durch W.
Seely, der im Jahr 1871 die „nicht-chemische“ L�sungsmit-
telwirkung des Ammoniaks erkannte und Weyls „unperfekte
Wahrnehmung der grundlegenden Tatsachen“ mit dem Ver-
weis darauf korrigierte, dass „die blaue Fl�ssigkeit nichts
weiter als eine L�sung von Na in NH3 ist“.[8] Seely bemerkte
weiter: „Ich meine, dass sich diese Metalle im Ammoniak
genau so l�sen wie Salz sich im Wasser l�st.“

In der ersten H�lfte des 20. Jahrhunderts trugen E. C.
Franklin und C. A. Kraus wahrscheinlich mehr zur Aufkl�-
rung der Chemie von fl�ssigen Ammoniakl�sungen bei, als

alle anderen Forscher zusammen (siehe Abschnitt 1.2).[9] Es
d�rfte jedoch kaum bekannt sein, dass Franklins und Kraus�
Arbeiten ganz entscheidend von ihrem damaligen Studenten
H. P. Cady angeregt wurden!

Cady arbeitete seinerzeit an Cobalt-Ammin-Komplexen
und vermutete, dass sich der darin (und in anderen „Dop-
pelsalzen“) enthaltene Ammoniak in �hnlicher Weise ver-
halten m�sse wie Wasser in kristallwasserhaltigen Salzen. Er
sagte außerdem voraus, dass fl�ssiger Ammoniak in seinen
physikalischen und chemischen Eigenschaften dem Wasser
entsprechen sollte und also ein zweites ionisierendes L�-
sungsmittel neben dem Wasser sei. Cadys Arbeiten, die er als
Student in Eigenregie ausf�hrte (und 1897 ver�ffentlichte),
waren wom�glich die ersten physikochemischen Untersu-
chungen an fl�ssigen Ammoniakl�sungen.[10]

Es waren Kraus und Mitarbeiter, die in jahrzehntelangen
Studien die quantitativen Daten zur elektrischen Leitf�hig-
keit und anderen physikalischen Eigenschaften ermittelten,

Eva Zurek (Mitte) wurde 1976 in Krakau, Polen, geboren. Nach einem
kurzen Zwischenstopp in �sterreich wanderte ihre Familie nach Kanada
aus, als sie f�nf Jahre alt war. Sie erwarb 2002 ihren MSc in theoretischer
Chemie an der Universit�t Calgary (Ziegler; Methylaluminoxan) und pro-
movierte 2006 mit einer am Max-Planck-Institut f�r Festk�rperforschung in
Stuttgart angefertigten Arbeit (Andersen; Wannier-Funktionen, Metall-Ful-
leren-Cluster und Kohlenstoffnanor�hren). Nach einem Postdoktorat an der
Cornell University bei Roald Hoffmann wurde sie Assistant Professor an der
SUNY in Buffalo und h�tte sich nie tr�umen lassen, so viel �ber Metall-
Ammoniak-L�sungen zu lernen.
Peter Edwards’ (links) Interesse an diesen faszinierenden L�sungen reicht
�ber 30 Jahre zur�ck: zu seiner Promotion bei Ron Catterall an der Salford
University, ihrem gemeinsamen Projekt mit Sir Nevill Mott in Cambridge
und seiner Zeit als Fulbright Scholar bei Mike Sienko in Cornell. Die L�-
sungen, mit ihren hellen blauen und bronzenen Farben, ihrer F�higkeit,
vom nichtmetallischen in den metallischen Zustand zu wechseln, und ihrer
bemwerkenswerte Bildung koexistierender Metall- und Nichtmetallschich-
ten, geben uns ein chemisches System an die Hand, das das ganze Sam-
melsurium an elektronischen Eigenschaften – von metallischen und nicht-
metallischen bis zu supraleitenden Materiezust�nden – in sich vereint.
Roald Hoffmann (rechts) war das Gl�ck beschieden, �ber beinahe jedes
Molek�l oder jede gr�ßere Struktur unter der Sonne Rechungen anstellen
zu d�rfen. Und auch �ber manche, die sich vor der Sonne verstecken. Aber
obgleich Mike Sienko, ein Kollege und Freund, ihm von den unglaublichen
Eigenschaften der Metall-Ammoniak-L�sungen erz�hlte, h�tte er nie ge-
dacht, dass er sich je mit solchen Systemen besch�ftigen w�rde. Mike h�tte
die Geschichte, die daraus entstanden ist, geliebt.

Abbildung 1. Oben: Zwei Eintr�ge[1–3] aus Sir Humphry Davys Labor-
buch aus der Zeit zwischen Oktober 1805 und Oktober 1812. a) 14.
November 1808: „When 8 grains of potassium were heated in ammonia-
cal gas – it assumed a beautiful metallic appearance and gradually
became a fine blue colour.“ b) 15. November 1808: „Twelve cubic inches
of ammonia were made to act on nine grains of potassium in a green glass
retort exposed to the heat of a spirit-lamp, an ebullation of the potassium
took place, and its fine silver-color became blue, which was soon changed
to green, it then recovered its original color but not its splendor.“ Unten:
Lithiuml�sungen in Ammoniak �ndern ihre Farbe mit der Konzentra-
tion (reines L�sungsmittel bis ges�ttigt). Wiedergabe nach http://
www.phys.ucl.ac.uk/department/AnnRev2003/cmmp.html.
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die sp�ter als experimentelle Basis f�r die Entwicklung und
�berpr�fung zahlreicher Modelle dieser L�sungen dien-
ten.[11]

Kraus erkannte, dass L�sungen der Alkalimetalle (wie
auch der Erdalkalimetalle) wahrhaft einzigartig sind; sie sind
ein direktes Bindeglied zwischen Elektrolyten auf der einen
und Metallen auf der anderen Seite.[12]

1.2. Chemische und physikalische Eigenschaften von Metall-
Ammoniak-L�sungen

Alkalimetalle und andere Metalle l�sen sich unter Bil-
dung von intensiv gef�rbten L�sungen bereitwillig in was-
serfreiem fl�ssigem Ammoniak. Verd�nnte L�sungen sind
blau, konzentrierte kupfer- oder bronzefarben (siehe Abbil-
dung 1). Der Aufl�sungsprozess geht damit einher, dass das
Alkalimetall sein s-Valenzelektron spontan an das L�sungs-
mittel abgibt. Bei niedrigen Metallkonzentrationen f�hrt dies
zur Bildung von solvatisierten Metallkationen und solvati-
sierten Elektronen. Kraus war der erste, der den Tr�ger der
negativen Elektrizit�t in Metall-Ammoniak-L�sungen als das
durch den Aufl�sungsprozess M!M+ + e� freigesetzte
Elektron identifizierte. Das Ergebnis sind „freie“ oder mit
Ammoniak assoziierte Elektronen.[13] Bei Studien der Leit-
f�higkeit in Abh�ngigkeit von der Konzentration bemerkte
Kraus:[14] „… es scheint, dass die blaue Farbe der L�sung,
ebenso wie auch andere die L�sung kennzeichnende Eigen-
schaften, zuvorderst auf den negativen Tr�ger zur�ckgeht …“.
Kraus entwickelte diese Hypothese im Jahr 1921, nur zehn
Jahre nach der Entdeckung des Elektrons.

1916 postulierten G. E. Gibson und W. L. Argo,[15] dass
das intensive Blau der L�sungen auf eine (oder mehrere) der
folgenden Spezies zur�ckzuf�hren sei: a) nichtionisierte
Molek�le oder Atome des Metalls, b) unsolvatisierte (oder
freie) Elektronen des Metalls oder c) solvatisierte Elektro-
nen. Dies war das erste Mal, dass der Begriff „solvatisierte
Elektronen“ fiel. Gibson und Argo favorisierten zun�chst (b),
schlossen sp�ter[16] aber richtig, dass die blaue Farbe durch
solvatisierte Elektronen verursacht wird.

Mit allm�hlich steigender Metallkonzentration sinkt die
�quivalentleitf�higkeit (ganz so wie bei gew�hnlichen Salz-
l�sungen in Ammoniak) aufgrund der immer st�rker wer-
denden Wechselwirkungen zwischen solvatisierten Elektro-
nen und solvatisierten Kationen, die zur Bildung von Ionen-
paaren Ms

+es
� f�hrt. Bei noch h�heren Konzentrationen von

etwa 1 Mol-% des Metalls[17] (MPM) beginnen die solvati-
sierten Elektronen miteinander wechselzuwirken, und ihre
Spins werden gepaart. Das Auftreten der Spinpaarung ist in
zahlreichen magnetischen Messungen nachgewiesen worden.
Interessant ist, dass der erste Bericht solcher Messungen von
N. W. Taylor und G. N. Lewis[18] aus dem Jahr 1925 stammt,
die darin bemerkten, dass „die Ammoniakmolek�le, an denen
Elektronen haften, nicht allesamt frei bleiben, sondern Paare
miteinander bilden.“

E. Huster[19] war 1938 der erste, der die magnetische
Suszeptibilit�t von Metall-Ammoniak-L�sungen in Abh�n-
gigkeit von der Konzentration untersuchte. �hnlich wie
Kraus fand auch er, dass diese L�sungen dazu dienen konn-

ten, das Auftreten metallischer Eigenschaften als eine Funk-
tion der Elektronenkonzentration zu verfolgen. Huster stellte
zu seiner �berraschung fest,[19] dass Na-NH3-L�sungen bei
mittleren Konzentrationen und niedrigen Temperaturen stark
diamagnetisch waren. Er postulierte ein Gleichgewicht zwi-
schen Elektronen und Natriumkationen auf der einen Seite
und zweiatomigen Molek�len, Na2, auf der anderen Seite.

S. Freed und N. Sugarmann[20] fanden rund 5 Jahre sp�ter,
dass die gemessenen magnetischen Suszeptibilit�ten von
Metall-Ammoniak-L�sungen stets niedriger waren als Werte,
die man f�r ein System von freien Elektronen berechnet
hatte. Eine noch st�rkere Abweichung vom Modell des freien
Elektronengases fand sich in der Temperaturabh�ngigkeit der
Suszeptibilit�ten: Diese nahmen mit sinkender Temperatur
ab statt, wie im Modell, zu steigen. Die Vermutung war, dass
Elektronen in Ammoniak gut wechselwirken k�nnen und
diamagnetische Paare bilden, was das Absinken des elektro-
nischen Paramagnetismus der L�sungen unter den f�r ein
System von nicht-wechselwirkenden Elektronen erwarteten
Wert erkl�ren w�rde.

Bei einer Konzentration von etwa 0.5 MPM ist die Elek-
tronenspinpaarung weitgehend komplett, d.h., �ber 90 % der
Elektronen in L�sung befinden sich im spingepaarten, dia-
magnetischen Zustand. Die exakte Natur dieses spingepaar-
ten Zustands und der zur Spinpaarung f�hrende Mechanis-
mus sind noch immer nicht vollst�ndig verstanden; verschie-
denste Modelle wurden aufgestellt, um die diamagnetische
Spezies zu beschreiben. Elektrochemische Studien von
Schindewolf und Werner[21] charakterisierten die spingepaar-
te Spezies als ein ionisches Trimer (oder Ionentripel), d.h. als
einen Cluster bestehend aus zwei solvatisierten Elektronen
und einem ebenfalls solvatisierten Kation (es

�Ms
+es
�) mit der

St�chiometrie M� . Ein sehr �hnlicher Cluster mit einer St�-
chiometrie M2 kann aus zwei solvatisierten Elektronen und
zwei solvatisierten Kationen (Ms

+es
�Ms

+es
�) gebildet werden.

Man hat diese spingepaarten diamagnetischen Spezies in
Metall-Ammoniak-L�sungen auch als Bipolarone bezeich-
net.[22]

In diesem verd�nnten Konzentrationsbereich sind des-
halb mehrere Gleichgewichte unter Beteiligung von Elek-
tronen und Metallionen sowie des L�sungsmittels zu be-
r�cksichtigen. Dar�ber hinaus haben wir ein Gleichgewicht
zwischen gepaarten (diamagnetischen) und ungepaarten
(paramagnetischen) Elektronen sowie zwischen gepaarten
Elektronen und Metallionen vor uns – und dies alles in einem
wechselwirkenden L�sungsmittel, dem fl�ssigen Ammoniak!

Ein weiterer Anstieg der Alkalimetallkonzentration (von
1 bis 8 MPM) f�hrt zu einem �bergang in den metallischen
Zustand (TMS, „transition to the metallic state“, siehe
Kasten), einhergehend mit einer Bronze- oder Goldf�rbung
der L�sung, in der die solvatisierten Elektronen nun delo-
kalisiert vorliegen. Beim Abk�hlen einer L�sung von ca.
4 MPM l�sst sich eine verbl�ffende Phasentrennung beob-
achten: Die konzentriertere goldfarben-metallische Phase
schwimmt auf der verd�nnteren, aber dichteren blauen
Phase.[23] Ges�ttigte L�sungen (ca. 21 MPM), die bronzefar-
ben sind, zeigen eine h�here atomare Leitf�higkeit als fl�s-
siges Quecksilber.[11] Bemerkenswert ist, dass beim �bergang
vom verd�nnten in den konzentrierten Konzentrationsbe-
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reich die Gesamtdichte der L�sung um rund 30% sinkt.
Abbildung 2 zeigt das Phasendiagramm von Li-NH3-L�sun-
gen[23] sowie zus�tzlich die elektrische Leitf�higkeit in Ab-
h�ngigkeit von der Zusammensetzung.[24] Die mutmaßliche
Lage des TMS in der Zusammensetzungs/Temperatur-Ebene
ist eingezeichnet.

�bergang in den metallischen Zustand (TMS)

Im Konzentrationsbereich zwischen 1 und 8 MPM steigt die
elektrische Leitf�higkeit einer Lithium-Ammoniak-L�sung
um einen Faktor 104. Schon 1897 hatte Cady beobachtet,[10]

dass die Leitf�higkeit von Na-NH3-L�sungen mit der Kon-
zentration zunimmt – entgegengesetzt dem Verhalten von
Elektrolyten – und angemerkt, dass „die L�sung nicht wie ein
Elektrolyt, sondern wie ein Metall zu leiten scheint“. Dieses
spektakul�re Verhalten wurde einem �bergang von einem
Metall in ein Nichtmetall (MNMT, „metal to non-metal
transition“) zugeschrieben, wie ihn Sir Nevill Mott postuliert
hat.[25] Wir wollen diesen elektronischen und thermodyna-
mischen Phasen�bergang als �bergang in den metallischen
Zustand bezeichnen (TMS).

Braucht die Welt noch ein weiteres Akronym f�r den
altehrw�rdigen MNMT?[26–28] Das Problem ist folgendes:
Obschon Davy einen Farbwechsel von Bronzefarben nach
Blau beobachtete (Abbildung 1a), sieht das �bliche Ver-
suchsprotokoll vor, die Menge des gel�sten Metalls zu erh�-
hen, sodass man einen �bergang von einem Nichtmetall zu
einem Metall verfolgt (auch einer betr�chtlichen Zahl von
theoretischen Ans�tzen liegt dieses Vorgehen zugrunde).
Und: NMMT geht schlichtweg nicht so leicht von der Zunge
wie MNMT, ob nun als Akronym oder in G�nze ausgespro-

chen. C. N. R. Rao umschrieb den MNMT als „die Ver-
wandlung von Kupfer in Holz“, was doch weniger reizvoll
erscheint, als umgekehrt Holz in Kupfer zu verwandeln. Wir
f�hren deshalb den Begriff TMS ein, zu Ehren von Nevill
Motts klassischer Arbeit auf diesem Gebiet („The Transition
to the Metallic State“).[25]

Drei allgemeine Modelle sind f�r den TMS in Metall-
Ammoniak-L�sungen eingef�hrt worden. Eines hat seinen
Ursprung in der Perkolationstheorie, die von der Existenz
mikroskopischer Inhomogenit�ten in diesen ungeordneten
Materialien ausgeht. Cohen und Jortner[29] postulierten, dass
Konzentrationsfluktuationen die elektronischen (und ther-
modynamischen) Prozesse bestimmen, �ber die der TMS
letztlich abl�uft. Das zweite Modell beruht auf dem Wech-
selspiel zwischen den Mott-Hubbard- und Anderson-Model-
len des MNMT; der TMS wird n�mlich oft bei einer charak-
teristischen „Mott-Dichte“ der Metallisierung wahrgenom-
men.[23, 30] Das dritte und �lteste Modell geht auf eine 1927
publizierte Arbeit von K. F. Herzfeld zur�ck[31] und besagt,
dass eine dielektrische (oder Polarisations-) Katastrophe das
Auftreten des TMS kennzeichnet.

Trotz der Tatsache, dass der TMS in Metall-Ammoniak-
L�sungen einer der am besten untersuchten Phasen�ber-
g�nge von Systemen vergleichbarer Komplexit�t ist, gibt es
bislang keine detaillierte und allgemein akzeptierte Inter-
pretation des �bergangs.

Das ungew�hnliche Verhalten dieser Systeme hat Wis-
senschaftler – und auch Ingenieure[4] – �ber Jahre fasziniert[9]

und eine ungeheure Menge an experimentellen und theore-
tischen Studien angestoßen (siehe z. B. Lit. [32–37] und die
„Colloque Weyl“-Serien[38–44]). Vor allem NMR- und ESR-
Messungen wurden zur Charakterisierung der elektronischen
Struktur, Konzentration und Art der in diesen L�sungen
vorkommenden Spezies eingesetzt, und eine Reihe von pa-
ramagnetischen und diamagnetischen Kandidaten wurde
vorgeschlagen.[1,2, 45–49] Zu den paramagnetischen geh�ren:[45]

das solvatisierte Elektron (es
�), Elektron-Kation-Ionenpaare

(Ms
+es
�), Monomere und solvatisierte Metallatome (Ms

0). Als
diamagnetische Spezies kommen verschieden große Cluster
von Ammoniakmolek�len, Ionentripel (es

�Ms
+es
�), Ionen-

quadrupel (Ms
+es
�Ms

+es
�) und reine (Gas-artige) Alkalime-

tallanionen (M�) in Frage. Weiter unten f�hren wir eine neue
mikroskopische Notation f�r diese Spezies ein, die explizit
den Solvatationsgrad ber�cksichtigt. Dar�ber hinaus schlagen
wir weitere m�gliche Spezies vor, die f�r kurze Zeit existieren
k�nnten.

Auch die Neutronenbeugung wurde zur Untersuchung
der mikroskopischen Struktur dieser Systeme eingesetzt.
Neuere Arbeiten �ber Li-NH3-L�sungen weisen darauf hin,
dass Li(NH3)4

+ die vorherrschende ionische Spezies ist.[50,51]

Die im fl�ssigen Ammoniak vorhandenen Wasserstoffbr�-
cken werden bei steigender Metallkonzentration allm�hlich
aufgebrochen. Bei Zusammensetzungen unterhalb der S�tti-
gung ist dieser Effekt st�rker ausgepr�gt, als man unter Ein-
beziehung von allein ionischen Solvatationseffekten erwarten
w�rde.[50, 51]

Es ist weithin akzeptiert, dass sich das solvatisierte Elek-
tron (auch �berschusselektron genannt) in L�cken oder

Abbildung 2. Phasendiagramm f�r Lithiuml�sungen in Ammoniak. Die
Daten sind der Abbildung 3 aus Lit. [23] entnommen. Ebenfalls aufge-
tragen ist die elektrische Leitf�higkeit �ber den gesamten Zusammen-
setzungsbereich bei �60 8C; diese Daten sind Lit. [24] entnommen.
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K�figen von 2.5–3.0 � Radius innerhalb der L�sungsmittel-
phase aufh�lt.[33, 38–44] Sch�tzungen zufolge besteht die Sol-
vensh�lle aus etwa sieben bis acht Ammoniakmolek�len, die
mit ihren Stickstoffatomen ann�hernd strahlenf�rmig nach
außen zeigen.[52] Molek�ldynamiksimulationen haben ge-
zeigt, dass die solvatisierten (oder �berschuss-) Elektronen
„Erdnuss“-f�rmige Bipolarone bilden.[53, 54] Neuere Compu-
terstudien an ges�ttigten Li-NH3-L�sungen durch Chandra
und Marx f�hrten zu dem Vorschlag, dass sich die Elektronen
nicht innerhalb der L�cken aufhalten, sondern nahe den
Wasserstoffatomen an der Grenzfl�che zum L�sungsmittel.[55]

Unsere Befunde werden mit dieser Studie �bereinstimmen.
Viele theoretische Arbeiten haben sich auch mit der
Natur des zusammensetzungsinduzierten TMS be-
fasst.[29,30, 33, 34,47, 56–58]

Abbildung 3 gibt einen �berblick �ber einige dieser
Spezies und die charakteristischen Eigenschaften der L�-
sungen als Funktion der Metallkonzentration. Wie bereits

erw�hnt, werden wir die Nomenklatur dahingehend modifi-
zieren, dass die mikroskopische Solvatation ber�cksichtigt
wird – bis dahin soll der Gebrauch etablierter Bezeichungen
die Diskussion erleichtern. Molekulare Spezies wie LiNH2 –
solvatisiert oder nicht – schließen wir nicht in unsere Liste ein.
Metall-Ammoniak-L�sungen sind �ber die Reaktion 2M +

2NH3!2MNH2 + H2 metastabil.[9,38–44, 59] F�r Li errechnen
wir, dass diese Reaktion in L�sung um 54.3 kcal mol�1 exo-
therm ist, aber eine hohe Aktivierungsenergie aufweist (sie
kann katalysiert werden).

Trotz der gewaltigen experimentellen und theoretischen
Anstrengungen, die bisher unternommen wurden, sind wir
der Meinung, dass ein detailliertes mikroskopisches Ver-
st�ndnis von Metall-Ammoniak-L�sungen �ber den gesam-
ten Zusammensetzungsbereich – vom elektrolytischen zum
metallischen Zustand – noch immer fehlt. In diesem Aufsatz
wollen wir den statischen, chemischen Teil der Geschichte

liefern. Mithilfe theoretischer Methoden untersuchen wir die
mikroskopischen, chemischen und orbitalbezogenen Eigen-
schaften der vielf�ltigen Spezies, die in diesen L�sungen
vermutet werden. Wir studieren außerdem ihre gegenseitigen
Wechselwirkungen und elektronischen Anregungen. Was wir
hier nicht behandeln k�nnen, sind Echtzeitdynamiken
wechselwirkender Spezies. Auch zu den Einzelheiten des
elektronischen �bergangs in den metallischen Zustand
k�nnen wir nicht viel sagen, außer dass wir vielleicht die al-
lerersten Stufen bei der Entstehung des Elektronenbandes
verfolgen k�nnen.

1.3. Dramatis Personae

Die Chemie der Metall-Ammoniak-L�sungen ist alles
andere als einfach. Zu den vermuteten Spezies, die sowohl mit
der Metallkonzentration als auch der Temperatur variieren,
geh�ren solvatisierte Kationen (z.B. Li(NH3)4

+), neutrale
Spezies (z. B. Li(NH3)4; fr�her als ein „Monomer“, Lis, be-
zeichnet) und Anionen (z.B. (NH3)n

�). Diese k�nnen relativ
frei vorliegen, sind aber mit gr�ßerer Wahrscheinlichkeit
durch noch mehr Ammoniakmolek�le solvatisiert oder tat-
s�chlich miteinander verbunden. Sie k�nnen geschlossene
Elektronenschalen haben oder eines oder mehr ungepaarte
Elektronen tragen (S = 0, 1=2, 1 oder gr�ßer). Wir sind uns
v�llig im Klaren dar�ber, dass angesichts einer derart dyna-
mischen und komplexen Fl�ssigkeit, in der die Anlagerung
eines L�sungsmittelmolek�ls an eine wie auch immer gear-
tete Spezies sehr kurzlebig sein kann, Begriffe wie „Molek�l“
oder „Spezies“ schwer zu greifen sind. Dennoch hoffen wir,
dass unser Versuch, solche L�sungen auf diese Weise zu be-
schreiben, nicht ganz ohne Wert bleibt.

Abbildung 4 fasst die verschiedenen molekularen Spezies
zusammen, die wir f�r wichtig halten. Sie sind nach ihrer
Ladung (q) und ihrem Elektronenspin (S) klassifiziert. Einige
Bestandteile der Notation sollen an dieser Stelle erl�utert
werden: Der Klammeraffe, @, kennzeichnet ein Elektron,
dessen elektronische Wellenfunktion �ber eine Gruppe von
angelagerten Ammoniakmolek�len delokalisiert ist; dies
entspricht einem solvatisierten Elektron (oder einem Paar
solvatisierter Elektronen). Ein Punkt, ·, kennzeichnet die

Abbildung 3. Ein ungef�hrer �berblick �ber die Eigenschaften von Li-
NH3-L�sungen, abgeleitet aus experimentellen Ergebnissen. Im mittle-
ren Konzentrationsbereich bilden sich Elektronenpaare und metallische
Cluster, und die magnetischen Eigenschaften deuten auf einen baldi-
gen Wechsel der elektronischen Struktur hin. Zwischen 5 � 10�2 und
1 MPM liegen die meisten es

� im spingepaarten Zustand vor. Die
„Mott-Dichte“,[23] die den Beginn des TMS-Bereichs kennzeichnet, liegt
bei 4 MPM. Die ges�ttigte L�sung weist die elektrische Leitf�higkeit s

von ca. 1.5 � 104 W�1 cm�1 auf. Dies entspricht einer h�heren atomaren
Leitf�higkeit als der von Quecksilber bei Raumtemperatur. Bei Konzen-
trationen �ber 10 MPM verhalten sich die Elektronen wie ein freies
Elektronengas. Die Grenzen zwischen den einzelnen Bereichen sind
nicht exakt definiert und zu einem gewissen Grad willk�rlich.

Abbildung 4. Eine Auswahl von Spezies, die in Lithium-Ammoniak-L�-
sungen vorkommen k�nnten, klassifiziert nach Ladung (q) und Elek-
tronenspinzustand (S). Die Farben kennzeichnen den Konzentrations-
bereich, in dem die Spezies vermutlich zu finden sind. Bei 0 MPM
kann nur (NH3)n vorliegen (schwarz). Die elektrolytischen und metalli-
schen L�sungen k�nnten die blau bzw. goldfarben gezeichneten Spezi-
es enthalten. Der Zickzackpfeil bezeichnet ein Kontinuum von Struktu-
ren mit steigendem Grad der mikroskopischen Solvatation.
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Assoziation einzelner Spezies im Raum, wobei ihr Abstand
zu spezifizieren bleibt. Der Zickzack-Pfeil, , kennzeichnet
ein Kontinuum von Strukturen, entsprechend einem stei-
genden Solvatationsgrad. Zum Beispiel bezeichnet Li-
(NH3)4 [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] die best�ndige Umwand-
lung von Li(NH3)4 in ein Ionenpaar, das dabei fortlaufend
durch Ammoniakmolek�le solvatisiert wird.

