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1. Einleitung

Die Quantenchemie, als wichtigster Teil der Theoretischen Chemie, hat
in den letzten Jahren in ihrer Konzeption eine wesentliche Anderung er-
fahren, die noch nicht abgeschlossen ist (7). Indessen lassen sich schon
klar die Konturen einer Quantentheoretischen Chemie erkennen, die —
im engen Kontakt zur Chemie — ausschlieBlich wellenmechanisch ist und
ihre Ausgangspunkte fre: von empirischen Anleihen und vorurteilhaften
Modellvorstellungen setzt. Die Quantenchemie bewegt sich also von den
halbempirischen und halbtheoretischen Verfahrensweisen weg zu den
rein theoretischen Methoden. Damit werden viele Vorstellungen der
Theoretischen Chemie verlassen, die oft mehr eine Standpunktsfrage
des betreffenden Bearbeiters, als eine sichere Erkenntnis gewesen sind.
Der Schwerpunkt verlagert sich von der einleuchtenden Beschreibung
bekannter Tatsachen zum Auffinden nachpriifbarer Voraussagen (ohne
vorher fixierte Vorstellungen iiber die Struktur des zu untersuchenden
Systems zu bilden), denen dann Wahrheitsgehalt zugebilligt wird. In
diesem Sinne ist ein Verfahren zur Deutung eines Reaktionsverhaltens
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nicht richtiger geworden, wenn die ihm zugrunde liegenden Vorstellungen
glinstiger oder zweckmiBiger erscheinen. Fragen der ZweckmiBigkeit
kénnen erst dann diskutiert werden, wenn die Richtigkeit des Vorgehens
geklart ist (2).

Die Quantentheoretische Chemie gehdrt zur grundlegenden Disziplin
der Theoretischen Chemie, weil sie alle chemischen und physikalischen
Erscheinungen auf die Behandlung eines Vielelektronensystems zuriick-
fihrt, welches sich im Potentialfeld der positiven Atomkerne befindet.
Demnach erfiillt die Quantenchemie das Prinzip der wissenschaftlichen
Okonomie in idealer Weise: sie fiihrt méglichst viele Erfahrungen auf
moglichst wenig Grundelemente zuriick. Einen solchen Vorgang kénnen
wir als ,,Verstehen‘ bezeichnen, indem in allen verschiedenen Erschei-
nungen das Wirken gleicher Gesetze erkannt wird (was weit {iber Ar-
beitshypothesen im Sinne der Analogie hinausgeht). Ein beschreibendes
und die Moglichkeit der Voraussage einschlieBendes Kalkiil enthilt
einen immer gréBeren Wahrheitsgehalt, je kleiner die Anzahl der erwihn-
ten Grundelemente ist.

Unter Absolutrechnungen verstehen wir gerade solche Verfahren,
die mit wenigen Grundgleichungen die Elektronensysteme behandeln
und keinerlei empirische Anleihen verwenden.

2. Die wellenmechanischen Ausgangsgleichungen (3)
Die Bewegungen eines n-Elektronen- und N —Aiomkemsystems, deren Atom-
ladungen Z; (A=1, 2, . . ., N) sind, werden durch eine Funktion (Wellen-

Junktion) ¥ beschrieben (in atomaren Einheiten), die von allen Elektro-
nenkoordinaten 1y (1 =1,2,..., %)

t={t, ..., ta}, (1)
allen Kernkoordinaten R (A=1,2,...,N)
R={RN1, ..., Ra}, @)
von den Spinkoordinaten oy (1=1,2,...,#n)
g={01,...,0%}, 3)
sowie von allen Kernladungszahlen Z; (1 =1,2,..., N)
3={Z1,...,2Zn} (4)
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und der Zeit t abhéngt:
¥=¥(r,0,R 3¢ . (5)

Gegebenenfalls sind noch die Kernspins 23 (A=1,2,..., N)

Z={Z,..., 25} (6)
zu beriicksichtigen:
Y=Y (r,0,R,32,10. (52)
Aus der Kenntnis, oder niherungsweisen Kenntnis, der Wellenfunk-
tion lassen sich alle chemischen und physikalischen Eigenschaften des Sy-
stems berechnen.

¥ selbst erfiillt eine Gleichung von der Form (7 =/ —1I)

.0

M

I

HY =

:’ 7

D

wobei das Symbol s# die Abkiirzung fiir eine Rechenvorschrift (Operator)
darstellt, was mit der rechts davon stehenden Funktion geschehen soll.
Diese Rechenvorschrift wird Hamilton-Operator genannt und ist eindeutig
durch das zu betrachtende System von # Elektronen und N Atomkernen
gegeben. s# ist in jedem Falle bekannt und kann leicht aufgeschrieben
werden. Man nennt (7) die zeitabhiingige Schrddinger-Gleichung. 3# kann
von den GréBen r, o, R, 3 und X abhingen und gegebenenfalls die Tat-
sache beriicksichtigen, daB sich das System in einem elektrischen oder
magnetischen Feld befindet.

Wihrend die Raumkoordinaten r und R im ganzen Raum gelten und
auch ¢ kontinuierlich verinderlich ist, kénnen die Z; nur ganzzahlige
positive Werte (ganzzahlige Elementarladungen) annehmen. SchlieBlich
haben auch o; und X diskrete Werte, indem sie die Lagen der jeweiligen
Spins beschreiben. Fiir die Elektronenspinkoordinate oy (1 = 1,2, . .., n)
existieren daher nur zwei Werte a und g, je nachdem ob die Richtung
des Spin (Eigendrehimpuls) in einer oder dazu antiparallelen Richtung
liegt.

Es geht also bei einem wellenmechanischen Vorgehen darum, ¥ aus
(7) zu erhalten, wobei noch (neben dem Pauli-Prinzip) gelten muB, da
die Wellenfunktion normiert sein soll:

[¥* ¥ dr do AR dZ=1. (72)

¥* ist die konjugiert-komplexe Funktion (¢ wird durch -¢ in ¥ ersetat)
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von Y. Die Integrationen iiber ¢ und X'sind im Sinne der obigen diskreten
Werte zu verstehen! (7a) stellt ein (auBer iiber ¢ und %) 3% + 3 N-faches
Integral dar!

Befindet sich das (#, N)-System in einem stationdren Zustand, oder
soll es nur in einem solchen betrachtet werden, indem also die Gesamt-
energie des Systems nicht mehr von der Zeit abhédngt, so mu3 ¥ in der
Form

Y it ®)

angesetzt werden, wobei ¥ von ¢ unabhingig ist. ¥ ergibt sich dann aus
der zeitunabhéngigen Schrédinger-Gleichung

wobei ebenfalls (7a) erfiillt sein muB. Die & sind die stationiren Energie-
zustiinde des (#, N)-Systems. Zusammen mit (7a)} zeigt es sich, daB fir
viele &-Bereiche nur diskrete &-Werte &y existieren, fiir die eine Lsung
Py gefunden werden kann:

.%"Y_Jk=é§kzik (k=0,1,2,...). (9&)

Andererseits gibt es auch kontinuierliche Bereiche & (k) (Kontinuum),
fiir die ‘

#T(W=E(k) B(k) (9b)

gilt (¥ bzw. &, als Funktionen von %: 0 < k< o0).
Mit (7) konnen alle Verhaltensweisen des (n, N)-Systems behandelt
werden, besonders sein reaktives Verhalten beim Ubergang

(n,N)+ (' N') = (n"N") + (n", N") (10)
wenn

ntn'=n"+n"=n (10a)

N4+ N'=N"}N"=N.

Das System in Ruhe gelassen, kann dann die Werte &3 annehmen,
mit den dazugehorigen ¥y.

W(t, R, 3) =[] i Prxdo dZ] Ar AR (11)
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stellt die Aufenthaltswahrscheinlichkeit der N Kerne und n Elektronen dar,
wenn sich das i-te Elektron und der A-te Kern in den Volumenelementen
Ar; und AR; befinden. Dabeli ist

Ar=ArjArz. .. Aty AR=AR ARz, .. ARy, (11a)
und im einzelnen
Ar¢=Ax4 Ayi AZ;;A?{;: ARM;ARMIAR;_Z, (llb)

wobei der Punkt 1; oder R, durch die Rarfesischen Koordinaten xs, s, 2
oder Rjz, Ray, Rj, beschrieben wird.

Wird in (11) iiber alle Elektronen oder Kernkoordinaten integriert,
so erhiilt man die #brigbletbenden Kern- oder Elektronenverteilungen.
Geht man dann zu einer Integration iiber #-1 Elektronen oder N-1
Kernkoordinaten {iber

W (r, R,
510 (17, 5) = g TR iRany ... duyr digaa . . dra (122)
W (x, R, .,
P2 (R, 3) = S _—A_(;—A—‘Ra_) drdRy...dNR1-1dR141. . d Ry, (12b)
so liefern
n
O (5, 3) =D @ (17,3) (132)
= y=t
und
N
(B) (R, 3) = B, (R, 3 (13b)
PO =D P o

die Gesamitdichten der Elekironen und Kerne, wenn nach Summierung in
(13a) und (18b} alle 1ty = r oder alle R; = R gesetzt werden. Hier ist
R und rin (13) von (1) und (2) zu unterscheiden, wobei in (13) nur drei-
dimensionale Groflen r oder R vorliegen! @ ist bei Streuvorgiingen eine
wichtige GroBe. Aus p® koénnen Aufschliisse iiber die Kernlagen er-
halten werden.
Nach
Ex— 8 =hvgr (b= Plancksche Konstante) (14)

329



H. PreuB

erhilt man die Frequenzen vyy', die das System gegebenenfalls absorbieren
oder emmitieren kann, dabei wird die Energie vom Elektronen- oder Kern-
system i{ibernommen, wobei auch die Wechselwirkung zwischen diesen
beiden Teilsystemen erfaBt wird.

SchlieBlich kénnen aus den ¥ durch Integrationen die Wahkrschein-
lichkeiten der Ubergiinge zwischen den Zustinden mit &, und &y’ erhalten
werden

[ TEF (1, R, 3) By, dr dR do dZ, (15)

wobei F eine Funktion von r, R und 3 ist.
Der Hamilton-Operator 3¢ ergibt sich in allen Fillen in der Form

wobei K g ebenfalls ein Operator ist, der auf Ausdriicke mit Kernkoordi-
naten wirkt, denn seine Form ist:

62
Kx = _Z 2M1{ O R%, + 3R2Ay aRﬁh } Z oMy (17)

Man bezeichnet (17) als den Operafor der kinetischen Energie der N
Kerne. Er wird oft, wie in (17) angegeben, mit Hilfe von A; abgekiirzt
geschrieben.

Der Operator 5 steht fiir das Elektronensystem wenn die Kerne
festgehalten gedacht werden. Wir haben also

H=—3 D MV, (18)

=1
wobei wieder

o2 g% a2

e R (182)

A=

als Operator der kinetischen Energie des i-ten Elektrons. ¥ stellt dann
die Wechselwirkung der Elektronen untereinander und mit den Kernen dar

V= —I--“Z~1 i i i e (18b)
=1 j=r41 P

330



Wellenmechanische Absolutrechnungen an Molekiilen und Atomsystemen

und W schlieBlich ist die Coulomb-Wechselwirkung der N Kerne

N-1 N

w=t> LEL (18¢)

Ry
A=l pmi+l *

Zur niheren Erlduterung sei angegeben:

Rau=|R1 — Ry
i =|Rr—rn |
gy =|lu —vy |,
wobei im einzelnen
vy = V(e — ) + (i —y)® + (e —2)% - (19a)

R, und 7,y sind entsprechend wie 7y in (19a) aus den Komponenten
von R;, R, und r; aufgebaut.

Die Behandlung von (7) oder (9) ist schwierig, besonders wenn nicht
stationire Zustinde betrachtet werden sollen. Man kann daher von
einer Ndherung Gebrauch machen, die von der Tatsache der wesentlich
kleineren Masse des Elektrons gegeniiber der Kernmasse ausgeht. Diese
Tatsache kann niherungsweise so interpretiert werden, daB sich die
Atomkerne in einem Potentialfeld befinden, welches sehr rasch von den
" leichteren Elektronen aufgebaut wird. Diese Born-Oppenheimer-Niherung
spiegelt sich in der Wellenfunktion ¥ wieder, indem diese durch die obige
Annahme als ein Produkt

Y=vp(r,0,R,3) xR 32,9 (20)

geschrieben werden kann. y und  erfiillen nach der obigen Approxima-
tion die Schridinger-Gleichungen

Hy =38y (21)

(Kx+8)z=i 2%, (22)

indem der Ubergang iiber (20) so zu verstehen ist, daB nach der Born-
Oppenheimer-Niherung an Stelle von (7) die beiden Gleichungen (21)
und (22) treten. (20) stellt das #-Elektronensystem im Felde der festge-
halten gedachten N-Atomkerne dar. Seine Gesamtenergie ist &. Die
Elektronenverteilung wird durch g beschrieben. & ist eine Funktion von
R und 3.
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Man nennt & die Energiehyperfliche des Elektronensystems, sie ist bei
der Behandlung von (22) notwendig, wo sie als Potential auftritt, in wel-
chem sich die N Kerne befinden. Gleichung (22) stellt daher die Schré-
dinger-Gleichung der Atomkernbewegungen bei nichtstationdren Zu-
stinden des ,,Kerngeriistes” dar. Sollen nur die stationiren Zustinde
des Kernsystems behandelt werden, so ist entsprechend (8)

2R3 Z0)=7 (R 3 Z)etét (23)
zu setzen und (22) geht iiber in
{Ex+¢R3)}171=°71. (22a)

Genauer gesagt, erhdlt man aus (21) ein Spektrum von &x-Werten
mit den dazugehérigen Wellenfunktionen g der Elektronen, und jeweils
auf einer bestimmten Hyperfliche & werden die Kernbewegungen nach
(22) oder (22a) berechnet. Es solite daher ausfiihrlicher fiir (22a)

{Ex+ €% (R, 3.)} tre= G Ima (22b)

geschrieben werden. Wihrend % die Zustinde (diskret und kontinuier-
lich) des Elektronensystems numeriert, unterscheidet der Index /in (22b)
die verschiedenen Kernsystemzustinde auf der Energiehyperfliche &%!
Aus y;bzw. ¥ konnen dann die entsprechenden Atomkernverteilungen
erhalten werden.

Im Rahmen der Born-Oppenheimer-Néiherung tritt an Stelle von (7a)

Jviyrdrdo=1 (23a)
(k=01,..)
¢ =01,..)
| Tt FndRdZ=1 (23b)
und fiir (11) erhilt man '
Wi (1, R, 3) =[] vk vi do] Ar (24a)
Wit (R, 3) =[] Zir 71 421 AR (24b)

bei entsprechender Interpretation. SchlieBlich folgt fiir (12a) und (12b)

wie) R,
ﬁ?m@=yl%%~ﬁhbndwﬂmy.dm (25a)

332



‘Wellenmechanische Absolutrechnungen an Molekiilen und Atomsystemen

W(K) R,
PR, 5= S _'EAER VaR ... dRi1dRass.. . dRy,  (25D)

so daBl wieder die Elektronen- und Kerndichten nach (13a) und (13b} er-
halten werden kénnen.

Auf Grund der obigen Niherung ist fiir & (bzw. &) in (14) ausfiihr-
licher &y (bzw. &r) nach (22b) zu schreiben. Es ist aber zu betonen,
daB nur Ubereinstimmung aller GréBen im Rahmen der Born-Oppen-
heimer Niherung zu erwarten ist, das gilt fiir £4; ebenso wie fiir die Dich-
ten und Ubergangswahrscheinlichkeiten, die sich jetzt nach

Jvi G (r,3) yw dr do (26a)
J7EcH (R, 3) Zev dZ dR (26b)

ergeben. Man kann auch mit (20) arbeiten und erhilt nach (15)
vk it F(t, R3) vw Txr drdRdo dZ . (27)

Der Form (27) ist, wenn mdoglich, den Vorzug zu geben.

3. Allgemeine Struktur der Absolutrechnungen

Die Born-Oppenheimer-Niherung (4) erméglicht die wellenmechanische
Behandlung der chemischen Fragen in fiinf Schritten durchzufiihren.

Danach kann an den folgenden Weg gedacht werden:

I. Zuerst Behandlung der zeitunabhingigen Schrédinger-Gleichung
des Elektronensystems nach (21). Berechnung von p und 4.

I1. Auffinden einer analytischen Approximation fiir Energiehyper-
flichen, die alle Informationen itber & zu verarbeiten gestattet.

I1I. Nach analytischer Kenntnis von &%, die Behandlung stationirer
Kernsystemzustinde nach {22b).

IV. Nach Kenntnis von Fx; aus (22b), Ubergang zu nichtstationiren
Zustidnden des Kerngeriistes nach Gleichung (22).
SchlieBlich

V. Bei Kenntnis der Losungen von (21) und (22) und der dazugehori-
gen Energiewerte, Ubergang zur zeitabhingigen Schrédingergleichung
von Elektronen- und Kernbewegungen nach (7).
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Wir kénnen dabei von drei Phasen sprechen:
Phase 1: Punkt I (Elektronenzustinde)
Phase 2: Punkt II (Hyperfiichen)
Phase 3: Punkte III, IVund V (Elektronen- und Kernbewegungen).

Absolutrechnungen, die oft auch ab-initio-Verfahren genannt werden,
da sie von den Basisgleichungen der Wellenmechanik ausgehen und keine
empirischen Werte erforderlich machen, werden sich also nach diesem
Schema entwickeln, wobei besonders die Verwendung von groen elek-
tronischen Rechenmaschinen von Vorteil ist.

Als Kriterium der Giite eines solchen Vorgehens kénnen vier Punkte
genannt werden:

a) Die Fundierung (Sicherheit) der Voraussagen,

p) die Genauigkeit der Ergebnisse und Informationen und ihre Interpre-
tation,

) die GroBe der der Behandlung zugénglichen Systeme und

8) die Arbeitszeit bei der Anwendung der einzelnen Verfahren.

Was die Fundierung nach a) anbetrifft, so ist bis auf die Born-Oppen-
heimer-Ndherung in den ersten beiden Phasen, die in der 3. Phase wieder
aufgehoben wird, alles wellenmechanisch fundiert. Es ist nicht nétig
empirische Anleihen zu verwenden.

Aufgabe der Quantenchemie ist es, die Moglichkeiten in £} y) und 4)
zu erweitern und zu verbessern!

4. Modellrechnungen und ab-initio-Verfahren

Bevor auf die obigen Punkte eingegangen werden wird, soll die Rolle der
Modellrechnungen besprochen werden, deren Problematik besonders in
der ersten Phase auftritt.

Bekanntlich kann man drei Wege der Quantenchemie nennen, die
sich in der Methodik des Vorgehens unterscheiden ().

1. die halbempirischen Verfahren,
2. die halbtheoretischen Verfahren,
3. die rein theoretischen Verfahren.

Auf die Einzelheiten dieser Unterscheidungen sei hier nicht einge-
gangen. Wichtig ist festzustellen, daB nur die Vorgehen nach 3. fest
fundiert im Sinne von a) sein kdénnen und die Absolutrechnungen ein-
schlieBen. Nur in diesem Falle liegt den Rechnungen ein Hamilton-Ope-
rator zu Grunde, und es werden keine empirischen Daten verwendet.
Andererseits verlieren die Rechnungen dadurch sogar ihre Konsistenz
zum Hamilton-Operator. Wir haben dann nur noch halbtheoretische
Schemata (Punkt 2), deren Voraussagewert gering ist.
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Aber selbst im Punkt 3 miissen weitere Unterscheidungen getroffen
werden. Sei s der exakte Hamilton-Operator (1. Phase) nach (18), so
kann an drei Moglichkeiten gedacht werden:

A)#, p> Absolutrechnungen
B) o > 2, P Modellrech
Q) #o T odellrechnungen

Im Fall A) bleibt 5 erhalten und es werden Niherungslésungen P
von (21) gesucht

ﬁkmlpkjdgkmé’k. (28)

Die Verfahrenswege B) und C), die man als Modellrechnungen be-
zeichnen kann, verwenden einen Operator #, der nur in einigen Ziigen
mit 5# iibereinstimmt oder Ahnlichkeiten mit # besitzt:

H>FH Ey~ By (29)

In B) bedeutet p die exakte Losung der Schrédinger-Gleichung mit
#, so daB auch diese Wellenfunktion prinzipiell nicht mit der Losung
von # iibereinstimmen kann. Gerade der Ubergang 5# - 5 ist proble-
matisch, da man schwerlich erfahren kann, ob so vorgegangen werden
darf. Vorstellungen, die mit dem Ubergang 5# — H# verbunden werden,
sind Modellvorstellungen, die auch dann noch vorliegen, wenn in A)
Ubergiinge » - § mit gewissen bildlichen Vorstellungen verkniipft
werden. Wir miissen aber auch dann von Modellvorstellungen sprechen,
wenn gewisse Vorginge in der chemischen Bindung ohne vorhergehende
Rechnungen mit bildhaften Vorstellungen interpretiert werden. Hier
liegt also ein unnétiges Vorurteil vor, da die Rechnung entscheiden kann,
wie die Verhiltnisse sind. Oft aber werden durch den Ubergang 5# - 5
Ergebnisse erhalten und diese dann modellhaft interpretiert, wobei
diesen Vorstellungen ein bestimmter Wahrheitsgehalt zugeordnet wird
(6). Viele Beispiele zeigen, daB auf diese Weise leicht der wirkliche Sach-
verhalt falsch verstanden werden kann (7). Auch sind Rechnungen, die
den Ubergang 5# - # durch Modellvorstellungen vornehmen, fast
immer sehr ungenau und liefern wenig fundierte Voraussagen, ganz zu
schweigen, dafl es sich dabei um keine Absolutrechnungen handelt (8).

Typische Beispiele fiir fehlerhafte Modellvorstellungen sind etwa (9)

1’} die Vorstellung von der AbstoBung der Atomriimpfe

2"} die Vorstellung von der Anregung eines C-Atoms bei der Bildung
CHj4 (oder dhnlichen Verbindungen)
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3') die Annahme, daB in =-Elektronensystemen alle Einelektronen-z-
Zustinde {iber den g-Zustdnden liegen

4") die Meinung, da8 in Molekiilen jede Elektronenanregung zu einer
VergroBerung der kinetischen Energie fithrt

5') die Vorstellung, daB beim Zustandekommen der chemischen
Bindung die kinetische Energie der Elektronen abnimmt und schlieBlich

6') die Auffassung, da3 Edelgase, wegen ihrer abgeschlossenen Scha-
len, keine Bindungen eingehen.

Werden die Vorstellungen am Ubergang p - % in A) entwickelt, so
ist wegen der Verwendung von 5# die Fundierung des Vorgehens grund-
sitzlich gesichert, dagegen wird mit dieser Varstellung und mit dem da-
mit Verbundenen % die Frage nach ) anfgeworfen im Zusammenhang
mit den Punkten ) und 9).

Zusammenfassend miissen wir daher feststellen (2), daB Modellvor-
stellungen bildliche Abkiirzungen fiir gewisse Zustinde und Vorginge
sind, wobei angenommen wird, daf diese Vorstellungen das Wesentliche
erfassen und vielen Zustinden und Vorgingen in der chemischen Bin-
dung gemeinsam sind. Diese Vorstellungen werden in der Regel anderen
Gebieten der Naturwissenschaften entnommen. Da aber die Schrddinger-
Gleichung keine bildhafte Interpretation zulift, ist alles Weitere eine
Beifiigung, die nicht bewiesen werden kann, wenn man Wahrheitsgehalt
erwartet, besonders dann, wenn dies vor den wellenmechanischen Unter-
suchungen geschieht. Es muB in jedem Falle erst an Hand von Absolut-
rechnungen gepriift werden, wann {im Sinne einer bildlichen Abkiirzung)
ein solches Bild verwendet werden darf.

Setzt man

Ho= A (H— )= F+AF, (30)

so geht es darum zu zeigen, daB A J# in allen Fillen in seinem EinfluB

klein ist und die Annahme (29) rechtfertigt. Auch dies ist nur mit Abso-
lutrechnungen mdéglich!