Die Wechselwirkung zwischen zwei Spezies, die ein ein-
zelnes ungepaartes Elektron enthalten, f�hrt zur Bildung
eines Systems, das durch mehrere Spinzust�nde charakteri-
siert sein kann (S = 0, 1 , 2, …), deren Energien sich um nur
wenige kcalmol�1 voneinander unterscheiden. Wir bezeich-
nen solche Systeme als gekoppelte Radikale (CRs; „coupled
radicals“). Unsere Bezeichnung hat ihren Ursprung offen-
sichtlich in der organischen Chemie (siehe Schema 1), wo

Diradikale wie Carbene (A), Trimethylenmethan (B) oder
meta-Benz-in (C) seit langem bekannt sind. Man kennt auch
anorganische Systeme, die oft im Zusammenhang mit Elek-
tronentransfers oder High-Spin- und Low-Spin-Zust�nden
bei �bergangsmetallkomplexen diskutiert werden. In einer
anderen Terminologie k�nnte man auch von „schwach ge-
koppelten Spinisomeren“ sprechen, der K�rze halber wollen
wir aber beim CR-Begriff bleiben.

Es ist leicht einzusehen, dass die Solvatation ein ent-
scheidender Aspekt bei der Beschreibung der geometrischen
und elektronischen Struktur der in Metall-Ammoniak-L�-
sungen vorhandenen Spezies und ihrer physikalischen und
chemischen Eigenschaften ist. Das als „Wirt“ fungierende
L�sungsmittel – kein Vakuum, sondern eine makroskopische
Fl�ssigkeit aus Ammoniakmolek�len, die miteinander und
mit Molek�len in der L�sung wechselwirken – beeinflusst
oder diktiert gar das Verhalten dieser Spezies. Selbst der
konzentrationsinduzierte TMS ist „matrixbedingt“, da er
g�nzlich innerhalb der L�sungsmittelphase des fl�ssigen
Ammoniaks stattfindet.[32] Wir haben zwei Ans�tze verwen-
det, um die Solvatation zu behandeln: einen mikroskopischen
und einen makroskopischen. Beim mikroskopischen Ansatz
f�hren wir eine Anzahl von expliziten Ammoniakmolek�len
ein (Einzelheiten werden nachfolgend erl�utert), w�hrend
wir beim makroskopischen Ansatz ein Kontinuumsmodell
verwenden (siehe Abschnitt 2).

Im Folgenden stellen wir die beteiligten Spezies vor; ihre
elektronischen und geometrischen Eigenschaften und Be-
sonderheiten werden in den dann folgenden Abschnitten
beschrieben.

Zu den Spezies mit Spinzustand S = 0 geh�ren (von links
nach rechts in Abbildung 4): (NH3)n, d.h. ein einzelnes Am-
moniakmolek�l (n = 1) oder, wahrscheinlicher, ein Cluster
von aneinander gebundenen Ammoniakmolek�len (n� 2),
und Li(NH3)4

+. Wir zeigen sp�ter, dass auch Li(NH3)4
+ �ber

Wasserstoffbr�cken an eine Anzahl von Ammoniakmolek�-
len binden kann. Spezies mit S = 1=2 sind Li(NH3)4 (q = 0), das
wir als „das Monomer“ bezeichnen wollen, und e�@(NH3)n

(q =�1), das solvatisierte Elektron. Die Anlagerung von
L�sungsmittelmolek�len an Li(NH3)4 kann zur Bildung von
Ionenpaaren des Typs [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] (q = 0) f�hren.
Die Wechselwirkung von zwei (oder mehr) Radikalspe-

zies mit S = 1=2 f�hrt zur Klasse der gekoppelten Radikale, CR
(S = 0, 1, 2, …). Zum Beispiel liefert die Aggregation von
Li(NH3)4-Einheiten Cluster der Zusammensetzung [Li-
(NH3)4]r (q = 0). Diese k�nnen wiederum mit L�sungsmit-
telmolek�len wechselwirken und Ionenpaarcluster des Typs
[Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]r (q = 0) bilden. Ein anionisches CR,
[Li(NH3)4 · e�@(NH3)n] (q =�1), entsteht durch Zusammen-
lagerung von Li(NH3)4

� und NH3. Auch hier kann ein Kon-
tinuum von Strukturen resultieren. Zwei Elektronen in einem
Cluster von Ammoniakmolek�len, 2e�@(NH3)n (q =�2),
bilden ebenfalls ein CR-System. Um die Situation noch
komplizierter (und interessanter) zu machen, k�nnen auch
zwei oder mehr CRs miteinander wechselwirken und gr�ßere
Clustersysteme bilden, d.h. [2e�@(NH3)n]r.

Wir analysieren zun�chst die elektronischen Strukturen
der Lithium-Ammoniak-Spezies und diskutieren dann unsere
Ergebnisse vor dem Hintergrund der experimentell verf�g-
baren Daten. Vor allem interessiert uns, welche Spezies bei
welchen Metallkonzentrationen vorliegen. Zum Schluss
werden wir zeigen, dass die Anregungsenergien einer Reihe
von Spezies mit den experimentellen optischen Absorpti-
onsspektren von Metall-Ammoniak-L�sungen gut �berein-
stimmen.

Verschiedene Wege, Gleiches (oder Verschiedenes)
zu benennen

Wann immer Menschen etwas interessant finden (ob in den
Wissenschaften oder anderswo), ist das babylonische Spra-
chengewirr nicht fern. Nehmen wir noch eine andere
menschliche Veranlagung hinzu, n�mlich unbekannte Gr�ßen
leichtwegs neu zu benennen (einfacher als herauszufinden,
worum es sich wirklich handelt!), und wir haben exakt die
Situation, in der wir uns befinden. F�r reale und imagin�re
Spezies in Metall-Ammoniak-L�sung existieren mannigfache
Namen.

Wir versuchen hier, einige der vorhandenen Nomenkla-
turen mit unserem Molek�lschema in Zusammenhang zu
bringen und wollen dabei die St�rken und Schw�chen der
verschiedenen Terminologien (einschließlich der unseren)
aufzeigen.

Unser Ansatz geht von einer „molekularen“ Betrach-
tungsweise aus. Wir benennen ein Li+-Ion in Ammoniak als
Li(NH3)4

+ oder [Li(NH3)4
+ · (NH3)n] und unterscheiden also

zwischen einem komplexierten, aber unsolvatisierten und
einem solvatisierten Li(NH3)4

+. Die Zahl der Ammoniak-
molek�le, n, muss nat�rlich spezifiziert werden. Außer dieser
mikroskopischen chemischen St�chiometrie verwenden wir
außerdem ein makroskopisches Solvatationsmodell. Wenn
wir Li(NH3)4

+ schreiben, meinen wir vier Ammoniakmole-

Schema 1. Einige organische Diradikale.
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k�le in der ersten Koordinationssph�re (und eine bevorzugte
Tetraedergeometrie) und nicht drei und nicht f�nf. Letztere –
Li(NH3)3

+ und Li(NH3)5
+ – m�gen zwar in metastabiler Form

existieren, sind in L�sung aber unwahrscheinlich. Daf�r gibt
es nicht nur theoretische, sondern auch experimentelle Hin-
weise.

Die in der Literatur g�ngige Nomenklatur f�r diese Spe-
zies ist Lis

+. Die St�rke dieser Nomenklatur (Lis
+) ist gleich-

zeitig auch ihre Schw�che: Sie enth�lt keine geometrische
oder st�chiometrische Information zur Koordinationssph�re.

Die neutrale Li(NH3)4-Spezies (oder �hnliche Spezies mit
mehr Ammoniakmolek�len) ist ein zentrales Molek�l unse-
rer Studie. In der einschl�gigen Literatur kennt man diese
Spezies als „das Monomer“, manchmal mit dem Symbol
Lis.

[38–44]

F�r das solvatisierte Elektron ist in der Literatur die
Schreibweise es

� eingef�hrt. Man versteht darunter ein
�berschusselektron, das mit Ammoniakmolek�len in einer
ersten und zweiten Solvath�lle (und auch noch jenseits
davon) wechselwirkt.[48] Unsere Schreibweise f�r diese Spe-
zies ist e�@(NH3)n. In beiden Schreibweisen braucht es mehr
geometrische Details (auch hier d�rfte die St�rke der No-
menklatur gerade im Fehlen solcher Details liegen) – wir
werden diese im Text geben. F�r die es

�-Spezies folgen sie aus
den vielf�ltigen Verwirklichungen eines von Catterall und
Mott vorgeschlagenen Modells, das wir ebenfalls diskutieren.

Besonders ausgepr�gt ist die begriffliche Vielfalt bei den
Ionenpaaren, insbesondere weil hier Schreibweisen aus an-
deren Forschungsfeldern wie der Elektrochemie und physi-
kalischen organischen Chemie mit einfließen (wir denken an
Begriffe wie „lockere“ oder „l�sungsmittelseparierte“ Io-
nenpaare oder „Kontaktionenpaare“). Die Namen dieser
Spezies, von denen einige in Abbildung 5 gezeigt sind, sind
normalerweise eng mit den experimentellen Techniken ver-
kn�pft, die zu ihrer Untersuchung zur Verf�gung stehen; dies
sind in erster Linie die ESR- und NMR-Spektroskopie, aber
keine Strukturanalyseverfahren wie Kristallographie oder
Elektronenbeugung.

Als ein Beispiel nehmen wir eine von Catterall und Ed-
wards[60] geschriebene Gleichung, die auf den ersten Blick
einfach scheint: Ms

+ + es
�= Ms. In unserer molekularen No-

menklatur bezeichnen wir die Reaktionspartner in dieser

Gleichung als Li(NH3)4
+ und e�@(NH3)n. Wir betrachten

außerdem, zu welchem Grad die Spezies assoziiert sind. In
der obigen Reaktion kann man sich [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]
als einen Stoßkomplex vorstellen, aus dem dann das Produkt
hervorgeht. Wir nennen dies ein Ionenpaar. F�r unter-
schiedliche n (bzw. durch Variieren des Abstands zwischen
den ionischen Partnern) k�nnen wir die Verteilung des un-
gepaarten Elektrons spezifizieren: Ist die Wellenfunktion des
�berschusselektrons mehr am Li oder mehr am Ammoniak-
cluster lokalisiert? F�r Ms, d.h. durch einige wenige Am-
moniakmolek�le solvatisiertes Li(NH3)4, werden in der Li-
teratur oft Begriffe wie „lockeres Ionenpaar“ und „Kontakt-
ionenpaar“ verwendet. In Abbildung 5 ist gezeigt, wie solche
Spezies aussehen k�nnten.

Viele der von uns benutzten Formeln lassen sich auf ver-
schiedene Weise hinschreiben. [Li(NH3)4·e

�@(NH3)n] k�nnen
wir uns z. B. als [e�@(NH3)n�m · Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)m] vor-
stellen, falls das Ionenpaar die richtige Geometrie und La-
dungsverteilung hat. Von letzterer Schreibweise gelangen wir
unmittelbar zu den in der Literatur oft diskutierten Ionen-
tripeln, es

�Ms
+es
� (siehe Abschnitt 1.2).

Unsere „molekulare“ Nomenklatur hat den Vorteil, st�-
chiometrisch und strukturell spezifisch zu sein: vier Ammo-
niakmolek�le um ein Li-Zentrum, in einer tetraedrischen
Geometrie; ein Ammoniakcluster in Nachbarschaft zu einem
Li(NH3)4

+-Zentrum, in einer definierten Geometrie und mit
einer bestimmten Orientierung der Ammoniakmolek�le.
Spezifisch zu sein, kann in der „wirklichen Welt“ eines dy-
namischen Ensembles mannigfacher Spezies in fl�ssigen Li-
thium-Ammoniak-L�sungen aber auch zum Nachteil werden.

Der Leser muss aber nicht verzweifeln. Wir werden ver-
suchen, eine klare Schreibweise beizubehalten. Und wir
werden neue experimentelle Techniken sehen, mit deren
Hilfe sich verstehen l�sst, was in diesen faszinierenden L�-
sungen vor sich geht.

2. Rechenmethoden

Die Berechnungen wurden mit dem Amsterdam-Dichte-
funktional(ADF)-Paket ausgef�hrt.[61, 62] Wir verwendeten
das nicht-hybride gradientenkorrigierte revidierte Perdew-
Burke-Ernzerhof(revPBE)-Dichtefunktional[63–66] zusammen
mit der Vosko-Wilk-Nusair(VWN)[67]-N�herung der lokalen
Spindichte (LSDA).

In allen F�llen haben wir einen Valence-Triple-z-Slater-
Basissatz mit Polarisationsfunktionen (TZP) aus der Basis-
satzbibliothek des ADF-Pakets eingesetzt und den N-Kern
im 1s-Orbital eingefroren. Ein sehr wichtiger Punkt bei der
Berechnung von Anionen ist die Wahl des Basissatzes: Wir
verwendeten einen ausgeglichenen All-Electron-Valence-
Quadruple-z-Basissatz mit drei Polarisationsfunktionen und
einem einzelnen Satz von diffusen s-, p-, d- und f-STOs (ET-
QZ3P(1)) f�r Li, Na und K. F�r Cs wurde ein relativistischer
Valence-Quadruple-z-Slater-Basissatz vom ZORA-Typ
(ZORA = regul�re N�herung nullter Ordnung) mit Polari-
sationsfunktionen (QZ4P) und dem ZORA-Hamilton-Ope-
rator[68–70] verwendet.

Abbildung 5. a) Paramagnetische und b) diamagnetische Metallspezi-
es, die in Metall-Ammoniak-L�sungen gefunden werden (nach Lit. [2]).
Die Pfeile stehen f�r Ammoniakmolek�le und kennzeichnen die ver-
mutlichen Orientierungen ihrer Dipolmomente.[45]
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An einer Untergruppe von Molek�len haben wir gepr�ft,
wie die Bindungsenergien und Absorptionsspektren von dem
f�r H verwendeten Basissatz abh�ngen. Getestet wurden die
TZP-, Vdiff- (nichtrelativistische Basis mit zus�tzlichen dif-
fusen Funktionen) und ET-QZ3P(1)-Basiss�tze. Bei metall-
atomhaltigen Systemen wichen die mit den jeweiligen Basis-
s�tzen berechneten Bindungsenergien um weniger als 2 kcal
mol�1 und die Anregungsenergien um weniger als 0.1 eV
voneinander ab. Die Bindungsenergien der e�@(NH3)n- und
2e�@(NH3)n-Systeme hingen st�rker vom Basissatz ab, es
wurden aber jeweils die gleichen Trends gefunden. Wenn
nicht anders angegeben, wurde die bessere ET-QZ3P(1)-
Basis benutzt.

Wenn bei Spezies mit gerader Elektronenzahl eine vor-
gegebene Symmetrierandbedingung ein halbgef�lltes
HOMO ergab, wurde eine symmetriebrechende Verzerrung
angewendet, wodurch eine Geometrie mit niedrigerer Ener-
gie und geschlossenschaliger Elektronenkonfiguration resul-
tierte. Bei Spezies mit ungerader Zahl von Elektronen erge-
ben die hier gezeigten Strukturen ein einzelnes ungepaartes
Valenzelektron (Dublett), das mit Spin-uneingeschr�nkter
DFT behandelt wurde. In einer Reihe von F�llen haben wir
S = 1- und S = 2-Spinzust�nde spezifisch ber�cksichtigt.
Quartett-Zust�nde wurden nicht untersucht.

Alle hier gezeigten Orbitalisofl�chen- und Konturdia-
gramme wurden in der Gasphase berechnet. Die eingefrore-
nen N1s-Kerne sind von der Orbitalnummerierung ausge-
nommen. Bei der Berechnung der Konturdiagramme haben
wir eine Minimumkontur (typisch war 10�3–10�2) sowie die
Zahl der gezeichneten Konturen festgelegt und eine loga-
rithmische Skala verwendet.

Der Einfluss der Solvatation wurde mithilfe der im ADF
implementierten COSMO-Methode[71–73] makroskopisch an-
gen�hert.[74] Dieses Modell beruht auf der Annahme, dass die
gel�ste Spezies in einem von den L�sungsmittelmolek�len
gebildeten K�fig in einem dielektrischen Kontinuum einge-
bettet ist, das durch eine statische dielektrische Konstante e

charakterisiert wird. Die Ladungsverteilung der gel�sten
Spezies induziert Ladungen auf der inneren Oberfl�che des
K�figs, die in Summe die Ladung des gel�sten Molek�ls
ausgleichen. Die elektrostatische Solvatationsenergie wird
berechnet als die Wechselwirkung zwischen der Oberfl�-
chenladung und 1) der Kernladung, 2) der Elektronendichte
und 3) den Oberfl�chenladungen (Selbstinduktion). Andere,
nicht-elektrostatische Beitr�ge zur Solvatationsenergie, die
von Kavitations-, Dispersions- und Abstoßungskr�ften
stammen, werden als Funktionen der inneren Oberfl�che des
K�figs modelliert. Da die COSMO-Gleichungen nur f�r
leitf�hige Systeme gelten, werden f�r reale L�sungsmittel die
Ladungen gem�ß f(e) = e�1/e + x skaliert, wobei x ein empi-
rischer Skalierungsfaktor ist (als Voreinstellung nehmen wir
x = 0). Vollst�ndige Geometrieoptimierungen wurden mit
dem Ansatz der l�sungsmittelfreien Oberfl�chen („solvent
excluding surface“), einer dielektrischen Konstante von 16.9
f�r Ammoniak und Atomradien von 1.16 (H), 1.4 (N), 1.5
(Li), 1.9 (Na), 2.3 (K) und 2.8 � (Cs) vorgenommen. Es ist
darauf hinzuweisen, dass Dispersionskr�fte, die in den
COSMO-Gleichungen nicht ber�cksichtigt werden, bei Spe-
zies mit sehr diffusen Orbitalen wahrscheinlich wichtig sind.

Die im Text angegebenen DE-Werte sind Energiediffe-
renzen (Produkte minus Reaktanten) f�r spezifische Reak-
tionen. Sie enthalten keine Nullpunkts- oder finite Schwin-
gungstemperaturkorrekturen. Wir geben die Ergebnisse f�r
die Gas- (DEgas) und L�sungsphase an (DEsolv). Letztere
Werte wurden mithilfe von Energiewerten berechnet, die aus
Optimierungen mit dem COSMO-Modell stammen.

Die Energien der vertikalen Anregungen wurden mit TD-
DFT[75, 76] berechnet (wie im ADF[77, 78] implementiert) und
werden mit den durch D-SCF-Methoden erhaltenen Werten
verglichen.[79] Wir geben hier nur die Anregungen mit Oszil-
latorst�rken ungleich null an. Die Ergebnisse der TD-DFT-
Rechungen besagen, dass die intensivsten Anregungen durch
einen Einelektronen�bergang zwischen gut definierten Kon-
figurationen (d.h. die Hauptkomponente tr�gt zu mehr als
90% zum �bergang bei) beschrieben werden k�nnen.

3. Ammoniak

3.1. Die Orbitale und angeregten Zust�nde von NH3

Das Ammoniakmolek�l ist ein bereitwilliger, „nicht un-
schuldiger“ Reaktionspartner bei allen Arten von Reaktio-
nen, die in Ammoniakl�sungen stattfinden k�nnen. Nat�rlich
bewirkt Ammoniak durch seine bloße Gegewart die Ionisie-
rung des Alkaliatoms (Abspaltung des ns-Valenzelektrons),
ein Prozess, der in der Gasphase 5.39 eV f�r Li, 5.14 eV f�r
Na und 4.34 eV f�r K erfordert. Wir brauchen also eine solide
Beschreibung der elektronischen Struktur und auch der Ei-
genschaften des Ammoniaks.

Neben dem N1s-Elektronenpaar enth�lt NH3 acht Elek-
tronen in vier besetzten Molek�lorbitalen: 1a1, 1e, 2a1 (siehe
Abbildung 6). Oberhalb dieser gef�llten Orbitale befinden

sich drei leere Orbitale (3a1 und 2e), die man sich als delo-
kalisierte �quivalente von lokalisierten N-H-s*-Orbitalen
vorstellen kann – �hnlich in der Weise, wie die 1a1- und 1e-
MOs den drei N-H-s-Bindungen entsprechen. Das 2a1-MO
enth�lt das einsame Elektronenpaar des Ammoniaks, das so

Abbildung 6. Mitte: Klassische Darstellung der Ammoniakorbitale.
Rechts: Berechnete Konturdiagramme der Orbitale mit a1-Symmetrie.
Eine der N-H-Bindungen befindet sich in der Ebene des Konturdia-
gramms. Die Energieskala ist nur schematisch dargestellt.
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�beraus wichtig f�r die Lewis-basischen Eigenschaften des
Molek�ls ist.

In dieser klassischen MO-Darstellung des NH3-Molek�ls
tauchen nur die Valenzelektronen auf. H�here Hauptquan-
tenzahlen (3s, 3p oder sogar 3d beim N und 2p beim H)
bleiben vernachl�ssigt, obwohl diese a) f�r eine Beschreibung
anionischer Zust�nde unverzichtbar sind und b) in Rech-
nungen mit erweiterten Basiss�tzen, wie wir sie vornehmen
(und vornehmen m�ssen, wenn wir Metalle in fl�ssigem
Ammoniak sinnvoll beschreiben wollen), erscheinen. Ryd-
berg-Zust�nde sind von ganz entscheidender Bedeutung f�r
Li und NH3 in Li-NH3-L�sungen.

Die Zeichnungen in der mittleren Spalte von Abbildung 6
sind klassische ikonische Darstellungen. Wie sehen diese
Orbitale aus, insbesondere die wichtigen a1-Orbitale, die mit
dem Li-Atom wechselwirken werden? Auf der rechten Seite
von Abbildung 6 sind die Konturdiagramme gezeigt, die wir
aus unseren Rechnungen mit erweitertem Basissatz erhalten
haben. Man beachte das Gesamterscheinungsbild eines
„vereinigten Atoms“: Das 1a1-MO sieht wie ein 2s-Orbital
des Stickstoffs aus (das den Hauptbeitrag zum MO leistet);
2a1 sieht aus wie ein 2pz und 3a1 wie ein 3s. Dieses charakte-
ristische Merkmal der Ammoniakorbitale wurde erstmals von
K. S. Pitzer in seinen Arbeiten �ber Metall-Ammoniak-L�-
sungen erw�hnt.[80] Die markanteste Abweichung von der
klassischen Orbitaldarstellung finden wir beim sehr diffusen,
Rydberg-�hnlichen 3a1-Orbital, das mit seinem �ußeren,
nahezu kugelf�rmigen Knoten den H-Atomen sehr nahe
kommt. Verst�rkt wird dies durch merkliche Beitr�ge h�herer
Orbitale zum 3a1 (z. B. der 3s-Orbitale des Stickstoffs, aber
auch der 2p-Orbitale des Wasserstoffs). Auf die Position des
Knotens und die m�gliche Beteiligung der p-Orbitale des
Wasserstoffs haben Pitzer[80] und O�Reilly[81] hingewiesen.

Im Grundzustand ist Ammoniak pyramidal mit C3v-Sym-
metrie. Alle angeregten elektronischen Zust�nde des Am-
moniaks unterhalb der ersten Ionisationsenergie resultieren
aus Anregungen des einsamen Elektronenpaars, 2a1, in
h�here Rydberg-Orbitale. Rechnungen haben gezeigt, dass
die acht niedrigsten angeregten Zust�nde „Rydberg-artig“
sind.[82] Die zugeh�rigen �berg�nge gehen mit einem Wech-
sel der Molek�lgeometrie zu einer planaren D3h-Konfigura-
tion einher. Somit ist jede elektronische Anregungen an eine
Inversionsschwingung gekoppelt, und das Spektrum des
Molek�ls erh�lt eine komplexe Schwingungsfeinstruktur.[83]

Unterhalb des ersten Ionisationspotentials des Ammoniaks
(10.85 eV)[84] findet sich eine Vielfalt von angeregten elek-
tronischen Zust�nden. Die beiden niedrigsten �berg�nge
(2a1!3a1, 2a1!2e) liegen bei ca. 6.5[85] und 8.0 eV.[83]

Ganz im Gegensatz zum Verhalten von Metall-Ammo-
niak-L�sungen bindet ein einzelnes NH3-Molek�l in der
Gasphase keine zus�tzlichen Elektronen (�berschusselek-
tronen), d.h., es weist keine positive Elektronenaffinit�t auf.
Es wurde abgesch�tzt, dass ein Gasphasencluster mindestens
30[86] oder 35[87] Ammoniakmolek�le enthalten muss, um ein
�berschusselektron binden zu k�nnen. Messungen der ver-
tikalen Ionisationspotentiale deuteten darauf hin, dass das
�berschusselektron in einem K�fig des Clusters lokalisiert
ist.[87] In neueren Experimenten zur Solvatationsdynamik in
Ammoniakclustern ist es allerdings gelungen, Systeme der

Gr�ße (NH3)13
� herzustellen.[88] Eine ausgezeichnete Dis-

kussion der physikalischen Eigenschaften molekularer Clus-
ter als Funktion der Clustergr�ße wird in Lit. [89] gegeben.

3.2. Wasserstoffbr�cken

Das Ammoniakmolek�l hat ein betr�chtliches Dipolmo-
ment von 1.47 D.[90] Es wird durch Rechnungen auf CCSD(T)-
Niveau akzeptabel reproduziert.[91] Nat�rlich bildet NH3 re-
lativ starke Wasserstoffbr�cken, die das Phasendiagramm der
Verbindung ganz entscheidend bestimmen. Die Spaltung der
Wasserstoffbr�cken bei der Bildung von Li(NH3)4

0,+,� und des
solvatisierten Elektrons, e�@(NH3)n, ist ein entscheidendes
Merkmal von Metall-Ammoniak-L�sungen. F�r unsere Dis-
kussion ist es deshalb wichtig, die Eigenschaften der Was-
serstoffbr�cken in Ammoniakclustern zu kennen.