‘ Der heutige Stand der Absolutrechnungen lifit die Feststellung zu,

daB die Bedeutung der Verfahren nach 1) und 2) immer mehr abnimmt,

und daB auch Vorgehen nach B) und C) in ihrem EinfluB auf die Theore-

tische Chemie nicht mit den Absolutrechnungen konkurieren kénnen.

5. Die Absolutrechnungen in der 1. und 2. Phase

Schon die nidherungsweise Kenntnis von & und yy aus (21) ermoglicht
eine groBe Anzahl von Informationen iiber das System zu erhalten.
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Aus § lassen sich Ndherungen iiber die Elektronenverteilungen und
Dichten berechnen, wie oben angegeben. Dariiber hinaus enthilt das
wellenmechanische Kalkiil Integrationen von der Form (3)

'ffu"; 01 Pr’ dr do, (31)

die mit § Niherungswerte fiir bestimmte MeBgréB8en (Dipolmomente,
Impulse, Drehimpulse, Feldgradienten, usw.) sind. Dabei ist der Operator
Or, in (31) eindeutig mit den nach (31) auszurechnenden MeBgréBen ver-
bunden. Man nennt (31) die wellenmechanischen Ubergangselemente und
Erwartungswerte, aus denen sich alle weiteren Informationen tiber das
n-Elektronensystem ergeben. Gleichung (13) oder die Gleichungen (26)
und (27) gehéren ebenfalls zu diesen Ausdriicken, wobei dann O = F,
G oder H ist.

Ist @r = 57, dann stelit (31) bel 2 = &’ die Energiehyperfliche &
dar (Niherungswert &%).

In allen Fillen muB nach (7a) die §x-Funktion normiert sein, indem
jetzt wegen (23) gilt

[Pk Prdrdo=1. (32)

Zur Berechnung von &% miissen somit Integrationen durchgefiihrt
werden.

Aus der Kenntnis von & kénnen folgende Informationen erhalten
werden:

1) Niherungen fiir Gesamtenergien, Anregungsenergien, Ionisie-
rungsenergien, Elektronenaffinititen, Reaktionswirmen und adiabati-
sche Aktivierungsenergien, wenn & fiir verschiedene % und fiir Systeme
mit verschiedenen Elektronenzahlen fiir bestimmte R-Bereiche bekannt
ist.

2) Naherungswerte fiir Kraftkonstanten und Schwingungsfrequen-
zen, wenn der Verlauf der Energiehyperflichen in der Umgebung der
Energieminima berechnet und die Masse der Atomkerne bekannt
ist.

3) Strukturen der Molekiile, wenn die Lage der #-Minima bekannt
ist. Daraus lassen sich auch Aussagen auf metastabile Zustinde
machen.

4) Wahrscheinlichster Reaktionsverlauf durch Auifinden der adi-
abatischen Reaktionskoordinate, wenn der Verlauf der Energiehyper-
fliche zwischen den verschiedenen Minima vorliegt.

5) Niherungsweise Reaktionsgleichgewichte und Lebensdauern von
Systemen, wenn & zwischen verschiedenen Minima bekannt ist.
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6) Verhalten bei Ubergingen in andere Energiehyperflichen (Franck-
Condon-Ubergiinge), wenn diese fiir bestimmte Kernlagenbereiche vor-
liegen,
und schlieBlich

7) Zustandssummen, wenn die Umgebung der Minima auf der Ener-
giehyperfliche bekannt ist.

Nachdem dargelegt wurde, welche Informationen schon aus der 1.
und 2. Phase zu erhalten sind, soll in der folgenden Zusammenstellung
allgemein gezeigt werden, welche Schritte (I-V) jeweils vorker notwen-
dig gemacht werden miissen, damit der nichste eingeleitet werden kann.

davor notwendige

Schritt Schritte Bedeutung
I —_ —
I I Kenntnis punktweiser §-Werte notwendig
III II Kenntnis eines analytischen & voraus-
gesetzt
v IT4-11T ;2 und & erforderlich, um % aunfzubauen
v I4+I14-1114-1IV Y wird durch y und y, sowie & dargestellt.

Es kann also kein Schritt (keine Phase) iibersprungen werden. Diese
Tatsache lit die Absolutrechnungen erst im rechten Licht erscheinen.
Man erkennt, daB eine geniigende Kenntnis von wellenmechanischen
Rechnungen iiber Molekiile bei festgehaltenen Kernen notwendig ist —
einschlieBlich eines bestimmten Wissens {iber die Giite der Niherungen
—, wenn der zweite Schritt begonnen werden soll. Die wellenmechanischen
Absolutrechnungen sind daher kein Selbstzweck (obwohl schon einiges
itber die Molekiile erfahren werden kann), sondern Anfang eines umfang-
reichen quantenchemischen Programms, welches die Reaktivitit im all-
gemeinsten Sinne zum Ziel hat. Schon aus diesem Grunde verbietet sich
die Anwendung von Modellen nach B) und C).

Es ist daher notwendig, daB die moderne Quantenchemie iiber ein
breites und allgemeines Konzept verfiigt, welches wohl in dieser Form
das erste Mal dargelegt wurde.

Den Rechnungen nach A) ist gemeinsam, daB ihnen immer ein Varia-
tionsverfahren zu Grunde liegt, bei welchem mit einer Niherungsfunktion
¥ gearbeitet wird, die noch (bei fester Kernlage) von vorerst freien Para-
metern $1, P2, . .., pp abhingt

¢= ii" (I, g, m: 3; j’l’?Zt .. ufﬁP) . (33)
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Diese P Parameter werden dann so bestimmt, daBl § mdglichst gut
mit y tibereinstimmt, wobei betont werden muB, daB wir bei der Defini-
tion der Giite der Approximation (28) noch frei sind (70). Konsistent
scheint fiir die Giite der Ndherung

Py (28a)
der Ausdruck
P __ (2
f(OL(F— )12 dr do= 592 (34)

zu sein, wobei Oy, in (30) erkldrt ist. DaB der jeweilige Operator auftreten
muf, 148t sich dadurch plausibel machen, daBl zur Berechnung von ge-
wissen Molekiileigenschaften nach (31) bestimmte Raumbereiche auf-
treten, in denen # besonders gut y approximieren muf}, und daB diese
Raumbereiche von der Form von Oy, abhiingen!

Man kann zeigen (70), daB trotz des Uberganges

&> & (85)
der Ausdruck
f[P—yHdrdo (35a)

mit einem zu & gehdrenden § immer gréBer wird. Die Giite einer Nihe-
rungsfunktion (33) kann daher nur im Hinblick auf die aus ¢ zu berech-
nenden Informationen verstanden werden.

Die wesentlichsten Variationsverfahren konnen wir in drei Gruppen
einteilen (77):

u) Verfahren, bei denen die erhaltenen Energiewerte obere Schranken
fiir die wirklichen sind.

v) Methoden, die nur Niherungen (£ ~ &) liefern.

w) Verfahren, durch die untere Schranken fiir die & erhalten werden.

Allen Vorgehen ist gemeinsam, dal ¥ in {33) so angesetzt wird, daB
die VergréBerung von P die Giite von ¢ notwendig verbessert.

Im Prinzip kénnen alle Ansétze nach (33) in u), v) und w) Verwen-
dung finden. Allein ZweckmiBigkeitsbetrachtungen sind es, die diesen
oder jenen Ansatz in einem der Verfahrenswege besonders bevorzugt er-
scheinen lassen. Es lassen sich dabei vier Kriterien finden, nach denen
die Brauchbarkeit von (33) diskutiert werden kann:

a) Die Variabilitit von

b) Die Méglichkeit bildlicher Interpretation der Ergebnisse

c) Den Umfang und Schwierigkeitsgrad der Integrationen mit %

d) Die Allgemeinheit der Anwendungsméglichkeiten von
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Durch die Variationsverfahren werden dann fiir bestimmte Kernlagen
R die Gesamtenergien von Molekiilen (oder Atomsystemen) berechnet.
Um im zweiten Schritt (2. Phase) die & analytisch zu erhalten, werden
dann Ansitze der Form

E=&(R,3; 0,09, ...04), (36)

verwendet, die wiederum vorerst freie Parameter aj, ag . . ., a4 erhalten,
die dann so bestimmt werden, daB & nach (36) moglichst gut mit den be-
rechneten &-Punkten iibereinstimmt. Gegebenenfalls kénnen noch wei-
tere Bedingungen gefunden werden, nach denen die a berechnet werden
kénnen. Dabel ist es von Vorteil, wenn mathematische Verhaltensweisen
bekannt sind, die von der exakten Energiehyperfliche gezeigt werden
(72).

Die Rolle der #; in (33) ist dabei von der der a; in (36) zu unterschei-
den. Wihrend die p; im Rahmen von Variationsverfahren, bei denen die
zeitunabhingige Schrodinger-Gleichung der Elektronen (feste Kerne)
ndherungsweise bestimmt wird, berechnet werden, soll mit Hilfe der o;
der analytische Ansatz (36) so festgelegt werden, daB & gut mit theore-
tisch berechneten Werten zusammenfillt, und gegebenenfalls gewisse
Verhalten von & mit erfaBt.

Die Aufgabe der Theorie besteht daher unter anderem auch darin,
die Form der Ansditze (33) und (36) zu {iberlegen. Fiir € nach (36) kénnen
ebenfalls einige Kriterien der Giite angegeben werden:

a’) Die Variabilitit von & beziiglich der a

b‘) Der Umfang und der Schwierigkeitsgrad der Berechnungen der «

c¢’) Die Brauchbarkeit von# (nach (36)) in der Schrédinger-Gleichung
der Kernbewegungen.

d’) Die Allgemeinheit der Anwendbarkeit von & (nach (36)).

6. Die 3. Phase

Die gegenwiirtige Situation beziiglich der drei Phasen der Quantenchemie
kann so beschrieben werden, daB schon seit iiber 35 Jahren wellenme-
chanische Verfahren zur Berechnungvon Molekiilen vorliegen, daB aber
erst vor einiger Zeit in der 7. Phase ein gewisser Durchbruch gelungen
ist. Wir werden dariiber niher im 7. Abschnitt sprechen. Obwohl auch
hier nach wie vor die Fragen nach neuen Methoden akut sind, so liegen
wiederum schon eine Reihe erprobter Moglichkeiten vor, chemisch inter-
essante Systeme zu behandeln. Man darf sagen, daB zur Zeit das Schwer-
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gewicht der Forschung noch ganz in der 1. Phase liegt, aber es wird nicht
mehr lange so bleiben, da die vielen Resultate, die die schnellen elektro-
nischen Rechenmaschinen herausgeben, eine baldige Zusammenfassung
und Verwertung verlangen.

Was daher die 2. Phase anbetrifft, so liegen erst seit einigen Jahren
die ersten Vorschlige fiir eine analytische Approximation der Energie-
hyperflichen fiir beliebige Anzahlen von Atomen vor (73). Dagegen waren
Niherungen fiir die Energiekurven zweiatomiger Molekiile (oder Syste-
me) schon linger bekannt (72). Die bisher durchgerechneten Systeme
mit N > 2 sind nicht sehr zahlreich. Auf diesem Gebiete beginnen erst
die Untersuchungen, doch die mathematische Konzeption des Vorgehens
ist im groBen und ganzen gesichert (74).

Die 3. Phase zerfillt noch obiger Angabe in die drei Schritte III, IV
und V. Hier ist noch sehr wenig erarbeitet worden. Allein fiir NV = 2 ist
fiir spezielle Formen von (36) schon der III. Schritt durchgefiihrt worden
(74). Untersuchungen in den Schritten IV und V fehlen fast véllig.

Die Konzeption, die zu der Dreiteilung der 3. Phase fiihrt, 148t sich
dagegen angeben:

Die Behandlung nach (7) im Sinne des V. Schrittes kann in Erweite-
rung von (20) und (23) in der Form (75).

¥=3pe(t0,R,0) 3 Curt) 7 (R, 5. 5) oot (37)

angesetzt werden, wobei die Bestimmung der Cy (¢) das Ziel ist. Glei-
chung (20) ist dann ein Spezialfall von (37). Wahrend vy aus der 1. Phase
her bekannt ist, werden Fz; und &%; im Rahmen der Schritte 11T und IV
berechnet. Bemerkenswert dabei ist, daBl die Summe iiber / (37) schon
im IV. Schritt notwendig ist. Andererseits sind die Energiehyperflichen
erforderlich, wenn 7z; und &%; bestimmt werden sollen. Aus diesen Uber-
legungen ergibt sich das obige Schema iiber die vorausgesetzten Schritte,
beim Ubergang zu einem neuen.

Mit (37) kénnen dann die Uberginge zwischen den einzelnen Zustin-
den behandelt werden, besonders Reaktionsiiberginge, wenn in (37)
einige Zustinde des Kontinuums mitgenommen werden.

Die Gleichung (37) stellt sozusagen die Basis der 3. Phase dar, und
es sei in diesem Zusammenhang auf die Ausfithrungen des 2. Ab-
schnittes verwiesen. Mit (87) wird die Born-Oppenheimer-Niherung
verlassen, wobei die Entwicklung selbst noch die einzelnen g und x:
enthalt!

23 Fortschr. chem, Forsch.,, Bd. 9/3 341



H. Preu3

7. Die Struktur der Absolutrechnung im Schritt I (76)

Die Diskussion der Funktion % nach (33) unter Beriicksichtigung der
Punkte a) bis d) und im Hinblick auf die Verfahrensweisen u, v und w
haben zu folgenden Méglichkeiten des Aufbaus gefiihrt:

U) @ wird aus sogenannten Gruppenfunktionen (Funktionen, die von
mehr als zwei Elektronen abhidngen) aufgebaut.

V) Beim Aufbau von § werden nur Zweielekironenfunktionen (Gemi-
nale) verwendet.

W) § wird aus Einelektronenfunkiionen auigebant.

In allen Fillen werden auch die Spinfunktionen a und g beriicksich-
tigt und § muB, wie auch ¢, nach dem Pauli-Prinzip bei der Vertau-
schung zweier Elektronenkoordinaten sein Vorzeichen wechseln:

TyPr=—9pr (k=0,1,...) (38)

(T4 Operator der Vertauschung zweier Elektronenkoordinaten: r;<«—1y).
Dariiber hinaus sollte i, ebenfalls wie g, Eigenfunktion zum Quadrat
des Gesamteigendrehimpulses (Gesamispin)

S?Pe=S5(S+1) P, (39)
sowie zu dessen Projektion
-57. ¢k=sz ’97"Ic (40)

sein,

Dabei sei an die Einfithrung von Qr,im Abschnitt 5 erinnert. $2 sowie
S. sind die Operatoren Oy, fiir das Quadrat des Gesamtspins und dessen
Projektionen auf irgendeine Achse. Die Gleichungen (39) und (40) werden
auch von der exakten Wellenfunktion ¢ erfiillt, dabei stellen S bzw. S,
die Werte der jeweiligen GréBen (MeBgroBen) dar.

Wegen (32) folgt aus (39) und (40) als Spezialfall von (31)

[Pk S2Prdrdo=S(S+1) (41)
[t S:Prdrdo=S,. (42)

Neben diesen Forderungen an i sollte unter Umsténden § noch wei-
teren Symmetrieforderungen geniigen, wenn das Atomsystem solche
Symmetrien zeigt. Dabei ist allerdings zu bedenken, dal viele notwendige
Punkte auf der Energiehyperfliche, (um dann im II. Schritt £ analytisch
zu erfassen), zu Kernkonstellationen gehéren, denen keine Symmetrie
zukommt. Wenn ein Molekiil schwingt oder mit anderen reagiert, werden
fast immer solche Kernlagen durchlaufen.
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Von den oben genannten Punkten (U, V, W) ist U) bisher nur rein
vom theoretischen Standpunkt aus diskutiert worden. Dagegen liegen
mit Geminalen (V) schon einige Rechnungen vor. Leider ist hier noch
vieles unbefriedigend, obwohl eine Methode des Zweiteilchenfunktionen-
aufbaues sehr leistungsfihig sein konnte.

Aus diesem Grunde ist der Aufbau der Wellenfunktionen mit Einteil-
chenfunktionen besonders vorangetrieben worden, Hier erhebt sich die
Frage nach dem verwendeten Einelektronenfunktionssatz ¢, und es
kénnen bisher dabei folgende Méglichkeiten unterschieden werden:

a”) Wasserstoff-Funktionen (Wellenfunktionen des H-Atoms)

b”) Slater-Funktionen (Einelektronen-Atomfunktion, AO, afomic
orbitals)

¢”) GauB-Funktionen (GO, gawuss-orbitals)

d”) Spezielle, den jeweiligen Problemen angepaBte Funktionen.

Ferner ist noch zu unterscheiden, ob

a') alle ¢ ineinemRaumpunktlokalisiert sind (Einzentrumentwicklung,
UAM, united atom method)

#’) die ¢ nur an den Atomkernen lokalisiert sind, und somit geni-
herte Atomfunktionen {(AQO) darstellen

y') die ¢ auch zwischen den Atomkernen zentrisiert sind und bei der
Kernbewegung mitgefiithrt werden
und schlieBlich, ob

8") die ¢ fixiert im ganzen Raum verteilt sind und nicht mitgefiihrt
werden, wenn sich die Kerne bewegen.

Alle diese Moglichkeiten miissen in Zusammenhang mit den Punkten
a) bis d) gesehen werden und auch die Méglichkeiten U, V und W miissen
dabei beriicksichtigt werden! SchlieBlich geht auch die Leistungsfihig-
keit der Rechenmaschinen bei den Betrachtungen ein. Ein weiterer
Aspekt tritt noch dadurch auf, da auch die Wahl von ¢ so getroffen
werden muB, daB mit % in den weiteren Schritten gut gerechnet werden
kann. Nach (37) wire es wiinschenswert, wenn auch yz; mit entsprechen-
den Funktionen aufgebaut werden kann.

Die Diskussionen iiber alle Zusammenhinge und Méglichkeiten sind
seit Jahren im FluB und werden noch einige Zeit anhalten. Wihrend man
frither den Slater-Funktionen sehr den Vorzug gab, die aber in den Inte-
grationen schwierig sind, hat sich in den letzten Jahren eine neue Ent-
wicklung abgezeichnet.

Es ist klar geworden, daBl die Verwendung von GauB-Funktionen
nach ¢”) zusammen mit den Punkten f) und y’), wie es der Verfasser
schon vor Jahren vorschlug und durch Rechnungen belegte, die meisten
Vorteile, auch im Hinblick auf die weiteren Schritte, einschlieBt. Dabei
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ist noch zu unterscheiden zwischen GauB-Funktionen, die mit Kugel-
funktionen oder Potenzen der kartesischen Koordinaten multipliziert
werden und sogenannten reinen Gauf-Funktionen (GO)

- » 2
Xy () =e 2 T (43)

Gerade die letzteren zeigen die Vorteile am besten und klarsten (77).
np sowie der Ort der Funktion r, kénnen als Parameter p¢ nach (33) ver-
wendet werden. In der vielzentrigen Integration ist (43) allen anderen
Funktionen nach a”) bis d”) iiberlegen. Sie sind auch zum Aufbau von
7x1 zu verwenden, wenn (22b) ebenfalls nach Variationsverfahren (vgl.
UVW) behandelt werden soll. Es diirfte auch sicher sein, dafi (43) im
Falle der Verwendung von Zweielektronenfunktionen mit groem Vor-
teil eingesetzt werden kann! Hier erhebt sich die Frage, ob nicht Gemi-
nale (nach V)) noch den Elektronenabstand 7y (vgl. Gleichung (19))
enthalten kénnen, wenn (43) Verwendung findet.

Wie nun diese ¢ zu P zusammengesetzt werden, kann wiederum
durch mehrere Punkte unterschieden werden.

a”) ¥ wird durch eine Determinante aus den ¢ gebildet

7= NETYN (44

8" ¥ wird durch eine Lincarkombination von Determinanten, darge-
stellt (Cx ebenfalls Variationsparameter)

P=2Cryu (45)

Y= ..... 1. (45a)

Dazu kommt:
p) @ als Linearkombination von Funktionen ¢ allgemein nach a”)
bis d”}. An Stelle von ¢ in (44) und (45) eine Funktion

p=Sad (46)
=]

q) @ als eine Funktion nach a*) bis d”)
I) @ numerisch vorgegeben.
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Da ¢ (bzw. ¢) noch den Elektronenspin enthilt, miiBten wir noch

& =da
- (47)
D=9¢p

unterscheiden, wobei die Bemerkungen im Abschnitt 2 zu beachten sind.

Man spricht bei {46) von Linearkombinationen von Atomfunktionen
(linear combination of atomic orbitals, LCAO) oder schreibt LCGO, wenn
GauB-Funktionen nach c¢”) oder (43) Verwendung finden. Die Koeffi-
zienten o7 sind ebenfalls Variationsparameter p; nach (33). Werden
fixierte LCGO (oder LCAO) verwendet, die dann erst freie Koeffizienten
enthalten, so wird oft z. B. LC(LCGO) geschrieben.

Mit a”, §” sowie p, q und r werden alle Absolutrechnungen erfafit,
wenn Einelektronenfunktionen verwendet werden (vgl. W)).

Die hauptsiichlichsten Verfahren kénnen an Hand einer Tabelle dis-
kutiert werden:

Punkte Verfahren
a’} p) Selbstkonsistentes Verfahren (self-consistent-field, SCF-
Methode mit LCAO bzw. LCGO, LC(LCGO)
a’) q) Allg. Variationsverfahren, FSGO-Methode (30)
a’”) ) Hartree-Fock-Verfahren, HF-Verfahren
B8P q) 7) allg. Determinantenentwicklung, speziell Konfiguratio-

nen-Wechselwirkung (configuration interaction, CI-Me-
thode), Konstellationen von GauB-Orbitalen, KGO-Ver-
fahren

Alle diese Methoden kénnen dann noch beziiglich a”) bis 4”) und «')
bis ¢") unterschieden werden, was schon teilweise in der Tabelle geschehen
ist. SchlieBlich ist noch zu entscheiden, welches Variationsverfahren im
Rahmen von U, Vund W jeweils Verwendung findet. Erst dann kdnnen
die Kriterien der Giite nach a) bis d) ndher besprochen werden.

Erwihnt sei noch, daB die Ansitze nach (44) und (45) Einschrin-
kungen erfahren konnen, wenn (39) und (40) beachtet werden.

Zur Zeit konnen mit einigen wellenmechanischen Absolutrechnungen
unter Verwendung von GauB-Funktionen Systeme bis zu ungefihr 60—
80 Elektronen im hier besprochenen Sinne behandelt werden. Diese
Frage hingt auch von den verwendeten elektronischen Rechenmaschinen
ab, sowie von der Art der Programmierung, besonders was Genauigkeits-
fragen angeht.
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8. Analytische Darstellungen von Energichyperflichen (Schritt IT)

Die Rolle der Energiehyperflichen & kann im Sinne des Ubergangs von
(7) nach (21) und (22) unter Beriicksichtigung von (20) in einem folgenden
Diagramm dargestellt werden:

L} — —_— —_—

¥
T {stationir)

9 (GL(20)

Born-Oppenheimer-Approximation

Elektronen

@ #¥=ec¥| Gl @1 @ Ext+ 6} 1=i2| GL(22)

1Y 4
(stationir) /
/
N 4i)__mj
Energiehyperflichen y=7e 161

(stationir)

@) | Bu+erz=z| Gl (2zb)

In Kreisen sind die Nummern der entsprechenden Schritte aufge-
nommen worden! Wegen der Form von 5# nach (18) ergibt sich & aus
(21) exakt zu

E=E+W, (48)

wobei W in (18c) erklirt ist (Kernwechselwirkung) und E die sogenannte
reine Elektronenenergie bedeutet.
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Diese exakte Zerlegung von & wird bei fast allen Ansiitzen fiir zwei
Zentren nicht beriicksichtigt (72). Wir wollen uns hier mit Ansitzen fiir
N > 2 beschiftigen.

Obwohl W formal von allen zwischenatomaren Abstinden abhiingt,
so sind davon mit wachsendem XV einige von den anderen abhingig. Es
gibt insgesamt 3N kartesische Koordinaten bei N Zentren, aber nur
F = 3N~—6 (8 N—5 beti linearen Molekiilen) sind unabhingig, da die starre
Translation und Rotation den Wert von & nicht verdndern kann.

Fiihren wir also F unabhingige Kernparameter Ry, R, .. ., Rp ein,
und ist R’ die Gesamtheit aller R; {(j = 1,2, . . ., F), so gilt genauer
E=E(R,3)+W(®RH,3). (49)
Ein Ansatz (78) fir £ (W ist exakt bekannt) ist nun
My, My, ... M,
Z afyss.. . rpRULRY2 . RFTF
~ fl?fz"'fF:o
E= My, My, ... My, (50)
D Gsy. 1p R 1R R
froforerfp=0

Die Wahl von M1, M2, ... Mp ist noch frei und richtet sich danach,
wieviel Informationen iiber £ (bzw. &) bekannt sind und wie genau E
approximiert werden soll.

Ein betrichtlicher Vorteil von (50) besteht darin, daB alle Forde-
rungen an (50), die man aus der Praxis heraus stellen kann, zu linearen
Gleichungen in den e und o’ fithren. Scolche Forderungen sind z.B.

f) DaB E fiir bestimmte R’ bestimmte E-Werte annehmen soll.

g) DaB fiir Ry <€ 1 bzw. R; > 1 das richtige Verhalten von E erfafB3t
wird.

h) DaB die Ableitungen von E (bzw. &) fiir bestimmte Kernlagen
bestimmte Werte annehmen.

SchlieBlich geht E nach (50) fiir einige R; -~ 0 oder R; - oo wieder
in die gleiche mathematische Form iiber. Diese Uberginge entsprechen
der Tatsache, dall einige Atome ,,nach unendlich gehen und einige
andere Atomladungen ,,zusammenfallen” (vereinigie Atome). So kdnnen
zur Bestimmung der ¢ und o’ in (50) die Kenntnisse von niederzen-
trigen Systemen verwendet werden (Baukastenprinzip (79)).

Die Untersuchungen stehen hier noch ganz am Anfang. Zur Zeit lie-
gen nur die #-Flichen fiir die Systeme He, H, H und H3 fir M1=Mp=
M3=1 vor. Der Fehler im ganzen R’-Bereich bleibt dabei immer unter
rund 109, und ist in vielen Raumbereichen wesentlich kleiner (73).
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Eine andere Entwicklung fiir E ergibt sich aus der Storungsrechnung
des vereinigten Atoms. Danach gilt

ow o0
_ () an 2,Mz,™2  zy™N
E_ipzogml,mz....mN(m)+_‘ (51)
(2227
=1
und es soll dabei gelten:
N
0< >ma<p+2,  ma=0. (51a)
ic1
Weiter ist %’ die Gesamtheit aller R;, wobei
N
Ri=R;(>2); (j=12,...F). (51b)
A=1

Die Diskussion eines solchen Ansatzes (51) ist noch wenig durchge-
fithrt. Abschitzungen bei H3 und H; legen nahe, daB eine bestimmte An-
zahl von Q-Funktionen ausreicht, um befriedigende Genauigkeit fiir be-
stimmte Bereiche zu erwarten (20).

Die Stiirke von (51) liegt in seiner Allgemeinheit.

Nehmen wir einmal an, dafl die Reihe (51) fiir einige Q2-Funktionen
mit ausreichender Genauigkeit vorliegt; sagen wir fiir 100 Elektronen
und 100 Zentren (z. B. 100 Wasserstoffatome), so sind damit alle Systeme
mit 100 Elektronen und N < 100 erfaBt, weil £ nach (48) auch dann
existiert, wenn sich einige Ladungszentren vereinigen (R, - 0). Das ist
eine sehr groBe Anzahl von Systemen.

Aber die Zahl der in diesem Beispiel erfaBten Systeme ist noch gréfer,
weil auch einige R;, unendlich groB werden kénnen. Damit umfaBt der
Bereich alle Atome und Molekiile, fiir die gilt

n<100, N <100. (52)

Dazu gehéren auch alle Ionen, da die Wahl der hundert Z; noch frei
ist.

Im einzelnen muB das Verhalten von (51) fiir R;,; - oo so sein, daB
diese Reihe in eine Summe zweier (oder mehrerer) Reihen iibergeht,
wobei jede Entwicklung fiir sich jeweils diejenige des getrennten Teils
darstellt.

SchlieBlich ist auch der extreme Fall darin enthalten, indem 100 H-
Atome getrennt sind, so daB nach diesem Ubergang die Summe (in ato-

maren Einheiten (27)
1 100

E=—5 32  (Z:=1) (53)
=1
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vorliegt, wobei jedes Einelektronenatom die Energie

1
E=—3Z} (53a)

besitzt.
Sind dagegen vorher noch zwei Einheitsladungen vereinigt worden,
so ergibt sich nach vollstindiger Trennung anstelle von (53)

1 98 2
E=—33Zi+EH); (Zi=1), (54
A=1

wobei sich die Energie fiir Helium in der Form
1
E(He)=—Z%+ 3 Z—0,15765.. 4000850 —... (Z=2) (54a)

ergibt (22). Fiir Atome sind noch weitere Entwicklungen bekannt, die
alle die Darstellung

E=wZitaZ+at 2 +20 4 (55)

haben (283), wobei die ay allein eine Funktion der Elektronenzahl und des
jeweils betrachteten Zustandes sind. Fiir # = 1 werden nach (53a) alle
oy fiir 2 < 1 Null und allgemein gilt dann

2= —

wenn # die Hauptquantenzahl des Atomzustandes bedeutet. In diesem
Zusammenhang ist zu betonen, daf alle £ in (51) natiirlich auch vom
jeweiligen Molekiilzustand abhingen, indem die Entwicklung (50) immer
nur fiir einen Zustand (eine Energiehyperfliche) gilt, der nach (39) und
(40) durch S2und S; beschrieben wird. Liegen zwei Energiehyperflichen
mit gleichen S und S, numerisch sehr nahe, so sind besondere Untersu-
chungen erforderlich, da sich solche Hyperflichen unter Umst4dnden nicht
schneiden diirfen (24).

Zur Behandlung der Q-Funktionen in (51) werden die Erfahrungen
in der 1. Phase von Nutzen sein. Gegebenenfalls wire daran zu denken,
E (bzw. &) an Hand einer Entwicklung wie (51) zu approximieren, indem
die 2 in der Form (50) angesetzt werden. Auf diese Weise kénnten dann
die Abhingigkeiten der a und o' in (50) von den Kernladungszahlen
niher untersucht werden.
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Die Bedeutung von (51) muB dariiber hinaus noch allgemeiner gese-
hen werden. Verwendet man eine solche Darstellung von € in der Schré-
dinger-Gleichung der Kernbewegungen (vgl. Gl. (22a)), so besteht be-
rechtigte Aussicht, die Emnergiezustinde des Kerngerilstes als Funktion
der Kernladungszahlen zu studieren, so daB damit eine Allgemeinheit er-
reicht wire, wie sie bestenfalls aus Phase III zu erwarten ist.

Erwihnt sei, dal noch eine andere Entwicklung, die vom vereinigten
Atom ausgeht, vorgeschlagen worden ist (25)

E=Z I'(3) Ry™...Rpmr. (57)

my, ... mp My ... Mp

Da diese Reihe mit Potenzen der Kernkoordinaten arbeitet, erscheint
sie nicht so giinstig wie (51), besonders wenn die R; gro8 sind.
Auch hier liegen nur sehr wenige Untersuchungen vor (26).

9. Einige Ergebnisse

Es wiirde den Rahmen dieser Abhandlung sprengen, wollte man alle
bisher durchgefiibrten Absolutrechnungen nennen. Wir werden daher
hier nur einige der groBten Molekiile angeben, die bisher absolut berech-
net wurden. Alle Systeme, die elektronisch kleiner sind, liegen dann im
Bereich der wellenmechanischen ab-initio-Verfahren.

Im Jahre 1965 wurde das Benzol (C¢Hg) zum ersten Male unter Be-
riicksichtigung aller 42 Elektronen berechnet (27), wobei GauB-Funktio-
nen mit Kugelfunktionen als Faktoren Verwendung fanden. Die Ionisie-
rungsenergie ergab sich dabei zu 7,8 eV (gemessen ungefihr 9,4 eV).
Ferner wurden einige Anregungsenergien bestimmt. Als bemerkenswertes
Ergebnis ergab sich weiter, daB den =-Einelektronenzustinden, o-Zu-
stinde eingelagert sind. Dieses Ergebnis steht im Widerspruch zu den
Annahmen der Hiickel- und Pariser-Parr-Pople-Verfahren, die nur die
n-Elektronen behandeln. Spitere genauere Rechnungen lieferten das
gleiche Ergebnis, wobei sich die Ionisierungsenergie zu 8,5 eV ergab (29).
Im Rahmen dieser Untersuchungen {29} wurde das Benzol in der Dgp-
Symmetrie berechnet, einschlieBlich des unebenen Falles mit verinder-
tem Winkel der CH-Bindung am Ring. Aus 18 verschiedenen Kernlagen
wurden vier Kraftkonstanten der Normalschwingungen (in cm-1) be-
stimmt (Abb. 1), wobei die in Klammern gesetzten Werte die gemessenen
sind. Abb. 2 zeigt noch einmal die GréBen, die am Benzol verdndert
wurden.
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Abb. 1

OH
Abb. 2

Die tiefste Energie des Benzols wurde bei der Dgn-Form mit

Roc =1,39 A (1,396 A)
Rer=115¢4 (1,084 &)

erhalten, und als weiteres Ergebnis ergab sich, daB der Ubergang zur
Dgn-Form mit

Reec =1,43 A
Roe =1,35 A
Reg = 1,15A

nur einen Energieaufwand von rund 5 kcal/Mol nétig macht. Die Rech-
nungen wurden mit 78 GauB-Funktionen nach (43) durchgefiihrt, und
kénnten noch verbessert werden, zumal bisher die H-Atome mit einer
GauB-Funktion beschrieben wurden, was sich besonders in den gréBeren
Abweichungen von wg in Abb. 1 wiederspiegelt, sowie im berechneten
Remg-Wert.
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Weitere Absolutrechnungen betrafen das Pyrrol (C4NHjs) sowie das
Pyrazin (C4H4N3), wobei ebenfalls Gau3-Funktionen mit Kugelfunktio-
nen verwendet wurden (28). In beiden Fillen wurde eine Analyse der
Elektronenverteilungen vorgenommen. Im letzten Falle ergab sich unter
anderem, dalB die einsamen Elektronenpaare an den Stickstoffatomen
verschiedenen Charakter haben. Im Mittel hat jedes H-Atom rund 0,27
Elementarladungen an den Ring abgegeben.

Rechnungen am CsHjs und LiCsHs mit allen Elektronen (29) ergaben
eine Elektronenaffinitit des CsHj3 von 0,9 V. Der Abstand Ring-Metall
ergab sich im Lithium-Cyclopentadienyl zu etwa 1,68 4 0,05 A. Die
Bindung ist im wesentlichen konvalent.

Untersuchungen an den Systemen F-(Hz0), F-(H20)2 und F-(H50)4
zeigten unter anderem, daf die H»O-Molekiile mit einem H an das
Fluor-Ion herankommen (Wasserstofibriicke), wobei die Bindungsener-
gie pro HyO stérker als linear abfillt (29).

Unter Berticksichtigung aller Elektronen wurde die Energiehyper-
fliche der Reaktion

NH;-+HCl s NHyCl

punktweise berechnet (28), wobei im einzelnen der Ladungsiibergang
studiert wurde. Schlieilich liegen seit einiger Zeit auch weitere Rech-
nungen am Pyrrol (C4NHs), Furan (CaOHg), Oxazol (CsNOHg4) und
Isoxazol vor (29). Hier ergibt sich u.a. ebenfalls eine Vertauschung der
7- und g-Zustdnde.
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I. Einleitung

Durch die Losung der Schrédinger-Gleichung kénnen die Wellenfunk-
tionen aller stationdren Zustinde eines Systems ermittelt werden, und
diese bestimmen, direkt oder indirekt, all seine experimentell zuging-
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lichen physikalischen und chemischen Eigenschaften. Wire es mdoglich,
die Schridinger-Gleichung exakt zu lésen, so kénnten alle Probleme der
Chemie auf numerische Probleme zuriickgefithrt werden.

Die in der Chemie interessierenden Energieinderungen stellen einen
so kleinen Bruchteil der Gesamtenergie eines Systems dar, dal Nihe-
rungslésungen der Schrodinger-Gleichung, die Ergebnisse mit hinreichen-
der Genauigkeit liefern, bisher nur fiir Atome und kleine Molekiile er-
halten werden konnten. Fiir gréBere Molekiile ist man auf Modelle ange-
wiesen. Ein Modell enthilt jedoch Vereinfachungen des wahren Problems,
und um seinen Giiltigkeitsbereich abschitzen zu konnen ist es wichtig,
die in der Anwendung des Modells impliziten Ndherungen zu kennen.

Eines der wichtigsten Anwendungsgebiete quantenchemischer Mo-
delle in der organischen Chemie bilden immer noch die n-Elektronen-
systeme. Die n-Elektronentheorien sind von der Entwicklung auf dem
Gebiet der ab-initio-Rechnungen an kleinen Molekiilen nicht unbeeinfluBt
geblieben. Diesen EinfluB neuerer Ergebnisse der exakten Theorie auf
die Methoden zur Behandlung von =z-Elektronensystemen an einigen
Beispielen darzustellen, ist das Ziel dieser Ubersicht.

Fast allen Rechnungen an gréBeren Molekiilen liegt das Modell der
unabhingigen Teilchen zugrunde, das auf der Hartree-Fock- oder SCF-
Methode basiert, die im Abschnitt IT zusammen mit einigen Ergebnissen
fiir einfache Systeme dargestellt wird. Es folgt eine knappe Diskussion
einiger Effekte, die iiber die Hartree-Fock-Niherung hinausgehen und
unter dem Begriff der Elektronenkorrelation zusammengefalit werden.

Der Abschnitt IV behandelt die z-Elektronen-Niherung sowie die
speziellen Niherungen und Parameter der Pariser-Parr-Pople-Methode,
wiihrend im Abschnitt V einige typische Ergebnisse fiir n-Elektronen-
systeme diskutiert werden.

II. Die SCF-Methode

Infolge der groBen Masse der Atomkerne im Vergleich zu derjenigen der
Elektronen ist es im allgemeinen eine sehr gute Niherung, die Wellen-
funktion eines Systems als Produkt einer Kernfunktion und einer Elek-
tronenfunktion anzusetzen und so die Schrddinger-Gleichung in eine
Gleichung fiir die Kernbewegung und eine Gleichung fiir die Elektronen-
bewegung zu separieren (Born-Oppenheimer-Niherung). Die Schrodinger-
Gleichung fiir die Flektronenbewegung im Feld der festgehaltenen Kerne
lautet dann

HW=FEV, (1)

die Gesamtelektronenenergie £ und die Elektronenwellenfunktionen ¥
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sind also Eigenwerte und Eigenfunktionen des Hamilton-Operators ¢,
der unter Vernachldssigung relativistischer Effekte und bei Verwendung
atomarer Einheiten (at. E.)1 folgende Gestalt hat

i=1 i1<j
mit
. 1
)=~} v —Z~undw )= (@)
Yy L[ 92 02 02 o .
—3v2(l)= —% o T + 52| = T (7) ist der Operator der kine-

tischen Energie des Elektrons ¢ mit den Koordinaten x; y; und z,

—Z— ist der Operator der potentiellen Energle des Elektrons ¢ im

Feld der Atomkerne g mit der Ladung Z, und E der Operator der

Coulomb-Wechselwirkung der Elektronen ¢ und j; 7, und 7y ist der

Abstand zwischen dem Elektron 7 und dem Kern x4 bzw. dem Elektron

4. # (1,..., N) ist also eine Funktion der Koordinaten aller V Elek-

tronen2. Vernachlissigt man die Elektronenwechselwirkung, so wird

# =3 4 (i), und Gl (1) ist separierbar in eine Gleichung fiir jedes Elek-
¢

tron ¢; die Gesamtwellenfunktion ist dann ein Produkt von Einelektro-
nenfunktionen oder Molekiil- bzw. Atomorbitalen (MO’s bzw. AO’s)

®(1,...,N)=g¢(1) ... (N) (3)

(Hartree-Produkt). Die Annahme, daB eine aus Einelektronenfunktionen
aufgebaute Wellenfunktion auch dann eine gute Nadherungsfunktion

darstellt, wenn der Elektronenwechselwirkungsterm > g (7,7) in
i<g

1 Als atomare Einheit der Masse, der elektrischen Ladung und der Linge ver-
wendet man die Elektronenmasse, die Elektronenladung und den Bohr'schen
Radius ag = 0,529 A des Wasserstoffatoms im Grundzustand. Die Einheit der
Energie ist dann gleich der doppelten Ionisierungsenergie des H-Atoms (1 at. E. =
27,2 eV = 628 kcal/Mol). (Fir eine Einfihrung in die Grundbegriffe der Quanten-
chemie vgl. (77).)

2 Die Gesamtelektronenenergie Egeg fiir ruhende Kerne (Elektronenenergie plus

KernabstoBungsenergie) ist gegeben durch Eges = E —|-Z Z

; Eges und o
u < "

enthalten die relative Lage der Atomkerne als Parameter. Das Minimum von Egeg

beziiglich der Kernkoordination bestimmt die Gleichgewichtskonfiguration eines

Systems.
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Gl (2) beriicksichtigt wird, bildet die Grundlage des Modells der unab-
hingigen Teilchen (vgl. (77)).

Um dem Pauli-Prinzip zu geniigen, muBl die Wellenfunktion anti-
symmetrisch3 in den Koordinaten aller Elektronen sein. Durch Anwen-
dung des Antisymmetrisier-Operators

o =(N))7 3 (—1)*2, (4)
P

wobei p die Paritdt der Permutation # ist und die Summe sich iiber alle
N/! Permutationen erstreckt, erhilt man aus dem Hartree-Produkt
Gl. (3) eine antisymmetrisierte Produktfunktion, die sich in Form einer
Slater-Determinante schreiben 148t

w(l,...,N)=o®(l,...,N) :ﬁmdet(m(l) o o (V) (5)

=|y1(1) ...y (V) |

Da der Hamilton-Operator Gl. (2) keine spinabhingigen Terme ent-
hilt, kann jedes Orbital y; (Spinorbital) als Produkt einer Ortsfunktion
und eines Spinfaktors a oder § geschrieben werden:

() =drlr) als)) =¢r  oder (i) =dr(r) Blst) =& (6)

Ohne Einschrinkung der Allgemeinheit kann vorausgesetzt werden, daB
die Spin-Orbitale y; orthonormal sind, d.h. daB

* 1fiiri=y4
Jvi (D) p()dri=dy= {Oﬁirz’;é;' (7)

Dann sind auch die aus diesen Orbitalen aufgebauten Slater-Determinan-
ten orthonormiert.

Im Rahmen des Modells der unabhingigen Teilchen soll hier zwischen
Einelektronen- und Mehrelektronen-Modellen unterschieden werden. Da-
bei sei ein Einelektronenmodell durch einen Hamilton-Operator definiert,
der sich als Summe von Einteilchen-Operatoren darstellen 148t, so daB
die Wellenfunktionen die Form eines Hartree-Produktes Gl. (3) annimmt.
Bei Mehrelektronen-Modellen wird die Elektronenwechselwirkung im
Hamilton-Operator explizit berticksichtigt, so daBl die Wellenfunktion in
Form einer Slater-Determinante Gl. (5) angesetzt werden muB.

3 Eine Wellenfunktion ¥ ist antisymmetrisch, wenn die Vertauschung der Koordi-
nation zweier Teilchen die Funktion —y ergibt.
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Bei der Behandlung der Mehrelektronen-Modelle treten hiufig Matrix-
elemente des Hamilton-Operators Gl. (2) zwischen antisymmetrisierten
Produktfunktionen der Form Gl. (5) auf. Regeln fiir ihre Berechnung sind
von Slater (132) angegeben worden und lassen sich wie folgt 4 5 zusammen-
fassen:

@ flyi(D) ... pn (N # [p1(1) ...y (N)|dz= ‘qu-l— 23 (Juy —Ky)

1<J

() [1pa(L) ... p(@) ..y (N)* # [p1(1) ... pp(3) ... pw(N)| d7

=Iip+ 3 ([#5| kp)’ —[ik]ip]') ®

i#k

©J1- (@) (F) - [* | pp () ..o p(h). .| dv=[kp|lq) — [Rg|ip])’

In Gl. (a) sind die Slater-Determinanten identisch, in Gl. (b) und (c)
unterscheiden sie sich in einem bzw. zwei Spinorbitalen. Unterscheiden
sie sich in mehr als zwei Spinorbitalen, so ist das Matrixelement gleich
Null. In GI. (8) werden folgende Abkiirzungen eingefiihrt

Tiyy=[ i (1) 4(1) y5(1) dvy
[k 2g) = | wi(1) p(2) #(1,2) pr(1) pg(2) dv1dvg )
und Ju="[i7),  Ky= [l

Die Integration iiber die Spinvariablen ergibt schlieBlich

j - Iy, wenn y; und y; die gleiche Spinfunktion enthalten
0, sonst
und (9a)
[%k¢| pg], wenn yy die gleiche Spinfunktion enthalt
(k| pq]' = wie y; und y, die gleiche Spinfunktion wie yq
0, sonst,

wobei die Iy und [k|pg] ebenfalls durch Gl (9) definiert sind, mit den
spinfreien Orbitalen ¢; anstelle der Spinorbitale ;.

4 Der Stern * wird im folgenden immer zur Kennzeichnung einer zu 4 konjugiert
komplexen Grole 4* verwendet; flir reclle Funktionen g ist yp* = .

5 f...dt steht fiir die Integration iiber die Orts- und Spinkoordinaten aller Teil-
chen, d.h. fdr=[dr1...din= fdvidsi...duydsy = [dx1dy1dz1dsy ...
de dy_N dzN dSN.
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1. Die SCF-Gleichungen fiir Systeme mit abgeschlossenen Schalen

Wird ein System mit N Elektronen im Modell der unabhingigen Teilchen
durch eine Wellenfunktion der Form

Y’(l,...,N):IqSl(l)?Jl(z)...qS%(N—l)J%(N)[s(lf...%’——l;r—) (10)

beschrieben, in der alle Orbitale ¢; doppelt besetzt sind (und zwar durch
je ein Elektron mit «-Spin und S-Spin) und bei Anwendung jeder
Symmetrieoperation des Systems Funktionen ergeben, die Linear-
kombinationen dieser Orbitale sind, so spricht man von einem System
mit abgeschlossenen Elektronenschalen. Alle Molekiile mit gerader
Elektronenzahl stellen im Singulett-Grundzustand Systeme mit abge-
schlossenen Schalen dar.

Die Orbitale ¢;, welche die bestmégliche Beschreibung eines Systems
mit abgeschlossenen Schalen durch eine Eindeterminantenfunktion der
Form Gl. (10) ergeben, sind die Hartree-Fock-Orbitale. Sie sind durch
einen Satz von N gekoppelten Integro-Differentialgleichungen (die
Hartree-Fock-Gleichungen) definiert, die praktisch jedoch nur fiir
zentralsymmetrische Systeme (Atome) durch direkte Integration geldst
werden konnen. Ein Ansatz ftir die Losung, der immer moglich ist, be-
steht in der Entwicklung der ¢; nach einem Satz von Basisfunktionen

$i=2 cupu oder di=gey (11)
u

wobel ¢ = (@1, ¢2,...) ein Zeilenvektor und ¢; ein Spaltenvektor mit
den Komponenten ¢, ist. Bei der Behandlung molekularer Systeme ist
es iiblich, Atomorbitale (AO’s) als Basisfunktionen zu verwenden. Gl. (11)
definiert dann LCAO-MOQ’s, Molekiilorbitale, die durch Linearkombina-
tion von Atomorbitalen gebildet werden.