Nach jahrelanger Kontroverse ist man anhand ausgekl�-
gelter Experimente und hochwertiger Rechenverfahren
(siehe Lit. [92, 93]) zu einer �bereinkunft bez�glich der
Struktur des einfachsten neutralen Ammoniakaggregats – des
Dimers – gekommen. Anstatt einer praktisch linearen Was-
serstoffbr�cke, wie sie in Wasser vorliegt, findet man f�r die
Gleichgewichtsstruktur des Ammoniaks eine leicht gebogene
Bindung (Abbildung 7a). In Wirklichkeit fluktuiert das

Dimer, und es wurde postuliert, dass die „symmetrische,
wasserstoffverbr�ckte“ C2h-Struktur, die in Abbildung 7b
gezeigt ist, ein �bergangszustand der gegenseitigen Um-
wandlung zweier Cs-Geometrien ist.[94] Die unseres Wissens
besten Rechnungen (vorgenommen auf dem W2-Niveau, das
eine Extrapolation zum Basissatzlimit der CCSD(T)-Metho-
de darstellt) ergeben, dass die ekliptische Cs-Konfiguration
mit einer Wasserstoffbr�ckenenergie von 3.13 kcal mol�1 und
einem H1-N1···N2-Winkel von 20.78 das Minimum dar-
stellt.[92] Die gleichen Rechnungen besagen außerdem, dass
die Potentialenergiefl�che sehr flach und die C2h-Struktur nur
0.01 kcal mol�1 weniger stabil ist.

Das von uns verwendete Funktional gibt die Wasser-
stoffbr�ckenbindung in NH3 sinnvoll wieder. In einer neueren
Studie wurde analysiert, wie gut unterschiedliche Funktionale
Wasserstoffbr�ckenwechselwirkungen beschreiben.[95] Wir
finden als Minimum die Cs-Struktur (obwohl die Zahlen in
Abbildung 7 zeigen, dass die Wasserstoffbr�cke um etwa
1 kcalmol�1 schw�cher ist als die besten berechneten Werte)
mit einem H1-N1···N2-Winkel von 8.78. Der Energieunter-

Abbildung 7. Optimierte Geometrien von zwei �ber Wasserstoff-
br�cken verbundenen Ammoniakmolek�len. Die DE-Werten beziehen
sich auf die Reaktion nNH3!(NH3)n (Gas- und L�sungsphase), und
die H-H-Abst�nde sind angegeben.
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schied zwischen der Gleichgewichts- und �bergangszu-
standsstruktur betr�gt 0.2 kcalmol�1. Die Assoziationsener-
gie des C2h-TS in der Gasphase stimmt mit anderen DFT-
Werten akzeptabel �berein (�2.7 kcalmol�1).[96] Bei beiden
Strukturen schw�chen Solvatationseffekte die St�rke der
Wasserstoffbr�cke.

4. Li(NH3)4
+: das komplexierte und solvatisierte

Li-Kation

Neutronenbeugungsexperimente haben ergeben, dass das
tetraedrische Li(NH3)4

+-Ion die vorherrschende ionische
Spezies in Li-NH3-L�sungen ist.[50, 51] Dar�ber hinaus wurden
durch inelastische R�ntgenstreuung[97] in Kombination mit
theoretischen Studien [98] die elektronischen Anregungen des
Li(NH3)4

+-Ions identifiziert. Die Li(NH3)4
+-Spezies ist ein

einfaches Ammoniak-solvatisiertes Li+-Ion. Man k�nnte sie
auch – etwas weiter hergeholt – als isoelektronisch zum
Neopentan (2,2-Dimethylpropan) auffassen.

Trifft es wirklich zu, dass das Li+-Ion bevorzugt vier
Ammoniakmolek�le in seine erste Koordinationssph�re auf-
nimmt? Um diese Frage zu kl�ren, haben wir Geometrieop-
timierungen der in Abbildung 8 gezeigten Li(NH3)n

+-Kom-

plexe (n = 1–5) vorgenommen. Bei zunehmender Koordina-
tion des Metalls werden die Li-N-Bindungen geringf�gig
l�nger, und die Bindungsenergie pro n sinkt ebenfalls mit
steigendem n (siehe Tabelle 1). F�r die exotherme Anlage-
rung der ersten vier Ammoniakmolek�le scheint es keine
Aktivierungsbarriere zu geben.

Die Anlagerung des f�nften Ammoniakmolek�ls ist hin-
gegen anders. Erstens ist die Reaktion (in L�sung, d.h. ein-
schließlich Solvatation) nahezu thermoneutral und nur noch
um 0.7 kcalmol�1 endotherm. Die Startgeometrie des Li-
(NH3)5

+ war eine trigonal-bipyramidale Struktur mit C3v-
Symmetrie (die Wasserstoffatome verhindern, dass dieses
System D3h-Symmetrie hat). Bei der Optimierung wurde ge-
funden, dass eine der Li-N-Bindungen gespalten wird und ein
leicht verzerrtes Li(NH3)4

+ mit einem benachbarten Ammo-
niakmolek�l entsteht. Damit ist klar, dass Li+ bis zu vier
Ammoniakmolek�le koordinieren kann, w�hrend das f�nfte
nur schwach assoziiert ist.

Abbildung 9 zeigt ein Wechselwirkungsdiagramm f�r Li-
(NH3)4

+. Das Diagramm wurde f�r den neutralen Li(NH3)4-
Komplex berechnet, den wir sp�ter noch ausf�hrlich disku-

tieren werden. Die gezeigte Orbitalbesetzung gilt aber f�r die
hier behandelte Spezies, Li(NH3)4

+. Das HOMO des Kations
besteht aus den dreifach entarteten t2-Orbitalen, von denen
eines in Abbildung 10 dargestellt ist. Diese werden haupt-
s�chlich von den einsamen 2a1-Elektronenpaaren der Am-
moniakmolek�le gebildet (gleiches gilt f�r die HOMOs der
Li(NH3)n

+-Komplexe mit n = 1–3), enthalten aber auch sym-
metrieerlaubte Beitr�ge des 2p-Orbitals des Lithiums. Das

Abbildung 8. Optimierte Geometrien von Li(NH3)n
+-Komplexen

(n=1–5). Die Li-N-Abst�nde in der Gasphase sind angegeben.

Tabelle 1: DE/n (in kcalmol�1) f�r die Reaktion Li+ + n (NH3) ! Li-
(NH3)n

+ (n = 1–5) in der Gasphase (DEgas/n) und in L�sung (DEsolv/n).

n DEgas/n DEsolv/n

1 �39.0 �13.1
2 �35.7 �12.6
3 �31.0 �11.4
4 �26.6 �9.3
5 �22.5 �7.3

Abbildung 9. N�herungsweises Wechselwirkungsdiagramm f�r die Bil-
dung von Li(NH3)4 aus Li und vier NH3-Molek�len. Die gezeigte Orbi-
talbesetzung gilt f�r das Kation. LP = „lone pair“.

Abbildung 10. a) Isofl�che (�0.065 au) und b) Konturdiagramm eines
der dreifach entarteten 3t2-HOMOs des tetraedrischen Li(NH3)4

+. Zwei
Li-N- und zwei N-H-Bindungen befinden sich in der Ebene des Kontur-
diagramms.
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Molek�l weist eine große Energiel�cke (6.3 eV, Gasphase)
zwischen den gef�llten und ungef�llten Niveaus auf. Unsere
f�r Li(NH3)4

+ berechnete Gasphasenbindungsenergie
(106.6 kcalmol�1) ist in guter �bereinstimmung mit den Er-
gebnissen von MP2- (105.2 kcal mol�1) und B3LYP-Studien
(110.1 kcalmol�1).[99] Das Kontinuumsmodell senkt die Bin-
dungsenergie deutlich auf 37.2 kcalmol�1 ab, da die Solvata-
tion einen gr�ßeren stabilisierenden Effekt auf Li+ als auf
Li(NH3)4

+ hat.
Ein Vergleich der an den H-Atomen anliegenden Mulli-

ken-Ladungen (Gasphase) f�r Li(NH3)4
+ (+ 0.20) und Am-

moniak (+ 0.09) ergibt, dass die gebundenen Ammoniak-
molek�le betr�chtlich polarisiert sind. Dies l�sst wiederum
vermuten, dass die Wasserstoffbr�cke zwischen Li(NH3)4

+

und NH3 st�rker ist als die zwischen zwei NH3-Molek�len.
Wir haben deshalb Systeme betrachtet, in denen ein oder zwei
Ammoniakmolek�le �ber Wasserstoffbr�cken an Li(NH3)4

+

binden (Abbildung 11). Unsere Ergebnisse besagen, dass die

Wasserstoffbr�cken in diesen Spezies etwa 5 kcalmol�1 st�r-
ker sind als in reinem Ammoniak (siehe Abbildung 7), ein-
hergehend mit k�rzeren N-H-Bindungen. Dar�ber hinaus ist
die Bindungsenergie pro H-Br�cke in [Li(NH3)4

+ ·NH3] un-
gef�hr die gleiche wie in [Li(NH3)4

+ · 2NH3]. Auch hier
schw�cht die makroskopische Solvatation die St�rke der
Wasserstoffbr�cken, wobei der Effekt beim Li(NH3)4

+ be-
sonders ausgepr�gt ist. Dies liegt daran, dass sich der stabi-
lisierende Effekt der Solvatation bei Dipolen oder geladenen
Systemen (wegen ihrer geringeren Gr�ße) st�rker auswirkt.
Ammoniak und Li(NH3)4

+ werden somit mehr stabilisiert als
[Li(NH3)4

+ ·NH3].

5. Li(NH3)4: die erste Solvath�lle

Neutronenbeugungsexperimente haben gezeigt, dass Li in
Ammoniakl�sung vier NH3-Molek�le in der ersten Solvat-
h�lle aufweist.[50, 51] Dies deutet klar darauf hin, dass das ein-
fachste S = 1=2-System in Li-NH3-L�sungen das Li(NH3)4-
Monomer ist. Nichtsdestotrotz haben wir, �hnlich wie beim
Kation, die Koordination von einem bis f�nf Ammoniakmo-
lek�len an ein neutrales Li-Atom studiert (wie in Abbil-
dung 8).

Tabelle 2 zeigt, dass die unterschiedlich solvatisierten
Spezies recht �hnliche Bindungsenergien pro n aufweisen.
Auch hier wurde gefunden, dass Li bis zu vier Ammoniak-
molek�le koordiniert, w�hrend die f�nfte Li-N-Bindung
unter Bildung eines [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)]-Ionenpaars
(siehe Abschnitt 7) gespalten wird. Der Komplex mit vier
Ammoniakmolek�len wird deshalb die am h�ufigsten anzu-
treffende Spezies in L�sung sein, es ist aber nicht ausge-
schlossen, dass auch die geringer koordinierten Komplexe
zumindest kurzzeitig existieren.

Es �berrascht nicht, dass Ammoniakmolek�le an Li0

schw�cher binden als an Li+ (siehe Tabelle 1). Dennoch ist die
Gasphasenbindungsenergie der dominanten L�sungsspezies
(d.h. des Li(NH3)4-Monomers) mit 51.2 kcalmol�1 immer
noch recht groß. Dieser Wert ist in guter �bereinstimmung
mit B3LYP- (54.1 kcalmol�1) und MP2-Ergebnissen
(46.9 kcal mol�1)[99] sowie auch mit Resultaten aus Pseudo-
potentialrechnungen (49.1 kcalmol�1).[100] Die mit MP2 be-
rechnete Bindungsenergie f�r Na(NH3)4 weist ebenfalls einen
vergleichbaren Wert auf (41.0 kcalmol�1).[101] Es wird gefol-
gert, dass die Solvatation die Bindungsenergie verringert.
Dies kann leicht damit erkl�rt werden, dass NH3 ein Dipol-
moment hat (und deshalb durch Solvenseffekte stabilisiert
wird), Li und Li(NH3)4 dagegen nicht.

5.1. Das einfach besetzte Molek�lorbital (SOMO)

Der �bergang in die metallische Phase (siehe Abbildun-
gen 2 und 3) geht offenkundig mit der Aggregation und
Bandstrukturbildung der Li(NH3)4-Einheiten einher. Es ist
deshalb sehr wichtig, die elektronische Struktur dieses po-
tenziellen Bausteins f�r den metallischen Zustand zu kennen.
In Abbildung 9 (Abschnitt 4) haben wir ein angen�hertes
Wechselwirkungsdiagramm f�r die Bildung von Li(NH3)4 aus
Li und vier Ammoniakmolek�len gezeigt, wobei die NH3-
Molek�le in der gleichen tetraedrischen Geometrie wie im
Li(NH3)4 angeordnet wurden. Bei diesen Abst�nden wech-
selwirken die isolierten Ammoniakmolek�le nur wenig mit-
einander, wie sich an der kleinen Aufspaltung der 1e- und der
etwas gr�ßeren Aufspaltung der 2a1-Orbitale (d.h. der ein-
samen Elektronenpaare) auf der linken Seite des Diagramms
ablesen l�sst. Die Kombination mit der niedrigsten Energie
entsteht, wenn alle einsamen Elektronenpaare die gleiche
Phase im Zentrum des Tetraeders haben. Die entsprechende
dreifach entartete Kombination hat die richtige Symmetrie,
um mit den 2p-Orbitalen des Li wechselzuwirken (wie in
Abschnitt 4 bereits erw�hnt).

Das LUMO der vier tetraedrisch angeordneten Ammo-
niakmolek�le besteht aus den 1a1- und 3a1-Orbitalen des

Abbildung 11. a) Ein einzelnes Ammoniakmolek�l und b) zwei Ammo-
niakmolek�le, die �ber Wasserstoffbr�cken an Li(NH3)4

+ binden. Die
DE-Werten beziehen sich auf die Reaktion n (NH3) + Li(NH3)4

+!
[Li(NH3)4

+ · n(NH3)] in der Gasphase (DEgas) und in L�sung (DEsolv).
Die H-H-Abst�nde im Vakuum sind angegeben.

Tabelle 2: DE/n (in kcalmol�1) f�r die Reaktion Li+ n (NH3)!Li(NH3)n

(n = 1–4) in der Gasphase (DEgas/n) und in L�sung (DEsolv/n).

n DEgas/n DEsolv/n

1 �14.1 �8.0
2 �13.6 �7.7
3 �13.7 �8.3
4 �12.8 �7.4
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NH3. Es bildet durch Wechselwirkung mit den s-Orbitalen des
Li das 4a1-SOMO des Li(NH3)4. Das LUMO des Li(NH3)4-
Systems, das t2-Symmetrie aufweist, liegt weniger als 1 eV
h�her. Wir werden sp�ter die angeregten Zust�nde des Li-
(NH3)4-Komplexes, die zu den charakteristischen Farben der
Metall-Ammoniak-L�sungen beitragen k�nnten, noch etwas
genauer untersuchen.

Das 4a1-SOMO der Li(NH3)4-Spezies ist f�r die Chemie
der Metall-Ammoniak-L�sungen von großer Bedeutung und
verdient einer n�heren Betrachtung. Es hat a1-Symmetrie
(Abbildung 12), und die Koeffizienten der Wellenfunktion

besagen, dass es aus besetzten (2s) und unbesetzten Li-
Funktionen (3s, 4s) sowie den 1a1- und 3a1-Orbitalen des NH3

(siehe Abbildung 6) gebildet wird. Eine Betrachtung des
Konturdiagramms in Abbildung 12b offenbart eine nahezu
sph�rische Verteilung in der Umgebung des N-Atoms (durch
den Beitrag des 1a1-Orbitals) und einen Knoten in der N�he
der H-Atome (Beitrag des 3a1-Orbitals). Die kleine (und
negative) Knight-Verschiebung im 1H-NMR-Spektrum[102,103]

von Metall-Ammoniak-L�sungen wurde mit der Existenz
eines solchen Knotens in der elektronischen Wellenfunktion
nahe am H erkl�rt. Eine solche Situation kann auftreten,
wenn die am N befindlichen Orbitale 3s-artig und die nahe H
befindlichen 2p-artig sind.[80,81] Die in Lit. [100] pr�sentierten
Pseudopotentialrechnungen besagen, dass sich das Valenz-
elektron in einem Rydberg-artigen Zustand befindet und
seine Dichte haupts�chlich an den H-Atomen der Ammoniak-
molek�le lokalisiert ist. Dies ist in Einklang mit unseren
Befunden, die zeigen, dass bei der h�chsten darstellbaren
Isofl�che (danach verschwinden die Orbitale) das 4a1-SOMO
haupts�chlich in der Umgebung der N- und H-Atome loka-
lisiert ist. Anhand von Knight-Verschiebungsexperimenten
konnte klar nachgewiesen werden, dass an den N-Atomen
eine sehr hohe Dichte an ungepaarten Elektronenspins vor-
liegt.[103, 104]

Ein Vergleich des SOMO von Li(NH3)4 mit dem HOMO
von Li(NH3)4

� (siehe Hintergrundinformationen) l�sst ver-
muten, dass das Li(NH3)4

�-HOMO ebenfalls signifikante
Beitr�ge der 1a1- und 3a1-Orbitale des Ammoniaks enth�lt.
Es scheint allerdings, dass beim Li(NH3)4

� die Einmischung
des 3a1-Orbitals geringer ausf�llt, da der kleeblattf�rmige
Bereich der betreffenden Isofl�che, der eine Verbindung zu
den Wasserstoffatomen benachbarter Ammoniakmolek�le

herstellt, verschwunden ist (bei niedrigeren Isofl�chen ist
dieser Bereich noch verhanden). In einem Ein-Elektronen-
Bild (wie es z.B. die erweiterte H�ckel-Methode liefert)
w�ren das LUMO des Kations, das SOMO des Radikals und
das HOMO des Anions identisch. In Wirklichkeit (wie durch
DFT-Rechnungen n�herungsweise ermittelbar) unterschei-
den sich diese Orbitale in geringf�giger, aber signifikanter
Weise.

In Tabelle 3 sind die Bindungsl�ngen und -winkel f�r
Ammoniak und f�r die kationischen, neutralen und anioni-
schen Li(NH3)4-Monomere angegeben. �berraschend ist,

dass die Li-N-Bindung (und mit ihr die Abst�nde zwischen
zwei H- oder zwei N-Atomen in benachbarten Ammoniak-
molek�len) im neutralen und nicht etwa im kationischen
Komplex am k�rzesten ist. Das NH3-Molek�l bleibt im ko-
ordinierten Zustand praktisch unver�ndert. Bedenkt man,
dass die 3a1-Orbitale von den s*(N-H)-Orbitalen stammen,
sollte man eine Verl�ngerung der N-H-Bindungen erwarten,
letzteres wird aber nicht beobachtet.

5.2. Intramolekulare H H-Br�cken

Die sekund�ren Wechselwirkungen zwischen den Am-
moniakmolek�len des Li(NH3)4 erweisen sich als �ußerst in-
teressant. Erinnern wir uns, dass das SOMO des neutralen
(und unserer Meinung nach wichtigen) Li(NH3)4 zum gr�ßten
Teil von den 3a1-Orbitalen des NH3 gebildet wird und selbst
a1-Symmetrie aufweist. Die Besetzung dieses Orbitals f�hrt
deshalb zu einer bindenden Wechselwirkung zwischen den
Wasserstoffatomen benachbarter Ammoniakmolek�le (siehe
die kleeblattf�rmigen Orbitallappen in Abbildung 12). Diese
elektronisch/orbitalvermittelte Bindung zwischen zwei Was-
serstoffatomen ist von der normalen Wasserstoffbr�cke und
auch von der „ionischeren“ Hd+···Hd�-Bindung, wie sie k�rz-
lich bei einer Reihe von anorganischen Systemen untersucht
wurde,[105, 106] zu unterscheiden. Wir f�hren ein neues Symbol
ein, H H, um die durch Orbital�berlappung in einem be-
setzten bindenden Orbital herbeigef�hrte Bindung zwischen
Wasserstoffatomen zu beschreiben (hier das SOMO von Li-
(NH3)4). Zwar ist beim Li(NH3)4 die H H-Wechselwirkung
zwischen einzelnen H-H-Paaren nur schwach, man muss aber
bedenken, dass es zahlreiche solcher Kontakte gibt. Beim Li-
(NH3)4

+ ist das 3a1-Orbital nicht besetzt, sodass keine
H H-Bindung auftreten kann.

Abbildung 12. a) Isofl�che (�0.02 au) und b) Konturdiagramm des
4a1-SOMO des tetraedrischen Li(NH3)4. Zwei N-H-Bindungen befinden
sich in der Ebene des Konturdiagramms.

Tabelle 3: Ein Vergleich der berechneten Bindungsl�ngen [�] und -winkel
[8] in NH3 und den tetraedrischen Li(NH3)4

+-, Li(NH3)4- und Li(NH3)4
�-

Komplexen in der Gasphase.

Spezies Li-N N-H H-H[a] N-N[a] H-N-Li H-N-H

NH3 1.02 105.8
Li(NH3)4

+ 2.15 1.02 3.65 3.51 114.0 104.6
Li(NH3)4 2.11 1.03 3.57 3.45 113.3 105.4
Li(NH3)4

� 2.14 1.03 3.62 3.50 113.3 105.4

[a] Die H-H- und N-N-Abst�nde sind f�r benachbarte Ammoniakmole-
k�le angegeben.
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Es liegt auf der Hand, dass das SOMO des Li(NH3)4-
Komplexes die Eigenschaften eines großen H- oder Alkali-
metall-SOMO hat. Li(NH3)4 ist ein Pseudo-Wasserstoff oder,
wenn wir die Knotenstruktur entlang der Li-N-H-Bindungen
betrachten, ein Pseudo-Kalium. In den Hintergrundinforma-
tionen ist gezeigt, dass die Li(NH3)n-Komplexe (n = 2, 3),
deren Kationen wir in Abschnitt 4 diskutiert haben, ebenfalls
intramolekulare H H-Bindungen aufweisen.

5.3. Wo befindet sich das Elektron in Li(NH3)4?

Die kleeblattf�rmigen Orbitallappen in der Wellenfunk-
tion des SOMO sind bereits sehr anschaulich, aber wir wollen
noch mehr �ber das ungepaarte Elektron in Li(NH3)4 in Er-
fahrung bringen. Wir haben die Wahrscheinlichkeit P(r) be-
rechnet, mit der sich das ungepaarte Elektron im Abstand r
vom Li-Atom in Li(NH3)4 aufh�lt (Abbildung 13). �hnliche
Auftragungen f�r die neutralen 2s- und 3s-Orbitale des Li
dienen als nat�rliche Kalibrierung.

Beim Li(NH3)4 betr�gt die Aufenthaltswahrscheinlichkeit
in unmittelbarer Umgebung des Li-Atoms gleich null, und sie
steigt bei der Ann�herung an das N-Atom steil an. Der An-
stieg in P(r) l�sst sich an den roten Orbitallappen an den
Stickstoffatomen erkennen (Abbildung 12). Ein weiterer
steiler Anstieg tritt im Bereich zwischen den N- und H-
Atomen auf. Allerdings befindet sich das Maximum von P(r)
rund 1.2 � jenseits der Wasserstoffatome. Dies ist an den
grauen kleeblattf�rmigen Orbitallappen zu erkennen, die aus
der intramolekularen H H-Bindung resultieren (siehe
Abbildung 12). Bei r� 4 � nimmt die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des Elektrons langsam ab, verschwindet aber
praktisch erst bei ca. 9 � Abstand zum Li-Atom. Unsere
Ergebnisse sind qualitativ im Einklang mit Pseudopotential-
[100,107] und Hartree-Fock-Rechnungen.[108]

Der wahrscheinlichste Ort, an dem das Elektron in Li-
(NH3)4 anzutreffen ist, liegt ungef�hr in der Mitte zwischen
den P(r)-Maxima der 2s- und 3s-Orbitale des Li-Atoms
(Gasphase). Um herauszufinden, wie die Anwesenheit des Li-
Atoms die Wahrscheinlichkeitsverteilung beeinflusst, haben
wir P(r) f�r das (NH3)4

�-Ion in der gleichen Geometrie wie
Li(NH3)4 berechnet. Wir erkennen, dass die beiden Wahr-
scheinlichkeitsverteilungen recht verschieden sind (Abbil-
dung 13). Beim Anion liegt das Maximum von P(r) bei ca.
6 �, und selbst 10 � vom Zentrum des Tetraeders existiert
noch eine betr�chtliche Aufenthaltswahrscheinlichkeit des
Elektrons. Tats�chlich unterscheidet sich P(r) f�r den
(NH3)4

�-Cluster nur unwesentlich von der Verteilung in
einem einzelnen (NH3)

�-Ion, das so orientiert ist, dass die N-
und H-Atome den gleichen Abstand zum Zentrum haben wie
in (NH3)4

� . Das bedeutet, dass es praktisch keine Wechsel-
wirkung zwischen den in dieser Weise orientierten Ammo-
niakmolek�len gibt (wir werden sp�ter zeigen, dass dies bei
anderen Orientierungen anders sein kann) und deshalb auch
keine H H-Bindung auftritt.

Damit ist klar, dass im Li(NH3)4 das Li-Atom entschei-
dend an der Entstehung der H H-Bindung mitwirkt. Um
dies zu verstehen, k�nnen wir eine von zwei Betrachtungs-
weisen heranziehen: 1) Im rein „ionischen“ Bild wird das
Li(2s)-Valenzelektron in das LUMO des (NH3)4-Clusters
�bertragen. Allerdings bewirkt die Coulomb-Anziehung, dass
das Elektron n�her am Li+ lokalisiert wird als entsprechend
im Zentrum des (NH3)4

�-Tetraeders. 2) Wir k�nnen auch
betrachten, was passiert, wenn wir das Elektron in ein Orbital
platzieren, das Li(2s, 3s)-Charakter sowie Beitr�ge der Am-
moniakorbitale aufweist. Die letztere Erkl�rung ist im Ein-
klang mit der Fragmentanalyse und den Knight-Verschie-
bungen im Li-NMR-Spektrum.[47, 103]

Wir haben auch das Li(NH3)4
�-Ion untersucht, das in der

Literatur gelegentlich vorgeschlagen wurde. Einzelheiten
hierzu finden sich in den Hintergrundinformationen.

6. Das solvatisierte Elektron, e�@(NH3)n

Es gibt eine ganz zentrale Spezies in Metall-Ammoniak-
L�sungen: ein Hohlraum/K�fig bestehend aus n Ammoniak-
molek�len mit einer Nettoladung von �1. Dies ist das mi-
kroskopische Modell des solvatisierten Elektrons, das mit der
markanten Volumenausdehnung dieser L�sungen so gut
vereinbar ist.[38, 39] Wir wollen die Schreibweise e�@(NH3)n

verwenden, wenn wir uns auf diese negativ geladenen K�fige
beziehen. Nur einige wenige statische Ab-initio-Rechnungen
an kleinen e�@(NH3)n-Clustern wurden durchgef�hrt,[109–112]

und man hat solche Cluster in einigen Molek�ldynamikstu-
dien beobachtet, z.B. in Lit. [53, 54].