Im Falle der Einelektronenmodelle erhilt man fiir orthogonale Basis-
funktionen @, nach Gl (1), die auch in der Form E=[¥*# ¥dz |
f ¥* ¥ dz geschrieben werden kann,

Niz2 N/2
E=220}'hct=228¢, (12)
=1

t=1

wobei k mit den Elementen Ay = { @i (1) 4 (1) @y (1) d71 die Matrixdarstel-
lung des Operators 4(z) in der Basis der g, ist und ¢ als Orbitalenergie
bezeichnet wird. Der Faktor 2 rithrt daher, daB fiir Systeme mit abge-
schlossenen Schalen im Grundzustand die N/2 tiefsten Orbitale doppelt
besetzt sind.
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Durch Einfithrung der Einteilchen-Dichtematrix R (89), die durch

R=TT+ mit T=(cy,...cy) (13)

2

definiert ist6, wobei die Spalten der Matrix 7 von den Vektoren ¢; der
Entwicklungskoeffizienten der besetzten Orbitale ¢; gebildet werden,
14Bt sich Gl (12) auch in der Form

E=2SphR (14)

schreiben?. P= 2R ist dann die Matrix der Ladungsdichten und Bin-
dungsordnungen.

Fiir den Fall der Mehrelektronenmodelle erhilt man nach Gl. (8) und
GL (11) fiir orthogonale Basisfunktionen statt der Gl. (14) den Ausdruck

E=2SpHR=2SphR+Sp G(R)R
mit
G(R)=2J(R)—K(R), (15)

J(R)Iw=2 ; (R)xa(%App) und  [K(R)]pv=2 % (R)a(2v|u2) (16)

Der Term Sp G{R)R ergibt sich durch Entwicklung des Terms

S35 (Jy—Ky) in GL (8a) nach Integralen (x4|u») iiber die Basisfunk-
i<g
tionen ¢, und reprisentiert den Teil der Gesamtelektronenenergie, der

von der Elektronenwechselwirkung herrithrt und in den Einelektronen-
modellen unberiicksichtigt bleibt.

Nach dem Variationsprinzip sind diejenigen Orbitale ¢; die best-
méglichen im Rahmen eines bestimmten Ansatzes, flir welche E ein
Minimum annimmt, was gleichbedeutend damit ist, daB3 die Variation éE
verschwindet. Nach Gl. (15) muB also fiir die besten Orbitale ¢;

SE=2SphSR+SpG(R)OR+Sp G(SR)R=0 (17)

sein, wobei die Zusatzbedingung zu erfiillen ist, dal die Orbitale ¢

6 T+ bezeichnet die zu T adjungierte Matrix, d.h. (T% = T1%

7 Sp A bezeichnet die Spur der Matrix A, wobei die Spur als die Summe der
Diagonalelemente definiert ist; die Spur eines Produktes mehrerer Matrizen ist
invariant gegeniiber zyklischer Vertauschung der Faktorem, d. h. Sp ABC =
Sp CAB = Sp BCA.
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orthogonal sind, was fiir orthogonale Basisfunktionen ¢, wegen T+T =1
mit der Forderung

R:=TT+TT+=TT*=R (18)

dquivalent ist. G (R) ist nach Gl. (16) eine lineare Funktion von R, so
daB SpG(R)R=SpG(R)OR ist und Gl. (17) die Form

8E=2SphoR+2Sp G (R)SR=25pF 6R
mit (19)
F=h+G(R)

annimmt. Die allgemeinste Variation ¢ R, welche die Bedingung GI. (18)
in erster Ordnung erfiillt, ist durch

SR=RX(1—R)+(1—R)X+R (20)

gegeben (87), wobei X eine beliebige quadratische Matrix ist (vgl. An-
hang 1). Damit ergibt Gl. (19)

SE=0=2Sp FRX(1—R)+2SpF(1—R) X*R

21
=4SpX(1—R)FR=4Sp X+RF (1—R) @D
und da X eine beliebige Matrix ist, folgt
RF(1—R)=(1—R)FR=0 (22a)
oder
RF—FR=0 (22b)

GL (22a) bildet die Grundlage fiir eine direkte Bestimmung der Matrix
R nach der Gradienten-Methode (87, 90) (vgl. Anhang 2). Multipliziert
man Gl. (22b) von rechts mit T, so ergibt sich

FTT*T=TT+FT
oder (23)
FT="Te

wobei ¢ = T+FT eine Diagonalmatrix ist8.

8 Wire € nicht diagonal, so lieBe sich eine unitire Matrix U finden, welche & nach
& = U+£‘ U auf Diagonalgestalt bringt. Mit T=T U ist dann R=TT+=R und
FT—T&E=FT—Te.
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Damit ist die Bestimmung der bestméglichen Orbitale ¢; auf ein
Eigenwertproblem zuriickgefiihrt: Die optimalen Koeffizienten ¢; in
der Entwicklung Gl (11) sind die Eigenvektoren der durch GL (19)
definierten Matrix F. Da die Matrix F ihrerseits von R und damit von
ihren Eigenvektoren ¢; abhingt, mufl Gl (23) iterativ geldst werden:
Mit Hilfe einer beliebigen Naherung T4 fiir die Matrix T' (z.B. die L6-
sung der HMO-Gleichungen) berechnet man G (R) und damit F; die zu

den %’ niedrigsten Eigenwerten der Matrix F gehorigen Eigenvektoren

ergeben eine neue Matrix T, mit deren Hilfe wiederum G(R) und F
berechnet werden usw. Man fahrt mit diesem IterationsprozeB so lange
fort, bis das im &-ten Rechenschritt berechnete T'*) sich beliebig wenig
von dem zur Berechnung von G (R) verwendeten T'%*-1) unterscheidet,
d.h. bis das durch G(R) reprisentierte Wechselwirkungsfeld konstant
oder ,,selbstkonsistent’ ist.

Man nennt die Methode daher SCF-Methode (vom englischen ,,self-
consistent field”") oder aber Hartree-Fock-Methode (HF-Methode),
wobei die Bezeichnung Hartree-Fock-Methode meist nur fiir die nume-
rische Losung der Integrodifferentialgleichungen bzw. die dquivalente
Entwicklung nach einem vollstindigen Satz von Basisfunktionen (Ma-
trix-Hartree-Fock-Methode) verwendet wird, wihrend man bei Verwen-
dung der LCAO-Niherung mit einer beschrinkten Basis von der
Roothaan-SCF-Methode (724, 725) oder HFR-Methode (Hartree-Fock-
Roothaan) spricht?.

Im Gegensatz zu der Gl. (12) ftir Einelektronenmodelle ist bei Beriick-
sichtigung der Elektronenwechselwirkung die Gesamtelektronenenergie
nicht gleich der Summe der Orbitalenergien, denn nach Gl. (23) ist

2 %/28, =25p F(R)R=2Sp hR+25p G(R)R
i=1

wihrend nach Gl. (15)
E=2SpHR=2SphR+Sp GR)R=25pF RIR—Sp G(R)R

ist. Bei der Bildung der Summe der Orbitalenergien wird die Elektronen-
wechselwirkungsenergie doppelt gezihlt, da jedes & die Wechselwir-
kungsenergie des Elektrons ¢ mit allen iibrigen Elektronen des Molekiils
enthilt.

9 Die Roothaan-Gleichungen wurden fiir den allgemeineren Fall nicht ortho-
gonaler Basisfunktionen abgeleitet. Man erhilt sie in véllig analoger Weise, wenn
man beriicksichtigt, daB 7'+S87T =1 ist und eine Matrix g = St R St einfihrt,
fiir welche g2 = g gilt. Damit ergibt sich FRS = SRF oder FT = STe¢ statt
Gl. (23).
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2. Die SCF-Gleichungen fiir Systeme mit offenen Schalen

Die Erweiterung der SCF-Gleichungen auf den Fall, daf} nicht alle MO’s
doppelt besetzt sind, daB also offene Elektronenschalen vorliegen, ist
keineswegs trivial (725). Aufgrund des Ansatzes fiir die Wellenfunktion
kann man grundsitzlich drei verschiedene Formen der SCF-Gleichungen
fiir Systeme mit offenen Schalen unterscheiden, die als beschrinkte
(restricted), unbeschrinkte (unrestricted) und erweiterte (extended)
SCF-Gleichungen bezeichnet werden.

In der beschrinkten SCF-Methode fiir offene Schalen (88) schreibt
man die Eindeterminanten-Wellenfunktion eines N-Elektronensystems
als antisymmetrisiertes Produkt von m; doppelt besetzten und m2 ein-
fach besetzten MQ’s (2m; +mg = N):

¥(,...N) (24)
=[$1(1) 1(2) ... dm; (@m1—1) $m, 2011 @mi+1) ... Gimprmy (V)]
Die Energie eines durch diese Wellenfunktion beschriebenen Sy-
stems ist nach Gl (8) und Gl. (11)
E=2SpR {h+3[2J(R;) —K(R1) + J(Ry) —3 K(R2))} {25)
+SpR2{h-+ 5[J (R2) — K (R2) +2J (R1) — K(R1)]}
wobei Ri=T,T{ und Ry=T,T}

ist, mit Ty=(c1,...Cm1) und To=(Cmt1.. Crimy) (26)

In der unbeschrinkten SCF-Methode (779), die auch als Methode der
verschiedenen Orbitale fiir verschiedenen Spin bezeichnet wird, wird
ein N-Elektronen-System durch ein antisymmetrisiertes Produkt von
(m1--mg) MO’s ¢; mit «-Spin und m; MO’s ¢g mit S-Spin beschrieben
(s (1) # ¢i(1) und 2m1 +ma=N):

¥(1,...N)
=1B1(1) ... Pmyimy(m1+m2)F1(m1+ma+1) ... §'m (2m1+ma)|  (27)

Die zugehérige Energie ist durch

E=SpRy{h-+%}[J(R1)+J(R:) —K(R1)]}

28
+SpRa{h+3[J(R1) + J (Rs) — K (R2)]} )
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gegeben, wobei R; und R3 bzw. T'; und T sich hier auf die MO’s ¢,
bzw. $x beziehen.

Durch Einfithrung der Besetzungszahlen »; und vy lassen sich
GL (25) und Gl. (28) zu einer Gleichung kombinieren (90):

E=vS5pRi(h+ %Gﬂ-l—iqu)Rz(h—}—%Gz) (29)
wobei
Gy= Gy (v Rs) + Gy (vs Ry) (30)
mit
J(R) , wenn »;=wv; =1, Spin antiparallel
Gy(Ry=y J(R)—K(R) , wennw;=yv;=1, Spin parallel (31)

J(R)— 3 K(R) , in allen anderen Fillen

Mit vy=v3=1 und R1=Rs=R oder v1=2, v9=0 und R1=R
geht Gl (29) in Gl. (15) fir den Fall abgeschlossener Schalen iiber.

a) Die beschrinkte SCF-Methode

Fithren wir mit einem Gewichtsfaktor versehene SCF-Operatoren F
und F 2 mit
F1=71F1=V1(h+G1)
und (82)
Fo=yy Fo=vpo(h+ G3)

ein, so lassen sich die Bedingungen fiir das Vorliegen der SCF-Lésungen
entsprechend der Gl. (17) und Gl. (18) wie folgt formulieren:

SE=SpF6R,+SpFr6R=0 (33)
und
R:=R;, Ri=R, und R;R;=0 (34)

Die Nebenbedingungen Gl. (34) entsprechen der Forderung nach
Orthonormalitit der MO’s ¢; und ¢g. Die allgemeinsten Variationen erster
Ordnung, die diesen Bedingungen geniigen, besitzen die Form

0R1=(R1X1R3 +R3 X{R))+ (R1 Xo R+ R: X Ry)
und
0Rz=(Ry; X2 R3 + R3 XiRo) — (R1 Xo R2+ R: X R)

wobei X1, X3 und X beliebige quadratische Matrizen sind und Rg3
= (1—R1— Ry) ist (90). Aus Gl. (33) folgt somit

OE=2SpXTR1F1R3+25p X5 RoFioR3+-2Sp X§ Ry (F1—F2) Ry =0
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oder () RiF1R3=0
(b) RaF3R3=0 (35)
(C Rl(F1~F2)R2=0
Die Gl. (35) bilden wieder die Grundlage fiir eine direkte Bestimmung
von R; und Rs nach der Gradienten-Methode (88), die Lésung der Gl. (35)

ist dquivalent der Losung eines Eigenwertproblems mit dem effektiven
Hamilton-Operator

—~—

F=a(1—Ry)F;(1—R2)+b(1—Ry)) F3(1—Ry)

PO (36)
+c(R1+R3) (F1—F3) (R1 4 R3),

denn F gentigt den der Gl. (22) entsprechenden Vertauschungsrelationen

FR,—R.F=0
und _ (37)
FR;—R.F=0,

so daB die Spaltenvektoren ¢; und ¢; von T und T, die Eigenwert-
gleichung
F C;=¢5C4 (38)
erfiillen (90).
Um zu sehen, daB Gl. (35) und Gl. (37) dquivalent sind, multipliziert
man Gl. (37) von links und von rechts mit R;, Rs und R3 und findet

RiFR;=R>FR,=0
RiFR3;=Rs;FR;—0

und _ B
R:FR3=R3:FR>—0

Einsetzen in Gl (36) ergibt die Gl. (35)
(a) R]_FRs =a:- R1F1R3 =0
(b) RoFR3=5-RoFaR3=0
und

(c) RiFRy=c-Ry(F1—F3) Ry=0

und es folgt, daB die Konstanten a, b und ¢ in Gl. (36) beliebig gewahlt
werden konnen. Folglich ist ¥ der gesuchte Hamilton-Operator, der einen
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orthonormalen Satz von Eigenvektoren besitzt, welche die abgeschlosse-
nen Schalen, die offenen Schalen und die unbesetzten MO’s beschreiben.
Unter der Annahme, daB die Beriicksichtigung der Elektronenwechsel-
wirkung die Reihenfolge der Eigenwerte von F nicht @ndert, ist R1=
T1TT und Ry~ T2 T%, wenn T = (T1iT2iTs) die Matrix ist, deren
Spalten von den c¢; gebildet werden.

Die Losung der beschrinkten SCF-Gleichungen fiir offene Schalen
kénnen wir wie folgt zusammenfassen:

Ausgehend von Niherungslosungen, z.B. den Hiickel-MO’s, werden
R; und R; gebildet, mit deren Hilfe nach Gl. (36) F berechnet wird. Die
Lésung des Eigenwertproblems Gl. (38) ergibt neue Matrizen R; und R,
mit deren Hilfe F erneut berechnet wird, usw. Der Proze§ wird fortge-
setzt, bis sich R; und Rs beliebig wenig dndern. ,

Da die Wahl der Konstanten «, 4 und ¢ in Gl. (36) beliebig ist, kommt
den Orbitalenergien in der beschrinkten SCF-Methode fiir offene Schalen
keine physikalische Bedeutung zu, denn durch unterschiedliche Werte
fiir @, b und ¢ kann die relative Lage der &; verindert werden. Ry und Rg
und damit die nach Gl. (25) gegebene Gesamtelektronenenergie E sind
dagegen invariant gegeniiber der Wahl von &, b und ¢. Mit den Werten
a=% b=c=% wird.

F=%(1—Ro) F1(1—Ry)+3(1—Ri) F2(1—Ry)
+%(R1+Ry) 2F1—Fp) (R1+Ry)

und fiir den Grenzfall F1=Fs=F gehen die Gleichungen in die des
Einelektronenmodells iiber, fiir welches die MO’s der offenen und der
abgeschlossenen Schalen Eigenvektoren des gleichen Operators und folg-
lich R; und R einzeln mit F vertauschbar sind, so daB F=F ist (90).

b) Die unbeschrinkic SCF-Methode

Die SCF-Gleichungen der Methode der verschiedenen Orbitale fiir ver-
schiedenen Spin, bei der die Wellenfunktionen in der durch Gl. (27) ge-
gebenen Form angesetzt wird, sind insofern leichter abzuleiten, als die
Spinorbitale ;= ¢;a und vy = ¢y automatisch infolge der verschiede-
nen Spinfunktionen orthogonal zu einander sind. Somit ist die Neben-
bedingung R Rz=0in Gl. (34) nicht erforderlich, und die unbeschrink-
ten SCF-MO’s sind durch die Forderung

5E=SpF16R1+SpF25R2=O (39)
unter der Nebenbedingung

R:=R; und RZ=R, (40)
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definiert. Gl. (40) ist immer erfiillt, wenn R; und R getrennt variiert
werden, so daB3 in Analogie zur SCF-Methode fiir abgeschlossene Schalen
die unbeschrankten MO’s durch die Eigenwertprobleme

Faci=¢f ¢f
und 41)
Fﬁcf=sf cg

definiert sind, wobei fiir F; und F3 die dem vorliegenden Fall angepafte
Bezeichnung F¢ und F# eingefithrt wurde. Nach Gl (29) ist mit R=
Re | RE

Fe=h+Ge=h+J(R)—K(R%
und (42)
Ff=h+ G6=h+J(R)— K(R5)

Ist die Anzahl der Elektronen mit a-Spin gleich der Anzahl der Elek-
tronen mit g-Spin (mg = 0), so wird mit Re=R# Fe=F5 und Gl. (41)
geht in die entsprechende Gleichung der SCF-Methode fiir abgeschlossene
Schalen iiber. Verschiedene MO’s fiir Elektronen mit verschiedenen Spin
treten nur auf, wenn die Anzahl der Elektronen mit a-Spin von der-
jenigen der Elektronen mit g-Spin verschieden ist (vgl. aber (664)).

Da die Wellenfunktion Gl. (27) aus verschiedenen MO’s fiir Elek-
tronen mit o-Spin und f-Spin aufgebaut ist, ist sie im allgemeinen keine
Eigenfunktion des Gesamtspin-Operators &2, sondern eine Kombination
von Zustdnden verschiedener Mulitiplizitit

Y=coWost1+c1¥2s:3+ ... e P+ (43)

wobei s =4 mg der Eigenwert des Operators & ist. Die Spin-Eigen-
funktion der Multiplizitit (254 1) kann durch Anwendung des Projek-
tionsoperators (75)

Fr—k(E+1)

,E,s(s+1)—k(k+1) (44)

O25+1=

auf ¥ und anschlieBende Normierung des Ergebnisses @¥ erhalten
werden.

Die projizierte Funktion ist eine Linearkombination von Slater-
Determinanten, die Anzahl der Terme steigt mit der Anzahl N der Elek-
tronen des Molektils. Untersuchungen von Amos und Hall (4) haben ge-
zeigt, dafl zumindest fiir die Jonen und die niedrigsten Triplett-Zustinde
die Koeffizienten ¢, ¢ ... schnell sehr klein werden, so daB eine einfache
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Annmihilation der niedrigsten unerwiinschten Multiplizitit 2s +3 durch
den Operator

Ay =F2—(s+1) (s+2) (45)

in den meisten Fillen ausreichen sollte. Snyder und Amos (733) geben
Formeln fiir Spindichten und Ladungsdichten und den Erwartungswert
des Operators &2 fiir die Funktion /541 % an, wobei diese GréBen
durch die Matrizen R, und Rg ausgedriickt werden,

c) Die erweiterte SCF-Methode

In der unbeschrinkten SCF-Methode wird die Wellenfunktion durch
Anwendung des Variationsprinzips auf eine Funktion erhalten, die
Komponenten der verschiedensten Multiplizititen enthilt. In der er-
weiterten SCF-Methode dagegen wird das Variationsprinzip auf eine
durch Spinprojektion gewonnene Funktion ¥ = 0 ¥ angewandt, und es
gilt
JP*H# Fdr [P0+ OWdr
[P*Par = [ProWdr '

E= (46)

so daB die Erweiterung der iiblichen SCF-Methode als Minimisierung des
Erwartungswertes des Operators @+ 5 @ aufgefaBt werden kann, 0+:# 0
enthdlt Mehrteilchen-Wechselwirkungen, die eine praktische Anwend-
barkeit des Verfahrens auf einzelne spezielle Fille beschrinken.

Das bekannteste Beispiel einer erweiterten SCF-Methode bildet die
Methode der alternierenden Molekiil-Orbitale (AMO) von Liwdin (75, 79,
717), die auf alle molekularen Systeme anwendbar ist, die aus identischen
Atomkernen aufgebaut sind, wobei sich die Atome in zwei Klassen ein-
teilen lassen derart, daB nie zwei Atome der gleichen Klasse benachbart
sind. In die Klasse der alternierenden Systeme gehoren auch die #-Elek-
tronensysteme alternierenden Kohlenwasserstoffe. Bei alternierenden
Systemen treten MO’s, die aus orthogonalen Basisfunktionen aufgebaut
sind (HMO'’s oder Pople-SCF-MO’s) paarweise auf, so da3

= >*Cur pu-+ ¢k @»
und (47)

B% = > *cuk ou— 2,%Cok Pv,
wobei > * und > ° die Summationen iiber die beiden Klassen von Atomen
darstellen. In der AMO-Methode verwendet man nun Linearkombina-

tionen dieser paarweise auftretenden Orbitale der Form
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O =cos ag ¢g 1 sin a ¢7 = (cos ag - sin ax) S*curpy

+ (cos ax — sinayg) > % gy
(48)
O =cos ay ¢x — sin ax ¢x = (cosag —sinax) > *cur pp

+ (cos ag +sin ax) > O0cuk @y

Die ar werden durch Minimisierung der Energie nach der Spin-
projektion bestimmt, und im Gegensatz zur unbeschrinkten SCF-
Methode ist die AMO-Methode auch auf Singulett-Grundzustinde an-
wendbar. Rechnungen mit konstanten ay fiir alle Orbitale @ und mit
verschiedenen az-Werten wurden fiir die #-Elektronen einer Reihe kon-
jugierter Kohlenwasserstoffe durchgefiihrt und liefern ausgezeichnete
Ergebnisse.

3. SCF-Rechnungen an Atomen und Molekiilen

Mit Hilfe der beschriebenen SCF-Methoden kann man die im Rahmen
des Modells der unabhéngigen Teilchen optimalen Wellenfunktionen und
Energien (die Hartree-Fock-Wellenfunktionen und Energien) berechnen,
sofern man fiir die Entwicklung der Einelektronenfunktionen nach Gl. (11)
einen vollstindigen Satz von Basisfunktionen verwendet. Eine voll-
stindige Basis beziiglich eines bestimmten Variablenbereiches enthilt
unendlich viele Elemente und ist immer dann gegeben, wenn es in diesem
Variablenbereich keine Funktion mit den gleichen Randbedingungen
gibt, die zu samtlichen Basisfunktionen orthogonal ist, d.h. wenn sich
jede beliebige Funktion nach dieser Basis entwickeln 148t.

a) Wahl der Basisfunktionen

Es existieren eine Reihe vollstindiger Sitze von Basisfunktionen, die
jedoch nicht alle gleich gut fiir quantenchemische Rechnungen geeignet
sind. Gegeneinander abzuwigen sind dabei im wesentlichen die Konver-
genz der Ergebnisse zum wahren Hartree-Fock-Wert in Abhingigkeit
von der Anzahl der Basisfunktionen und der mathematische Aufwand
bei der Berechnung der in den Energieausdriicken auftretenden Mehr-
zentrenintegrale, vor allem der Elektronenwechselwirkungsintegrale

(ol %3) = f o (1) @0 (1) —— () p2(2) dr1 dra,

712

die im allgemeinen Fall Vierzentrenintegrale sind. Wie sehr die Berech-
nung dieser Integrale die Durchfiihrbarkeit einer Rechnung bestimmt,
deutet die Tabelle 1 an, in der die Anzahl der zu berechnenden Elektronen-
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wechselwirkungsintegrale in Abhingigkeit von der Anzahl der Basis-
funktionen angegeben ist.