Catterall und Mott schlugen f�r die Bildung des K�figs
eine stufenweise Solvatation vor.[113] Dies ist in Abbildung 14
skizziert: a) Ausgangspunkt ist die normale Struktur des
fl�ssigen Ammoniaks, in der die NH3-Molek�le �ber Was-
serstoffbr�cken miteinander verbunden sind; b) die normal
strukturierten Molek�le ordnen sich um einen Defekt in der
Fl�ssigkeit an; c) sobald das Elektron in den K�fig eintritt,
werden sich die Dipole der Ammoniakmolek�le neu aus-

Abbildung 13. Wahrscheinlichkeit (Gasphase), mit der das Valenzelek-
tron im Abstand r vom Li-Kern im Li-Atom (2s- und 3s-Orbitale) und
in Li(NH3)4 anzutreffen ist. Ebenfalls angegeben ist die Wahrschein-
lichkeit, ein Elektron in einem Abstand r vom Zentrum des (NH3)4

�-
Ions anzutreffen (gleiche Geometrie wie Li(NH3)4, aber ohne das zen-
trale Li-Atom). Die Wahrscheinlichkeit wurde auf sP(r)dr = 1 normali-
siert. Die blauen und roten senkrechten Linien kennzeichnen die Li-N-
und Li-H-Abst�nde in Li(NH3)4.
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richten, wobei die Wasserstoffbr�cken aufbrechen (die H-
Atome der Ammoniakmolek�le zeigen nun zueinander hin);
d) thermische Bewegung, Wasserstoff-Wasserstoff- und
Dipol-Dipol-Abstoßung (so genannte Bjerrum-Defekte)[113]

bewirken, dass sich der K�fig ausdehnt, um so diese Defekte
zu minimieren.

Etwa zehn Jahre vor dieser expliziten Darstellung hatte
bereits Jortner einen �hnlichen Ablauf vorgeschlagen und in
ein physikalisches Modell umgesetzt.[114] Das sehr erfolgrei-
che Jortner-Modell hat seinen Ursprung teilweise in den Ar-
beiten von R. A. Ogg.[115–117] Jortner nahm an, dass das
Elektron in einem K�fig aus Ammoniakmolek�len einge-
schlossen ist, und er betrachtete das L�sungsmittel als ein
kontinuierliches, homogenes Medium mit einer hoch- und
einer niederfrequenten dielektrischen Konstanten. Die
Wechselwirkung des Elektrons mit dem Medium f�hrt dem-
nach zu einem konstanten Potential innerhalb und einem
ver�nderlichen Potential außerhalb des K�figs (siehe Abbil-
dung 15). Jortner berechnete den 1s-Grundzustand und die

ersten angeregten 2p-Zust�nde mithilfe eines Variations-
ansatzes und konnte das Absorptionsmaximum einem �ber-
gang zwischen diesen beiden Niveaus zuordnen. Durch An-

nahme eines K�figradius von 3–3.2 � wurde eine Energie des
1s!2p-�bergangs von ca. 0.8 eV erhalten, in hervorragender
�bereinstimmung mit dem Experiment. Die Transparenz und
einfache Anwendbarkeit des Jortner-Modells haben unsere
Vorstellung vom solvatisierten Elektron bis heute gepr�gt.
Deshalb wollen wir auch weiterhin verfolgen, inwiefern
dieses Modell den Realit�ten entspricht.

6.1. Intermolekulare H H-Br�cken

Im Folgenden wollen wir eine Beschreibung der Elek-
tronensolvatation auf der Grundlage delokalisierter Mole-
k�lorbitale geben, wobei wir insbesondere dasjenige Orbital
identifizieren wollen, das vom �berschusselektron besetzt
wird. Isoliertes NH3

� liegt ungebunden vor, wie oben bereits
erw�hnt wurde. Dennoch lohnt es sich zu betrachten, was
geschieht, wenn ein Elektron – oder ein Teil davon – auf ein
NH3-Molek�l �bertragen wird. Das Resultat ist ein vollst�n-
dig oder teilweise gef�lltes 3a1-Orbital (siehe Abbildung 6,
Abschnitt 3.1).

Wenn mehrere negativ geladene Ammoniakmolek�le sich
so anordnen, dass die Wasserstoffatome zueinander hin
zeigen („H-in“ – nicht die optimale Anordnung f�r die Bin-
dung neutraler Ammoniakmolek�le), so bilden die diffusen
Orbitallappen der einzelnen NH3-3a1-LUMOs ein bindendes
Orbital. Ein Elektron kann dann das niedrigste der von diesen
LUMOs gebildeten Molek�lorbital besetzen (dieses hat s-
Pseudosymmetrie). Wir werden explizite Darstellungen
dieses Orbitals f�r unterschiedliche K�figgr�ßen geben.
Wichtig ist, dass dieses MO eine Wasserstoffbr�cke in �hnli-
cher Weise vermittelt, wie es uns bereits beim Li(NH3)4 be-
gegnet ist (siehe Abbildung 12) – es handelt sich also um eine
H H-Br�cke. Abbildung 16a zeigt ein solches Orbital f�r

(ann�hernd) quadratisch-planares e�@(NH3)n. W�ren die
Ammoniakmolek�le so orientiert, dass die Wasserstoffatome
vom Cluster wegzeigen, wie in Abbildung 16b dargestellt, so
w�rde man schw�chere intermolekulare H H-Br�cken
erhalten. Eine �hnliche Art von Wasserstoffbr�cken wurde
bei negativ geladenen Fluorkohlenstoffk�figen vorherge-
sagt.[118]

Um die St�rke dieser intermolekularen H H-Br�cken
zu bestimmen, haben wir die �berlappungspopulationen

Abbildung 14. Einzelne Schritte bei der Solvatation eines Elektrons in
fl�ssigem Ammoniak, nach Catterall und Mott.[113, 33] Das dritte Wasser-
stoffatom des Ammoniaks zeigt in die Papierebene hinein.

Abbildung 15. Das von Jortner verwendete Potential V(r) und die zuge-
h�rige Aufenthaltswahrscheinlichkeit eines Elektrons im Abstand r
vom Zentrum des K�figs (1s- und 2p-Niveaus). Ein �bergang zwi-
schen diesen beiden Energieniveaus f�hrt zum Absorptionsmaximum.
Wiedergabe nach Lit. [114].

Abbildung 16. Die Wasserstoffatome in einer (fast) planaren Anord-
nung des e�@(NH3)4-Clusters k�nnen zum Zentrum des K�figs (a)
oder davon weg (b) zeigen. Die gestrichelten Linien markieren die H-
H-Kontakte mit H H-Charakter. Das 3a1-LUMO der NH3-Molek�le
ist ebenfalls dargestellt.
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(OPs) der benachbarten Wasserstoffatome im (ann�hernd)
quadratisch-planaren e�@(NH3)4 (OP =�0.002) mit denen
des neutralen Clusters gleicher Geometrie verglichen (OP =

�0.009). Wir sehen, dass das Hinzuf�gen eines zus�tzlichen
Elektrons eine weniger negative OP ergibt, d.h., die H H-
Br�cke wird verst�rkt. Gewiss sind dies sehr kleine Zahlen –
aber es gibt schließlich viele solcher H H-Wechselwir-
kungen. Die intramolekulare H H-Br�cke im Li(NH3)4

(OP = 0.01) ist ebenfalls st�rker als die im kationischen Li-
(NH3)4

+ (OP = 0.001).
Wir haben eine Serie von e�@(NH3)n-Spezies (1�n� 14)

mit zueinander hin zeigenden Wasserstoffatome berechnet.
In Abbildung 17 sind die optimierten Geometrien der K�fige

f�r n� 5 dargestellt. Bei der Betrachtung dieser Geometrien
ist jedoch Vorsicht angebracht: Es k�nnte n�mlich sehr viele
lokale Minima mit sehr �hnlichen Energien geben. Zum
Beispiel wurde gefunden, dass die Energiedifferenzen zwi-
schen der „quadratisch-planaren“ (Abbildung 16a) und der
tetraedrischen Anordnung von e�@(NH3)4 nur 0.7 und
2.0 kcalmol�1 in der Gasphase bzw. in L�sung betragen. In
beiden Geometrien nimmt jedes Wasserstoffatom an einer
einzelnen H H-Br�cke teil. Im tetraedrischen Isomer sind
die H-H-Abst�nde �quivalent, w�hrend es im „quadratisch-
planaren“ Isomer zwei H-H-Abst�nde gibt. Unser haupt-
s�chliches Ziel ist hier die Untersuchung von Trends, und f�r
diesen Zweck ist das globale Minimum (so denn eines exis-

tiert) nicht weiter entscheidend. Wir haben deshalb nur einige
wenige Strukturkonfigurationen ber�cksichtigt. Ein voll-
st�ndigeres Bild w�rde eine Molek�ldynamikstudie erfor-
dern, z. B. in der Art wie sie von Klein[53,54, 119] und Marx[55]

durchgef�hrt wurde.
Die SOMOs des einfachsten e�@(NH3)n-Clusters sind in

Abbildung 18 dargestellt. Ein Vergleich des Konturdia-
gramms des 3a1-SOMO von (NH3)

� in Abbildung 18a mit

dem berechneten NH3-LUMO in Abbildung 6 offenbart, dass
das 3a1-Orbital durch die Besetzung mit einem Elektron
leicht verzerrt wird. Die insgesamte Struktur (d.h. der Be-
reich um N und der Knoten bei H) bleibt jedoch gleich. In
Abbildung 18 b–d ist die Situation illustriert, wenn mehrere
Ammoniakmolek�le so orientiert sind, dass ihre Wasser-
stoffatome zueinander hin zeigen: Das resultierende SOMO
wird dann durch eine phasengleiche Kombination der grau
gezeichneten Orbitallappen zwischen den Wasserstoffatomen
gebildet. Dies f�hrt zu der schwachen H H-Br�cke, von
der wir bereits gesprochen haben. Abbildung 18d entspricht
der in Abbildung 16 a gezeigten „H-in“-Konfiguration. Es ist
klar ersichtlich, dass die Orientierung der NH3-Molek�le in
diesen Spezies keine normale Wasserstoffbr�cke erlaubt.
Tats�chlich weisen experimentelle Ergebnisse darauf hin,
dass mit steigender Konzentration solvatisierter Elektronen
das Wasserstoffbr�ckennetzwerk signifikant aufgebrochen
wird.[50,51] Aus all dem folgt, dass in Ammoniakl�sungen, die
solvatisierte Elektronen enthalten, die konventionelle Was-
serstoffbr�cke durch H H-Br�cken ersetzt wird.

6.2. H�lt sich das solvatisierte Elektron in Inneren des
Ammoniak-K�figs auf ?

Das solvatisierte Elektron, e�@(NH3)n, erscheint einem
Molek�lchemiker doch als sehr ungew�hnliche Spezies, und
wir wollen seine elektronische Struktur deshalb noch etwas
genauer untersuchen. Die SOMOs der verschiedenen e�@-
(NH3)n-Spezies zeigen ein Maximum in der Umgebung der N-
und H-Atome. Dies ist in �bereinstimmung mit den experi-

Abbildung 17. Geometrien und Symmetrien von e�@(NH3)n-Clustern
(5�n�14). Die gestrichelten Linien verbinden diejenigen Ammoniak-
molek�le, die den gr�ßten K�fig erzeugen und dienen der Veranschau-
lichung. F�r n = 5–8 sind die intermolekularen H-H- und N-N-Abst�n-
de (im Vakuum) zwischen benachbarten Molek�len angegeben.

Abbildung 18. Isofl�chen (�0.016 au bis �0.020 au, je nach Spezies)
und Konturdiagramme der SOMOs von e�@(NH3)n-Spezies mit n =
1–4. F�r die F�lle n = 1, 2 und 4 halbiert die Ebene der Konturlinie eine
N-H-Bindung. F�r den Fall n = 3 enth�lt die Ebene der Konturlinie die
drei N-Atome. Die kleinsten intermolekularen H-H- und N-N-Abst�nde
(im Vakuum) sind angegeben.
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mentellen Knight-Verschiebungen in den N- und H-NMR-
Spektren[104] sowie einer k�rzlich publizierten Wannier-Ana-
lyse, die besagt, dass die �berschusselektronen in der N�he
der H-Atome lokalisiert sind.[55] In der Literatur finden sich
zahlreiche Berechnungen von Wasser- und Ammoniak-sol-
vatisierten Elektronen, die einen etwas anderen Ansatz als
den unsrigen verwenden (siehe Lit. [111]). In diesen Studien
wird eine Basisfunktion (effektiv ein Pseudoatom) im Zen-
trum des K�figs platziert, und das Elektron wird dort durch
Verwendung kleiner Basiss�tze festgehalten.

Wir wollten die Elektronenverteilung jedoch von einer
anderen Warte aus betrachten und haben dazu die Aufent-
haltswahrscheinlichkeit des Elektrons, P(r), im Abstand r
vom Zentrum des K�figs in e�@(NH3)4 und e�@(NH3)8 be-
rechnet (siehe Abbildung 19). Bei beiden Spezies ist die
Wahrscheinlichkeit, ein Elektron im Zentrum des K�figs an-
zutreffen, gleich null, steigt dann rasch an und erreicht zwi-
schen den H- und N-Atomen ein Maximum. Der Anstieg in
P(r) kommt zustande durch die roten Orbitallappen in der
Umgebung der N-Atome (siehe Abbildung 18) und mehr
noch durch die grauen Orbitallappen an den H-Atomen, die
die H H-Br�cken zwischen den Ammoniakmolek�len er-
zeugen. In diesen Clustern zeigen die Wasserstoffatome zu-
einander hin, weshalb die maximale �berlappung zwischen
den grauen Orbitallappen dann gegeben ist, wenn r ungef�hr
gleich dem Abstand zwischen den Wasserstoffatomen und
dem Zentrum des K�figs ist. P(r) klingt sehr langsam ab und
geht bei ca. 10 � gegen null.

Es sei darauf hingewiesen, dass die Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des Elektrons im Zentrum des K�figs auch im

Jortner-Modell gleich null war (siehe Abbildung 15).[114] P(r)
erreichte dort sein Maximum ungef�hr beim K�figradius von
3–3.2 � und ging bei ca. 10 � Abstand zum Zentrum des
K�figs gegen null.[114] Demnach zeigen unsere und Jortners
Arbeit[114] sowie auch die Wannier-Studie von Chandra und
Marx,[55] dass das Elektron nicht im Zentrum lokalisiert ist,
sondern nahe der Oberfl�che des K�figs, d.h. in der Umge-
bung der N- und H-Atome. Die Antwort auf die im Titel
dieses Abschnitts gestellte Frage lautet deshalb „nein“.

6.3. Energetik der Ammoniakorientierung

Um die Energie zu messen, die aufgewendet werden muss,
um die Ammoniakmolek�le in die „falsche“ Richtung zeigen
zu lassen („H-out“), haben wir eine Energieberechnung an
quadratisch-planarem e�@(NH3)4 mit voneinander weg zei-
genden Wasserstoffatomen bei jedoch gleichen N-N-Ab-
st�nden wie im vollst�ndig optimierten System vorgenommen
(Abbildung 16 b). Die Umorientierung der Ammoniakmole-
k�le destabilisiert das System um 9.9 kcalmol�1. Man beachte,
dass keine der beiden Geometrien f�r die Bildung normaler
Wasserstoffbr�cken besonders geeignet w�re. Bei den ent-
sprechenden neutralen Molek�len ist die Differenz viel klei-
ner („H-out“ liegt 1.6 kcal mol�1 unter „H-in“), das Elektron
stabilisiert also definitiv die „H-in“-Geometrie.

Wir halten fest, dass der e�@(NH3)4-K�fig, bei dem die
Ammoniakmolek�le die gleiche Anordnung einnehmen wie
im Li(NH3)4 (P(r) f�r dieses System ist in Abbildung 13 ge-
geben), um 24.6 kcalmol�1 weniger stabil ist als die quadra-
tisch-planare „H-in“-Spezies. Dass diese Anordnung der
Ammoniakmolek�le sogar energiereicher ist als die „H-out“-
Spezies, l�sst den Schluss zu, dass die H H-Br�cken in der
„H-out“-Geometrie zwar schw�cher sind als in der „H-in“-
Geometrie, durchaus aber zu einem gewissen Ausmaß gebil-
det werden. Tats�chlich zeigt eine genauere Betrachtung des
„H-out“-SOMO, dass eine schwache H H-Br�cke zwi-
schen den direkt benachbarten Wasserstoffatomen vorhan-
den ist (angedeutet durch die gestrichelten Linien in Abbil-
dung 16b).

Unsere Ergebnisse besagen, dass die H H-Br�cke in
diesen �berschusselektronenspezies eine �hnliche St�rke hat
wie die Wasserstoffbr�cke in einer normalen Ammoniak-
l�sung. Zum Beispiel haben wir berechnet, dass ein wasser-
stoffverbr�cktes Tetramer (das nach Lit. [94] das stabilste
Isomer von (NH3)4 ist) um 11.4 kcal mol�1 stabiler ist als vier
isolierte Ammoniakmolek�le (Gasphase). Dies ist ver-
gleichbar mit den 9.9 kcal mol�1, die mit der Umorientierung
der Ammoniak-Dipole in e�@(NH3)4 einhergehen („H-in“ in
„H-out“).

6.4. Wieviele Amoniakmolek�le bilden den K�fig?

In Tabelle 4 sind die Energien f�r die Bildung von e�@-
(NH3)n und Li(NH3)4

+ aus Li(NH3)4 und Ammoniak in der
Gasphase und in L�sung angegeben. Hierbei sind die Solva-
tationsenergien mit Vorsicht zu betrachten, denn sie h�ngen
von einer Reihe von Parametern ab, z. B. der dielektrischen

Abbildung 19. Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit (Gasphase) P(r) f�r
ein Elektron im Abstand r vom Zentrum der a) e�@(NH3)4- und
b) e�@(NH3)8-K�fige, wie sie in Abbildung 18 d bzw. 17 dargestellt
sind (sP(r)dr = 1). Die Abst�nde vom K�figzentrum zu den N- und H-
Atomen sind durch die blaue bzw. rote vertikale Linie angegeben.
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Konstanten des L�sungsmittels und den zur Erzeugung der
K�figoberfl�che verwendeten Atomradien. Die erhaltenen
Trends sind dennoch aufschlussreich. Solvatationseffekte
stabilisieren die geladenen Spezies und erniedrigen die Bil-
dungsenergie (die in der Gasphase groß und positiv ist) um
50–70 kcal mol�1. Zum Vergleich wurden f�r die Ionenpaar-
trennung von �bergangsmetallkatalysatoren der Gruppe IV
in nichtpolaren L�sungsmitteln wie Cyclohexan Solvata-
tionseffekte von ca. 40 kcalmol�1 berechnet.[120] Generell
verringert sich der Zahlenwert der im Kontinuumssolvata-
tionsmodell gewonnenen Stabilisierung mit steigendem n,
d.h. mit der Zahl an explizit ber�cksichtigten L�sungsmit-
telmolek�len. Kalkuliert man die Solvatation mit ein, so be-
sagen unsere Ergebnisse, dass e�@(NH3)n mit n� 5 stabil sein
m�sste.

In fr�heren Modellen des solvatisierten Elektrons wurde
ein einfacher K�fig mit ungef�hr kugelf�rmiger Verteilung
der Ammoniakmolek�le angenommen. An diesem Punkt
finden wir etwas �berraschendes: Eine n�here Betrachtung
der Systeme mit mehr als acht Ammoniakmolek�len in Ab-
bildung 17 offenbart n�mlich, dass sich in der optimierten
Struktur mindestens eines der Ammoniakmolek�le vollst�n-
dig oder teilweise im Innern des gr�ßeren K�figs aufh�lt. Man
kann diese Cluster daher auf zweierlei Weise betrachten:
bestehend aus einem einzelnen K�fig mit einer expliziten
Solvath�lle oder bestehend aus zwei oder mehr kleineren
K�figen, die direkt nebeneinander angeordnet sind. Unsere
Befunde legen nahe, dass der K�fig ein Optimum von f�nf bis
acht Molek�len aufweist, was in vern�nftiger �bereinstim-
mung mit anderen Sch�tzungen von sieben bis acht Ammo-
niakmolek�len ist.[52, 121] Wegen der diffusen Eigenschaften
der 3a1-Orbitale weisen alle hier betrachteten K�fige relativ
große N-N- und H-H-Abst�nde auf. Die großen N-N-Ab-
st�nde (siehe Abbildungen 17 und 18) sind auch im Einklang
mit experimentellen Absch�tzungen des K�figradius (2.5–
3.0 �).[50,51]

Um zusammenzufassen: Die H H-Br�cke, die durch
das �berlappen partiell besetzter NH3-LUMOs gebildet
wird, hat uns zu der Schlussfolgerung gef�hrt, dass die opti-
male Anordnung der Ammoniakmolek�le in e�@(NH3)n so
aussieht, dass die Wasserstoffatome zueinander hin zeigen.
Zur gleichen Schlussfolgerung gelangt man, wenn man, wie
im Modell von Catterall und Mott, nach der g�nstigsten
Wechselwirkung eines Elektrons mit einem Dipol sucht.

Elektrostatische und quantenmechanische Modelle

An dieser Stelle scheint es notwendig, die offenkundig sehr
unterschiedlichen Blickwinkel des elektrostatischen Modells
einerseits und quantenmechanischer Rechungen andererseits
zu beleuchten. Quantenmechanische Rechnungen schließen
elektrostatische Wechselwirkungen in den Hamilton-Opera-
tor mit ein – das ist soweit selbstverst�ndlich. Elektrostatische
Modelle sind inh�rent nicht-quantenmechanisch und makro-
skopisch. Sie bieten einen alternativen (und vielfach be-
w�hrten) Ansatz zur Erkl�rung energetischer Zusammen-
h�nge. Das isolierte Ammoniakmolek�l hat ein Dipolmo-
ment, und jede nicht-zentrosymmetrische Anordnung zweier
wechselwirkender Ammoniakmolek�le deswegen auch. Man
kann die Dipol-Dipol-Wechselwirkung von zwei Ammoniak-
molek�len (oder eine Ladungs-Dipol-Wechselwirkung eines
Elektrons mit den Dipolen) berechnen, allerdings liefert die
quantenmechanische Berechnung des Dimers nichts von der
Art einer Dipol-Dipol-Wechselwirkung zweier Ammoniak-
molek�le. Letzteres l�sst sich jedoch mit einem klassischen
elektrostatischen und (auf der Skala eines individuellen
Ammoniakmolek�ls) makroskopischen Modells f�r die
Wechselwirkung zweier Ammoniakmolek�le erhalten.

Nach �blicher philosophischer Lesart ist die Inkommen-
surabilit�t von Modellen (der Begriff wird im Kuhn�schen
Sinne verwendet)[122] ein Anzeichen f�r ein Problem, und sie
gilt als Vorbote f�r die Ver�nderung eines wissenschaftlichen
Konzepts. Wir stimmen dem nicht zu und denken vielmehr,
dass solche doppelten Interpretationsans�tze ein typischer
Wesenszug „realer“ Wissenschaften sind und sich dar�ber
hinaus f�r die Chemie als n�tzlich und hilfreich erweisen. Sie
erm�glichen es uns, Erkl�rungen zu finden und Vorhersagen
zu treffen und stellen so eine Br�cke her zwischen der ma-
kroskopischen und mikroskopischen Welt. Die in unserem
Fall (dem des solvatisierten Elektrons) verwendeten Modelle
sind: a) ein elektrostatisches Modell, demzufolge ein Elek-
tron durch die Dipolmomente von in einer bestimmten Weise
orientierten Ammoniakmolek�len stabilisiert wird, und
b) ein Molek�lorbitalmodell, demzufolge sich das Elektron in
einem mikroskopischen a1-SOMO aufh�lt, das schwache,
aber in großer Zahl auftretende H H-Br�cken zwischen
Ammoniakmolek�len bildet. Wir st�tzen unsere Interpreta-
tionen auf das zweite Modell, ohne aber die durch das erste
Modell gebotenen Einsichten in Abrede zu stellen.

7. Weitere Solvatisierung von Li(NH3)4:
die [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]-Ionenpaare

7.1. Geometrien und SOMOs

Die solvatisierten Elektronen k�nnen nicht von anderen
Spezies isoliert werden. Durch elektrostatische Anziehung
werden zumindest einige von ihnen in die Umgebung der
kationischen Monomere Li(NH3)4

+ gelangen und Ionenpaare
der Zusammensetzung [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] bilden.

Tabelle 4: Energien (in kcalmol�1, Gas- und L�sungsphase) f�r die Bil-
dung von e�@(NH3)n (1�n�14) und Li(NH3)4

+ aus Li(NH3)4 und NH3.
Die jeweiligen e�@(NH3)n-Geometrien sind in den Abbildungen 17 und
18 dargestellt.

Li(NH3)4 + n(NH3)!
Li(NH3)4

+ + e�@(NH3)n

Li(NH3)4 + n(NH3)!
Li(NH3)4

+ +e�@(NH3)n

n DEgas DEsolv n DEgas DEsolv

1 76.5 11.8 8 60.9 �1.5
2 72.6 3.1 9 55.0 �7.3
3 69.4 �0.3 10 53.2 �6.9
4 66.2 0.5 11 49.0 �7.2
5 64.0 �3.7 12 50.1 �7.0
6 61.3 �4.5 13 44.4 �6.5
7 60.6 �4.3 14 41.7 �5.8
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Man kann sich die Bildung solcher Ionenpaare auch auf
eine andere Weise veranschaulichen, n�mlich indem man die
Zahl der expliziten L�sungsmittelmolek�le, die mit Li(NH3)4

wechselwirken, erh�ht. Dieser Prozess der fortschreitenden
Solvatisierung von Li(NH3)4 ist in Abbildung 4 als Li-
(NH3)4 [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] geschrieben. Die Schreib-
weise symbolisiert ein Ensemble von Spezies, die sich in
ihrem Solvatationsgrad unterscheiden; ein Elektron ist par-
tiell vom Li(NH3)4 auf einen benachbarten Ammoniak-K�fig
�bertragen, sodass letztendlich ein Ionenpaar vorliegt.

Abbildung 20 zeigt als Beispiel die Geometrie eines sol-
chen neutralen Aggregats, [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)4]. Es sind
viele Geometrien denkbar, wir wollen es aber bei dieser einen

belassen. Die Spezies weist C3v-Symmetrie auf und besteht
aus einem pseudo-tetraedrischen e�@(NH3)4-K�fig, der auf
einer der Dreiecksfl�chen platziert ist, die von den N-Atomen
im pseudo-tetraedrischen Li(NH3)4

+ gebildet werden. Die
oberen und unteren Tetraeder sind um etwa 608 gegenein-
ander verdreht. Bei dieser Geometrie liegt der „intermole-
kulare“ Abstand zwischen zwei N-Atomen (3.76 �) zwischen
den N-N-Abst�nden im Li(NH3)4

+ und im e�@(NH3)4.
Wir haben die Geometrien einer Reihe von Ionenpaaren

mit 1� n� 8 optimiert, und ihre SOMOs sind in Abbil-
dung 21 dargestellt. Aufgrund der delokalisierten Eigen-
schaften der SOMOs k�nnte man diese Spezies auch als
(Li+ ·e�)@(NH3)4+n beschreiben, d.h. als ein partiell ionisier-
tes Li-Atom in einem „Ammoniak-See“. Eine n�here Be-
trachtung der SOMOs offenbart, dass das 3a1-Orbital jedes
Ammoniakmolek�ls – ganz gleich ob direkt am Li gebunden
oder nicht – partiell besetzt ist. (Das SOMO ist durch einen
roten Orbitallappen an jedem N und einen grauen Orbital-
lappen an jedem H gekennzeichnet. In manchen F�llen ist es
notwendig, den Konturwert geringf�gig kleiner zu setzen als
in der Abbildung, um diese Beitr�ge zum SOMO sehen zu
k�nnen.)

Den Prozess, durch den das LUMO jedes Ammoniak-
molek�ls im Ionenpaar partiell besetzt wird, kann man sich
auf zweierlei Art vorstellen. Im ersten Fall induziert die

weitere Solvatisierung des Li(NH3)4 einen Transfer des
Elektrons auf Ammoniakmolek�le in der zweiten, dritten
usw. Solvath�lle. Im zweiten Fall wird das solvatisierte Elek-
tron vom Li(NH3)4

+ elektrostatisch angezogen, und wenn sich
beide Ionen gen�gend angen�hert haben, wird es zu einer
gewissen Umorganisation ihrer Ladungen und Spins
kommen. Im n�chsten Abschnitt werden wir untersuchen, wo
genau sich das Elektron in solchen Ionenpaaren aufh�lt.

Bez�glich der Struktur von [Li(NH3)4
+ ·e�@(NH3)n] kann

es gut sein, dass ein Ensemble von lokalen Minima mit sehr
�hnlichen Energien vorliegt, denn es gibt zahlreiche Geo-
metrien, die zur Bildung von schwachen H H-Br�cken
zwischen den vielen diffusen, partiell besetzten NH3-LUMOs
f�hren. Unsere Geometrieoptimierungen sind durch die
vorgegebenen Startgeometrien und Symmetrierandbedin-
gungen limitiert. Um n�heren Einblick in die energetischen
Verh�ltnisse verschiedener Geometrien zu erhalten, haben

Abbildung 20. Die Geometrie eines [Li(NH3)4
+ · e�@(NH3)4]-Ionen-

paars mit C3v-Symmetrie. Die optimierten N-N-Abst�nde (Gasphase)
sind ebenfalls angegeben.

Abbildung 21. Isofl�chen (�0.015 au bis �0.021 au, je nach Spezies)
der SOMOs der optimierten [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]-Ionenpaare
(1�n�8). Die kleinsten intermolekularen H-H- und N-N-Abst�nde
(im Vakuum) sind angegeben. Je nach Struktur k�nnen diese kleinsten
Abst�nde entweder zwischen zwei Ammoniakmolek�len oder zwischen
Li(NH3)4

+ und einem Ammoniakmolek�l auftreten.
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wir eine Reihe von Strukturalternativen f�r den Fall n = 1
betrachtet (z. B. Geometrien, in denen die Wasserstoffatome
des e�@(NH3)-Teils zum Li(NH3)4

+ hin- oder davon wegzei-
gen).

Um die relative Stabilit�t dieser Strukturen zu ermitteln,
haben wir f�r zwei verschiedene Reaktionsswege die Bil-
dungsenergien DE berechnet (Tabelle 5). F�r n = 1 betr�gt

die Differenz zwischen der energiereichsten und energie-
�rmsten Struktur weniger als 5 kcal mol�1. Etwas gr�ßere
Differenzen werden mit dem makroskopischen Solvata-
tionsmodell erhalten. Wir finden außerdem, dass die Konfi-
guration mit der niedrigsten Gasphasenenergie nicht die
niedrigste Energie in L�sung aufweist. Wir sollten also nicht
allzu starke R�ckschl�sse aus diesen Zahlenwerten ziehen.
Eine Molek�ldynamikstudie w�rde ein vollst�ndigeres Bild
liefern.

Um zu ermitteln, ob diese Spezies „normale“ Wasser-
stoffbr�cken enthalten k�nnten, haben wir außerdem Rech-
nungen an [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Spezies (n = 1, 2) mit den
in Abbildung 11 gezeigten Geometrien vorgenommen. Bei
diesen Geometrien ist das einsame Elektronenpaar eines
Ammoniakmolek�ls so angeordnet, dass es auf ein Wasser-
stoffatom im Li(NH3)4

+ zeigt. Wie Tabelle 5 erkennen l�sst,
sind die Energien dieser wasserstoffverbr�ckten Ionenpaare
vergleichbar mit den Energien der in Abbildung 21 darge-
stellten Spezies. Es handelt sich also um gleichermaßen be-
st�ndige Spezies. Betrachtet man die SOMOs dieser „nor-
malen“ wasserstoffverbr�ckten Spezies, so erkennt man, dass
auch hier das 3a1-Orbital jedes Ammoniakmolek�ls partiell
gef�llt ist.

Bei aller gebotenen Vorsicht, die wir den Ergebnissen
unserer Rechnungen entgegenbringen m�ssen, k�nnen wir
dennoch einige Schlussfolgerungen treffen. Erstens hat die
Solvatation einen geringeren Einfluss auf die Bildungsenergie
der Ionenpaare (aus n Ammoniakmolek�len und Li(NH3)4,
entsprechend dem Reaktionsweg 1 in Tabelle 5) als auf die
Energetik von Reaktion 2 (e�@(NH3)n plus Li(NH3)4

+). Dies

liegt nat�rlich daran, dass an der ersten Reaktion neutrale
Reaktanten und Produkte beteiligt sind. Nichtsdestotrotz ist
die ungepaarte Elektronendichte in den Ionenpaaren polari-
siert (ein wichtiger Punkt, auf den wir noch zur�ckkommen
werden), sodass der Effekt der Solvatation nicht v�llig zu
vernachl�ssigen ist. Ein Vergleich der Energien von Reak-
tion 1 in Tabelle 5 mit den Werten aus Tabelle 4 offenbart,
dass die Bildungsenergien der Ionenpaare f�r alle n exotherm
sind, w�hrend dies f�r die isolierten K�fige nur bei n� 5 und
unter Einbeziehung der Solvatation der Fall ist. Generell ist
bei n� 5 der DEsolv-Wert der Ionenpaare geringf�gig negati-
ver, was bedeutet, dass die Ionenpaare stabiler sind als die
separierten e�@(NH3)n- und Li(NH3)4

+-Spezies. Dies l�sst
sich auch an den DE-Werten f�r die Reaktion 2 in Tabelle 5
ablesen. Wenn wir allerdings bedenken, dass es f�r das Li-
(NH3)4

+-Ion energetisch g�nstig ist, eine Wasserstoffbr�cke
zum Ammoniak zu bilden, so k�nnte es durchaus sein, dass
die Reaktionen Li(NH3)4 + (n + m)(NH3)![Li(NH3)4

+ ·e�

@(NH3)n+m] und Li(NH3)4 + (n + m)(NH3)![Li(NH3)4
+ ·

m(NH3)] + e�@(NH3)n miteinander konkurrieren.

7.2. Wo h�lt sich das Elektron im Ionenpaar auf ?

Um herauszufinden, wo genau das ungepaarte Elektron
lokalisiert ist, haben wir die Nettospinpolarisation der in
Abbildung 21 gezeigten [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Spezies (1�
n� 8) untersucht. Die Spinpolarisation ist definiert als die
Zahl an Elektronen mit Spin a minus der Zahl an Elektronen
mit Spin b in einem gegebenen Bereich des Raums. Die be-
rechneten Werte (Tabelle 6) wurden in Beitr�ge des Li-

(NH3)4
+-Ions und der den K�fig bildenden NH3-Molek�le

aufgeteilt. Die Zahlenwerte sollten mit etwas Vorsicht bese-
hen werden, da sie mithilfe eine Mulliken-Analyse bestimmt
wurden und unsere Basis diffuse Funktionen am Li enth�lt,
die sich auf die am Li gebundenen Ammoniakmolek�le aus-
dehnen (siehe Abbildung 13). Bei Mulliken-Populationsana-
lysen bereiten solche unausgeglichenen Basiss�tze Probleme.
Allerdings befinden sich die Ammoniakmolek�le des K�figs
in weitem Abstand vom Li-Atom, sodass wir in der Lage sein
sollten, die richtigen Trends der Spinpolarisation in e�

@(NH3)n in Abh�ngigkeit von n anzugeben.

Tabelle 5: Bildungsenergien (in kcal mol�1) in der Gasphase und in
L�sung f�r die Bildung des [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaars mit
1�n�8. Zwei unterschiedliche Reaktionswege werden betrachtet.

Reaktion 1:
Li(NH3)4 + n(NH3)!
[Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]

Reaktion 2:
Li(NH3)4

+ + e�@(NH3)n!
[Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]
n DEgas DEsolv DEgas DEsolv

1[a] �2.5 – �0.3 �3.6 – 1.3 �79.0 – �76.8 �15.4 – �9.9
1[b] �3.4 �0.2 �79.9 �12.0
2 �0.6 �4.8 �73.2 �7.8
2[b] �6.2 �0.4 �78.8 �3.4
3 �6.1 �8.3 �75.6 �8.0
4 �6.6 �9.0 �72.8 �9.4
5 �8.5 �8.8 �72.6 �5.0
6 �14.3 �6.9 �75.6 �2.4
7 �17.4 �2.0 �78.0 2.3
8 �21.0 �11.1 �81.9 �9.6

[a] Mehrere m�gliche Geometrien wurden betrachtet. [b] Diese Eintr�ge
gelten f�r „normale wasserstoffverbr�ckte Geometrien“ von [Li-
(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] , wie sie in Abbilung 11 dargestellt sind.

Tabelle 6: Durch Mulliken-Populationsanalyse der [Li(NH3)4
+ · e�

@(NH3)n]-Ionenpaare (1�n�8) (aus Abbildung 21) bestimmte Netto-
spinpolarisationen (Spin-a- minus Spin-b-Elektronen) in der Gasphase.
Die Spinpolarisationen wurden in Beitr�ge des Li(NH3)4

+-Ions und der
verbleibenden Ammoniakmolek�le (e�@(NH3)n) aufgeteilt.

n Li(NH3)4
+ e�@(NH3)n

1 0.95 0.05
2 0.78 0.22
3 0.54 0.46
4 0.52 0.48
5 0.40 0.60
6 �0.03 1.03
7 0.19 0.81
8 0.17 0.83
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Mit zunehmendem n nimmt die Spinpolarisation im Li-
(NH3)4

+-Teil des Ionenpaars ab, w�hrend sie im e�@(NH3)n-
Teil steigt. Das bedeutet, je mehr explizite Ammoniakmole-
k�le in der Umgebung des Li(NH3)4 angeordnet werden,
umso eher wird das Elektron �bertragen und von den um-
gebenden Ammoniakmolek�len solvatisiert. Dies l�sst sich
auch an den in Abbildung 21 dargestellten SOMOs ablesen.
Bei n = 1, 2 ist ein großer Teil der Wellenfunktion an den am
Li koordinierten Ammoniakmolek�len lokalisiert. Dagegen
ist bei n = 6, 8 der graue Orbitallappen wahrscheinlich zwi-
schen den NH3-Molek�len des K�figs lokalisiert.

Unsere Analyse ergibt, dass zwischen den beiden
Grenzsituationen, in denen sich das �berschusselektron
�berwiegend am Li(NH3)4 oder �berwiegend am Ammoniak-
cluster aufh�lt, ein allm�hlich �bergang stattfindet. Genau
diese Situation war es, die wir mit der in Abbildung 4 einge-
f�hrten Schreibweise Li(NH3)4 [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] im
Sinn hatten.

7.3. Ein anderer Mechanismus f�r die Solvatation von Li(NH3)4

F�r die Solvatation des Li(NH3)4 haben wir auch einen
anderen, „symmetrischeren“ Mechanismus in Betracht ge-
zogen. Wir ordneten zw�lf NH3-Molek�le so an, dass jedes
einzelne eine optimale Wasserstoffbr�cke mit dem zentralen
Li(NH3)4 eingeht. Auf diese Weise f�gen wir im Prinzip eine
explizite zweite Solvath�lle hinzu. Ein solches Aggregat weist
Td-Symmetrie auf. Eine Isofl�che des SOMO ist in Abbil-
dung 22a dargestellt. Das �berschusselektron finden wir nun
haupts�chlich in vier K�figen bestehend aus jeweils drei
Ammoniakmolek�len, und vielleicht ist es sinnvoll, die
Formel dieser Spezies als [Li(NH3)4

+ ·e�@4(NH3)3] zu
schreiben.

Bei bloßer Betrachtung des SOMO erkennt man, dass das
3a1-LUMO jedes Ammoniakmolek�ls partiell besetzt ist. Die
H H-Br�cken werden zum gr�ßten Teil von den die vier
K�fige bildenden Ammoniakmolek�len in der zweiten Sol-
vath�lle erzeugt; dies l�sst sich daran erkennen, dass der
kleinste H-H-Abstand, 2.96 �, zwischen den Wasserstoff-
atomen dieser K�fige auftritt. Zum Vergleich betr�gt der
kleinste H-H-Abstand im Li(NH3)4

+ 3.63 � und der zwischen
Li(NH3)4

+ und e�@(NH3)3 3.05 �. Dar�ber hinaus sind die
Ammoniakmolek�le im e�@(NH3)3 nicht in einer Weise an-
geordnet, dass sie eine H H-Br�cke mit Li(NH3)4

+ be-
g�nstigen w�rden; vielmehr zeigen sie mit ihrem einsamen
Elektronenpaar auf die Wasserstoffatome im Li(NH3)4

+.
In Abbildung 22b vergleichen wir die Aufenthaltswahr-

scheinlichkeiten des ungepaarten Elektrons im Abstand r
vom Li-Kern in [Li(NH3)4

+ · e�@4 (NH3)3] und in Li(NH3)4.
Beim Ionenpaar beginnt P(r) in der N�he der Stickstoffatome
der ersten (koordinierenden) Solvath�lle zu steigen, wobei
die LUMOs dieser Ammoniakmolek�le partiell besetzt
werden (wenn auch zu einem geringeren Ausmaß wie in der
zweiten Solvath�lle). In der N�he der Stickstoffatome der
zweiten Solvath�lle beobachtet man dann einen starken
Anstieg in P(r). Der Ort mit der h�chsten Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit des �berschusselektrons befindet sich leicht
jenseits der Wasserstoffatome in e�@(NH3)3, wie an den

grauen Orbitallappen, die von den H H-Br�cken stam-
men, zu erkennen ist. Es ist eindeutig zu sehen, dass die
zweite Solvath�lle das Elektron noch weiter vom Zentrum
wegzieht als es im Li(NH3)4 der Fall ist.

Wird das Elektron noch weiter herausgezogen, wenn wir
eine dritte Solvath�lle hinzuf�gen? Das h�ngt von der Geo-
metrie der Spezies ab und wird dynamischen Ver�nderungen
unterliegen. Das System wird stets versuchen, die H H-
Wechselwirkungen zu maximieren, weshalb man das Elek-
tron in solchen Bereichen finden wird, in denen die H-H-
Abst�nde eine maximale �berlappung zwischen den diffusen
Ammoniak-LUMOs zulassen.

8. Mehr Elektronen: Bildung gekoppelter Radikale

Die oben beschriebenen S = 1=2-Systeme (jedes mit einem
einzelnen, ungepaarten Elektron) k�nnen miteinander
wechselwirken und so eine F�lle von Spezies bilden. Wir
bezeichnen diese als gekoppelte Radikale (CRs), da sie im
Prinzip mehrere Spinzust�nde mit sehr �hnlichen Energien
aufweisen k�nnen. Experimente ergeben, dass die S = 1=2-
Spezies schon bei sehr niedrigen Konzentrationen um
10�3 MPM mit der Bildung von Spinpaaren begin-
nen.[19,20, 33, 34, 37] Im speziellen Fall von Lithium-Ammoniak-

Abbildung 22. a) Eine Isofl�che (�0.015 au) des SOMO von
[Li(NH3)4

+ · e�@4(NH3)3] (mit Td-Symmetrie. b) Aufenthaltswahr-
scheinlichkeit (sP(r)dr = 1) des Valenzelektrons im Abstand r vom Li-
thium-Kern in Li(NH3)4 und in [Li(NH3)4

+ · e�@4(NH3)3] (Gasphase).
Die Li-N- und Li-H-Abst�nde in der ersten und zweiten Solvath�lle in
[Li(NH3)4

+ · e�@4(NH3)3] sind durch blaue bzw. rote Linien gekenn-
zeichnet.
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L�sungen offenbaren magnetische Suszeptibilit�tsmessun-
gen, dass zwischen 10�3 und ca. 0.5 MPM das Maximum an
Spinpaarung auftritt.[123] In diesem Abschnitt untersuchen
wir, welche CRs gebildet werden k�nnten und wie ihre
Spinzust�nde beschaffen sind. Wir werden zeigen, dass die
S = 0-Spinzust�nde stabiler sind als Zust�nde mit S = 1, 2 usw.
Allerdings sind die Energiedifferenzen zwischen den ver-
schiedenen Spinzust�nden nicht groß (siehe aber die Dis-
kussion von Energieskalen weiter unten).

Die Wechselwirkung zwischen CRs k�nnte auch der erste
Schritt hin zur Bildung eines Elektronenbandes in der L�sung
sein – ein Thema von betr�chtlichem Interesse im Zusam-
menhang mit Metall-Ammoniak-L�sungen.

Die Gleichungen (1)–(3) zeigen die Reaktionen zwischen
zwei oder mehr S = 1=2-Spezies, die zur Bildung des einfachs-
ten CR f�hren. Wir betrachten hier nur Systeme mit einer
geraden Zahl von Elektronen, also keine Spezies wie [Li-
(NH3)4]3. Die Solvatation solcher „ungerader“ Systeme wird
zu anderen Aggregaten f�hren, die ebenfalls eine Vielzahl
von Spinzust�nden, wie sie entsprechend in den Gleichun-
gen (1) und (3) gezeigt sind, haben k�nnen. Nat�rlich kann
auch 2e�@(NH3)n+m solvatisiert werden; diesen Fall zeigen
wir aber nicht, weil er einfach zur Bildung eines gr�ßeren
K�figs oder einer expliziten Solvath�lle um einen kleineren
K�fig f�hren w�rde. Die Produkte einer bestimmten Reak-
tion k�nnen auch mit den Produkten einer anderen Reaktion
wechselwirken, wodurch komplexere und noch gr�ßere Sys-
teme entstehen.

n½LiðNH3Þ4�þm½LiðNH3Þ4� ! ½LiðNH3Þ4�nþm¼r

Solvatation
��������! ½LiðNH3Þ4þ � e�@ðNH3Þn�r

ð1Þ

e�@ðNH3Þn þ e�@ðNH3Þm ! 2 e�@ðNH3Þnþm ð2Þ

LiðNH3Þ4þe� ! LiðNH3Þ4�

Solvatation
��������! ½LiðNH3Þ4 � e�@ðNH3Þn�

ð3Þ

In unserem Mikrokosmos der Metall-Ammoniak-L�sun-
gen gibt es keine Einfachheit. Deshalb m�ssen all diese
M�glichkeiten – und vielleicht noch andere, �ber die wir
bislang noch nicht nachgedacht haben – in Betracht gezogen
werden.

Die genaue Konzentration der verschiedenen CRs h�ngt
ganz entscheidend von der MPM ab. Da z. B. Neutronen-
beugungsstudien besagen, dass im S�ttigungszustand s�mtli-
che Ammoniakmolek�le in der ersten Solvath�lle des Li
eingebaut sind,[51, 50] w�rde man bei dieser Konzentration nur
die Bildung der unsolvatisierten Oligomere in Gleichung (1),
[Li(NH3)4]r, erwarten.

Wir haben die CRs aus den Gleichungen (1)–(3) unter-
sucht und außerdem betrachtet, wie sich eine weitere Solva-
tation auswirken w�rde. Wir glauben, dass die Ergebnisse
unserer Rechnungen verallgemeinert werden k�nnen und uns
zu einem Verst�ndnis der gr�ßeren und komplexeren Spezies
verhelfen, die in Lithium-Ammoniak-L�sungen letztlich ge-
bildet werden.

9. [Li(NH3)4 ]r

Wie in Gleichung (1) dargestellt ist, k�nnen sich zwei oder
mehr Li(NH3)4-Einheiten zu [Li(NH3)4]r-Oligomeren mit
entweder gepaarten oder ungepaarten Spins zusammenla-
gern. Wir wollen hier nur die unsolvatisierten Oligomere
betrachten; ihre Wechselwirkung mit Ammoniak diskutieren
wir in den Hintergrundinformationen.

9.1. Das Dimer, [Li(NH3)4 ]2

F�r das Dimer, [Li(NH3)4]2, haben wir eine Reihe von
m�glichen Struktur- und Spinisomeren (S = 0, 1) untersucht.
Die optimierten Geometrien und HOMOs der spingepaarten
Systeme sind in Abbildung 23 dargestellt. Die HOMOs

werden von den 4a1-SOMOs des Li(NH3)4 gebildet. Die
h�chste Valenzelektronendichte befindet sich in der Umge-
bung der Stickstoffatome sowie zwischen den direkt be-
nachbarten Wasserstoffatomen der beiden Einheiten. Diese
bindende Region zwischen den Li(NH3)4-Clustern (zu er-
kennen an den grauen Orbitallappen der HOMOs) ist auf
schwache H H-Br�cken zwischen den SOMOs des Mo-
nomers zur�ckzuf�hren. Die kleinsten intermolekularen H-
H- und N-N-Abst�nde sind aufgrund der diffusen Eigen-
schaften des Li(NH3)4-SOMO relativ groß. Die S = 1-Spin-
zust�nde haben ein Elektron im gezeigten Molek�lorbital
und eines im zugeh�rigen antibindenden Orbital. Die Beset-
zung des antibindenden Orbitals f�hrt zur Vergr�ßerung der
H-H- und N-N-Abst�nde.

In Tabelle 7 sind die Bildungsenergien pro Li(NH3)4-
Einheit f�r beide Spinzust�nde in der Gasphase und in
L�sung angegeben. Der Effekt der Solvatation auf die Bin-

Abbildung 23. Isofl�chen (�0.02 au) der HOMOs gekoppelter
[Li(NH3)4]2-Radikale mit S= 0 in verschiedenen Geometrien. Die kleins-
ten intermolekularen H-H- und N-N-Abst�nde (im Vakuum) sind ange-
geben.
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dungsenergie ist vernachl�ssigbar, weil sowohl die Produkte
als auch die Reaktanten ungeladen sind. Ein Vergleich der
Bildungsenergien pro r der S = 0- und S = 1-Systeme zeigt,
dass erstere ca. 4 kcalmol�1 energiereicher sind. Tats�chlich
weisen die S = 1-Systeme in etwa die gleiche Energie auf wie
zwei separierte Li(NH3)4-Cluster. Das bedeutet, dass bei der
Bildung der Isomere mit ungepaartem Spin nichts verloren
geht oder hinzugewonnen wird.

Wie wir sehen, ist die Elektronenspinpaarung leicht be-
g�nstigt (um 4 kcal mol�1 pro Monomereinheit), und es han-
delt sich um klassische diradikalische Systeme (andere Bei-
spiele hierf�r sind Carbene, Kohlenstoffketten, zahlreiche p-
Diradikale und spinbalancierte �bergangsmetallkomplexe).
Jede dieser Spezies hat ihre Besonderheit – und das ist es
auch, was die Chemie so spannend macht! Wir wollen nun
einige der allgemeinen Aspekte der gekoppelt-radikalischen
Metall-Ammoniak-Systeme betrachten, mit besonderem
Augenmerk auf dem Dimer.

Interessanterweise finden wir, dass die Energien der [Li-
(NH3)4]2-CRs mit S = 0 trotz der unterschiedlichen Geome-
trien und intermolekularen Abst�nde fast alle gleich sind.
Diese Oligomere bilden intermolekulare H H-Br�cken,
die durch eine �berlappung der SOMOs der beiden Mono-
mereinheiten entstehen. Aufgrund der diffusen Eigenschaf-
ten des Li(NH3)4-4a1-SOMO und seinem ann�hernd kugel-
f�rmigen Charakter bildet sich keine einzelne optimal bin-
dende Wechselwirkung aus. Anders ausgedr�ckt sind die
HOMOs der S = 0-Spezies verformbar: Ganz gleich, welche
relative Orientierung die beiden Monomere einnehmen, gibt
es immer eine geringe bindende Wechselwirkung. Immerhin
handelt es sich bei Li-Ammoniak-Mischungen um Fl�ssig-
keiten, d.h. dynamische Systeme mit vielen lokalen Minima
sehr �hnlicher Energien.

Wie bereits angemerkt, �hnelt das ann�hernd kugelf�r-
mige SOMO des Li(NH3)4 einem großen H- oder Alkalime-
tall-SOMO. Wenn wir diese Superatom-Analogie weiterf�h-
ren, k�nnte man sich [Li(NH3)4]2 als ein Pseudo-H2 vorstellen.
Andere Superatomcluster sind z. B. AlPb10

+ und AlPb12
+,

deren Stabilit�t ihren dicht gepackten Strukturen und optimal
gef�llten Elektronenschalen zugeschrieben wurde.[124]

Die relative Orientierung des einen bez�glich des zweiten
Monomers hat somit keinen großen Einfluss auf die Energie
des Dimers (beim H2 g�be es �berhaupt keinen Effekt).
Dar�ber hinaus weisen die bindenden und antibindenden
Molek�lorbitale des [Li(NH3)4]2 die gleiche Knotenstruktur
wie die von H2 auf. Bei Systemen mit S = 0 liegen zwei
Elektronen im bindenden HOMO vor, w�hrend bei S = 1 ein
Elektron in das bindende und eines in das antibindende
Molek�lorbital geht. Die solvatisierten [Li(NH3)4]r-Systeme,
[Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]r, werden in den Hintergrundinfor-
mationen diskutiert.

Energieskalen: eine Funktion der Messung – und
der Herkunft des Experimentators

Beim Abfassen dieses Manuskripts, und insbesondere der
folgenden Abschnitte, ist es zwischen den drei beteiligten
Autoren zu einer interessanten Meinungsverschiedenheit
gekommen. Ein typisches Problem bei gekoppelten Radika-
len ist, dass Singulett- und Triplettzust�nde auftreten, deren
Energieunterschied um eine Gr�ßenordnung kleiner ist als
der St�rke einer N-H-, O-H- oder C-N-Bindung entspricht.
Der charakteristische Zahlenwert der Singulett-Triplett-
Aufspaltung von 4.0 kcal mol�1 = 0.17 eVMolek�l�1 erschien
einem von uns als klein, den beiden anderen dagegen als groß.