Meist werden die Basisfunktionen als Produkt eines Radialanteiles
R () mit den normierten Kugelfunktionen Y, ., (8, ¢) dargestellt.

Die wasserstoffdhnlichen Funktionen fiir Kerne der Ladung Z, deren
Radialanteil durch

7t LIS (2 Zr[n) e=2rim (49)
Tabelle 1. Zu berechnende Elektronenwech-

selwirkungsintegrale fir verschiedene An-
zahl(n) von Basisfunkiionen (nack (23))

Zahl der

" (] )
10 - 1540
20 22155
30 108345
40 336610
50 813450
100 12753775

gegeben ist, wobei die L} die assoziierten Laguerreschen Polynome und
#, L und m die Haupt-, Neben- und Achsenquantenzahlen sind, bilden
einen diskreten orthogonalen Satz, der jedoch ohne die sogenannten
Kontinuumsfunktionen nicht vollstindig ist.

Die assoziierten Laguerre-Funktionen (2 4 2)-ter Ordnung mit ein-
heitlichem Orbitalexponenten a dagegen bilden einen vollstindigen dis-

AL (2ar) emor (50)

kreten Satz (728), dessen Anwendbarkeit fiir Rechnungen an Atomen
von Kutzelnigg (68) diskutiert wurde. Die Berechnung von Mehrzentren-
Elektronenwechselwirkungsintegralen ist jedoch in dieser Basis sehr
problematisch, so daB sie fiir Mehrzentrenentwicklungen wenig geeignet
erscheint.

Die meist verwendeten Basisfunktionen sind die Slater-Orbitale
(SO’s) oder STO’s ({fiir ,,Slater type orbitals”)10, deren Radialanteil
durch

rh—lg=tr (51)

10 Man unterscheidet zwischen Slater-Funktionen im Sinne der Slater’schen Regeln
(SO’s) und den als Basis fiir eine Variationsrechnung verwendeten Funktionen
des Typs Gl. (51), die als STO’s bezeichnet werden.
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gegeben ist (737). STO’s an einem Zentrum bilden einen vollsténdigen
Satz, so daB auch die Wellenfunktion eines mehratomigen Molekiils
nach ihnen entwickelt werden kann. Solche Einzentrenentwicklung ist
fiir atomare Systeme ausgezeichnet geeignet; es ist aber auch klar, daf
bei Anwendungen auf molekulare Systeme an den Kernen, die nicht
mit dem Entwicklungszentrum zusammenfallen, gréBere Fehler in der
Wellenfunktion auftreten (vgl. Abb. 1). Dieser Nachteil kann teilweise
durch die Wahl einer geniigend groBen Basis kompensiert werden, da die
Elektronenwechselwirkungsintegrale bei einer Einzentrenentwicklung
sehr leicht zu berechnen sind.

Die bei weitem am hiufigsten angewandte Basis fiir Rechnungen an
Molekiilen stellen STO’s an jedem einzelnen Atom dar. Eine solche Basis
ist iibervollstindig (ein vollstindiger Satz an jedem Zentrum), wodurch
Schwierigkeiten durch lineare Abhingigkeiten zwischen den Basisfunk-
tionen auftreten konnen (79).

05 1 t L I 1 L

25+1d+1g+ 1/

0.4
2s+1d+1g .

>
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02 \\ \\
~
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02 dé 05 08 10 12 14 16
Abstand (at.E.)

Abb. 1. Entwicklung der Ha-Wellenfunktion nach STO's am Mittelpunkt der Kern-
verbindungslinie, verglichen mit der numerischen Funktion von Cohen und Coulson
und der exakten Funktion von Bates (nach (50)). Aufgetragen ist der Wert von ¥
entlang der Kernverbindungslinie gegen den Abstand von ihrem Mittelpunkt

In vielen Fillen beschrinkt man sich bei SCF-Rechnung an Mole-
kiilen auf eine kleine Zahl STO’s als Basisfunktionen, das Minimum ist
ein STO fiir jedes Orbital der Valenzschale und der inneren Schalen.
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Man spricht dann von LCAO-MO-SCF-Rechnung mit beschrankter bzw.
minimaler Basis (, limited basis* bzw. ,,minimum basis SCF*’) und es ist
zu beachten, daf es sich hier nicht um Hartree-Fock-Rechnungen in dem
Sinne der bestmoglichen Eindeterminanten-Darstellung einer Wellen-
funktion handelt.

Aber selbst bei Verwendung der minimalen Anzahl STO’s sind die
Rechnungen infolge der groBen Anzahl der Elektronenwechselwirkungs-
integrale so komplex, dal} sie erst in den letzten Jahren auf gréBere
Molekiile wie Athan (720), Athylen, Formaldehyd (708) usw. ausgedehnt
werden konnten.

Gelegentlich werden auch analytische Hartree-Fock-Orbitale als
Basisfunktionen fiir Rechnungen an Molekiilen verwendet. Dabei handelt
es sich um Linearkombinationen von STOQ’s, welche fiir die Atome die
Hartree-Fock-Energie liefern. Sie bieten also nichts grundsitzlich Neues
gegeniiber den STO’s, fithren aber zu einer erheblich schnelleren Konver-
genz der Ergebnisse zum Hartree-Fock-Wert.

Einen weiteren Satz von Basisfunktionen, der gerade in jiingster Zeit
wieder in den Mittelpunkt des Interesses geriickt ist, bilden die GauB-
funktionen (GTF’s), die urspriinglich von Boys (9) in der Form

72kxlymzng—ar2 (52)

fiir quantenchemische Rechnungen vorgeschlagen wurden. Als , reine”
GauBfunktionen (GO’s) bezeichnet man die Funktionen der Form

e~ar? (53)

die ebenfalls als Basisfunktionen verwendet werden (727, 736), wobei
man z.B. ein atomares p-Orbital durch fixierte Linearkombination von
GauBorbitalen (LCGO) mit paarweise gleichen Exponenten beschreibt,
deren Zentren symmetrisch zum Atom angeordnet sind. Der wesentliche
Grund fiir die Verwendung von GO’s ist die Tatsache, daB die Integrale
bis zu 100 mal schneller zu berechnen sind als bei der Verwendung von
STO’s, so daB trotz der schlechteren Konvergenz eine Basis von GO’s bei
groBen Molekiilen Vorteile aufweisen kann.

b) Einige Ergebnisse der Energicberechnung

Analytische Hartree-Fock-Funktionen der ersten drei Perioden des
periodischen Systems (He bis Kr) wurden durch eine Entwicklung nach
STO’s fiir die nentralen Atome, die positiven und die negativen Ionen
berechnet und tabelliert (27). Tabelle 2 gibt einen Vergleich der Hartree-
Fock-Energie fiir die Atome der ersten Periode mit den Energien, die
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mit Hilfe von einer beschrinkten Basis von STO’s, GTO’s oder GO’s
erhalten wurden. Die ,,Double {‘-Methode besteht in der Verwendung
zweier STO’s fiir jedes Atomorbital (1s, 2s, 25 ...), wobei die Orbital-
exponenten ¢ fiir jedes Atom durch Minimisierung der Energie opti-
malisiert werden. Die besten Orbitalexponenten fiir die Verwendung von
einem und zwei STO’s fiir jedes AO sind von Clementi und Raimondi (22)
bzw. von Clementi (20) tabelliert worden. Sie sind fiir Molekiilberechnun-
gen, bei denen eine volle Optimalisierung der Orbitalexponenten meist
nicht moglich ist, von groBem Wert. Mit einer Basis von 9 GTF’s vom
s-Typ und 5§ GTF’s vom p-Typ erhilt man Ergebnisse (54), die mit denen
der ,,Double {‘-Methode vergleichbar sind.

Tabelle 3. SCF-Energien fiy das HF-Molekil

Methode Basis Energie Literatur
LCAO-MO 4 STO, Slater-{ — 99,479 .
LCAO—MO 4 STO, opt. ¢ — 99,531 Ballinger (3)
LCAO—-MO Hartree-Fock-AO'’s — 99,963 Karo u. Allen (57)
Einzentr.-Entw. 21 STO’s —100,0083 Moccia (94)
Einzentr.-Entw. 23 GTO’s —100,0176 Csizmadia et. al. (23)
Hartree-Fock 18 STO’s —100,0571 Nesbet (102)
Exp. —100,480

Tabelle 3 gibt die Ergebnisse einer Reihe von SCF-Rechnungen fiir
das HF-Molekiil, Tabelle 4 diejenigen fiir das CH4. Die Zahlen in diesen
Tabellen sollen einen Eindruck davon geben, welche Genauigkeiten mit
den verschiedenen Methoden erzielt werden kénnen. Es zeigt sich, daB
bei Verwendung einer minimalen Basis von STO’s durch Optimalisierung
der Orbitalexponenten nicht so viel gewonnen werden kann, wie durch
Verwendung atomarer Hartree-Fock-Orbitale als Basisfunktionen. Bei
Wahl einer geniigend groflen Basis fithren sowohl die Entwicklung nach
GTF’s als auch die Einzentrenentwicklungen nach STO’s zu Ergebnissen,
die nahezu mit den wahren Hartree-Fock-Ergebnissen {ibereinstimmen.

Tabelle 4. SCF-Energien fir das CH 4-Molekil

Methode Basis Energie Literatur
Einzentr.-Entw. 12 STO’s —39,86597 Moccia (94)
LCAO-MO 4 STO'’s, Slater-f  —40,0606  Klessinger u. McWeeny (62)
LCAO—MO 19 GTO’s —40,1668  Krauss (67)
Exp. —40,522
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Bei groBeren Molekiilen liegen Rechnungen mit STO’s bisher nur
mit minimaler Basis vor. Erwihnt sie die Arbeit von Piézer und Lipscomb
(720), die das Athan in der Stellung auf Liicke und in der Stellung auf
Deckung berechnet haben und einen Energieunterschied von 0,00522 at.
E. = 8,3 kcal/Mol finden, in guter Ubereinstimmung mit dem experimen-
tellen Wert 3,03 4-0,30 kcal/Mol fiir die Potentialschwelle der inneren
Rotation.

Die Moglichkeiten, exakte Rechnungen mit einer Basis von GTF’s
durchzufiihren, wurden in einer Arbeitsgruppe (23) in Cambridge/Mass.
untersucht, die ein vollautomatisches Programm POLYATOM durch
QCPE!! allgemein zuginglich gemacht hat. In Abb. 2 sind die fiir das
HF-Molekiil berechneten Ergebnisse fiir die Energie E, den Gleich-
gewichtsabstand R, und die Valenzkraftkonstante &, in Abhingigkeit
von der Anzahl der als Basis verwendeten GTF’s dargestellt. Es ist inter-
essant, daBl die Energie monoton mit der Anzahl der Basis-GTF’s variiert,
wihrend die abgeleiteten GréBen R, und %, erst einen Extremwert durch-
laufen, bevor sie zum wahren Ergebnis zu konvergieren beginnen.

—————2

- 134-9704

F——————— e ——_— e ———

4 124-980H
1.6
4 1714-99.04

4 10-700.04 J‘]

- ——————————— )= -~ ———O

154 9—-707.0#

D
0 12 4 16 18 20 22 24

Abb, 2. Variation der berechneten priméren und abgeleiteten Eigenschaften des HF
mit der Anzahl der Basis-GTF’s (nach (23)). (4 =23, B=17,C = 14und D = 12
GTF’s)

11 Quantum Chemistry Program Exchange, Indiana University. Das Material des
QCPE ist durch das Deutsche Rechenzentrum Darmstadt erhiltlich.
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Whitten (136) hat die Verwendung von GTF’s und LCGO’s als Basis-
funktionen verglichen und die in Tabelle 5 angegebenen Ergebnisse fiir
das Athylen erhalten. Er verwendete einmal vier LCGO’s am Kohlen-
stoff und ein LCGO am Wasserstoff, wobei die Orbitalexponenten und die
LCGO-Koeffizienten SCF-Rechnungen an Atomen entnommen wurden;
in einer zweiten Rechnung wurden je ein LCGO fiir die 24-Orbitale und
die 2s-Orbitale am Kohlenstoff in die entsprechende GauBfunktion mit
dem kleinsten Exponenten und ein LCGO der restlichen Gauffunktionen
zerlegt.

Tabelle 5. SCF-Rechnungen fitr Athylen mit GTO’s und GO's (136, 99)

Basis Energie
C: 9 (s) GTO’s und 3 (p) GTO’s —77,95022
H: 3 (s) GTO’s
C: 3 (s) LCGO’s und 1 (p) LCGO (15 GO’s) — 77,93900
H: 1 LCGO (4 GO’s)
C: 4 (s) LCGO's und 2 (p) LCGO’s (15 GO’s) —78,00121
H: 1 LCGO (4 GO’s)

Die Ergebnisse zeigen, da8 dadurch bereits geniigend Flexibilitat
eingefiihrt wird, um eine Rechnung mit GTF’s an Genauigkeit zu fiber-
treffen.

-1086

- 108.7-

1088 N(45) + N(4S) (Hartree~Fock)
~1088019

@t.E) ——m

W -10893

2
——
-

-109.04 Mot

109588] Experiment

ABCDEFGHIJKLMNOPGRS
Abb. 3. Die SCF-Energie des Nz in Abhingigkeit von der Anzahl der Basisfunk-
tionen (nach (73))
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In Chicago wurden Programme entwickelt, mit deren Hilfe genaueste
Hartree-Fock-Rechnungen an zweiatomigen Molekiilen routinemiBig
durchgefithrt werden koénnen. Als Beispiel filr diese Rechnungen ist in
Abb. 3 die berechnete Energie des Ne-Molekiils in Abhingigkeit von der
Anzahl der Basisfunktionen dargestellt (73).

Jede Eintragung auf der Abszisse entspricht der Einfithrung eines
oder zweier neuer symmetrieadaptierter STO’s mit Optimalisierung des
Orbitalexponenten. Aus der Abb. 3 geht deutlich hervor, wie viel schnel-
ler die Konvergenz zur Hartree-Fock-Energie erreicht wird, wenn anstelle
der STO’s atomare Hartree-Fock-Orbitale als Basisfunktionen verwendet
werden.

Die erforderlichen Rechenzeiten fiir solche Untersuchungen sind so
groB, daB ihre Durchfithrbarkeit auf kleinste Molekiile beschrinkt ist.
Doch ist zu hoffen, daB die aus diesen Ergebnissen gewonnenen Infor-
mationen Wege fiir die exakte Berechnung grdBerer Systeme weisen
werden.

III. Elektronenkorrelation

Die Entwicklung rein theoretischer Methoden und die Entwicklung
semiempirischer Methoden sind eng miteinander verkniipft; wenn auch
die rein theoretischen Verfahren bisher auf kleine Molekiile beschrinkt
sind, so enthalten doch die numerischen und methodischen Ergebnisse
zahlreiche Konsequenzen fiir die semiempirischen Methoden, so daB hier
ein knapper Uberblick iiber einige neuere Entwicklungen angezeigt ist,
obwohl die behandelten Molekiile in den seltensten Fillen das Interesse
des organischen Chemikers beanspruchen kénnen,

Die SCF-Methoden und ihre Anwendungen, die sich heute zum Teil
schon auf komplexere Molekiile erstrecken, wurden im Teil IT dargelegt.
Diese Methoden fithren das Mehrelektronenproblem formal auf ein
Einelektronenmodell zuriick, in dem der Elektronenwechselwirkungs-
operator

2 250, 9) =%§3y(i.j) =3{234(5.7)} 1

i<j 4 F#4

durch eine Summe von Einelektronenoperatoren

32 #(6.9) > . () )
147

ersetzt wird.
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Fiir Systeme mit abgeschlossenen Schalen hat & (7) die Form

G (1) =22(1) — 24 (1) 3)
mit
£i(1) $(1) = |31 (2)|2 s dv2 (1)
und (4)
A1) $() = [ 9 (2) $(2) 5 dvz wu()
#1(1) und o7;(1) sind die Operatoren, deren Matrixdarstellung durch
Gl. (II-9) gegeben ist.

Es ist klar, daB ¢;(1) ein mittleres Potential angibt, in dem sich das
Elektron 1 bewegt, unabhingig von der tatséichlichen Bewegung der
iibrigen Elektronen des Systems. Der Fehler, den man durch den Orbital-
Ansatz fiir die Wellenfunktion macht, rithrt also daher, daB zwischen
den Bewegungen der einzelnen Elektronen keine Korrelation besteht,
so daB sich in dieser Niherung zwei Elektronen mit verschiedenem Spin
einander belicbig ndahern konnen, wihrend tatsichlich die Coulomb-
AbstoBung eine solche Anniherung verhindern solltel2,

Man definiert daher eine Korrelationsenergie Egorr fiir einen be-
stimmten Zustand beziiglich eines bestimmten Hamilton-Operators als
die Differenz zwischen dem exakten Eigenwert Eexaxty des Hamilton-
Operators und seines Erwartungswertes Exp in der Hartree-Fock-
Naherung:

EKorr =Eexakt - EHF (5)

Betrachtet man die Gesamt-Elektronen-Energie eines Systems, so
stellt die Hartree-Fock-Methode eine ausgezeichnete Niherung dar, wie
z.B. aus den Daten der Tabelle 3 hervorgeht: Die berechnete Energie
des HF-Molekiils unterscheidet sich um weniger als 0,59, von dem expe-
rimentellen Wert.

Doch ist diese hohe Genauigkeit fiir chemische Zwecke noch keines-
wegs ausreichend; denn die hier interessierenden Energien sind Diffe-
renzen groBer Zahlen. Berechnet man die Bindungsenergie D, des
HF-Molekiils als Differenz der Elektronenenergie des Molekiils und der-
jenigen der getremnten Atome, so ergibt sich nach der Hartree-Fock-
Methode

Dy=Egr— Egp= — 100,057127 4+ 99,905922 = — 0,151205 at E.

12 Fir Elektronen mit gleichem Spin wird infolge der Antisymmetrie der Wellenfunk-
tion, d.h. infolge des Pauli-Prinzips, die Wahrscheinlichkeit zwei Elektronen am
gleichen Ort anzutreffen automatisch gleich Null.
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wihrend der experimentelle Wert D, = —0,2235 at. E. betriigt. d.h. die
Genauigkeit ist hier nicht gréBer als 67,6%,. Die Differenz A = 0,072295
at. E. = 45,36 kcal/Mo] ist genau von der GrdBenordnung der Energien
chemischer Prozesse.

Diese Zahlen zeigen die Bedeutung der Elektronenkorrelation fiir die
chemische Bindung und machen verstindlich, daB sie heute im Mittel-
punkt des Interesses steht.

Weniger wichtig als fiir die Berechnung der Energie ist die Elektronen-
korrelation fiir alle diejenigen Eigenschaften eines Systems, die durch
einen Einelektronen-Operator charakterisiert werden, denn der wahre
Erwartungswert eines solchen Operators unterscheidet sich von dem
entsprechenden Hartree-Fock-Wert nur durch Terme zweiter Ordnung.
Ein Beispiel stellt das elektrische Dipolmoment dar. Tabelle 6 gibt den
Vergleich der mit Hartree-Fock-Funktionen berechneten Dipolmomente
mit den beobachteten Werten fiir einige kleine Molekiile, fiir die Rech-
nungen hinreichender Genauigkeit existieren.

Tabelle 6. Experimentelle und mit Hilfe von mole-
kularen Hartree- Fock- Funktionen bevechnete Dipol-
momente p (D) (nach (104))

Molekiil HF LiH LiF
1, beob. 1,818 —5,882 6,284
4, berech. 1,827 --5,888 6,297

Es gibt zahlreiche Methoden, die Elektronenkorrelation in quanten-
chemischen Rechnungen zu erfassen (vgl. die zusammenfassenden Arbei-
ten von Léwdin (77), Stnanoglu (129) und Nesbet (104)). Das direkteste
Verfahren, die gegenseitige AbstoBung der Elektronen zu beriicksich-
tigen, besteht in der Berlicksichtigung eines 71s-abhiingigen Terms in der
Wellenfunktion und geht auf die Behandlung des He-Atoms durch
Hylleraas zuriick (55). Es ist jedoch schwierig, diese Methode fiir Systeme
mit mehr als zwei Elektronen zu verallgemeinern. Einen Teil der Elek-
tronenkorrelation kann man auch dadurch erfassen, daB man fiir Elek-
tronen mit a- und B-Spin verschiedene Orbitale verwendet, etwa im
Rahmen der unbeschrinkten und erweiterten SCF-Methoden. Mit der
AMO-Methode (vgl. Abschnitt II, 2¢), die auch auf Systeme mit abge-
schlossenen Schalen anwendbar ist, konnte durch Verwendung ver-
schiedener ax-Werte fiir die einzelnen Orbitale (Gl. (II—48)) 919, der
w-Elektronenkorrelation des Benzols erhalten werden (46).

Wir wollen uns in diesem Abschnitt im wesentlichen auf die Methode
der Konfigurationswechselwirkung, die Methode der paarkorrelierten
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Wellenfunktionen und semiempirische Verfahren zur Bestimmung der
Korrelationsenergie beschrinken.

1. Die Methode der Konfigurationswechselwirkung

Die Methode der Konfigurationswechselwirkung (CI-Methode, engl.
,configuration interaction) ist formal das einfachste Verfahren, um
ausgehend vom Modell der unabhingigen Teilchen {iber die Hartree-
Fock-Methode hinauszugelangen und die Elektronen-Korrelation zu
erfassen. Sie beruht auf der Entwicklung der Wellenfunktion nach einem
vollstindigen Satz orthonormaler Einelektronenfunktionen ¢(1) (vgl
(77)).

Soll eine Funktion ¥(1, 2) der Koordinaten (Ortskoordinaten #, y, 2
und Spinkoordinaten s) zweier Elektronen nach diesen y; entwickelt
werden, so betrachtet man zunidchst die Koordinaten des Elektrons 2
als feste Parameter; die Entwicklungskoeffizienten cp=c¢z(2) in Gl
(I1—11) sind dann normierbare Funktionen dieser Koordinaten, die sich
erneut beziiglich der Koordinaten des Elektrons 2 nach den y; entwickeln
lassen, so da

(1 Z x@yr() =23 cur (V11 (2)
k1
oder allgemein
¥(1, ...N)=kz kz c(ky, ... Bx) v, (1) ... vy (N) (6)
t N

gilt. Nehmen wir an, ¥(1, ... N) sei antisymmetrisch in den Koordinaten
der Elektronen 1, ... N, so ergibt die Anwendung des Projektionsope-
ratorsl3 (NV/)-to (vgl. Gl (1I-4))

¥(l,...N)= (Nt & ¥(1,... N)

=(N./)—1z etk .k ; (=107 2 yr, (1) .- yun (V)
kL kn

= (NH-13> .. Sc(ky, ... k) det(y)kl e PEy) (7)
kl kN

=z vee Ec(kh 7 5)] dct(zpkl kaN)

9 ..<lcN

13 Ein Projektionsoperator ist ein Operator @, fiir den 02f=0f gilt.
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Gl. (7) wird als Entwicklungssatz der Quantenmechanik bezeichnet
und besagt:

Jede normierbare antisymmetrische Wellenfunktion kann als Summe
von Slater-Determinanten dargestellt werden, die aus einem vollstindigen
Satz von Einelektronenfunktionen aufgebaut sind.

Jede Auswahl von N Elektronenindices 21 < k2 ... < Ay wird eine
geordnete Konfiguration K genannt, und die Funktion

TK(I,...N):(N/)"%det(kal e YEy) (8)

ist die zu dieser Konfiguration gehorige normierte Slater-Determinante,
die in der von Boys (77) vorgeschlagenen Nomenklatur als Detor be-
zeichnet wird.

Mit Cxg= (NNt c{k1 ... ky) kann Gl. (7) also in der Form

P(1,...N)=3 Cx ¥k(1, ... N) ©)

geschrieben werden.
¥(1, ... N) wird als Polydetor bezeichnet. Die Koeffizienten Cg sind
nach dem Variationsprinzip durch das Sikularproblem

S(HrL—Edgr)CrL=10 (10)
L

gegeben, wobei
Hgp=[ Wx # Wi dz (11)

die Matrixelemente des Hamilton-Operators Gl. (II-2) beziiglich der
Wellenfunktionen Gl. (8) sind, die sich nach den in Abschnitt II ange-
gebenen Slater-Regeln auf Integrale iiber die Basisfunktionen 4 zuriick-
fiithren lassen.