Wie konnte es zu diesen unterschiedlichen Auffassungen
kommen? Die Person, der die 4 kcalmol�1 klein vorkamen,
hatte die kinetische Best�ndigkeit eines Molek�ls im Sinn.
Eine bimolekulare Reaktion mit einer Anfangskonzentration
von 0.001m, einem pr�exponentiellen Faktor von 105 und
einer Halbwertszeit von einem Tag bei Raumtemperatur er-
fordert eine Aktivierungsenergie von 16.7 kcalmol�1. Die
Person, der 4 kcalmol�1 groß vorkamen, dachte an Magne-
tismus und Magnetresonanz: Typische Zeeman-Energien
liegen bei 10�4 eV, und unsere Spinpaarungsenergie ist rund
103-mal gr�ßer (etwa 10kT).

Bei verd�nnten Li-Ammoniak-L�sungen sind optische
Anregungen (die die blaue Farbe verursachen) und thermi-
sche Anregungen der Elektronen in eine halbleitende Ener-
giel�cke (die die elektrische Leitf�higkeit verursachen) mit
Energien zwischen 0.5 und 5 eV verbunden. Allerdings ver-
wandeln sich unsere blauen, elektrolytischen (halbleitenden)
L�sungen mit steigender Li-Konzentration allm�hlich in
bronzefarbene, metallische Fl�ssigkeiten (Abbildung 1) von
enormer elektrischer Leitf�higkeit. Die entscheidende Frage
lautet: Wie kann man die Ver�nderungen in der elektroni-
schen Wellenfunktion unseres isolierten oder solvatisierten
Elektrons bei seiner Verwandlung zum delokalisierten Elek-
tron messen – und damit verstehen? In diesem Zusammen-
hang hat man vor einiger Zeit erkannt, dass magnetische und
Magnetresonanzmessungen (insbesondere ESR) das Einset-
zen solcher Delokalisationseffekte bei sehr viel niedrigeren
Metallkonzentrationen detektieren als Transportmessungen
oder Messungen der optischen Eigenschaften.

Insbesondere durch Magnetresonanzmessungen kann
nicht nur die vollst�ndige Delokalisation von Ladungstr�gern
(offenkundig ein Kennzeichen der Metallisierung) erfasst

Tabelle 7: Bildungsenergien (in kcalmol�1; Gas- und L�sungsphase) pro
Li(NH3)4-Einheit f�r die Bildung von [Li(NH3)4]2 und [Li(NH3)4]4 aus Li-
(NH3)4. Die optimierten Geometrien des Dimers und Tetramers sind in
Abbildung 23 bzw. 24 dargestellt.

2Li(NH3)4![Li(NH3)4]2
S =0 S = 1

Symmetrie DEgas DEsolv DEgas DEsolv

D2h �3.9 �4.6 0.4 0.0
D2d �3.7 �4.0 1.1 1.3
Cs �4.1 �4.9 0.6 0.5
C3v(1) �3.6 �4.2 0.6 0.5
C3v(2) �3.7 �4.3 0.0 0.3
C2v �3.6 �6.6 0.5 �1.0

4Li(NH3)4![Li(NH3)4]4
S =0 S= 1

Symmetrie DEgas/r DEsolv/r DEgas/r DEsolv/r

C2v �3.6 �5.2 �0.5 �1.8
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werden, sondern auch die partielle Delokalisation der elek-
tronischen Wellenfunktion �ber z.B. mehrere Atome in em-
bryonischen Clustern beim �bergang in den metallischen
Zustand.[47] Zu beachten ist, dass letzterer Prozess ohne die
Bildung freier Ladungstr�ger und deshalb auch ohne große
Ver�nderungen der Transport- und optischen Eigenschaften
abl�uft. Schwankungen in der Platzwechselenergie des sol-
vatisierten Elektrons oder in der effektiven Hopping-Energie,
die von �nderungen in der Wellenfunktion des solvatisierten
Elektrons durch Bildung oder Spaltung mikroskopischer
Clusteraggregate herr�hren, m�ssen lediglich in der Gr�-
ßenordnung der magnetischen Zeeman- oder Hyperfein-
energie liegen (typisch sind rund 10�4 eV), um z. B. anhand
der Elektronenspinrelaxationsgeschwindigkeiten wahrnehm-
bar zu sein.

Demgegen�ber erfordert die Messung der Ladungstr�-
gerdelokalisation anhand von Transport- oder optischen Ei-
genschaften die Bildung thermisch induzierter Tr�ger, ein
Prozess, der – zumindest in verd�nnten und m�ßig konzen-
trierten L�sungen – mit Energie�nderungen von 0.1–5 eV
einhergeht. Am eigentlichen Metallisierungspunkt treten
solche Energiedifferenzen offensichtlich nicht zu Tage, da die
Wellenfunktion des solvatisierten Elektrons in die eines de-
lokalisierten Zustands �bergeht. Bei Na-NH3-L�sungen sug-
gerieren deshalb Magnetresonanz-, Transport-, optische und
thermodynamische Eigenschaften ein rasches Einsetzen der
vollst�ndigen Delokalisation (Metallisierung) bei Konzen-
trationen �ber ca. 5 MPM. Demgegen�ber k�ndigen die
magnetischen Eigenschaften schon bei Konzentrationen
zwischen 0.5 und 1 MPM (wo die elektrische Leitf�higkeit nur
ca. 0.1 Ohm�1 cm�1 betr�gt) eine deutliche �nderung in der
Elektronenstruktur des solvatisierten Elektrons an.

Solche grundlegenden Unterschiede in den Energieskalen
sollten im Zusammenhang mit der Untersuchung der elek-
tronischen Strukturen von metallhaltigen L�sungen (oder
generell allen Systemen, die einen TMS eingehen) stets be-
dacht werden. Tats�chlich k�nnten diese Differenzen teil-
weise daf�r verantwortlich sein, dass mit verschiedenen
physikalischen Techniken oft abweichende kritische Bedin-
gungen f�r den TMS gefunden werden.

Manch ein Leser mag unsere uneinheitliche Verwendung
von Einheiten �rgerlich finden. Die Energien sollten in
kJmol�1 oder eVMolek�l�1 angegeben werden. Die meisten
Chemiker sind die Verwendung von kcal mol�1 f�r Stabilit�ts-
und thermochemische Betrachtungen und von eV oder Wel-
lenzahlen f�r spektroskopische Gr�ßen gew�hnt, w�hrend
viele Physiker f�r alles die Einheit eV Molek�l�1 bevorzugen.
Wir richten uns hier nach der chemischen Konvention und
merken uns die Beziehungen: 1 eVMolek�l�1 = 23.06 kcal
mol�1 = 96.5 kJmol�1 = 8066 cm�1 gilt.

9.2. Gr�ßere Cluster als Li(NH3)4

F�r den Fall r = 4 bieten sich zwei hochsymmetrische
Geometrien an: quadratisch-planar und tetraedrisch. Die
Reihenfolge der Energieniveaus f�r vier wechselwirkende s-
Orbitale (mit D4h- und Td-Pseudosymmetrie) ist a1g< eu<b2g

f�r den quadratisch-planaren und a1< t2 f�r den tetraedri-
schen Fall. Beide Systeme sind Low-Spin-Vierelektronen-
systeme und somit Jahn-Teller-aktiv.

Wir haben die Geometrie eines rechteckf�rmig verzerrten
quadratisch-planaren Tetramers mit S = 0- und S = 2-Spinzu-
st�nden optimiert. Isofl�chen des (HOMO�1) und des
HOMO des spingepaarten gekoppelten Radikals sind in
Abbildung 24 gezeigt. Das HOMO�1 weist s-Pseudosym-

metrie auf und generiert eine gemeinsame bindende Wech-
selwirkung im Zentrum des von den Li(NH3)4-Spezies gebil-
deten Clusters. Das HOMO hat p-Pseudosymmetrie und
enth�lt somit einen Knoten, der die lange Rechteckseite
durchschneidet. Das LUMO (nicht gezeigt) hat ebenfalls
einen Knoten, senkrecht zum Knoten des HOMO. Das
(LUMO+1) hat erwartungsgem�ß zwei Knoten. Bei den S =

2-Systemen wird jedes einzelne dieser vier Orbitale von
einem einzelnen Elektron besetzt. Dies ist die gleiche Orbi-
talbesetzung, wie man sie f�r ein Jahn-Teller-verzerrtes H4

oder die p-Orbitale von Cyclobutadien erwarten w�rde.
Abbildung 25 zeigt eine schematische Darstellung dieser vier
Orbitale f�r einen rechteckf�rmigen
H4-Cluster.

Die aus dem HOMO und
(HOMO�1) folgende Elektronen-
dichte zeigt ein Maximum zwischen
den Wasserstoffatomen der am
n�chsten benachbarten Monomere.
Tats�chlich wird man bei Clustern
jeder Gr�ße – und selbst bei Fest-
k�rpern – die h�chste Valenzelek-
tronendichte immer zwischen den
Wasserstoffatomen finden. Dies
stimmt mit den Ergebnissen von
Plane-Wave-Rechnungen am Mole-
k�lkristall von Li(NH3)4 �berein, die
besagen, dass die mit den Leitungs-
zust�nden zusammenh�ngende
Elektronendichte die H-Atome „be-
netzt“ und die L�cken nur teilweise
f�llt.[107] Die kleinsten intermoleku-
laren H-H- und N-N-Abst�nde im
Tetramer �hneln denen im Dimer.

Abbildung 24. Isofl�chen (�0.016 au) des a) (HOMO�1) und b) des
HOMO eines gekoppelten [Li(NH3)4]4-Radikals mit S = 0. Die kleinsten
intermolekularen H-H- sowie ausgew�hlte N-N-Abst�nde (im Vakuum)
sind angegeben. Es gilt: N1�N2 = N4�N3 und N1�N4 = N2�N3.

Abbildung 25. Schema-
tische Darstellung der
Orbitale eines rechteck-
f�rmigen H4 mit S = 0.
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Ein Vergleich der Bildungenergien der S = 0-Spinisomere
pro Li(NH3)4-Einheit (letzte Zeile in Tabelle 7) mit den �b-
rigen F�llen in Tabelle 7 (Zeilen 1–6) offenbart einen fast
konstanten Wert von rund 4 kcalmol�1. Dies verdeutlicht
erneut, dass es effektiv keine optimale Konfiguration der Li-
(NH3)4-Einheiten gibt. Die Gas- und L�sungsphasenenergien
des gekoppelten S = 2-Radikals sind nur geringf�gig niedriger
als die der vier isolierten Monomere. Das bedeutet, dass in
diesen Systemen praktisch keine Bindung zwischen den Li-
(NH3)4-Einheiten vorliegt. Die N1-N2-/N4-N3- und N1-N4-/
N2-N3-Abst�nde betragen 6.56 � bzw. 7.67 �. Das CR mit
vollst�ndig ungepaartem Spin ist somit „quadratischer“ als
das stabilere, spingepaarte Isomer. Wegen der zugrundelie-
genden Quasi-Td-Symmetrie der Li(NH3)4-Einheiten ist das
System nicht in der Lage, die vollst�ndige D4h-Symmetrie
einzunehmen.

F�hrt die Wechselwirkung der Li(NH3)4-Einheiten zur
Bildung eines Elektronenbandes? Bei den von uns betrach-
teten Dimeren betr�gt die Aufspaltung zwischen den bin-
denden und antibindenden Niveaus zwischen 0.37 und
0.53 eV. Im Tetramer hingegen betr�gt der Abstand zwischen
dem h�chsten und niedrigsten Niveau des aus vier Niveaus
bestehenden „Minibandes“ nur 0.036 eV, ist also um eine
Gr�ßenordnung kleiner. Dies deutet darauf hin, dass die
Aggregation von Li(NH3)4-Einheiten tats�chlich zur Metal-
lisierung und Bildung eines Elektronenbandes f�hren k�nnte.
In einer zuk�nftigen Studie werden wir den Aufbau dieses
Bandes untersuchen.

10. Zwei Elektronen in einem K�fig: 2e�@(NH3)n

Eine andere Art von CRs kann durch die Wechselwirkung
zweier K�fige e�@(NH3)n entstehen, die jeweils ein einzelnes
Elektron enthalten. Zwei Produkte sind denkbar: ein ein-
zelner großer K�fig mit einer Nettoladung von �2 (2e�@-
(NH3)n+m) oder zwei einfach geladene K�fige, die sich in
n�chster N�he zueinander befinden ([e�@(NH3)n·e

�@-
(NH3)m]). Nach der alten Nomenklatur w�rde man diese
Spezies als (2e�)s bzw. es

� · es
� bezeichnen. In der Literatur

sind beide zur Erkl�rung der beobachteten Spinpaarung
herangezogen worden.[125–129] In beiden F�llen k�nnen die
Elektronen entweder spingepaart (S = 0) oder spinungepaart
(S = 1) vorliegen. Der gleiche CR-Typ k�nnte auch durch den
Transfer von zwei Elektronen zweier Li(NH3)4-Spezies auf
einen Cluster von Ammoniakmolek�len erzeugt werden. Wir
werden beide Reaktionswege betrachten.

In Abbildung 26 sind die HOMOs und optimierten Geo-
metrien von 2e�@(NH3)n-Spezies (n = 2, 4, 8, 16) mit S = 0
dargestellt. Bei den Clustern mit 4 und 16 Ammoniakmole-
k�len wurden als Startgeometrien zwei jeweils benachbarte
e�@(NH3)2- bzw. e�@(NH3)8-K�fige angenommen. In beiden
F�llen f�hrte die Geometrieoptimierung zu einem einzelnen
großen K�fig, was darauf hindeutet, dass die Entstehung der
[e�@(NH3)n · e�@(NH3)m]-Assoziate unwahrscheinlich ist.

Ein Vergleich der Molek�lorbitale in Abbildung 26 und
18 verdeutlicht, dass sich die SOMOs der e�@(NH3)n-Spezies
geringf�gig von den HOMOs der 2e�@(NH3)n-Spezies un-
terscheiden. Nichtsdestotrotz sind die HOMOs dieser CRs

ebenfalls durch schwache H H-Wechselwirkungen (durch
die �berlappung der partiell gef�llten NH3-LUMOs) cha-
rakterisiert. Dies ist v�llig analog zu den S = 1=2-Systemen mit
einem einzelnen Elektron im K�fig. Bei den Isomeren mit
ungepaartem Spin besetzt ein Elektron die bindenden Orbi-
tale (siehe Abbildung 26), w�hrend das andere Elektron sich
in einem p-artigen Molek�lorbital mit einfachem Knoten
aufh�lt.

Auch bei den hier besprochenen Systemen bewirkt der
diffuse Charakter der NH3-3a1-Orbitale, dass die kleinsten
intermolekularen H-H- und N-N-Abst�nde, wie sie in Ab-
bildung 26 angegeben sind, relativ groß ausfallen. Es scheint,
dass bei kleinen n die Gleichgewichtsabst�nde der e�@-
(NH3)n-Spezies gr�ßer sind als die der 2e�@(NH3)n-Spezies
(gleiche Geometrien vorausgesetzt), wohingegen bei großen
n die umgekehrte Situation eintritt (man vergleiche die Ab-
st�nde f�r n = 2, 4, 8 aus den Abbildungen 17 und 18 mit
denen aus Abbildung 26). Die begrenzte Datenmenge erlaubt
jedoch keine Verallgemeinerung dieses Befundes auf belie-
bige Geometrien.

Bei allen betrachteten Systemen liegen die S = 1-CRs
energetisch h�her als die entsprechenden S = 0-Spezies
(Gasphase und L�sung), was die Spinpaarung als einen
g�nstigen Prozess ausweist. Die erste Reaktion in Tabelle 8
macht deutlich, dass die Bildung eines großen, zwei spinge-
paarte Elektronen enthaltenden K�figs aus zwei einfach ge-
ladenen, kleineren K�figen in der Gasphase energetisch un-
g�nstig ist. Der Grund d�rfte die elektrostatische Abstoßung
zwischen den negativen Ladungen sein. Da eine makrosko-
pische Solvatation die doppelt geladene Spezies st�rker sta-
bilisiert als die einfach geladenen Spezies, ist DEsolv exotherm.
Wir d�rfen aber nicht vergessen, dass nur e�@(NH3)n-Cluster
mit n = 5–8 als stabil vorausgesagt wurden. Selbst wenn daher
die Bildung von 2e�@(NH3)4 aus zwei e�@(NH3)2 exotherm
ist, wird eine solche Reaktion nicht stattfinden, weil e�@-
(NH3)2 nicht stabil ist.

Abbildung 26. Isofl�chen (�0.0125 au bis �0.015 au, je nach Spezies)
und Konturdiagramme (n = 2,4) der HOMOs von 2e�@(NH3)n-Spezi-
es mit n = 2, 4, 8, 16 und S = 0. Die Ebene der Konturlinie durch-
schneidet einen Satz von N-H-Bindungen. Die kleinsten intermolekula-
ren H-H- und N-N-Abst�nde (im Vakuum) sind angegeben.
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Vielleicht verr�t uns Reaktion (2) – die Bildung von
2e�@(NH3)n und 2Li(NH3)4

+ aus Li(NH3)4 und Ammoniak –
mehr �ber die Wahrscheinlichkeit f�r die Bildung der 2e�@-
(NH3)n-Aggregate. Eine makroskopische Solvatation stabili-
siert die doppelt geladenen Spezies und senkt DE um 73–
90 kcal mol�1 pro e� . Der Einfluss der Solvatation auf die
Bildungsenergien von 2 e�@(NH3)n ist sogar gr�ßer als bei
den e�@(NH3)n-Spezies (siehe Tabelle 4), da wir es nun mit
doppelt anstatt einfach geladenen Systemen zu tun haben.
Unter Einbeziehung der Solvatation sagen unsere Ergebnisse
voraus, dass die Spezies 2 e�@(NH3)n bei n� 4 und S = 0 stabil
sein k�nnten.

11. Solvatation von Li(NH3)4
� durch NH3:

die [Li(NH3)4 · e�@(NH3)n]-CRs

Das Li(NH3)4
�-Ion, dessen Entstehung man sich durch die

Anlagerung eines unsolvatisierten Elektrons an Li(NH3)4

vorstellen kann, ist mithin selbst ein CR und kann entweder
einen S = 0- oder S = 1-Spinzustand einnehmen. Das spinge-
paarte Isomer ist in der Gasphase 8.4 kcalmol�1 und in
L�sung 3.7 kcalmol�1 stabiler. Wie die rechte Seite von
Gleichung (3) in Abschnitt 8 zeigt, f�hrt die Solvatation
dieses Clusters durch Ammoniakmolek�le zu Spezies des
Typs [Li(NH3)4·e

�@(NH3)n], die ebenfalls CRs sind.
Zur gleichen Art von CR gelangt man durch die Anla-

gerung eines Elektrons an die in Abbildung 21 gezeigten [Li-
(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaare mit S = 1=2. Wir k�nnen
diese Spezies auch als [e�@(NH3)n/2 · Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n/2]
schreiben und dann als „Ionentripel“ (es

�Ms
+es
�) betrachten,

wie sie in der Literatur vorgeschlagen wurden.[45, 46,48, 130] Die
ebenfalls m�gliche Schreibweise Li(NH3)4

� [Li(NH3)4 ·
e�@(NH3)n] deutet abermals an, dass es sich um ein konti-
nuierliches System mit internem Elektronentransfer handelt.
Spezies dieser Art werden in den Hintergrundinformationen
diskutiert. Wichtig ist, dass unter allen Strukturen, die wir
betrachtet haben, jene mit S = 0 die niedrigsten Energien
aufwiesen.

12. Welche Systeme bei welcher Konzentration?

Wir wollen nun versuchen, die Ergebnisse unserer Rech-
nungen zu einem anschaulichen Bild der Lithium-Ammo-

niak-L�sungen zusammenzuf�gen. Bevor wir dies tun,
m�ssen wir ausdr�cklich die Beschr�nkungen nennen, denen
wir unterliegen:
1. Indem wir die wahrscheinlichsten Molek�le erforschen

und vor allem auf �bereinstimmungen mit den in der
Literatur vorgeschlagenen Spezies achten, �bersehen wir
vielleicht einige wichtige Verbindungen. Metall-Ammo-
niak-L�sungen sind komplexe kinetische Systeme. Nicht
so komplex wie die Atmosph�re oder eine eukaryotische
Zelle, aber doch kompliziert genug.[131]

2. Welchen Sinn hat es, in L�sung von einer diskreten mo-
lekularen Spezies zu sprechen – noch dazu mit expliziter
oder impliziter Einbeziehung der Solvatation? Da eine
kurzreichweitige Ordnung in Lithium-Ammoniak-L�sun-
gen direkt zu beobachten ist (z. B. in Neutronenbeu-
gungsstudien[50, 51]), glauben wir, dass es Grund genug gibt,
diesen Ansatz weiterzuverfolgen.

3. Viele der betrachteten Strukturen befinden sich auf einer
Potentialfl�che mit vielen Minima �hnlicher Energie. Und
die Barrieren zwischen den lokalen Minima sind nicht
hoch (ganz anders als etwa in der organischen Chemie).
Das bedeutet, dass z. B. die Entropie�nderung ein wichti-
ger Faktor sein k�nnte, den wir hier aber nicht berechnen.
Es bedeutet auch, dass Molek�ldynamikstudien (die wir
nicht ausf�hren k�nnen) als Erg�nzung zu unseren der-
zeitigen Erkenntnissen angebracht w�ren.

Trotz dieser Einschr�nkungen glauben wir, eine unge-
f�hre Vorstellung davon zu haben, was sich �ber einen breiten
Konzentrationsbereich in Metall-Ammoniak-L�sungen ab-
spielt. In Abbildung 27 zeigen wir schematisch, welche Spe-
zies bei welchen Metallkonzentrationen vorliegen k�nnten.
Es wird auch eine Temperaturabh�ngigkeit geben, die wir
hier aber nicht diskutieren wollen.

12.1. Verd�nnte L�sungen

Bei extrem niedrigen MPM (< 10�3) tritt noch keine
Elektronenspinpaarung auf, da die Konzentration des solva-
tisierten Elektrons zu niedrig ist. Das heißt, dass die Wahr-
scheinlichkeit, dass sich zwei Elektronen nahe genug
kommen, um ein CR zu bilden, verschwindend gering ist. Wir
brauchen deshalb nur die „ungekoppelten“ S = 0- und S = 1=2-
Systeme zu ber�cksichtigen, die in Abbildung 4 aufgef�hrt
sind. Dies sind die f�nf obersten Spezies in Abbildung 27.

Eine Sorte von Spezies, die sicher sehr h�ufig vorkommen
wird, sind dynamische Cluster aus zwei und mehr wasser-
stoffverbr�ckten Ammoniakmolek�len, (NH3)n. Bei Metall-
zugabe werden einige der Ammoniakmolek�le mit Li rea-
gieren und die Li(NH3)4-Spezies bilden; auch LiNH3, Li-
(NH3)2 und Li(NH3)3 k�nnten gefunden werden, werden aber
niedrigere Konzentrationen aufweisen. Wie wir in Ab-
schnitt 5 gesehen haben, ist diese Reaktion ziemlich exo-
therm. Die Bildung von (unendlich separierten) Li(NH3)4

+-
und Li(NH3)4

�-Ionen aus zwei Li(NH3)4-Einheiten wurde als
ein endothermer Prozess ermittelt (63.0 kcalmol�1 in der
Gasphase, 15.1 kcalmol�1 in L�sung), was bedeutet, dass das
neutrale Monomer stabiler ist als die Ionen.

Tabelle 8: Bildungenergien (in kcal mol�1) f�r die Bildung der in Abbil-
dung 26 gezeigten 2e�@(NH3)n-Spezies mit n = 2, 4, 8, 16. Zwei unter-
schiedliche Reaktionswege werden betrachtet.

Reaktion 1:
2 [e�@(NH3)n/2]!
2e�@(NH3)n

Reaktion 2:
2Li(NH3)4 +n(NH3)!
2Li(NH3)4

+ + 2e�@(NH3)n

S = 0 S= 1 S = 0 S = 1
n DEgas DEsolv DEgas DEsolv DEgas DEsolv DEgas DEsolv

2 38.1 �9.2 28.2 5.0 191.1 14.4 190.7 29.7
4 32.7 �6.5 30.1 5.1 177.9 �0.4 184.8 12.3
8 34.4 �5.0 39.8 9.4 166.9 �4.1 181.8 11.4
16 11.1 �8.4 18.6 �5.2 133.0 �11.5 150.0 �7.2
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Wie in Abschnitt 6 gezeigt wurde, ist die Bildung von Li-
(NH3)4

+ und e�@(NH3)n aus Li(NH3)4 und n NH3-Molek�len
f�r den Fall m�glich, dass der K�fig zwischen f�nf und acht
Ammoniakmolek�le enth�lt. Generell waren die Ionenpaare
[Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] stabiler als separiertes Li(NH3)4
+

und e�@(NH3)n (siehe Tabelle 5). Da nun aber Li(NH3)4
+

Wasserstoffbr�cken zum Ammoniak bilden kann, k�nnten
die Reaktionen Li(NH3)4 + (n + m) (NH3) ! [Li(NH3)4

+ ·
e�@(NH3)n+m] und Li(NH3)4 + (n + m) (NH3) ! [Li(NH3)4

+ ·
m (NH3)] + e�@(NH3)n durchaus miteinander konkurrieren.

Zusammengefasst lassen sich selbst bei niedrigen
Lithiumkonzentrationen zahlreiche Spezies finden, z. B.
wasserstoffverbr�ckte Ammoniakmolek�le, Li(NH3)4 und
[Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaare. Wahrscheinlich werden
die meisten der freien Li(NH3)4

+-Ionen Wasserstoffbr�cken
mit Ammoniakmolek�len eingehen. Auch das isolierte
„Elektron im K�fig“, e�@(NH3)n (n = 5–8), wird wohl zu
finden sein. Unsere Ergebnisse lassen den Schluss zu, dass
1) Li(NH3)4 in h�heren Konzentrationen vorliegt als Li-
(NH3)4

� und Li(NH3)4
+, 2) Ionenpaare eher entstehen als

Li(NH3)4
+ und e�@(NH3)n und 3) der Aufenthaltsort des

Elektrons am besten durch ein Kontinuum der Form
Li(NH3)4 [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] beschrieben wird.

12.2. Mittlerer Konzentrationsbereich

Dieser Konzentrationsbereich ist vielleicht am
schwierigsten zu beschreiben, da hier bereits
Spinpaarung einsetzt und erste Anzeichen f�r den
sp�teren TMS auftreten. Im Prinzip sollte man alle
der in Abbildung 27 gezeigten Spezies finden
k�nnen, wobei die Konzentrationen nat�rlich von
der Metallkonzentration abh�ngen (und auch von
der Temperatur, die wir in unseren statischen
Rechnungen außer Acht lassen).

Betrachten wir zun�chst, was passiert, wenn
wir die Konzentration der solvatisierten Elektro-
nen soweit erh�hen, dass die Wahrscheinlichkeit
einer gegenseitigen Ann�herung hoch wird. Zwei
oder mehr der oben erw�hnten S = 1=2-Spezies
k�nnen nun wechselwirken und CRs bilden, von
denen einige in Abbildung 4 aufgef�hrt sind.
M�gliche Reaktionen haben wir oben in den
Gleichungen (1)–(3) angegeben. Wie schon be-
schrieben, f�hrt die Solvatation des einfachsten
CR durch Ammoniak zur Bildung weiterer CRs.
Unsere Berechungen haben ergeben, dass die
spingepaarten Isomere stets eine niedrigere
Energie aufweisen als die Isomere mit S = 1, 2. Mit
zunehmendem Li-Gehalt wird die Konzentration
des S = 0-Radikals steigen und die des S = 1=2-
Systems sinken, bis bei einem bestimmten Punkt
nur noch das CR (und andere S = 0-Systeme wie
Ammoniak) vorliegt.

Einige der Spezies, die in diesem Konzentra-
tionsbereich auftreten k�nnten, sind (NH3)n, Li-
(NH3)4

� , Li(NH3)4
+, [Li(NH3)4]r, 2e�@(NH3)n,

[Li(NH3)4
+ · n (NH3)] sowie die [Li(NH3)4

+ ·e�@-
(NH3)n]r-Ionenpaare und [Li(NH3)4 · e�@(NH3)n] . �berdies
k�nnen s�mtliche CRs untereinander wechselwirken und
gr�ßere Radikale bilden. Der Aufenthaltsort des Elektrons
k�nnte sich ebenfalls mit der Solvatation �ndern, wie es die

-Schreibweise impliziert.
Zwei benachbarte K�fige, von denen jeder ein einzelnes

Elektron enth�lt, [e�@(NH3)n ·e�@(NH3)m], sind unwahr-
scheinlich, da unsere Rechnungen die bevorzugte Bildung
eines einzelnen K�figs mit zwei Elektronen, 2e�@(NH3)n +

m, ergeben haben. Die Bildung von 2e�@(NH3)n und 2Li-
(NH3)4

+ aus 2Li(NH3)4 und Ammoniak ist nur f�r n� 4
exotherm (siehe Abschnitt 10). Die [2Li(NH3)4

+ · 2e�@-
(NH3)n]-Solvate des [Li(NH3)4]2 wiesen im Allgemeinen
niedrigere Energien auf (siehe Hintergrundinformationen),
da aber Li(NH3)4

+ Wasserstoffbr�cken zum Ammoniak
bilden kann, k�nnten die Reaktionen 2Li(NH3)4 + (n + m)
(NH3)! [2Li(NH3)4 ·2e�@(NH3)n+m] und 2Li(NH3)4 + (n +

m) (NH3) ! [2Li(NH3)4
+ · m (NH3)] + 2e�@(NH3)n bei

großen n konkurrieren. Wie wir in den Hintergrundinforma-
tionen zeigen, ist die Bildung von [Li(NH3)4 ·e�@(NH3)n] und
Li(NH3)4

+ aus Li(NH3)4 und [Li(NH3)4
+ ·e�@(NH3)n] selbst

bei kleinen n exotherm (in L�sung).
Welche gekoppelten Radikale in der L�sung vorhanden

sind, wird ganz entscheidend von der Metallkonzentration
abh�ngen. Bei noch relativ niedrigen MPM wird z. B. nicht

Abbildung 27. �berblick �ber in Lithium-Ammoniak-L�sungen vorkommende Spezi-
es, ermittelt durch theoretische Studien (hier beschrieben) in Kombination mit expe-
rimentellen Informationen (siehe Abbildungen 2 und 3). Die schwarzen horizontalen
Linien markieren den ungef�hren MPM-Bereich, in dem die angegebenen Spezies
auftreten. Die Pfeilspitzen markieren den MPM-Bereich, in dem die betreffende Spe-
zies ihre h�chste Konzentration erreicht. Der Elektronenspin S von Gruppen oder
Spezies ist angegeben. Der vergr�ßerte Ausschnitt zeigt nochmals den wichtigen
Bereich zwischen 0 und 1 MPM in logarithmischer Skala. Es muss betont werden,
dass es sich um ein sehr schematisches Bild handelt; einigermaßen genau kennen
wir nur die Lage der einfachsten Spezies, (NH3)n und [Li(NH3)4]r.
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genug Li(NH3)4 vorhanden sein, um nennenswerte Mengen
an [Li(NH3)4]r-Clustern und anderen Spezies wie 2 e�@(NH3)n

zu erhalten. Bei hohen Li-Konzentrationen sieht die Situation
nat�rlich anders aus. Da außerdem die 2e�@(NH3)n-Spezies
bei großen n nicht stabil sind, wird ihre Konzentration mit
steigenden MPM sinken, w�hrend sich [2Li(NH3)4

+ · 2e�@-
(NH3)n] und [Li(NH3)4 ·e�@(NH3)n] anreichern. In Abbil-
dung 27 sind diese Trends illustriert.

Es ist klar, dass in diesem Konzentrationsbereich eine
große Vielzahl von Spezies existieren k�nnte, einschließlich
CRs und die in Abbildung 4 aufgef�hrten S = 0-Systeme.
Wichtig ist, dass die spingepaarten CRs als energetisch nied-
riger berechnet wurden und deshalb mit h�herer Wahr-
scheinlichkeit anzutreffen sind. (Wir erinnern uns an die
Diskussion von Energieskalen und dass unterschiedliche
Messtechniken unterschiedliche Sichtweisen bedingen
k�nnen.) Zum Beispiel sind die [Li(NH3)4]r-Spezies mit S = 0
ungef�hr 4 kcalmol�1 pro r stabiler als jene mit S = 1. Die
h�heren Spinzust�nde sind potenziell besetzt, da sie energe-
tisch nicht allzu hoch liegen. Aus den Experimenten geht klar
hervor, dass die Ann�herung an den TMS (von der ver-
d�nnten, elektrolytischen Seite her) durch hohe Konzentra-
tionen bipolaronischer S = 0-Zust�nde charakterisiert ist. [32,3]

Es w�re interessant, den Aufbau metallischer Bindungen von
diesem Standpunkt aus zu untersuchen.

Die SOMOs der CRs ließen in allen F�llen die Entste-
hung von inter- und intramolekularen H H-Br�cken er-
kennen, hervorgerufen durch die �berlappung der partiell
gef�llten 3a1-LUMOs des Ammoniaks. Wenn wir ein Metall
als ein System mit vollst�ndig delokalisierten Elektronen
betrachten, so k�nnte man vielleicht sagen, dass der TMS in
dem Moment stattfindet, in dem s�mtliche 3a1-Orbitale des
Ammoniaks partiell besetzt sind.

12.3. Ges�ttigte L�sungen

In ges�ttigten Lithium-Ammoniak-L�sungen (20–
21 MPM) stehen jedem Li-Atom ungef�hr vier NH3-Mole-
k�le zur Verf�gung. Neutronenbeugungsexperimente haben
gezeigt, dass bei diesen Konzentrationen s�mtliche Ammo-
niakmolek�le in die erste (tetraedrische) Solvath�lle des Li-
thiums eingebaut und die Wasserstoffbr�cken des Ammo-
niaks vollst�ndig aufgebrochen werden.[51] Diese Befunde
legen nahe, dass die vorherrschenden Spezies in ges�ttigten
L�sungen gekoppelte, aus dem Li(NH3)4-Monomer gebildete
Radikale sind. In Abbildung 27 ist entsprechend markiert,
dass die [Li(NH3)4]r-Spezies ihre h�chsten Konzentrationen
bei 20 MPM erreichen.

Wie wir in Abschnitt 9 gezeigt haben, k�nnen diese Mo-
nomereinheiten untereinander wechselwirken und eine
Bandbreite von CRs des Typs [Li(NH3)4]r bilden. In allen von
uns untersuchten F�llen (bisher: Dimere und Tetramere)
waren die S = 0-Spezies stabiler als h�here Spinzust�nde, was
bedeutet, dass die Spinpaarung beg�nstigt ist. Bez�glich der
Geometrien waren keine besonderen Pr�ferenzen festzu-
stellen. Die h�heren Spinzust�nde liegen energetisch nicht
sehr viel h�her. Bei gegebenen r hatten alle betrachteten

Geometrien die ungef�hr gleiche Energie, sodass keine
langreichweitige Ordnung zu erwarten ist.

Unsere Ergebnisse besagen, das ges�ttigte Lithium-
Ammoniak-L�sungen haupts�chlich aus [Li(NH3)4]r mit ge-
paarten Elektronenspins bestehen. Ein interessanter Befund
ergibt sich aus den 23Na- und 14N-Knight-Verschiebungen
konzentrierter Natrium-Ammoniak-L�sungen: Ihre Tempe-
raturabh�ngigkeit l�sst n�mlich auf eine thermische Anre-
gung der Elektronen von einem diamagnetischen Zustand in
das Leitungsband schließen – und dies sogar nahe der S�tti-
gung.[132] Was wir hier vor uns haben, ist ein dynamisches
System mit verschiedenen Dimeren, Tetrameren usw., die
sich rasch und sehr einfach ineinander umwandeln k�nnen.
Festzuhalten ist auch, dass all unsere Spezies relativ große
intermolekulare N-N- und H-H-Abst�nde aufweisen. Die
HOMOs erzeugen H H-Br�cken zwischen den benach-
barten Wasserstoffatomen, und sie enthalten merkliche Bei-
tr�ge der 3a1-LUMOs des Ammoniaks. Was wir sehen, ist die
beginnende Entstehung eines metallartigen Elektronenban-
des.

13. Das Absorptionsspektrum von Metall-
Ammoniak-L�sungen

Metall-Ammoniak-L�sungen erhalten ihre Faszination
nicht zuletzt aus der verbl�ffend blauen Farbe verd�nnter
L�sungen. In der Tat bemerkte schon Davy vor �ber
200 Jahren die �berraschende visuelle Erscheinung dieser
L�sungen – ihre „sch�ne blaue Farbe“ (siehe Abbildung 1).

Die Absorptionskurven verd�nnter Metall-Ammoniak-
L�sungen sind qualitativ nicht voneinander zu unterscheiden.
Sie bestehen jeweils aus einer einzelnen Absorptionsbande
bei 0.8–0.88 eV.[130] Form und Lage des elektronischen �ber-
gangs �ndern sich nicht sehr, wenn man innerhalb der Alka-
limetalle vom Li zum Cs geht, ebenso wenig beim Gang vom
Li zum Ca und Sr. Die Metalle Eu und Yb ergeben ebenfalls
sehr �hnliche Absorptionsspektren.[33] Ammoniak selbst
weist Kombinationsbanden im gleichen Spektralbereich auf –
die Absorption, von der wir sprechen, ist aber eine breite, gut
charakterisierte Bande, die sich von den IR-Banden des
Ammoniaks leicht unterscheiden l�sst. Urs�chlich f�r die
bemerkenswerte blaue Farbe von Metall-Ammoniak-L�sun-
gen ist eine lange Absorptionsflanke dieser Bande, die bis
etwa 1.8 eV ausl�uft. Aufgrund der Unabh�ngigkeit von der
Metallsorte – und der Tatsache, dass man in Pulsradiolyse-
experimenten mit reinem fl�ssigem Ammoniak �hnliche
Banden fand[133] –, wurde die Absorptionsbande dem Am-
moniak-solvatisierten Elektron zugeschrieben.

Die erste quantitative Untersuchung der Absorptions-
spektren von Natrium- und Kalium-Ammoniak-L�sungen
wurde durch Douthit und Dye durchgef�hrt.[134] Sp�tere Ar-
beiten mit anderen Alkali-, Erdalkali- und Lanthanoid-
metallen best�tigten ebenfalls, dass die blaue Farbe mit einer
„elektronenhaltigen“ Spezies zusammenh�ngt: dem solvati-
sierten Elektron.[135] Ein typisches Beispiel f�r ein experi-
mentelles optisches Absorptionsspektrum ist in Abbildung 28
gezeigt. Praktisch das gleiche Spektrum wurde k�rzlich in
Anregungs-Abtast-Experimenten erhalten.[136]
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Ein besonders anschauliches und zugleich quantitatives
Modell f�r die optische Absorption unendlich verd�nnter
Metall-Ammoniak-L�sungen wurde 1959 durch Jortner vor-
geschlagen.[114] Danach ist das Elektron in einem K�fig von
Ammoniakmolek�len eingeschlossen, wie in Abbildung 14d
illustriert. Das L�sungsmittel wird als ein kontinuierliches,
homogenes Medium mit einer nieder- und einer hochfre-
quenten relativen Permittivit�t angenommen. Die Wechsel-
wirkung des Elektron mit dem Medium f�hrt nun zu einem
konstanten Potential innerhalb des K�figs und einem ver�n-
derlichen Potential außerhalb des K�figs (Abbildung 15,
Abschnitt 6). Jortner berechnete das 1s-Grundniveau und die
ersten angeregten 2p-Niveaus mit einem Variationsansatz,
und er ordnete das Absorptionsmaximum einem �bergang
zwischen diesen beiden elektronischen Zust�nden zu. Unter
Annahme eines K�figradius von 3–3.2 � wurde eine Energie
des 1s!2p-�bergangs von ca. 0.8 eV erhalten, in hervorra-
gender �bereinstimmung mit dem Experiment.

Das Jortner-Modell war sehr erfolgreich – auch dann
noch, als man l�ngst seine Einschr�nkungen aufgezeigt hatte.
In seiner einfachsten Form ist das Modell z. B. nicht in der
Lage, den asymmetrischen Ausl�ufer, die Linienform oder die
Abh�ngigkeit des Absorptionsmaximums von der Tempera-
tur und der Konzentration zu beschreiben.[33] Die leichte
Rotverschiebung der Bande mit steigender Konzentration
geht eindeutig mit einer Abnahme der paramagnetischen
Suszeptibilit�t der L�sungen einher und k�nnte deshalb
gut mit der Bildung diamagnetischer Spezies erkl�rt
werden.[130, 138, 139]

Ein sp�ter von Copeland, Kestner und Jortner aufge-
stelltes Strukturmodell f�r lokalisierte �berschusselektro-
nenzust�nde in polaren L�sungen, das insbesondere auf ver-
d�nnte Metall-Ammoniak-L�sungen Bezug nimmt, ber�ck-
sichtigt sowohl die starken, kurzreichweitigen Wechselwir-
kungen des Elektrons als auch die erste Koordinationsh�lle
aus L�sungsmittelmolek�len[140] sowie außerdem die lang-
reichweitigen Wechselwirkungen mit dem Ammoniakmedi-
um. Obgleich das Modell Vorhersagen �ber die Lage h�herer
elektronisch angeregter Zust�nde des solvatisierten Elek-
trons im Ammoniak erlaubt, waren die Linienformen und
andere Eigenschaften des optischen �bergangs nicht im
Einklang mit dem Experiment. Dennoch gibt es keinen
Zweifel daran, dass das Jortner-Modell die grundlegende
Physik des elektronischen �bergangs richtig erfasst.

Vor diesem Hintergrund wollen wir im Folgenden die
vertikalen Anregungsenergien einiger Spezies berechnen, die

in Metall-Ammoniak-L�sungen durchaus vorkommen k�nn-
ten. Wir beschr�nken uns weitgehend auf sehr verd�nnte
L�sungen, in denen noch keine Spinpaarung stattgefunden
hat. Ca-, Sr-, Yb- und Eu-L�sungen haben wir bislang nicht
betrachtet, und wir wollen auch nicht versuchen, die Tempe-
ratur- und Konzentrationsabh�ngigkeit zu modellieren. F�r
k�nftige Studien dieser Art bieten sich Molek�ldynamik-
simulationen an.

13.1. Erste Ans�tze zur Berechnung der Spektren des
solvatisierten Elektrons: technische Probleme

Eine geeignete Methode, um die Anregungsenergien und
Oszillatorst�rken großer Molek�len ab initio zu berechnen,
bietet die zeitabh�ngige Dichtefunktionaltheorie (TD-DFT).
L�sungsmitteleffekte k�nnen mithilfe von Kontinuums-
modellen einbezogen werden. Allerdings lassen sich elek-
tronische �berg�nge nicht so einfach mit DFT berechnen wie
Energien oder Geometrien, und Fehler bis etwa 0.5 eV sind in
TD-DFT-Rechnungen von Anregungsenergien nicht unty-
pisch. In ung�nstigen F�llen kann TD-DFT zu eklatanten
Fehlern f�hren, z.B. wenn Ladungstransferanregungen auf-
treten.[141] In den Hintergrundinformationen diskutieren wir
die D-SCF-Methode als einen anderen Weg zur Berechnung
von Anregungsenergien,[142] die wir zur �berpr�fung unserer
Ergebnisse eingesetzt haben.

Unsere erste �berlegung galt nat�rlich den „Elektron-im-
K�fig“-Spezies e�@(NH3)n, die wir im Abschnitt 6 vorgestellt
haben. Leider zeigte sich bei beiden Methoden, TD-DFT als
auch D-SCF, dass die Anregungsenergien �ußerst empfindlich
vom Wasserstoff-Basissatz abhingen (Gasphase und L�sung).
Shkrob f�hrte TD-DFT-Rechnungen an einigen wenigen
e�@(NH3)n-Spezies aus.[110] Nur eine davon, ein Octamer,
ergab einen gebundenen angeregten Zustand, und die Ener-
gie des �bergangs betrug 1.2 eV.

Auch das asymptotisch korrigierte SAOP-Funktional, das
sich bei der Berechnung von vertikalen Anregungsenergien
und insbesondere von Rydberg-�hnlichen Zust�nden[143] sehr
gut bew�hrt hat, konnte unser Problem nicht l�sen. Wir sind
zu dem Schluss gekommen, dass die f�r diese isolierten an-
ionischen Aggregate berechneten Anregungen, die �ber-
g�nge zwischen sehr diffusen Orbitalen einbeziehen, viel zu
unzuverl�ssig sind, um sinnvolle R�ckschl�sse ziehen zu
k�nnen.

13.2. Mehr Gl�ck mit Ionenpaaren

Nach diesen technischen Problemen mit dem solvatisier-
ten Elektron versuchten wir es als n�chstes mit den Ionen-
paaren [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] . Wie wir sehen werden, ist es
uns dabei gelungen, die Linienform der Absorption zu er-
kl�ren.

Abbildung 28. Das experimentell erhaltene Absorptionsspektrum des
solvatisierten Elektrons.[137] Wiedergabe nach Lit. [33].
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Wie unsere �bergangsdiagramme zu lesen sind

Die �bergangsdiagramme, die wir in diesem Abschnitt
zeigen werden, weisen einige Merkmale auf, mit denen
mancher Leser nicht vertraut sein k�nnte. Das normale Bild,
das Chemiker bei einer elektronischen Anregung vor Augen
haben, ist in Abbildung 29 links dargestellt. Die TD-DFT-
Rechnungen, die wir durchf�hren, gehen von der Dublett-
Konfiguration aus, f�r die Na = Nb + 1 gilt (es gibt ein „Spin-
up“-Elektron mehr als „Spin-down“-Elektronen). Als Folge
davon, dass die Rechnungen einen Spin-uneingeschr�nkten
Grundzustand erlauben, haben die a- und b-Orbitale unter-
schiedliche Energien. Bei doppelt besetzten Niveaus ist der
Unterschied klein, bei einem SOMO kann er betr�chtlich
werden.

Unser Niveauschema (rechts in Abbildung 29) scheint
komplizierter, da es doppelt so viele Niveaus aufweist wie das
konventionelle Diagramm. Beide Betrachtungsweisen sind
jedoch eng miteinander verkn�pft. Da der Spin bei elektro-
nischen Singulett-�berg�ngen konserviert bleibt, k�nnen wir
niemals eine Anregung von einem „a“- in ein „b“-Niveau
beobachten. Aus Gr�nden der �bersicht zeichnen wir des-
halb die blauen b-Niveaus auf die eine und die roten a-Ni-
veaus auf die andere Seite.

Wie wir in Abschnitt 7 demonstriert haben, ist die Bildung
von [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaaren, entweder aus Li-
(NH3)4

+ und e�@(NH3)n oder aus Li(NH3)4 und n Ammo-
niakmolek�len, exotherm. Bei sehr niedrigen Metallkonzen-
trationen – bevor die Spinpaarung eingesetzt hat –, ist es
wahrscheinlich, dass solche Ionenpaare zur vorherrschenden
Spezies in L�sung werden (abgesehen nat�rlich von den
wasserstoffverbr�ckten Ammoniakmolek�len). Wir haben
demzufolge die Anregungsspektren von [Li(NH3)4

+ ·e�@-
(NH3)n] (n = 2–4, 8) in der Gasphase und in L�sung berech-
net. Die Daten f�r n = 3, 4 sind in den Hintergrundinforma-

tionen angegeben. Wir haben gepr�ft, wie die Anregungsen-
ergien mit dem Wasserstoff-Basissatz und der verwendeten
Methode (D-SCF oder TD-DFT) variieren. Die Ergebnisse
dieser Tests (angegeben in den Hintergrundinformationen)
zeigen, dass die Rechenmethodik verl�ssliche Resultate
ergibt. Auf diese Weise waren wir in der Lage, unsere an-
f�nglichen Probleme mit dem isolierten solvatisierten Elek-
tron zu �berwinden.

Die simulierten Spektren von [Li(NH3)4
+ · e�@(NH3)n]

(n = 2,8) sind in Abbildung 30 gezeigt. F�r beide Ionenpaare
ergaben die TD-DFT-Rechnungen drei merkliche �berg�nge
im Bereich zwischen 0.6 und 1.1 eV in der Gasphase und bei
etwas h�heren Energien in L�sung. Die Rechnungen zeigen
eindeutig, dass die Anregungen durch einen Dublett-Dublett-
�bergang einer einzelnen Konfiguration beschrieben werden
k�nnen.

In Abbildung 31 sind die an den intensivsten �berg�ngen
beteiligten Niveaus gezeigt. Die e�@(NH3)n-K�fige, die sich
in der unmittelbaren Umgebung des Li(NH3)4

+-Ions befin-
den, brechen die Tetraedersymmetrie des Aggregats. Die
SOMOs dieser Spezies sind vom s-Typ, �hnlich wie das Li-
(NH3)4-SOMO, allerdings bewirken die in der N�he befind-
lichen Ammoniakmolek�le eine mehr oder weniger ausge-
pr�gte Abweichung von der Kugelform. Die drei tiefsten
angeregten Zust�nde (mit A1-, B1- und B2-Symmetrie) re-
sultieren aus Anregungen in p-artige Niveaus und bestehen
haupts�chlich aus den 3a1-LUMOs des Ammoniaks.

Beim Ionenpaar mit n = 2 findet die erste Anregung vom
s-artigen SOMO in ein p-artiges Orbital statt, dessen „Orbi-
tallappen“ �berwiegend am e�@(NH3)2 und an den zwei
entfernter stehenden Ammoniakmolek�len am Li lokalisiert
sind (siehe Abbildung 31a). Die Orbitale der beiden h�heren
angeregten Zust�nde sind haupts�chlich an den am Li ge-
bundenen Ammoniakmolek�len lokalisiert.

Da die Ionenpaare mit n = 8 und n = 2 beide C2v-Sym-
metrie haben, nehmen die Knotenebenen ihrer tieferen un-
gef�llten Niveaus die gleichen Positionen ein. W�hrend aber
bei der n = 2-Spezies die an den beiden h�chsten Anregungen
beteiligten Orbitale �berwiegend am Li(NH3)4

+-Ion lokali-
siert sind, befinden sich diese Orbitale bei der n = 8-Spezies
�berwiegend an den Ammoniakmolek�len. Wenn wir also
mehr und mehr explizite L�sungsmittelmolek�le um das Li-
(NH3)4

+-Ion anordnen, werden die SOMOs und die Orbitale,
in die hinein Anregungen erfolgen, immer weniger Beitr�ge
von den im Li(NH3)4

+ kovalent gebundenen Ammoniak-
molek�len erhalten. Das heißt, dass wir bei großen n tat-
s�chlich das vom solvatisierten Elektron erzeugte Absorpti-
onsspektrum berechnen.

13.3. Die Linienform

Eine Reihe von Modellen wurde aufgestellt, um die Li-
nienform des Absorptionsspektrums von Metall-Ammoniak-
L�sungen zu beschreiben. Jortner schlug vor, dass die Lini-
enform aus Anregungen resultiert, die �ber das 2p-Niveau
hinausgehen (3p usw.).[114] Als andere Ursachen wurden die
Gegenwart von K�figen unterschiedlicher Radien[144] oder
Verzerrungen der K�figform[126] vermutet.

Abbildung 29. Diagramm der energetisch tiefsten Anregung in einem
Molek�l mit einem einzelnen ungepaarten Elektron.
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Abbildung 31. Orbitalenergiediagramm (Gasphase) f�r [Li(NH3)4
+ · e�@(NH3)n] mit a) n = 2 und b) n = 8 (C2v-Symmetrie). Die am Dublett-Dublett-

�bergang beteiligten Anregungen sind gezeigt.

Abbildung 30. Berechnete Absorptionsspektren von [Li(NH3)4
+ · e�@(NH3)n] mit a) n = 2 und b) n = 8 in der Gasphase (links) und in L�sung

(rechts). Die Simulation wurde mithilfe einer Gauß-Funktion mit der Varianz s2 = (0.2)2 eV (entsprechend einer Verbreiterung von 0.2 eV sowie
einer Halbwertsbreite von 0.47 eV) vorgenommen. Die vertikalen Linien kennzeichnen die Anregungen. Die Geometrien der beiden Ionenpaare
sind in Abbildung 31 dargestellt. e = A/[J] l ; e ist der Extinktionskoeffizient, A die Absorbanz, [J] die Konzentration und l die L�nge der Probe.
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Die drei intensivsten Anregungen sind nicht die einzigen
Bestandteile der Absorptionsspektren. Wie Abbildung 30
zeigt, gibt es in jedem Spektrum zahlreiche Anregungen mit
h�heren Energien und relativ niedrigen Oszillatorst�rken.
Diese weniger intensiven Anregungen verursachen die lange
Flanke, die bei etwa 2 eV ausl�uft. Jede einzelne Anregung
hat zwar nur eine geringe Intensit�t, in der Summe machen
sie sich aber bemerkbar.