Dies im Prinzip einfache Verfahren zu exakten Wellenfunktionen zu
gelangen weist jedoch in der praktischen Anwendung einige Schwierig-
keiten auf. Bisher ist kein Verfahren bekannt, ein Sdkularproblem unend-
licher Ordnung exakt zu l6sen. Man muB also notwendigerweise die Basis
beschrinken, wobei dann das Problem auftritt, den Effekt der nicht be-
riicksichtigten Basisfunktionen auf die berechneten Gréfien abzuschédtzen.
Nach dem Variationsprinzip sind die mit der beschrinkten Basis berech-
neten Energien immer obere Schranken fiir die wahren Energien. Ein
wichtiges Problem ist daher die Ableitung von Beziehungen, die eine
untere Schranke fiir die berechneten Energien abzuschiitzen gestatten.

Doch selbst mit einer beschrinkten Basis ist der Rechenaufwand noch
sehr beachtlich. Ist die Anzahl der Basisfunktionen gleich M > N, so ist
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die Anzahl der moglichen Konfigurationen durch den Binomialkoeffi-

M
N

elemente Hgy, ergibt sich dann

gl

Ein Beispiel mége zeigen, wie schnell die Anzahl der méglichen Kon-
figurationen mit der Anzahl M der Basisfunktionen anwichst. Betrachten
wir das HF-Molekiil und verwenden wir eine minimale Basis von 6 AQ’s
(F: 15,25, 2p4, 2py, 2p,; H: 1s), so kénnen daraus 6 MO’s ¢; aufgebaut
werden, die entweder mit einer a- oder einer g-Spinfunktion multipliziert
werden konnen, so daB die Anzahl der Basisfunktionen y; M =12 ist.
Das Molekiil enthdlt 8 Elektronen, es sind also (}2) =330 Konfigura-
tionen mdglich und 54780 Matrixelemente Hgy zu berechnen. Wird die
Basis der AO’s um zwel Funktionen erweitert, so erweitert sich die Basis
der Spin-MO’s um vier Funktionen und die Anzahl der mdglichen Kon-
figurationen betrdgt (1) =12870, die Anzahl der zu berechnenden
Matrixelemente 82824 885.

Allerdings 146t sich das Sikularproblem durch Verwendung von Spin-
eigenfunktionen (Codetoren) und durch Beriicksichtigung der Symmetrie
erheblich vereinfachen, da die Matrixelemente zwischen Funktionen ver-
schiedener Multiplizitit oder verschiedener Symmetrie verschwinden, so
daB3 sich die Sikulardeterminante faktorisieren 1i83t. Im Falle des HF
mit einer minimalen AQ-Basis konnen aus den insgesamt 330 Konfigura-
tionen 74 Codetoren fiir den Singulett-Zustand gebildet werden:

zienten ( ) gegeben, und fiir die Anzahl der zu berechnenden Matrix-

@) 1@y =(11... mm)
(b) 18y =@ F (B )+ (o pT )= @) [GF) + (6]
(@ PZh=(p'P)
@ 1925 =@ [('7)+ @B (12)
(© R =@7 [6F ) +>'75)]
0 LGP D) + (30 B) + G D) + (74 B))
© PEE=) 127 2 (0 7) 2 6FID) + 6T D) + G F)
— (i ) — (70 )]

. N ..
usw., wobei m=—- und 4,j... m <p’. ¢, ..
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Funktionen der Form (b) entsprechen ,.einfach angeregten Zustin-
den’, da hier ein Elektron von einem in der Grundkonfiguration (a)
besetzten MO ¢; in ein in der Grundkonfiguration unbesetzter Orbital ¢,
angeregt worden ist; die Funktionen (c) bis (g) gehoren zu ,,doppelt an-
geregten Zustinden, und entsprechend koénnen Codetoren angegeben
werden, die zu dreifach und héher angeregten Zustinden gehéren.

Aus den in Abschnitt II angegebenen Slater-Regeln folgt, dal alle
Matrixelemente Hgy, fiir Konfigurationen, die sich in mehr als zwei MO’s
unterscheiden, verschwinden. So treten also keine Wechselwirkungs-
elemente zwischen der Grundkonfiguration und den drei- und mehrfach
an geregten Konfigurationen auf. Sind die Basis MO’s SCF-Funktionen,
so sind auch alle Matrixelemente zwischen der Grundkonfiguration und
den einfach angeregten Konfigurationen gleich Null (Brillouin’s Theorem) ;

1Y D dr=F {Lunt 3 [207714R) — (74l
=
= [41 (0 F (1) fe(1) dra =0

da die ¢; und ¢, Eigenfunktionen von & sind.

Mit Hilfe von Brillouin’s Theorem kénnen die SCF-Funktionen also
auch als diejenigen MO’s definiert werden, fiir welche die Konfigurations-
wechselwirkung zwischen der Grundkonfiguration und den einfach ange-
regten Konfigurationen verschwindet 14,15,

Der Efickt einer begrenzten Konfigurationswechselwirkung sei wieder
am Beispiel des HF-Molekiils (57) demonstriert (Abb. 4). Insgesamt
wurden in dieser Rechnung 7 Konfigurationen (Grundkonfiguration,
2 einfach, 2 doppelt, eine dreifach und eine vierfach angeregte Konfigura-
tion) beriicksichtigt. Fiir den Gleichgewichtsabstand betrigt die Ver-
besserung der Energie nur 0,5 eV (ader 0,02%, der Gesamtenergie), doch
geniigen die 7 Konfigurationen, um fiir groBen Kernabstand das richtige
Verhalten der Potentialkurve, d.h. die Dissoziation in neutrale Atome zu
erzielen, wihrend die Eindeterminantenfunktion mit doppelt besetzten
MO’s eine Dissoziation in F~ und H+ liefert. Der geringen Anderung der
Energie bei Beriicksichtigung der CI steht eine erhebliche Verbesserung
des Dipolmomentes von 1,988 auf 1,835 D (exp. 1,818 D) gegeniiber.

14 Da die Matrixelemente zwischen der Grundkonfiguration und den doppelt an-
geregten Konfigurationen einerseits und zwischen den einfach und den doppelt
angeregten Konfigurationen andererseits nicht verschwinden, tritt auf diesem in-
direkten Wege auch eine Mischung zwischen Grundkonfiguration und einfach ange-
regten Konfigurationen auf.

15 Brillouin’s Theorem gilt in der angegebenen Form nicht far beschrinkte
SCF-Funktionen von Systemen mit offenen Schalen.
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L 1 I 1
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Abb. 4. Potentialkurven fiir HF (nach (57))

Beispiele, bei denen die Konfigurationswechselwirkung so weitgehend
beriicksichtigt wurde, daB8 die Korrelationsenergie im wesentlichen er-
faBt wurde, sind nur fiir Atome bekannt, z.B. fiir das He (705) (20 Kon-
figurationen, 97,4%, der Korrelationsenergie) oder das Be (735} (37 Kon-
figurationen, 89,3%, der Korrelationsenergie). Das Ng-Molekiil bildet ein
Beispiel fiir eine umfassende Beriicksichtigung der CI bet Molekiilen (47).
Mit 14 STO’s mit teilweise optimalisierten Orbitalexponenten an jedem
Atom wurde eine Hartree-Fock-Energie Egp = — 108,98488 at. E. fiir
den Kernabstand R =2,0675 at. E. erhalten. Durch CI mit doppelt an-
geregten Konfigurationen konnte eine Verbesserung der Energie um
AE = —0,238415 at. E. (101 Konfigurationen) bzw. 4 E = —0,27686 at.
E. (201 Konfigurationen) erzielt werden, das entspricht 439, bzw. 509, der
Korrelationsenergie. Naherungsweise Beriicksichtigung von 3043 doppelt
angeregten Konfigurationen mit Hilfe einer Stérungsentwicklung liefert
etwa 66%, der Korrelationsenergie.

2. Natiirliche Orbitale

Durch Konfigurationswechselwirkung kann mit Hilfe einer vollstindigen
Basis die exakte Wellenfunktion im Prinzip berechnet werden, doch ist
die Konvergenz der Entwicklung Gl. (9), wie das Beispiel des N o-Molekiils
zeigt, im allgemeinen wenig zufriedenstellend. Lowdin (73) hat gezeigt,
daB die beste Konvergenz erzielt wird, wenn als Basisfunktionen die
,natiirlichen Spin-Orbitale” (NSO’s) z; verwendet werden, d.h. die-
jenigen Orbitale, fiir welche die Dichtematrix 1. Ordnung Diagonal-
gestalt besitzt.
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Die Dichtematrix I. Ordnung eines Systems, dessen Wellenfunktion
nach den Basisfunktionen y; entwickelt wird, ist durch

e(L,L1)=N[{P(1,2,...N) B*(I',2... N) dvs...dry

) (13)
=257 wx(1) Prayr (1)
k
gegeben.
Nach Gl. (9) gilt fiir die Diagonalelemente Py der Matrix P

()

Pyr=2, |Ck|?, (14)
K

wobei die Summation tiber alle diejenigen Konfigurationen K liuft, die
das Spinorbital p; enthalten. Py ist also eine Besetzungszahl dieses
Orbitals.

Da P hermitesch ist, 148t es sich durch eine unitire Transformation U
auf Diagonalgestalt bringen:

U+P U= n= Diagonalmatrix
Die Transformation U iiberfiihrt die yg in die NSO’s y;

w=2 & Ust, (15)
k

so da3
9(1:1,)=%’”'k 2e(1) 2k (1) (13a)

ist.
Entsprechend der Gl. (14) gilt fiir die ng

16 FEine Slater-Determinante ¥x(1, ... N)=(yx, - . . Yry) wird durch die Trans-
formation Gl. (15) in eine Linearkombination von Slater-Determinanten
X5 (1, ... N)={(x1, ... xiy) Uberfiihrt: Yx =7 Ax1X;. Die 4y, ergeben sich zu
L
+ +
Uiy -+ Utiky
Agr=

+ +
Uty - Uty by

wobei die U;: k j-Elemente der Matrix U sind. Damit ergibt sich for die Koeffizienten
By der natiirlichen Entwicklung ¥(1, ... Ny=3BLXp(l, ... N)
L

Br,=2 Agr.Cxk
%
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(&)
ng=2, |Bxk|?, (16)
K

wobei die By die Koeffizienten der Gl. (9) entsprechenden ,,natiirlichen
Entwicklung’ mit NSO’s als Basisfunktionen sind6. Da fiir eine hermite-
sche Matrix die Summe der r grofften Eigenwerte immer groBer oder
hochstens gleich der Summe von 7 beliebigen Diagonalelementen ist, gilt

r {r)
> g =2, Py,

k=1 k=(1)

wobei die Summe & = (1) ... (*) andeuten soll, daf} iiber » beliebige In-
dices 2 summiert werden kann. Mit Hilfe von Gl. (14) und Gl. (16) folgt
daher

)y

5 ‘g’”in\zzz S (Cxle, (17)

k=1 E=Q) K

d.h. die natiirliche Entwicklung konvergiert schneller als jede andere
Entwicklung, da der Beitrag der ersten # Terme stets gré@er oder héch-
stens gleich demjenigen von r beliebigen Termen einer anderen Ent-
wicklung ist.

Shull und Liwdin (128) haben die NSO’s von Zwei-Elektronensyste-
men untersucht, die insofern besonders einfach sind, als hier eine Tren-
nung der Orts- und Spinkoordinaten immer méglich ist. Tabelle 7 gibt
die Besetzungszahlen der ersten NSO's fiir den 1S-Grundzustand des
He-Atoms; die Ergebnisse zeigen, daB die Coulomb-AbstoBung die ab-
geschlossene (1s)2-Schale aufbricht, so daB es energetisch giinstiger ist,

Tabelle 7. Besetzungszahlen ny der ersten NSO’s im 1S-
Grundzustand des He-Atoms (nach (77))

Typ k ni Teilsumme

s 1 0,991863

2 0,003849

3 0,000054

4 0,000005 0,995771
P 1 0,003896

2 0,000136

3 0,000004 0,004036
d 1 0,000180

2 0,000004 0,000184
f 1 0,000009 0,000009

Summe 1,000000
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wenn ein geringer Anteil (0,8137%) der Elektronen in héhere Orbitale
angeregt ist. Das erste NSO y; ist der gewShnlichen SCF-Funktion sehr
dhnlich, was auch aus dem Vergleich der Energie der Wellenfunktion
(x1)2 mit der HF-Energie hervorgeht:

E(y1)2: —2,861530 at. E.

Esor : —2,861673 at. E.

Die Verwendung der NSQO’s vereinfacht die Gesamtwellenfunktion
sehr. Eine beschrinkte Basis von 6 s-Orbitalen ergibt in einer Wellen-
funktion mit 21 Konfigurationen die Energie --2,878962 at. E., den
gleichen Wert erhilt man mit einer NSO-Wellenfunktion von 6 Termen,
wihrend eine 4-Term-Funktion E = -—2,878928 at. E. ergibt. Die in
der Tabelle 7 angegebenen Werte wurden mit Hilfe einer Basis von vier
s-, drei p-, zwei d- und einer f~Funktion berechnet. Die entsprechende
20-Term-Funktion ergibt die Energie —2,901231at. E., den gleichen
Wert erhilt man bei einer NSO-Basis mit einer 10-Term-Funktion.

Barnett, Linderberg und Shull (6) haben die NSO’s fiir eine Reihe von
Vierelektronensystemen bestimmt und fanden, daB hier im Gegensatz
zu den Zwei-Elektronensystemen keine Reduktion der Anzaht der Kon-
figurationen in der natiirlichen Entwicklung auftritt, sondern daBl jede
mégliche Konfiguration auch in der natiirlichen Entwicklung auftritt.

Kutzelnigg (69) hat fiir den Zweielektronenfall ein System von Integro-
differentialgleichungen abgeleitet, die eine direkte Bestimmung der
NSO’s erlauben. Rechnung am He und den He-dhnlichen Ionen (7) sowie
am H-Molekiil (2) filhren zu sehr guten Ergebnissen.

3. Lokalisierte Orbitale

Die Forderung, daB die Energie fiir eine Eindeterminanten-Wellenfunk-
tion ein Minimum annimmt (vgl. Gl. (II-17)), bestimmt die SCF-Orbitale
nicht eindeutig, denn eine orthogonale Transformation U mit U Ut =1
148t die Dichtematrix invariant, d.h. fir T= TU ist BR= TT +=
TUU+T+= TT+= R, so daB nach Gl. (II-15) auch die Energie gegen-
tiber einer solchen Transformation invariant ist. Die Matrix U besitzt
N (N —1)/2 AuBerdiagonal-Elemente, das bedeutet, N (N — 1)/2 Neben-
bedingungen sind erforderlich, um die Orbitale eindeutig festzulegen. In
Gl. (I1I-23) und den entsprechenden SCF-Gleichungen fiir Systeme mit
offenen Schalen wurde angenommen, daB die Matrix g= T+F T Diago-
nalgestalt besitzt, d.h. daB die N (N —1)/2 AuBerdiagonalelemente ¢
gleich Null sind.
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Diese Nebenbedingungen definieren eindeutig die sogenannten
,.kanonischen SCF-Orbitale”, die delokalisierte Symmetrie-Orbitale sind.

Die kanonischen Orbitale zeichnen sich vor anderen Orbitalen mit
dem gleich Energieerwartungswert nur dadurch aus, daf sie die SCF-
Gleichungen in eine fiir die numerische Rechnung besonders giinstige
Form bringen. Durch die Definition von Orbitalenergien ¢ sind sie fiir
die Beschreibung von spektralen Ubergingen und Ionisationspotentialen
besonders geeignet.

Fiir die Analyse der Eigenschaften eines bestimmten Zustandes sind
jedoch in vielen Fillen Orbitale vorzuziehen, welche innere Schalen, ein-
same Elektronenpaare und lokalisierte Zweijelektronen-Bindungen expli-
zit beschreiben, und welche die chemische Erfahrung zum Ausdruck
bringen, daf die Eigenschaften gleicher chemischer Gruppen, wie etwa
der Methylgruppe, in verschiedenen Molekiilen meist sehr dhnlich sind.
Auch gibt es eine Reihe von Konzepten in der Chemie (Bindungsenergien,
Bindungsmomente usw.), die eine Interpretation der Elektronenstruktur
eines Molekiils durch lokalisierte Orbitale nahelegen.

Es sind verschiedene Methoden vorgeschlagen worden, um aus den
kanonischen MO’s solche lokalisierten MO’s zu konstruieren, wie die
dquivalenten Orbitale von Lennard-Jones und Pople (72) und die ,,ex-
clusive orbitals’ von Boys (710).

Edmiston und Ruedenberg (35, 30) haben eine Methode entwickelt und
angewendet zur Bestimmung ,,energielokalisierter Orbitale’ (LMO's),
die definiert sind als diejenigen MO’s, welche die Summe der Eigen-
abstoBungen » Ji zu einem Maximum und die Summe der interorbi-

i
talen AbstoBungen > > Jy und der Austauschenergien > > Ky zu
1] t#1
einem Minimum machen.

Diese Forderungen sind Zquivalent den 4 N (N — 1)-Bedingungen

(s b7l s bs) = (s 651 &1 1),

so daf3 die LMO’s im Gegensatz zu den dquivalenten MO’s auch dann
ohne willkiirliche Zusatzannahmen eindeutig bestimmt sind, wenn das
Molekiil nicht hochsymmetrisch ist.

Wie Lennard- Jones und Pople (72) gezeigt haben, fiihrt diese Lokali-
sierung zu einer mdglichst weitgehenden Anndherung an das elektro-
statische Modell eines Molekiils, d.h. an ein Modell, in welchem die
Elektronen unterscheidbar sind und bestimmte Orbitale besetzen (lokali-
sierte chemische Bindungen und einsame Elektronenpaare usw.) und
nur durch eine Coulomb-AbstoBung der Orbital-Ladungswolken mit-
einander in Wechselwirkung treten. Ein solches Modell wird durch eine
Produkt-Wellenfunktion (Hartree-Produkt) beschrieben.
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Lokalisierte Orbitale sind im Rahmen der Theorie der Elektronen-
korrelation insofern von groBem Interesse, als zu erwarten ist, daf die
Korrelationsenergie zwischen Elektronen, die in verschiedenen Teilen
eines Systems lokalisiert sind, vernachldssigbar klein wird.

Im Idealfall wire dann die gesamte Korrelationsenergie eine Summe
von Paarkorrelationen fiir jedes doppelt besetzte lokalisierte Orbital,
und da die lokalisierten Orbitale weitgehend von ihrer Umgebung unab-
hingig und daher von System zu System transferierbar sind, sollten
dann auch die Paarkorrelationsenergien transferierbar sein.

Eine Methode, welche die Lokalisierung von Elektronengruppen
schon beim Aufbau der Wellenfunktion beriicksichtigt, geht auf einen
Vorschlag von Hurley, Lennard- Jones und Pople (53) zuriick und wurde
vor allem von McWeeny (89) zur Methode der verallgemeinerten Produkt-
funktionen oder Gruppen-Funktionen (GF) ausgebaut. Unter einer ver-
allgemeinerten Produktfunktion versteht man ein antisymmetrisiertes
Produkt von Gruppenfunktionen

W (1,2,...N) =ML [@as(l,...Na) Pps(Na+1,...Na+Ng)...], (18)

(oder allgemeiner eine Linearkombination verschiedener Konfigurationen
K= Aa, Bb...), wobei & die Antisymmetrisierung beziiglich der Elek-
tronen verschiedener Gruppen angibt. @g.(l, ... V) ist selbst eine anti-
symmetrische Funktion der Ng-Elektronen der Gruppe R im Zustand 7.

Fiir die Gruppenfunktionen wird im allgemeinen die starke Ortho-
gonalitdt

[@re(1,4,7...) Pss(L,k,1..)dr1=0 (R#Soderr=s) (19)

angenommen, die zur Folge hat, dal} jedes @ gy durch eine Linearkombi-
nation von Slater-Determinanten

Bpr=3C5" bi (20)
v

ausgedriickt werden kann, die aus einem orthonormalen Satz von Basis-
funktionen 71, rg, ... 1, S2, ... derart aufgebaut sind, daB jede Basis-
funktion nur in den Funktionen einer Gruppe auftritt (78).

Definiert man einen Hamilton-Operator s#°E(1, ... Np) fiir die Gruppe
R durch

Ng Ng

R, NR)=D )+ D o, (21)
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so ist die Elektronenenergie der Funktion GI. (18) (K = o) durch

Eo=3 HRR4}3 S (JR5'— KR) (22)

R%xS

gegeben, wobei HRE = jdj;z SR @p drg ist und

Np Ng
JRS' = [ O %Z D —qDR G dvg dvs und
=1j=Npg+1
Np Ng

* * 1
KRS = [ @p ¢SZ Z e Py Or DPsdvgpdvs die Coulomb- und

t=1 j=Ng+1

Austauschintegrale (ohne Integration iiber die Spinvariablen) zwischen
den Gruppenfunktionen @g und @g darstellen (24 in KBS bewirkt eine
Vertauschung der Koordinaten des Elektrons ¢ und j in @5 und @S)

Durch Einfiihrung eines effektiven Hamilton-Operators -#eu( ..Ng)
fiir die Gruppe R im Feld der Elektronen der iibrigen Gruppen

'#é{n(l'h.NR)=Zﬁeﬂ(1:) % ’_’%;
mit t=1 =1 -
Aott (1/) =£(1.) +z [jS (1) S (1)]
S(*R)

kann man eine SCF-Losung fiir die Grundkonfiguration (K =o) durch
die Bedingung

f ®r#H &y Ordig | [ Op Bpdrp= stationir (24)

definieren. #5(¢) und 2°5(7) in Gl. (23) sind die der Gl. (22) entspre-
chenden Coulomb- und Austausch-Operatoren, d.h.

Nrp+Ng Np+Ng
JBS' = | @K S5(i) Brdvg und KES' =[BRS #5() Or dug
i=Np+1 = NR+1

Die Gesamtelektronenenergie ist dann durch

Eo=§ (Hen) RR—;(*S()JRS' KBS (25)
gegeben.
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Ein wichtiger Punkt in der Ableitung der angegebenen Formeln ist
die starke Orthogonalitatsforderung Gl. (19); sie ist im wesentlichen eine
mathematische Formulierung der Individualitit der einzelnen Gruppen;
denn fiir nicht-orthogonale Gruppenfunktionen wiirde jede Gruppe Teile
aller anderen Gruppen enthalten, so daB (abgesehen von der durch die
Nicht-Orthogonalitidt auftretenden mathematischen Komplizierung) das
einfache Bild lokalisierter Gruppen von Elektronen zerstért wiirde. Die
physikalische Individualitit der inneren Schalen, Bindungen, einsamen
Elektronenpaare usw. legt nahe, daB die Forderung der starken Ortho-
gonalitiit in vielen Fillen sinnvoll ist. Dies wird auch durch Rechnungen
am Be-Atom mit orthogonalen und nicht-orthogonalen Gruppenfunk-
tionen (97) sowie durch eine Analyse der von Watson (135) berechneten
CI-Funktion fiir das Be-Atom bestitigt (70). Eine Bestimmung der
optimalen Basisfunktionen ergibt eine Produktwellenfunktion fiir das
Be, mit der etwa 909, der Korrelationsenergie erfaBt wird (93).

Der einfachste Weg, die Forderung der starken Orthogonalitit zu
erfilllen, besteht in der Verwendung einer orthonormalen Basis von
Einelektronenfunktionen, wie man sie etwa durch Léwdin-Orthogona-
lisierung (76) aus einer Basis von Atom- oder Hybridorbitalen erhilt:

(51, ﬁz, ey ;1, 172, ...)=(a1, as, ..., 71, ¥, ) S_* (26)

wobei S die Uberlappungsmatrix der nicht-orthogonalen Basisfunktionen
(a1, az ...) ist. (Die Lowdin-Orthogonalisierung zeichnet sich dadurch
aus, dal} die quadratische Abweichung zwischen den orthogonalen und
den urspriinglichen Orbitalen ein Minimum annimmt (75).)