Die hochenergetischen Anregungen stammen von �ber-
g�ngen aus den SOMOs der Ionenpaare in Orbitale oberhalb
der in Abbildung 31 gezeichneten Niveaus. Der lange hoch-
energetische Ausl�ufer in den Absorptionsspektren von Li-
thium-Ammoniak-L�sungen resultiert also haupts�chlich aus
Anregungen in Orbitale, die energetisch h�her liegen als die
niedrigsten unbesetzten p-artigen Zust�nde.

Ein Vergleich der experimentellen und berechneten Ab-
sorptionsspektren in den Abbildungen 28 und 30 zeigt, dass
die Gasphasen-Daten recht gut mit dem Experiment �ber-
einstimmen. Alle betrachteten Ionenpaare weisen das Ab-
sorptionsmaximum bei rund 0.8 eV auf, und die Linienform
sieht dem experimentellen Spektrum recht �hnlich. Die f�r
die L�sung berechneten Ergebnisse stimmen weniger gut:
Die Absorptionsmaxima liegen mit 1.0–1.2 eV etwas zu hoch.
Tats�chlich haben alle Anregungen geringf�gig h�here
Energien als in der Gasphase, und die Flanke geht bis etwa
2.5 eV.

Li-Ammoniak-L�sungen sind dynamische Systeme, die zu
einem gegebene Zeitpunkt aus einer Vielzahl verschieden-
artiger Spezies bestehen. Viele dieser Gebilde k�nnten zum
Gesamtabsorptionsspektrum der L�sung beitragen. Wir
wollten wissen, wie ein „gemitteltes“ Spektrum aussehen
k�nnte und haben (in Ermangelung von Dynamikmethoden)
ein solches unter der Annahme konstruiert, dass die Metall-
Ammoniak-L�sung gleiche Konzentrationen der Ionenpaare
mit n = 2, 3, 4, 8 enth�lt (eine N�herung nullter Ordnung) und
dass diese nicht miteinander oder mit irgendeiner anderen
Spezies wechselwirken. Konkret haben wir die Anregungs-
energien und Oszillatorst�rken dieser Ionenpaare eingesetzt
und daraus – mithilfe einer Gauß-Linienform mit einer Ver-
breiterung von 0.2 eV – ein einzelnes Spektrum simuliert. Die
gemittelten Spektren in der Gasphase und in L�sung, die wir
auf diese Weise erhalten haben, sind in Abbildung 32 gezeigt.

Wenn man bedenkt, dass Fehler von bis zu 0.5 eV auf-
treten k�nnen, stimmen sowohl die Gasphasen- als auch die
L�sungsspektren vern�nftig mit dem Experiment (Abbil-
dung 28) �berein. Das Ergebnis f�r die Gasphase sieht etwas
besser aus: Das Absorptionsmaximum liegt bei 0.8 eV, und
wir k�nnen die ungef�hre Linienform reproduzieren. Beim
L�sungsspektrum tritt das Maximum bei 1.1 eV auf, und ge-
nerell liegen die Anregungen bei etwas zu hohen Energien.

Es d�rfte Gr�nde geben, dass Rechnungen, die die Sol-
vatation durch ein Kontinuumsmodells beschreiben, keine
guten Ergebnisse liefern. Das SOMO und die angeregten
Zust�nde sind sehr diffus, sodass sich ein betr�chtlicher Teil
der Elektronendichte �ber den f�r die Rekonstruktion der
COSMO-Fl�che verwendeten Radius hinaus erstreckt. Das
COSMO-Verfahren ist nicht zur Beschreibung der elektro-
nischen Struktur solcher Systeme entwickelt worden; deshalb

halten wir die f�r die Gasphase berechneten Spektren f�r
verl�sslicher.

Die Energieminima dieser Ionenpaare sind sehr flach.
Zum Beispiel erh�hte sich die Energie der vollst�ndig opti-
mierten [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)2]-Spezies um 0.5 kcalmol�1

(Gasphase) oder 0.8 kcalmol�1 (in L�sung), wenn der Kation-
Anion-Abstand um 2 � vergr�ßert wurde. Dar�ber hinaus ist
die Fl�ssigkeit ein dynamisches System, in dem sich zu einem
gegebenen Zeitpunkt einige Ionenpaare bilden werden,
w�hrend andere gerade auseinanderfallen. Die Kation-
Anion-Abst�nde �ndern sich also st�ndig. Hat das einen
Einfluss auf die berechneten Absorptionsspektren? Wie in
den Hintergrundinformationen gezeigt ist, lautet die Antwort
auf diese Frage – zumindest f�r ein einzelnes Ionenpaar –
„nein“. Dies f�hrt uns zu dem Schluss, dass die gemittelten
Spektren in Abbildung 32 eine vern�nftige Ann�herung an
Ergebnisse darstellen, die man in einer Molek�ldynamik-
simulation durch Mittelung �ber unterschiedliche Konfigu-
rationen erhalten w�rde.

Wie aber der n�chste Abschnitt zeigt, k�nnte die Ab-
sorption noch weitere Geheimnisse bergen.

13.4. Das Li(NH3)4-Monomer: ein alternativer Chromophor

Unser urspr�ngliches Problem, das Absorptionsspektrum
des solvatisierten Elektrons zu berechnen, haben wir wie
oben beschrieben durch die n�herungsweise Betrachtung als
Ionenpaar gel�st. Zuvor allerdings hatten wir noch einen
anderen Ansatz verfolgt. Von den anderen S = 1=2-Spezies, die
in Abbildung 4 aufgef�hrt sind, ist das Monomer, Li(NH3)4,
das einfachste Molek�l, und wir haben uns gefragt, wie seine
angeregten Zust�nde wohl aussehen m�gen. Die Rechnungen
zeigten, dass dieses System nur eine Anregung mit fast ver-

Abbildung 32. Gemittelte Spektren einer �quimolaren Li-NH3-L�sung
mit �quimolaren Konzentrationen nicht miteinander wechselwirkender
Ionenpaare [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] mit n = 2, 3, 4, 8 (Gas- und L�-
sungsphase). Eine Gauß-Verbreiterung von 0.2 eV wurde verwendet.
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schwindender Oszillatorst�rke hat. Die Energie dieser An-
regung ist recht robust und h�ngt nicht vom Wasserstoff-
Basissatz ab – vielleicht weil in s�mtlichen F�llen ein sehr
flexibler, diffuser Basissatz f�r Li verwendet wurde (Einzel-
heiten dieser Rechnungen sind in den Hintergrundinforma-
tionen zu finden).

Beim Li(NH3)4 findet die Anregung vom s-artigen SOMO
mit a1-Symmetrie in die dreifach entarteten 4t2-Niveaus statt,
wie in Abbildung 33a dargestellt ist (siehe auch das Wech-
selwirkungsdiagramm in Abbildung 9). Die 4t2-Orbitale sind
haupts�chlich aus den 3a1-LUMOs des Ammoniaks aufge-
baut und weisen jeweils eine einzelne Knotenebene auf,
�hnlich einem großen p-Orbital. Verglichen damit liegt die
niedrigste Anregung des Li(NH3)4

+-Ions bei 6.3 eV (TD-
DFT-Rechnung), und seine Oszillatorst�rke ist um eine
Gr�ßenordnung kleiner als die des neutralen Li(NH3)4. Das
kationische Monomer tr�gt deshalb eindeutig nicht zum be-
obachteten Spektrum bei.

Vor kurzem beobachteten Ellis und Mitarbeiter das
Elektronenspektrum von Li(NH3)4 in der Gasphase. Lage
und Breite der Absorption stimmen gut mit unserer Vorher-
sage �berein; wie erwartet, ist der angeregte Zustand Jahn-
Teller-verzerrt.[145]

Somit – und das ist die �berraschung – stimmen die mit
TD-DFT berechneten Anregungsenergien des Li(NH3)4-
Monomers sowohl in der Gasphase als auch in L�sung sehr
gut mit dem experimentellen Absorptionsmaximum (0.8–
0.88 eV) in verd�nnten Metall-Ammoniak-L�sungen �ber-
ein. Mit D-SCF werden etwas kleinere Werte berechnet (rund
0.1 eV unter den TD-DFT-Werten), die aber noch in ver-
n�nftiger �bereinstimmung mit dem Experiment sind. Al-
lerdings breitet sich das simulierte Absorptionsspektrum
(Abbildung 33 b) symmetrisch um die Einzelanregung aus
und reproduziert weder die experimentelle Linienform noch
die lange Flanke (siehe Abbildung 28). Wir werden darauf
gleich zur�ckkommen.

Wie k�nnte es dem Li(NH3)4-Monomer m�glich sein, ein
Spektrum wie das des solvatisierten Elektrons, e�@(NH3)n

(von uns als Ionenpaar angen�hert), zu erzeugen? Die beiden
Spezies sind recht unterschiedlich, es gibt aber einige be-
merkenswerte �hnlichkeiten. In Jortners Modell ist das
Elektron in einem kugelf�rmigen K�fig von 3.0–3.2 �
Durchmesser gebunden, wobei die Wellenfunktion �ber den
K�figradius hinausreicht und bei etwa 10 � Entfernung zur
K�figmitte gegen null geht. Im Li(NH3)4 befindet sich das
Elektron in einem quasi-sph�rischen Bereich des Raumes mit
dem Li-Atom im Zentrum. Der Li-H-Abstand in Li(NH3)4

betr�gt 2.69 �, und die Wellenfunktion geht bei etwa 9 �
gegen null, reicht also weit �ber die Wasserstoffatome hinaus
(Abbildung 34). Es ist interessant, dass beide Ans�tze prak-
tisch die gleiche Wahrscheinlichkeit ergeben, ein Elektron im
Abstand r zur K�figmitte im s-artigen Orbital zu finden (vgl.
mit Abbildung 15). Ebenfalls sehr �hnlich sind die Aufent-
haltswahrscheinlichkeiten des Elektrons in den 4t2-LUMOs

Abbildung 33. a) Orbitalenergiediagramm (Gasphase) f�r Li(NH3)4. Die an den Dublett-Dublett-�berg�ngen beteiligten Niveaus sind ebenfalls ge-
zeigt. b)Absorptionsspektrum (Gasphase) von Li(NH3)4, simuliert unter Verwendung einer Gauß-Verbreiterung von 0.2 eV. Das Absorptionsmaxi-
mum liegt bei 0.86 eV. Das berechnete L�sungsspektrum hat die gleiche Form, das Absorptionsmaximum liegt aber bei 0.75 eV.

Abbildung 34. a) Die Aufenthaltswahrscheinlichkeit P(r) des �ber-
schusselektrons im Abstand r zum Li-Atom im 4a1-SOMO und in den
4t2-LUMOs des Li(NH3)4-Monomers (Gasphase) (sP(r)dr = 1). Die Li-
N- und Li-H-Abst�nde sind durch die blaue bzw. rote Linie gekenn-
zeichnet.

R. Hoffmann et al.Aufs�tze

8376 www.angewandte.de � 2009 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim Angew. Chem. 2009, 121, 8344 – 8381

http://www.angewandte.de


von Li(NH3)4 und in den 2p-Niveaus des Jortner-K�figs. Sie
sind nat�rlich nicht �quivalent; so ist unter anderem die
Wahrscheinlichkeitsverteilung im Li(NH3)4-Monomer st�rker
strukturiert.

13.5. Was verursacht nun die blaue Farbe?

Wie im vorigen Abschnitt erw�hnt, absorbiert das Li-
(NH3)4-Monomer auch im nahen Infrarotbereich. Tr�gt Li-
(NH3)4 aber wirklich zum Absorptionsspektrum von Lithium-
Ammoniak-L�sungen bei? Es kann nicht die einzige Spezies
sein, die das Spektrum erzeugt, da es eine einzelne Anregung
mit einer von null verschiedenen Oszillatorst�rke eingeht und
damit nicht die passende Linienform ergibt. Und wir erinnern
uns, dass die blaue Farbe zwar f�r Metall-Ammoniak-L�-
sungen charakteristisch ist, aber auch in metallfreien Syste-
men beobachtet wurde, z.B. bei der Pulsradiolyse von reinem
Ammoniak.[133, 146]

Wenn wir das Spektrum des Li(NH3)4-Monomers mit
gleicher Gewichtung zum gemittelten Spektrum der Ionen-
paare addieren (Abbildung 32), bleibt das Ergebnis in der
Gasphase fast identisch. In L�sung wird das gemittelte
Spektrum etwas breiter (nach der Berechnung betr�gt die
Li(NH3)4-Anregung 0.75 eV), das Maximum bleibt aber bei
etwa 1.1 eV. Li-Ammoniak-L�sungen sind dynamische Sys-
teme: Ammoniakmolek�le solvatisieren den Li(NH3)4-Kom-
plex und bilden Ionenpaare, die in Li(NH3)4

+ und e�@(NH3)n

zerfallen k�nnen, nur um wieder zu rekombinieren. Wir
postulieren, dass sowohl Li(NH3)4 als auch [Li(NH3)4

+ ·e�@-
(NH3)n] (ein Modell f�r das solvatisierte Elektron) zum Ab-
sorptionsspektrum von Li-Ammoniak-L�sungen beitragen.

13.6. Zur Unabh�ngigkeit von der Metallsorte

Ermutigt durch die gute �bereinstimmung zwischen
Theorie und Experiment wollten wir sehen, ob wir f�r un-
terschiedliche Metallsorten �hnliche Absorptionsspektren
der M(NH3)n- und [M(NH3)n

+ ·e�@(NH3)m]-Systeme berech-
nen w�rden. Schließlich hatten Experimente gezeigt, dass das
Absorptionsspektrum weitgehend unabh�ngig vom Metall
ist.[130]

Wir beschr�nken hier unsere Diskussion auf Spezies mit
M = Na, K und Cs. Zun�chst haben wir die Annahme ge-
troffen, dass das Metall durch vier Ammoniakmolek�le te-
traedrisch koordiniert wird. Wir merken aber an, dass diese
Annahme umso weniger zutrifft, je gr�ßer das Metall ist. So
ergaben z. B. Neutronenbeugungsexperimente, dass Natrium
von ca. 5.5 Ammoniakmolek�len koordiniert wird,[147] und
Kalium wird sogar oktaedrisch koordiniert.[148] Andererseits
besagen Messungen des vertikalen Ionisationspotentials, dass
beim Na die erste Solvensh�lle mit vier Ammoniakmolek�len
(n = 4) gef�llt ist.[149] Ellis und Mitarbeiter konnten zeigen,
dass Li vier Ammoniakmolek�le in der ersten Solvath�lle
aufweist,[150, 151] w�hrend ein Natriumatom bis zu sechs Am-
moniakmolek�le koordiniert.[152] Zu bestimmen, welches die
wahrscheinlichsten Geometrien und Koordinationen dieser
Metalle sind, geht �ber den Rahmen dieses Aufsatzes hinaus.

Andere Metalle haben wir nicht betrachtet, weil �ber ihre
Geometrien und elektronischen Strukturen noch vieles im
Unklaren ist. Zum Beispiel wurde f�r festes Ca(NH3)x (x� 6)
postuliert, dass die NH3-Molek�le eine ungew�hnliche, fast
planare Struktur einnehmen.[153, 154] Sp�tere experimentelle
Arbeiten kamen zu dem Schluss, dass die Ammoniakmole-
k�le ihre �bliche pyramidale Geometrie beibehalten und der
Feststoff sowohl oktaedrisch als auch tetraedrisch koordi-
nierte Ca-Atome enth�lt.[155] Andererseits wiesen Neutro-
nenbeugungsexperimente an Ca-Ammoniak-L�sungen
darauf hin, dass jedes Ca durch sechs bis sieben Ammoniak-
molek�le solvatisiert wird.[156] Die Multiplizit�t dieser Syste-
me (Singulett oder Triplett) sollte untersucht werden.

Beim monomeren Modell, M(NH3)n, nimmt die Anre-
gungsenergie mit steigender Gr�ße des Metalls leicht ab. Die
mit TD-DFT ermittelten Gasphasenwerte sind 0.86 (Li), 0.82
(Na), 0.74 (K) und 0.69 eV (Cs). Analog zum Li (siehe Ab-
schnitt 13.3) haben wir die Absorptionsspektren der [M-
(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaare (n = 2, 3, 4, 8) berechnet
(Abbildung 35). Wie auch beim Li findet man eine vern�nf-

tige �bereinstimmung der Gasphasenspektren mit den ex-
perimentellen Ergebnissen. Die Absorptionsmaxima der
schwereren Metalle liegen bei 0.7 eV und sind etwas versetzt.
Die Linienformen sind in allen F�llen sehr �hnlich. Die Ab-
sorption ist st�rker unabh�ngig vom Metall als beim mono-
meren Modell, aber wir erkennen auch hier eine gewisse
Rotverschiebung, wenn wir im Periodensystem von oben
nach unten gehen. In L�sung werden die Absorptionsmaxima
auch diesmal etwas zu hoch berechnet (ca. 1.1eV, siehe
Hintergrundinformationen). Eine Einbeziehung der M-
(NH3)4-Anregungen wirkt sich nur wenig auf die Gaspha-
senspektren aus, und auch die Spektren in L�sung werden nur
leicht verbreitert.

Die berechneten TD-DFT-Absorptionsspektren von
M(NH3)4 und [M(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n] mit M = Li, Na, K und
Cs sind recht unabh�ngig von der Metallsorte. Die geringe
Rotverschiebung mit gr�ßer werdendem Metall ist interes-
sant. Aufgrund der Tatsache, dass die an den Anregungen
beteiligten Orbitale haupts�chlich aus Beitr�gen der Am-
moniak-Orbitale und insbesondere des 3a1-LUMO gebildet
werden, erwarten wir nicht, dass die Anregungen von

Abbildung 35. Das gemittelte Spektrum einer L�sung von �quivalenten
Mengen nichtwechselwirkender [M(NH3)4

+ · e�@(NH3)n]-Ionenpaare
(n = 2, 3, 4, 8; M = Li, Na, K, Cs) in der Gasphase. Eine Gauß-Verbrei-
terung von 0.2 eV wurde verwendet.
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M(NH3)n-Spezies mit h�heren Koordinationszahlen (n> 4)
oder von anderen Ionenpaaren substanziell anders sind als die
von uns berechneten. Nat�rlich kann es gewisse Abwei-
chungen geben, da aber die beobachteten Spektren �ber viele
verschiedene Spezies und Geometrien gemittelt sind, werden
kleine �nderungen keine großen Auswirkungen haben.

14. Zusammenfassung und Ausblick

200 Jahre nach ihrer Entdeckung durch Humphry Davy
sind Metall-Ammoniak-L�sungen so faszinierend wie eh und
je. Zur reinen Begeisterung an der sch�nen Farbe kommt
heute hinzu, dass man fundierte Kenntnisse der beteiligten
mikroskopischen Spezies (solvatisierte Elektronen und Io-
nenpaare) sowie der Eigenschaften der L�sung (�bergang in
den metallischen Zustand, Fl�ssigphasengleichgewichte) be-
sitzt.

Die Geschichte, die wir hier pr�sentieren – im Wesentli-
chen eine „Orbital-basierte“ quantenchemische Untersu-
chung der wichtigsten Spezies in Lithium-Ammoniak-L�-
sungen – ist unvollst�ndig. Was fehlt, sind die dynamischen
Aspekte eines Systems komplexer, konkurrierender Gleich-
gewichte. Dennoch glauben wir, dass wir viel gelernt haben.
Wir hoffen außerdem, dass unser Ausblick weitere experi-
mentelle und theoretische Studien dieser spektakul�ren Sys-
teme anstoßen wird.

Als erstes haben wir eine neue Nomenklatur eingef�hrt,
die den Solvatationsgrad der Spezies in Metall-Ammoniak-
L�sungen explizit ber�cksichtigt. Wir unterscheiden zwischen
Ladungs- und Spin-Einfl�ssen; bei vielen der Spezies, die auf
dem Weg hin zum metallischen Zustand auftreten, handelt es
sich um schwach gekoppelte Diradikale, die eine Vielzahl von
energetisch sehr �hnlichen Spinzust�nden einnehmen.

Als einen wichtigen Nebenaspekt er�rtern wir die un-
vereinbaren, aber dennoch nutzbringenden Lesarten der
Elektrostatik und Quantenmechanik zur Beschreibung der
Bindungsverh�ltnisse in diesen und anderen Systemen. Und
wir suchen nach Analogien zwischen unserer Sichtweise der
Metall-Ammoniak-L�sungen und den Modellen von Catte-
rall, Mott und Jortner.

Bei sehr niedrigen Metallkonzentrationen sind in den
L�sungen vermutlich folgende Spezies vorhanden (neben
wasserstoffverbr�ckten Ammoninakaggregaten): Li(NH3)4

+

(eventuell auch mit Wasserstoffbr�cken zum Ammoniak),
Li(NH3)4, e�@(NH3)n (das solvatisierte Elektron) und die
[Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]-Ionenpaare. Das Monomer, Li-
(NH3)4, und die Ionenpaare, [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n], k�nnte
man auch als ein Kontinuum von Strukturen betrachten, die
durch den Grad der mikroskopischen Solvatation abgestuft
sind; diese Situation wird mit dem -Symbol ausgedr�ckt.
Im Allgemeinen sind die Ionenpaare stabiler als die sepa-
rierten e�@(NH3)n- und Li(NH3)4

+-Spezies. Allerdings besa-
gen unsere Ergebnisse, dass e�@(NH3)n-K�fige, die f�nf bis
acht Ammoniakmolek�le enthalten, stabil sein k�nnten (in
�bereinstimmung mit fr�heren Sch�tzungen). Gr�ßere
K�fige lagern sich so um, dass einige Ammoniakmolek�le in
die Mitte platziert werden, wodurch die K�figkonfiguration
effektiv ver�ndert wird.

Unsere Analyse des Li(NH3)4-Monomers zeigt, dass sich
das ungepaarte Elektron in einem a1-Orbital aufh�lt, dessen
h�chste Elektronendichte relativ weit vom Clusterzentrum
entfernt liegt (jenseits der Wasserstoffatome). Dieses Mole-
k�lorbital besteht aus 3a1- und 1a1-Orbitalen des NH3 sowie
Rydberg-Zust�nden des Li. Auf �hnliche Weise bindet das
Elektron der e�@(NH3)n-Cluster, die wir f�r n = 2–14 unter-
sucht haben, mehrere Ammoniakmolek�le in einer Weise, die
nicht ann�hernd deren optimaler Orientierung f�r die Bil-
dung von Wasserstoffbr�cken entspricht. Das ungepaarte
Elektron h�lt sich nur wenig im Zentrum des Clusters auf und
ist haupts�chlich an den Wasserstoffatomen der Ammoniak-
molek�le lokalisiert (im Einklang mit einer aktuellen theo-
retischen Studie von Chandra und Marx).[55]

In beiden F�llen – dem des Monomers und des solvati-
sierten Elektrons – h�lt sich das ungepaarte Elektron in
einem diffusen Orbital auf, das eine Bindung zwischen den
Wasserstoffatomen benachbarter Ammoniakmolek�le be-
wirkt. Wir beschreiben die resultierende schwache Bindung
als H H-Br�cke (die Bindung ist schwach, tritt aber in
großer Zahl auf). Die H H-Br�cke ist optimal ausgerich-
tet, wenn die Wasserstoffatome aufeinander zeigen. Dies er-
kl�rt den experimentellen Befund, dass bei Zusammenset-
zungen unterhalb der S�ttigungsgrenze das Aufbrechen des
H-Br�cken-Netzwerks st�rker vonstatten geht als man bei
Ber�cksichtigung ionischer Solvatationseffekte erwarten
w�rde. Es k�nnte sein, dass H H-Br�cken auch beim
Wasser-solvatisierten Elektron,[157] in organischen Elektri-
den[158, 159] und bei in anderen Aminen solvatisierten Elek-
tronen[46,160, 161] vorliegen. Es gibt noch andere verwandte
Systeme, bei denen keine H H-Br�cken auftreten k�nnen,
z. B. F- und F’-Zentren (ein einzelnes Elektron oder ein
Elektronenpaar in einer anionischen Vakanzstelle in ioni-
schen Kristallen) und anorganische Elektride.[162]

Eine Reihe von Spezies wurde betrachtet, die zwei oder
mehr solvatisierte Elektronen enthalten. Wir bezeichnen
diese Gebilde als gekoppelte Radikale (CRs). Sie k�nnen
eine Vielzahl von Spinzust�nden aufweisen, wobei wir in allen
F�llen gefunden haben, dass die spingepaarten Isomere (S =

0) energetisch tiefer liegen als jene mit ungepaarten Spins.
Die von uns untersuchten CRs waren: 2 e�@(NH3)n (zwei
Elektronen in einem K�fig), [Li(NH3)4

+ ·e�@(NH3)n]r-Ionen-
paare, [Li(NH3)4 ·e�@(NH3)n]-Ionentripel und [Li(NH3)4]r.
Dar�ber hinaus sehen wir die beginnende Entstehung einer
Bandstruktur bei der Aggregation von [Li(NH3)4]r-Clustern,
wenn wir die Wechselwirkung von bis zu vier solcher Mono-
mere betrachten.

Unsere Berechnungen der Spektren von Metall-Ammo-
niak-L�sungen halten eine �berraschung bereit: Die cha-
rakteristische Bande im nahen Infrarot k�nnte sowohl durch
das solvatisierte Elektron (in unseren Rechnungen durch das
Ionenpaar [Li(NH3)4

+ · e�@(NH3)n] modelliert) als auch das
Li(NH3)4-Monomer verursacht werden. Allerdings stammt
die Flanke dieses �bergangs, die f�r die charakteristische
blaue Farbe verantwortlich ist, nur vom Ionenpaar (bzw. dem
solvatisierten Elektron). Die Beziehung zum Jortner-Modell,
das im Wesentlichen einen s!p-�bergang beschreibt, wird
aufgezeigt: Die lange Flanke resultiert hier aus �berg�ngen
in Niveaus oberhalb der niedrigsten unbesetzten p-Niveaus.
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Vieles bleibt zu tun. Dennoch denken wir, dass wir, im
Rahmen einer Orbitalbetrachtung, ein grundlegendes Ver-
st�ndnis dieser altehrw�rdigen und bemerkenswerten L�-
sungen erbracht haben.

Abk�rzungen

COSMO Leiter-artiges Abschirmungsmodell (con-
ductor-like screening model)

CR gekoppeltes Radikal
HOMO h�chstes besetztes Molek�lorbital
LUMO niedrigstes unbesetztes Molek�lorbital
MNMT Metall-Nichtmetall-�bergang
MPM Mol-% Metall
SOMO einfach besetztes HOMO
TD-DFT zeitabh�ngige Dichtefunktionaltheorie
TMS �bergang in den metallischen Zustand
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