Verwendet man als Gruppenfunktionen jeweils Paarfunktionen
@ (1,2) (Geminale), so spricht man von der Methode der getrennten Elek-
tronenpaare. Werden zwei Basisfunktionen 7; und 7z zum Aufbau einer
jeden Paarfunktion verwendet, und wird die Konfigurationswechsel-
wirkung innerhalb jeder Gruppe voll beriicksichtigt, so ergibt sich fiir die
Matrixelemente von 4ug (?)

(iste)rry = (WF)rqry + 2 IS (rar) + X I i) + Ys I¥ (rimy)}
mit

IBS (ryrg) = (rirg|s1s1) + (revg|sesa) — 2 (risilrys)) — & (risalryse)  (27)
I v =2(ri7s| s159) — 3 (res1|ryse) — 2 (risals s1)

I3 (rimy) = (remg|sise) — (rers|sas2) — E(res1lry s) +F (resz|7ys)
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Die GréBen Xg und Yg besitzen die anschauliche Bedeutung einer
Bindungsordnung der Gruppe S bzw. eines Polarititsparameters, der
ein Ma8 fiir die in der Gruppe S von sg nach s verschobene Ladung
ist (62).

In dieser Niherung wurden eine Reihe von Molekiilen berechnet, die
Ergebnisse sind sehr zufriedenstellend. So wurde z.B. fiir das Methan
eine Gesamtenergie erhalten, die um etwa 1 eV unter dem mit der glei-
chen Basis erhaltenen SCF-Wert liegt (62).

Die Bestimmung der optimalen Aufteilung der Basisorbitale auf die
einzelnen Gruppenfunktionen kann durch Variation geeigneter Para-
meter nach dem Variationsprinzip bestimmt werden, da die Gesamt-
energie E¢ nicht invariant gegeniiber dieser Aufteilung ist. Auf diese
Weise ergibt sich erstmals ein Energiekriterium fiir die Bestimmung der
optimalen Hybridisierung (58). Explizite Rechnungen am H20-Molekiil
ergeben eine gute Ubereinstimmung zwischen der Bindungsrichtung und
der Richtung der Valenzorbitale (Bindungswinkel a=105°, Winkel
zwischen den Valenzorbitalen # = 103°), wihrend Rechnungen an Ng
und CO zeigen (67), daB fiir Mehrfachbindungen die Beschreibung durch
¢ und z-Bindungen der Beschreibung durch dquivalente ,,Bananen®-
Bindungen, wie sie z.B. von Pauling verwendet wird, vorzuziehen ist.
Diese Ergebnisse legen nahe, daB zur Beschreibung offenkettiger Mole-
kiile ,,gebogene Bindungen* nicht erforderlich sind.

Bei allen GF-Rechnungen ist es wichtig, die Orbitale der inneren
Schalen unverindert zu lassen, in dem man die Orthogonalisierung gegen-
iiber den Valenzorbitalen nach dem Schmidt’schen Verfahren vornimmt.
Eine Mischung der Valenzorbitale mit den Orbitalen der inneren Schalen
fithrt zu einer Erhshung der Polaritit der Bindung, der damit ver-
kniipfte Gewinn an Bindungsenergie kompensiert nicht den Verlust der
Energie der inneren Schalen. So fithren die nach dem Kriterium der
Minimalisierung der Austauschenergie bestimmten Orbitale der inneren
Schalen im Falle des H2O zu einer weniger guten Gesamtenergie als die
durch Schmidt-Orthogonalisierung gewonnenen (58).

Auch im Falle der Dreifach-Bindung im Ng und CO weichen die
optimalen GF’'s von den LMO’s von Ruedenberg ab, die hier drei dqui-
valenten gebogenen Bindungen entsprechen (36), wenn auch der %
s-Charakter der einsamen Elektronenpaare in beiden Rechnungen quali-
tativ tibereinstimmt (Tabelle 8).

Da die optimalen GF-Funktionen unter Beriicksichtigung der vollen
CI innerhalb jeder Gruppe bestimmt wurden, scheinen diese lokalisierten
Orbitale der Berticksichtigung der Paarkorrelation fiir einzelne Bindun-
gen und abgeschlossene Schalen besser angepafit zu sein als die Rueden-
berg’schen LMO’s.

Durch Verwendung einer gréBeren Anzahl von Basisfunktionen kann
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Tabelle 8. 9, s-Charakter des einsamen
Elektronenpaares in Ng und CO, nach
GF- und LMO-Rechnungen (67, 36)

% s (LMO) % s (GF)
Nin Ng 75 65
Cin CO 79 74
Cin CO 60 57

die Wellenfunktion jeder einzelnen Gruppe beliebig verbessert und so die
Paarkorrelation innerhalb jeder Gruppe beriicksichtigt werden.

Ist die Korrelationsenergie zwischen verschiedenen Paaren klein, so
sollte auf diese Weise der Hauptanteil der Korrelationsenergie eines
Systems erfalit werden kénnen. Die oben erwidhnten Ergebnisse der Rech-
nungen am Be-Atom lassen dieses Verfahren als sehr aussichtsreich
erscheinen.

Zudem besteht Hoffnung, durch Einfithrung dhnlicher Vereinfachun-
gen wie bei den n-Elektronentheorien im Rahmen der Methode der
getrennten Elektronenpaare ein semiempirisches Verfahren zur Berech-
nung des o-Geriistes groBer Molekiile zu entwickeln. Orientierende Rech-
nungen in dieser Richtung sind auBerordentlich erfolgversprechend (62)

4. Die Theorie paarkorrelierter Wellenfunktionen
Geht man von der Hartree-Fock-Wellenfunktion @4(1, ... V) fiir den

Grundzustand eines Systems mit einer geraden Anzahl Elektronen aus,
so ist die exakte Wellenfunktion durch

=0yt yx, [Boydv=0 und [|¥|2dv=1+[]|yg2dz (28)
gegeben. Die exakte Gesamtelektronenenergie ist dann
E=[{P*#WVdr|[|P|2dv=Eur+ [ P*(# — Eur) Pdr | [|VP|2dr

2 [ Dy (# —Emy) xdv+ | x* (3¢ — Egr) x dv

=Eur+ 1+ f[x2ar

Durch Einfithrung eines Fluktuationspotentials (729)

1 14 ¥4 ' . YAPR®
mﬁ=;j+]w—Kﬁ—?t(J)—-‘41(1), (29)
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wobei Ji; und Kj; durch Gl. (11-9) gegeben sind und %;(;) der auf das
Elektron 7 wirkende Coulomb-Austausch-Operator des Spinorbitals ¢ ist
(vgl. Gl. (3)), und durch Einfithrung des Operators

a(l)=F () —«, (30)

wobei & () der Hartree-Fock-Operator und ¢ sein ¢-ter-Eigenwert
(Orbitalenergie) ist, wird

(#— Envy) Eﬂi-l-ZZ mig

i=1 i<i
Damit 148t sich die Korrelationsenergie Exorr in der Form

2(DY S mygdr+§x* CatlZomy) gdr
1<; i <]

31)
1+ [[x?dz

Egxorr=FE —Egyp=

schreiben. Das Fluktuationspotential s ist die Differenz zwischen dem
tatsichlichen und dem mittleren Coulomb-Potential und ist folglich von
geringer Reichweite.

Der Korrelationsanteil y der Wellenfunktion kann in der Form

S 0 0
§ =t [{12.. N}(Z{iﬂzn—*z @reNT Y Gt
i<7

angesetzt werden, wobei {¢7...} ein Produkt der Spinorbitale py vy ...
darstellt und & der Antisymmetrisier-Operator ist (729). In der Sprache
der CI entsprechen die einzelnen Terme in Gl. (32) der Gesamtheit aller
einfach-, doppelt- usw. bis N-fach angeregten Zustinde, die bei der Ent-
wicklung der exakten Wellenfunktion nach einer vollstindigen Basis
auftreten. Die f;, Uy, Uuk ... sind Funktionen der Koordinaten von 1, 2,
3 ... Elektronen, die orthogonal zu den besetzten Spinorbitalen y; und
antisymmetrische beziiglich der Vertauschung der Koordinaten zweier
Elektronen sind.

Der Effekt der Terme f; auf die Energie ist vernachlissigbar klein
(vgl. Brillouin’s Theorem), in der stérungstheoretischen Entwicklung
liefern sie erst in 3. Ordnung einen Beitrag zur Energie. Folglich ist in
guter Ndherung

fi=0
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Die Funktionen U.U, Umc ... konnen durch eine sogenannte Cluster-
Entwicklung in Summen zerlegt werden, die Produkte aller fritheren
Funktionen und eine neue Funktion enthalten:

Oy=o2(fi fy) + iy
Oyr=o3(i [y fo+Fidgn | V2 +-+°) + dioge

(33)

Alle Terme auBer dem letzten werden als ,unlinked cluster* von
2,3, ... Elektronen bezeichnet, jeweils der letzte Term stellt einen
wlinked cluster** dar.

Von besonderer Bedeutung sind die ,linked cluster 4y fiir zwei
Elektronen, denn die ,linked cluster” #yg ... fiir mehr als zwei Elek-
tronen sind infolge der kurzen Reichweite des Fluktuationspotentials
vernachléssigbar klein, so daB in guter Niherung Gl (32) durch Elek-
tronen-Paar-Funktionen allein ausgedriickt werden kann (729):

, 1 y LR
% =““’({‘2“°N}v2 ) T ZZZ @) ) (84)

Verwendet man dies " zur Bestimmung der Korrelationsenergie mit
Hilfe des Variationsprinzips, so ergibt sich

N ’
Exorr=E—Egr <> &;+0(0,01 —1eV), {35)

i<j

wobei die Paar-Korrelationen durch die Beziehung

&y=&y | (14 [|dy]2 d7)
und X (36)
Ey=2 f.szig {47} *omyy gy d‘r—f—f Big (et 25+ myg) g d v

gegeben sind, und der Restterm @ (0,01 — 1 eV) von den Drei- und Vier-
Elektronenclustern herriihrt.

Auf diese Weise ist die Gesamtkorrelationsenergie zu einer Summe
von Paarkorrelationsenergie reduziert worden, die ihrerseits durch die
Losung eines Zweielektronen-Problems berechnet werden kénnen. Durch
Anwendung der Stérungsrechnung 2. Ordnung (729) erhilt man fir die
#tsy die Differentialgleichung

(es+ ¢1) thgs 4 omyy A2 {ij} =0 (37)
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Jedes &; kann einen sogenannten ,,nicht-dynamischen® Anteil ent-
halten, der wie die 2s2-Korrelationsenergie der Atome Be, B, ... C da-
von herriihrt, daBl die 2s- und 2$-Orbitale nahezu entartet sind, und
einen ,,dynamischen” Anteil, der von dem schnell abklingenden 1/r-
Teil herriihrt. Die dynamischen &y sind von System zu System trans-
ferierbar, die nicht-dynamischen &; dagegen nicht, da sie von der Anzahl
der iibrigen Elektronen des Systems abhédngen.

McWeeny und Steiner (92) haben gezeigt, daB die Theorie der paar-
korrelierten Wellenfunktionen leicht mit Hilfe der Methode der Gruppen-
funktionen abgeleitet werden kann, wobei ein Paar als eine Gruppe und
die restlichen N —2-Elektronen als zweite Gruppe aufgefaBt werden.
Werden jeweils zwei Elektronen gleichzeitig zu einer korrelierten Paar-
funktion angeregt, die zu @y streng orthogonal ist, so spaltet die Varia-
tionsgleichung fiir die Energie 2. Ordnung in Zwei-Elektronen-Glei-
chungen der Form Gl. (87) auf, und zwar ergibt sich je eine solche Glei-
chung fiir jede Paarfunktion.

Die Tatsache, daB diese Gleichungen nicht miteinander gekoppelt
sind, ist eine Folge der starken Orthogonalititsforderung. McWeeny und
Steiner (92) diskutieren auch den EinfluB von einfachen und mehrfachen
Anregungen sowie die Verwendung einer Ausgangsfunktion, die aus einer
begrenzten Basis aufgebaut ist.

Bis zur 2. stérungstheoretischen Ordnung treten nur einfache und
doppelte Anregungen auf; die doppelten Anregungen, die die korrelierten
Paar-Funktionen ergeben, machen den Hauptanteil der Korrelations-
energie aus, der im wesentlichen unabhingig davon ist, ob @g die exakte
HF-Funktion oder eine Niherungsfunktion ist. Die Gleichungen fiir die
einfach angeregten Funktionen sind unabhéngig von denen der Paar-
Funktionen; sie kénnen getrennt gelést werden und ergeben einen
zusitzlichen Energieterm, der in 2. Ordnung Mingel der Ausgangs-
funktion g ausgleicht. Dies ist insofern von Bedeutung, als dadurch
die Moglichkeit gegeben ist, auch von SCF-Rechnungen mit be-
schrinkter Basis ausgehend zur exakten Wellenfunktion zu gelangen,
so daB Abschiitzungen der Korrelationsenergie auf der Grundlage von
Niherungs-SCF-Funktionen immer noch eine gewisse Bedeutung be-
sitzen.

Edmaiston (34) hat darauf hingewiesen, dall die Theorie der paar-
korrelierten Funktionen in die Theorie der Gruppenfunktionen fiir ge-
trennte Elektronenpaare, wie sie im letzten Abschnitt beschrieben wurde,
iibergeht, wenn Paar-Anregungen auf lokalisierte Elektronenpaare be-
schrinkt werden. Es ist daher von besonderem Interesse, als @y eine
verallgemeinerte Produktfunktion aus lokalisierten Gruppenfunktionen
zu verwenden und die Aufteilung der Korrelationsenergie in intra- und
interorbital-Anteile ausfiihrlich zu untersuchen.
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5. Semiempirische Bestimmung der Korrelationsenergie

Da die exakten Hartree-Fock-Energien fiir Atome heute mit Hilfe der
Matrix-SCF-Methode zuginglich sind, kdnnen empirische Werte fiir die
Korrelationsenergien in Atomen einfach als Differenz der experimentellen
Werte fiir die Gesamtenergien abziiglich der relativistischen Korrektur
und der Hartree-Fock-Energie erhalten werden.

EKorr=Eexp - ERel—EHF (38)

Die relativistischen Anteile der Gesamtenergie sind durch Clements
(45) auf stérungstheoretischem Wege abgeleitet worden.

Abb. 5 gibt eine Darstellung der mit ihrer Hilfe fiir die Elemente der
ersten Periode ermittelten experimentellen Koorelationsenergien in Ab-
hingigkeit von der Kernladungszahl (27).

040 ,
——— Isoelektronische Reihen ’
Grundzustand neutraler Atome W/,
0354 —.—. Angeregte Zustinde neulraler Atome ./
b s, LT
.30 /.
0.30 > g
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Abb. 5. Die Korrelationsenergie der Atome He bis Ne in Abhidngigkeit von der
Kernladung Z {nach (27))

Dieses Diagramm weist deutliche RegelmiBigkeiten auf: Die Korre-
lationsenergie des Be mit je einer abgeschlossenen 1s- und 2s-Schale ist
etwa doppelt so grofl wie diejenige des He mit einer doppelt besetzten
1s-Schale. Die Korrelationsenergie in der Reihe Be, B, C und N steigt
nur wenig an, da die 2p-Elektronen alle den gleichen Spin haben, so dal3
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die Korrelation zwischen diesen Elektronen durch die HF-Niherung
bereits beriicksichtigt wird. Der Anstieg der Kurve ist auf die 25-24-
Korrelation zwischen der 2s und der 2p-Schale zuriickzuftihren. Fiir O,
F und N steigt die Korrelationsenergie wieder steil an, weil jetzt die
Korrelationsenergie innerhalb der 2p-Schale hinzukommt.

Die Korrelationsenergie einer bestimmten Elektronenkonfiguration
ist eine lineare Funktion der Kernladung Z, fiir die abgeschlossene 1s-
und 2s-Schale ist sie nahezu konstant. Auch fiir Zustdnde gleicher Multi-
plizitit und gleichen Gesamtdrehmomentes ist, wie in Abb. 5 durch
strichpunktierte Geraden angedeutet, die Korrelationsenergie eine lineare
Funktion der Kernladung.

Die so bestimmten atomaren Korrelationsenergien kénnen zu einer
Abschitzung der molekularen Korrelationsenergie herangezogen werden,
wie zuerst von Clementi (18) gezeigt wurde. Dabei wird angenommen,
daB der relativistische Energieanteil des Molekiils der gleiche ist wie der-
jenige der Atome im Molekiil {wobei fiir exakte Abschitzungen die
Polaritit der Bindungen zu beriicksichtigen wire, da der relativistische
Anteil der Energie eines Ions und eines Atoms nicht identisch sind). Die
molekulare Korrelationsenergie 8t sich dann als Summe der atomaren
Korrelationsenergien Eat’"" (4) und einer zusitzlichen ,,molekularen
Extrakorrelationsenergie* ng}ﬁ darstellen:

EKorr — 2 EaKtorr (M) + Eg)(ﬁ% ,
"

wobei Ecoil eine Funktion der Geometrie des Molekiils (der Kernab-
stinde) ist. Die folgende Tabelle gibt einige Werte fiir Eogirs bestimmt
als Differenz der Hartree-Fock-Bindungsenergie und der experimentellen
Bindungsenergie. (Um solche Daten zu gewinnen, ist es wichtig, die

exakte HF-Energie des Molekiils und der Atome zu kennen. Die Ver-

Tabelle 9. Berechnete und beobachiete Bindungsenergien D, [e V] und molekulare
Extrakorrelationsenergie filv einige einfache Molekiile (nach (21))

Molekiil D, (Hartree-Fock) D, (beob.) EXom ERoT (per.)
co 13+ 7,836 11,242 3,406 3,18

BF 13+ 6,183 8,58 2,397 1,66

LiF 15+ 3,891 5,94 2,013 1,93
LiH 13+ 1,476 2,516 1,040 -

FH 13+ 4,378 6,06 1,682 —

CHy 14y 13,0 18,20 5,20 4,98

Ny 13, 5,271 9,902 4,631 4,95
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wendung einer beschrinkten Basis zur Berechnung der SCF-Energie von
Atomen und Molekiilen fithrt zu Bindungsenergien, die um mehrere
Zehntel eV von den HF-Werten abweichen.)

Die Abschitzung von Esxies aus den Daten der atomaren Korrelations-
energien sei fiir das LiF-Molekiil hier kurz angedeutet (78) Das LiFF-
Molekiil ist isoelektronisch mit dem Mg (1S)-Atom; fiir Eois (LiF) er-
gibt sich die Abschitzung

Egg;g (LiF) — Korr (Mg) Korr (Ll) Korr (F)

= —0,444 40,327 + 0,046
= 0,071at. E.=1,93eV

Da LiF im wesentlichen polar ist, sollte die Extrakorrelation auch
etwa gleich der Korrelation im F—-Ion minus der Korrelation im F-Atom
sein:

ESOT (LiF) = Eo™ (F-) — E™ (F) =0,401 +0,327 = 0,074 at. E.

Als dritter Weg zur Bestimmung der Korrelationsenergie kann der
Vergleich des LiF-Molekiils mit dem HF-Molekiil angesehen werden, fiir
welches EX%T — 0,074 at. E. bestimmt wurde.

Aus diesen Abschitzungen diirfte ein Wert

EXOT (LiF =0,074 + 0,002 at. E. =2 4 0,05 eV

gesichert sein. In der Tat weicht die mit diesem Wert und der HF-
Energie berechnete Bindungsenergie des LiF nur um 0,01 eV=0,19%,
vom experimentellen Ergebnis ab.

In der Tabelle 9 sind fiir eine Reihe weiterer Molekiile die in &hnlicher
Weise abgeschitzten molekularen Extrakorrelationsenergien angegeben.
Aus diesen Daten geht hervor, daB sich mit Hilfe zuverldssiger Hartree-
Fock-Rechnungen und empirischer Daten fiir die atomaren Korrelations-
energie Bindungsenergien einfacherer Molekiile mit einem Fehler, der
héchstens einige Zehntel eV betrigt, voraussagen lassen.

Um solche Rechnungen auch auf komplexere Molekiile ausdehnen zu
konnen, sind exakte Hartree-Fock-Rechnungen fiir diese Molekiile er-
forderlich. Solche Rechnungen stehen zwar durchaus im Bereich des
Moglichen, doch ist der erforderliche Zeitaufwand selbst mit schnellsten
Rechenmaschinen noch so groB, da8 Routine-Rechnungen dieser Ge-
nauigkeit noch auf sich warten lassen werden.
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IV. Die n-Elektronentheorien

n-Elektronensysterne bilden eine Klasse von Molekiilen, die sich beson-
ders fiir semiempirische quantenchemische Rechnungen an Hand ein-
facher Modelle eignet; denn einerseits werden ihre Eigenschaften im
wesentlichen durch die m-Elektronen alleine bestimmt, wodurch z.B.
beim Naphthalin statt eines Problems mit 68 Elektronen nur eines mit
10 Elektronen zu behandeln ist, andererseits gibt es zahlreiche konju-
gierte Verbindungen, die sich in verschiedenen homologen Reihen an-
ordnen lassen, so daB eine groBe Anzahl der bei der Rechnung auftreten-
den Variablen unterdriickt werden kann, da sie innerhalb einer Reihe
als konstant angesehen werden konnen.

Bereits 1931 erschien E. Hiickels (52) berithmte quantenchemische
Behandlung des Benzols, in welcher das m-Elektronensystem mit nur
zwei Variablen a und 8 (Coulomb- und Resonanzintegral) beschrieben
wurde. Solche Rechnungen nach der Hiickel’'schen MO-Methode haben
sich als duferst niitzlich erwiesen fiir das Aufzeigen von qualitativen
GesetzmiaBigkeiten der Eigenschaften konjugierter Verbindungen, vor
allem bei Kohlenwasserstoffen. Die HMO-Methode (734) ist jedoch ein
Finelektronenmodell, und es zeigte sich bald, daf die Vernachlissigung
der Elektronenwechselwirkung in vielen Fillen nicht zuldssig ist, bzw.
eine besonders sorgfiltige Diskussion der Parameter ¢ und g fiir die ver-
schiedenen molekularen Eigenschaften erfordert (90).

Goeppert-Mayer und Sklar (40) fiihrten 1938 die erste MO-Rechnung
an cinem z-Elektronensystem mit Beriicksichtigung der Elektronen-
wechselwirkung durch. Aber erst die mit den Namen Pariser, Parr (117)
und Pople (118) verkniipften Niherungen erlauben eine Behandlung von
n-Elektronensystemen im Rahmen eines Mehrelektronenmodells, die auch
auf groBere Systeme anwendbar ist und zu einer guten Ubereinstimmung
zwischen den Ergebnissen der Rechnung und experimentellen Daten
fiihrt. Mit diesen Methoden beschiftigen sich die folgenden Abschnitte
dieser Ubersicht.

1. Die n-Elektronen-Niherung

Die n-Elektronen-Niherung besteht darin, bei der quantenchemischen
Behandlung eines konjugierten Molekiils lediglich die z-Elektronen
explizit in Betracht zu ziehen; die restlichen Elektronen, die o-Elektronen
und inneren Schalen werden nur als Teil des ,,Rumpfpotentials” beriick-
sichtigt, in dem sich die z-Elektronen bewegen. Die Frage, unter welchen
Bedingungen diese Niherung gerechtfertigt ist, wurde zunichst von
McWeeny (85) und dann eingehender von Lykos und Parr (80) untersucht,
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Die Grundlage dafiir bildet die Theorie der verallgemeinerten Produkt-
funktionen (89).

Schreibt man die Gesamtwellenfunktion eines konjugierten Molekiils
in der Form

Y=ot [@s(1,... Ng) Dn (No+1,... Ng N2, (1)

wobei @; und @, normierte Gruppenfunktionen fiir die Ny o-Elektronen
bzw. die N, n-Elektronen sind, die sich als Linearkombinationen orthor-
normaler Slater-Determinanten @}, bzw. @} schreiben lassen und der stren-
gen Orthogonalititsforderung Gl. (III-19) geniigen, so sind die Bedin-
gungen fiir die o-w-Trennung erfiillt, d.h. die n-Elektronen-Wellen-
funktion @ 140t sich von der o-Elektronen-Wellenfunktion @, getrennt
berechnen.

Die n-Elektronen-Niherung kann dann als diejenige Ndherung defi-
niert werden, fiir welche die Wellenfunktion in der Form der Gl. (1) ge-
schrieben werden kann.

Nach Gl. (II1-23) ergibt dies fiir den n-Elektronenoperator

N N N +N, .
Hee (No+1, ... N,,+N,,)=Zﬁg“ (iH%Z, L @)
1
i=N +1 ¢,7=NU+1
mit
A=A () + S () — o0 (3)

oder in der iiblichen Schreibweise

N?‘
#n(l, .. Z #Bumpt () + % r” (2a)
1=1 .
In entsprechender Weise 1Bt sich ein Operator
£9
Ho Z etr (¢ +2 e
mit (3)
42'“_4801131(5( 1) =4 (1) + FE(5) —H 7 (5)
definieren, die Gesamtenergie des Systems ist dann durch
Eoy=Ez+Es— Jac+ Kao (4)
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gegeben. Definiert man einen Operator
. 1
Wg(l,...N,,)_—_Zé(z)—{—% . (5)

3 %)

so erhidlt man eine andere Aufteilung der Energie, ndmlich
E¢=E$+Es 6)

d.h., die ganzen o-n-Wechselwirkungsterme sind in der Energie Ej,
enthalten. (Ganz symmetrisch kann man auch ein % definieren und
erhilt dann die Aufteilung der Energie in

E=E;+EY. (7)

Aus Gl (III-24) folgt nun, daB die Anwendung des Variations-
prinzips auf die m-Elektronenfunktion allein korrekt ist, solange die
Wellenfunktion den o-n-Trennungsbedingungen geniigt und die Be-
schreibung der interessierenden Zustinde durch eine feste o-Struktur,
d.h. mit der gleichen Funktion @4(1, ... Ng) fiir diese Zustdnde, gerecht-
fertigt ist.

Gleichzeitig folgt aus dieser Argumentation auch, in welcher Weise
die m-Elektronentheorien verbessert werden kénnen. Durch iterative
Berechnung von @, und @5 in der in Abschnitt 111, 3 angegebenen Weise
kénnen die Wellenfunktionen der ¢- und #-Elektronen einander angepallt
werden (80). Fiir verschiedene z-Zustinde erhilt man dann verschiedene
Beschreibungen des o-Geriistes, und kann so die Polarisation des o-
Geriistes durch die s-Elektronen beriicksichtigen. Weiter kann die
Wellenfunktion des Molekiils durch Uberlagerung mehrerer Produkt-
funktionen der Form Gl. (1) dargestellt werden:

V=C A [Py ]+ C' A [P Pyl + -+ - (8)

Dies ist eine spezielle Form der Konfigurationswechselwirkung, die
zum Beispiel zu einer Spinpolarisation fithren kann, wie sie zur Erkli-
rung der Hyperfeinstruktur im Elektronenspin-Resonanz-Spektrum
freier Radikale erforderlich ist (vgl. Abschnitt V, 3). ‘

Die gleichen Bedingungen fiir die Giiltigkeit der =n-Elektronen-
Niherung sind auch erfiillt, wenn die o-Elektronen-Wellenfunktion @4
statt durch eine Linearkombination von Slater-Determinanten durch
ein antisymmetrisiertes Produkt von Paar-Funktionen dargestellt wird,
welche die (lokalisierten) ¢-Bindungen beschreiben:

P=o[®f (1,2) D¢ (3,4)... 05 (No—1,Ng) Pa(No+1,... No+Naz)] (9)
=
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Dann erhdlt man fiir die Matrixelemente (%et)rr, des effektiven
Einelektronenoperators in der AO-Basis fiir die o-Elektronengruppe R

(helf) rir;=— (k T{fj"i"Z[IRS ¥ 7’]) +XSIX (ri Tj) + YSIY (7'1:7'1)
S(#R)

+ 2 2 Pugay [re vy | i) — 5 (re ug |1 7)), (10)
k1l

wobei die erste Summe iiber alle anderen o-Elektronengruppen liuft
und Py, die Elemente der Matrix der Ladungsdichten- und Bindungs-
ordnungen des =-Elektronensystems ist.

Fiir die n-Elektronengruppe ergibt sich

(hett)uguj (h uiuj'}‘ ZEIHS Ug 7/‘.1) +XSIK (”iuj)

+ Y5 I (s wy)] (11)

Die I®S, [RS und IR®S sind durch Gl. (I1I—27) definiert.

Gl. (11) bildet die Grundlage fiir eine systematische Berechnung der
Rumpfparameter der m-Elektronentheorien und demonstriert die Ab-
hingigkeit dieser Parameter von der Polaritiit (Y's) und den Bindungs-
ordnungen (X g) des o-Geriistes. Gl. (10) dagegen bringt die Abhingigkeit
der o-Elektronen von der m-Elektronenverteilung zum Ausdruck (62).
Parks und Parr (172) verwendeten zur Berechnung der gegenseitigen
Polarisation der o- und n-Elektronen im Formaldehyd dhnliche Bezie-
hungen, die jedoch nur niherungsweise giiltig sind, da bereits bei der
Ableitung die Mulliken-Naherung eingefithrt wurde.

2. Die PPP-Niherung

Die Grundlage fiir die Anwendbarkeit der in Teil II geschilderten
Mehrelektronenmodelle auf gréfiere Systeme bildet die Annahme, da8
die Basisfunktionen ¢, (Atomorbitale) die Beziehung

eu()@y(1) =0 (u#9) (12)
erfiillen (zero differential overlap (ZDQO) Niherung (773)). Dies hat zur

Folge, daB alle Elektronenwechselwirkungsintegrale auBer den Coulomb-
Integralen verschwinden

[ gr(l) s 7 () pa(2) dradrg

* 1 * *
=04y Oxa f Pu(l) pu(l) 1z P (2) px(2) dT1dT2 =104y Ona Vux, (13)
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wodurch die Anzahl der zu berechnenden Integrale von N% auf N2
reduziert wird und alle besonders schwer zu ermittelnden Drei- und
Vierzentrenintegrale wegfallen.

Um die Methode flexibler zu gestalten und die Verwendung experi-
menteller Daten und anpaBlbarer Parameter zu ermdglichen, werden die
Einzentrenwechselwirkungsintegrale nach

yup=Ip— Ay (14)

auf spektroskopische Daten fiir die Ionisationspotentiale I, und Elek-
tronenaffinititen 4, des Atoms g im Valenzzustand zuriickgefiithrt (709)
und die AuBerdiagonalelemente des Operators #esr(1) als empirische
Parameter gy, behandelt:

, wenn u und » benachbart,
1) due(1) o (1) dra = Do ven 1 (15

Zur Berechnung der Diagonalelemente des Operators #ere(1) wird
allgemein der Goeppert-Mayer und Sklar-Ansatz (GMS-Ansatz) (40)
verwendet :

fere() =Zu (1) + % (1) + 3 %(1) + 2 73 (1) (16)

v£Ep e

wobei 7, (1) der Operator der kinetischen Energie, ¥4 (1) das Potential
des Atomrumpfes ¢ und ¥} das des neutralen Atoms g ist. Ferner wird
angenommen, daB die ¢, der Gleichung

(7 (1) + Ya(1)] @u(l) = Uppu(l) (17)

geniigen, wobei U, das entsprechende Ionisationspotential des Atoms u
im Valenzzustand ist, so daB sich mit Hilfe der Beziehung

. 1
V() =7 5(1) — Zu [ o1 (2) 9u(2) 7 dve (18)
fir die Diagonalelemente
ay= [ gu(1) Aert (1) (1) dz1="U, -—é (Zyyw+@:pw)]  (19)
PE]

ergibt. Z, ist die Anzahl der Elektronen, die Atom » zum #-Elektronen-
system beisteuert, und (v:pp)=—[@ip(1)¥ (1) pu(l)dv1 ist ein
Durchdringungsintegral zwischen g, und dem neutralen Atom .
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Mit Hilfe der Gl. (15), (19) und (13) lassen sich die Matrixelemente
huy (= ay bzw. B,) und y,, der Operatoren Aegr (1) und g(1,2) zwischen
AQ’s g, angeben und damit auch die Matrixelemente Iy und [£7]%1]
iiber die LCAO-MO’s i => cus @u:

4

Ty=373 cui v huy
7

(41 R0 =3, 3 cjut €uj €3k Co1 Y (20)

4

Nach Pariser und Parr (177) berechnet man mit Hilfe der HMO's
die Gr6Ben Iy und [47]47] nach Gl. (20) und bestimmt dann die Energien
und Wellenfunktionen der verschiedenen Zustinde eines Molekiils nach
der Methode der Konfigurationswechselwirkung Gl. (III-10); die dazu
erforderlichen Matrixelemente Hpgyz sind durch die Slater-Regeln
GL. (I1-8) gegeben. Im allgemeinen beschrinkt man sich auf die Grund-
konfiguration und einfach angeregte Zustinde; nach Brillouin's Theorem
entspricht dies dem Grundzustand der SCF-Wellenfunktion.

Pople (118) hat zuerst die SCF-Gleichungen fiir #-Elektronensysteme
in der angegebenen Niherung abgeleitet. Fiir Systeme mit abgeschlosse-
nen Schalen ergibt sich unter Vernachlissigung der Durchdringungs-
integrale (vgl. Abschnitt IV, 3) fiir die Elemente des Hartree-Fock-
Operators

Fuy= Ulm‘i‘%Puu m+2 (Pao—Zq) Yuo

a0

und (21
Fup="8ur—3% Pur ywr (0 #9),
Ni2

wobel Py, =23 ¢4 €y die Elemente der Matrix P der Ladungsdichten
i=1

und Bindungsordnungen sind. Die SCF-Wellenfunktion ergibt sich dann
durch iterative Losung des Eigenwertproblems Gl, (1I-23), die Gesamt-
energie ist durch (1I-15) gegeben.,

Die Ergebnisse, die mit diesen Methoden erhalten werden, recht-
fertigen die Naherungen vollauf und lassen keinen Zweifel daran, dal
die semiempirischen n-Elektronenmethoden mit Berticksichtigung der
Elektronenwechselwirkung einen beachtlichen Fortschritt gegeniiber der
naiven Hiickel-Methode darstellen. Doch um die Ndherungen auch von
der theoretischen Seite her rechtfertigen zu kénnen und fiir ein Verstdnd-
nis der Anwendbarkeit der HMO-Methode, deren Parameter auf die
GL (21) zuriickgefithrt werden kénnen, ist die Beantwortung zweier
Fragen von Bedeutung:
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a) Wie kann die Vernachlissigung aller Elektronenwechselwirkungs-
integrale auBer den Coulomb-Integralen y,, gerechtfertigt werden, und

b) wie weit wird bei diesen Verfahren die Elektronenkorrelation be-
riicksichtigt?

Die zweite Frage ist insofern berechtigt, als die Diskussion im Ab-
schnitt I11, 5 gezeigt hat, daB die Effekte der Elektronenkorrelation von
der gleichen GréBenordnung sind wie die chemische interessierenden
Energieunterschiede.

Zuerst soll jedoch die Frage der Vernachlissigbarkeit der Elektronen-
wechselwirkungsintegrale (u»|x2) (fiir g #» und/oder x ¢ 2), d.h. die
ZDO-Niherung und ihre Implikationen diskutiert werden. McWeeny (86)
stellte fest, daB bei der Transformation der Elektronenwechselwirkungs-
integrale von einer STO-Basis ¢, auf eine Basis Léwdin-orthogonalisier-
ter Orbitale (OAO’s) @, (76) die Coulombintegrale y,, sich sehr wenig
dndern, wihrend alle anderen Integrale vernachlissigbar klein werden.
Unter anderem hat Fischer-Hjalmars (38, 39) diese Beobachtung aufge-
griffen und zur Untersuchung der Frage, inwieweit die ZDO-Niherung
bei Annahme orthogonaler Basisfunktionen erfiillt ist, mit Hilfe der
Entwicklung der OAQ’s &, nach den nicht-orthogonalen AQ’s g,

Fu=(1+%S3) ou—3 S1 (pu-1+pu+1)

+ @ ST —1S2) (pu-2+ pusa) + 0 () (22)
mit
51N8 und Szmez

(wobei Sy und S, die Uberlappungsintegrale fiir ¢,’s an benachbarten
bzw. durch ein Atom getrennten Atome sind), die in der P P P-Methode
auftretenden Integrale iber OAQ’s durch Integrale iiber AO’s und den
Parameter ¢ ausgedriickt. Es zeigt sich, daB bei Verwendung einer Basis
von OAQ’s die ZDO-Niherung der Berticksichtigung mindestens aller
Terme 1. Ordnung und héchstens der Terme 2. Ordnung in ¢ dquivalent
ist. Die Terme 1. Ordnung miissen berticksichtigt werden, da sonst alle
AuBerdiagonalelemente des Operators #eg (1) verschwinden, Terme 3.
Ordnung kénnen nicht berticksichtigt werden, da z.B. alle Hybrid-
integrale nur in &2 verschwinden. Da die Matrixelemente von Ze(1)
zwischen @,s an nicht-benachbarten Atomen nur Terme in @ (e3) ent-
halten, wire es inkonsequent, alle Elektronenwechselwirkungsintegrale
auler den Coulomb-Integralen zu vernachlissigen, aber Resonanz-
integrale zwischen nicht benachbarten Zentren zu beriicksichtigen, wie
dies gelegentlich vorgeschlagen worden ist.

Aus diesen Uberlegungen folgt, daB in guter Niherung die verschie-
denen Parameter a, § und y,, der PPP-Methode als Integrale iber
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Léwdin-orthogonalisierte AQO’s interpretiert werden konnen. Diese
OAOQ’s sind streng genommen keine Atomorbitale, sie enthalten vielmehr
als Folge der Orthogonalisierung Anteile simtlicher Atomorbitale des
Systems. Infolgedessen sollten die empirischen Parameter eine Ab-
hiingigkeit von der Molekiilgeometrie aufweisen. Die Untersuchungen
von Fischer-Hjalmars haben jedoch gezeigt, daB alle fraglichen Integrale
in 1. Ordnung in ¢ und auBer U, auch in 2. Ordnung in & unabhédngig von
der Umgebung und daher von Molekiil zu Molekiil transferierbar sind.
Der Effekt der ZDO-Niherung auf die Ergebnisse der m-Elektronen-
theorie kann somit vom theoretischen Standpunkt aus als geklart ange-
sehen werden.

Zur Untersuchung der Frage, inwieweit die Elektronenkorrelation in
den semiempirischen m-Elektronentheorien berficksichtigt wird, kann
man formal unterscheiden zwischen einer ,horizontalen Korrelation®,
d.h. der Korrelation der relativen Elektronenbewegung in einem zwei-
dimensionalen n-Elektronennetzwerk, und einer ,,vertikalen Korrelation®,
d.h. der Korrelation der relativen Bewegung zweier Elektronen am
gleichen Atom beziiglich der Molekiilebene.

Geht man von Gl. (6) aus und setzt voraus, daB Eg die Korrelations-
energie der o-Elektronen bereits enthalte, so ergibt sich entsprechend
der Gl. (I1I-2) ftir E; ndherungsweise

Ex=31i+3 3 (Ji—Ki) +Ea™ (23)
) i<j
Nach GL. (II1-35) ist Ex°™ ~ 3 3 &;, so daB
i<j
Ex=3Ii+23 2 ((Juy— Ku) + &y (23a)
i i<s

wird.
Wendet man diese Bezichung auf das Athylen mit den MO’s ¢1=

1 1
V? (a-+ b) und ¢2 =v? (@ — b) an, so ergibt sich im Rahmen der ZDO-
Néherung

En=2I14+%(vaa+ vor) +3 yav+% (Baa+5ar) =211+ % Yaa+ 3 vas
.t ’ ~ 7 -~
mit Yaa="Yaat Eaa und Yab="Yab +E&ap.

Das bedeutet, daB durch die Parametrisierung der Integrale in der
semiempirischen Theorie die Elektronenkorrelation in einfacher Weise
in Rechnung gesetzt werden kann. Die semiempirischen y-Werte kdnnen
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aber auBer Korrelationseffekten auch Anderungen des o-Geriistes und
dhnliches enthalten.

Werden fiir das Benzol die y,, aus den experimentell beobachteten
Spektren bestimmt (770), so ergibt sich

711 (Spektr.) =11.35eV;  y15 (Spektr.) =7.19 eV

eine theoretische Berechnung dieser Integrale mit Slater-Orbitalen (¢ =
3,18) liefert dagegen die Werte

11 (STO) = 1693 eV, 13 (STO) = 9.03 €V.

Wie sich die Differenz zwischen den theoretischen und spektroskopi-
schen Werten aus der Anderung der o- und #-Orbitale und aus Elek-
tronenkorrelationseffekten zusammensetzt, ist nicht ohne weiteres klar.
Pariser (109) hat darauf hingewiesen, dafl MO-Wellenfunktionen Terme
enthalten, die ionischen Strukturen der VB-Methode entsprechen, und
daB diese ionischen Strukturen eine andere o-Struktur aufweisen konnen
als der Valenz-Zustand der neutralen Atome. Er betrachtete die Ladungs-
iibertragungsreaktion des Kohlenstoffs im Valenzzustand

C+CC-+C+ (24)

als Modell fiir solche Anderungen. Im Rahmen der n-Elektronen-Néhe-
rung sollte die Energieiinderung 4 E bei dieser Reaktion gleich p11 sein.
Setzt man nun y13 gleich dem experimentellen Wert fiir 4 E, der durch

AE=T-4 25)

gegeben ist, wenn I und A4 das Ionisationspotential und die Elektronen-
affinitit des Valenzzustandes bezeichnen, so werden o-Elektronen-
anderungen zwischen ionischen und kovalenten Strukturen und Korrela-
tionseffekte automatisch beriicksichtigt. In der Tat erhilt man, je nach-
dem wie man I, und A4, fiir den Valenzzustand aus den spektroskopischen
Zustinden des C-Atoms ermittelt, Werte zwischen 4 E = 10,53 ¢V und
AE =10,69 eV, in guter Ubereinstimmung mit dem aus dem Spektrum
des Benzols bestimmten Wert.

Dewar (26) hat zur Beriicksichtigung der vertikalen Korrelation das
Verfahren der ,split-p-orbitals” (SPO) entwickelt, in dem fiir den
,oberen” und den ,unteren’ Teil eines 2p,-Orbitals eine getrennte
Funktion angesetzt wird. Wenn sich ein Elektron im oberen Teil und
eines im unteren befindet, dann ergibt sich fiir die Wechselwirkungs-
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energie bei Verwendung von STO’s mit { = 3,18 der Wert 10,98 eV, in
guter Ubereinstimmung mit dem empirischen Wert fiir y1; des Kohlen-
stoffs.

Die SPO’s sind jedoch nicht orthogonal zu den ¢-Orbitalen, so daB
die Bedingungen der o-m-Separierbarkeit nicht mehr erfiillt sind. Als
Folge dieser Nicht-Orthogonalitdt wird die vertikale Korrelation stark
itberbewertet; bei Orthogonalisierung der SPO’s zu einem geeigneten
Atomrumpf erhéht sich die kinetische Energie so sehr, da dadurch die
Erniedrigung des y11 nahezu kompensiert wird. Dennoch fiihrt die Ver-
wendung der mit Hilfe der SPO’s berechneten Integralwerte im Rahmen
der iiblichen m-Elektronentheorien im allgemeinen zu Ergebnissen, die
nur unerheblich von denen entsprechender PPP-Rechnungen abweichen.

Stnanoglu und Orloff (7130) haben AE in Gl. (25) in folgender Weise
zerlegt

AE =AEyp +AEgon =71 +A4ERY + A Exgor
=y L AR L AE e+ A8s+ Abgn+ A8y (26)

und jeden der Terme theoretisch diskutiert. Dabei ist 4EQ® = AES,
+AEg, der Anteil der Anderung der Hartree-Fock-Energie fiir die
Reaktion (Gl. 24), der von einer Anderung der ¢- und =-Orbitale her-
rithrt, und yi wurde mit den Hartree-Fock-AQ’s des Valenzzustandes
des C—Ions berechnet. Es ergibt sich, da 4, und A& sich nahezu weg-
heben, so daB AEgorr ~ 48, ~ —1 eV ist, und folglich

AE=AEHF—1,0 eV (27)

gilt. Ebenso kompensieren sich 4 Ef;z und 4Ef; weitgehend, sodaBinguter
Naherung y11=yplF+ &, (242?) ist. Fir das C—-Ion ergibt sich yiF=
12,72 eV und folglich y1; = 11,7 eV in guter Ubereinstimmung mit dem
sektroskopischen Wert y1; = 11,4 eV. Im Unterschied zu der iiblichen
theoretischen Berechnung der y,, mit STO’s fiir das neutrale Atom
bezieht sich bei der Reaktion Gl. (24) p!F anf den Valenzzustand des
C—-Ions. Der Wert von y{‘l" héngt stark von der Ladung am C-Atom ab,
dndert sich jedoch nur wenig mit dem Valenzzustand (C—: y11= 12,2
+05eV C:pF=1554+0,5eV; Ct: pF=184+ 0,5 eV). Entschei-
dend ist also die negative Ladung am Kohlenstoff. Die Frage, warum
nun gerade dieser C—-Wert dem spektroskopischen y11 fiir das Benzol
entspricht, ist jedoch keineswegs geklirt. Es kann sein, daB dies eine
Folge der Bestimmung der y,, als Mittelwerte fiir mehrere angeregte
Zustdnde des Benzols ist, es kann aber auch eine rein zufillige Koinzidenz
der Zahlenwerte sein.
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Nachdem die vertikale Korrelation fiir das Integral y11 diskutiert
wurde, bleibt noch die Frage nach der horizontalen molekularen Korre-
lation. Ein Teil dieser Korrelation wird in der PPP-Methode automatisch
beriicksichtigt, wieviel hingt jedoch von dem betrachteten Zustand und
dem AusmaB der Konfigurationswechselwirkung ab. Wieviel Konfigura-
tionswechselwirkung beriicksichtigt werden muB, ist noch nicht geklirt.
Koutecky (66) hat gefunden, dall dreifach angeregte Konfigurationen
praktisch keinen EinfluBl auf die Energie des Grundzustandes ausiiben.
Die AMO-Rechnung von de Heer und Pauncz (46) am Benzol bietet ein
Beispiel flir eine sehr zuverlassige Abschidtzung der horizontalen Korre-
lationsenergie fiir ein bestimmtes Molekiil.

3. Die Parameter der semiempirischen n-Elektronentheorie

In den letzten Abschnitten zeigte sich, daB3 im wesentlichen drei Arten
von Parametern in der semiempirischen z-Elektronen-Theorien auf-
treten, die Einelektronenintegrale a, und f,, sowie die Elektronen-
wechselwirkungsintegrale y,,, wobei die a, mit Hilfe des Goeppert-
Mayer-Sklar-Ansatzes auf die Groen Uy, yuy und die Durchdringungs-
integrale (v : pu) zuriickgefithrt werden konnen.

Die Durchdringungsintegrale gehen mit zunehmendem Kernabstand
sehr schnell gegen Null, so da8 sie in sehr guter Niherung vernachlissigt
werden konnen, wenn die Atome g und » nicht benachbart sind. Da die
Durchdringungsintegrale auBerdem nahezu unabhingig von der Natur
der Atome x und » sind, ist ihr Beitrag zu a, annihernd konstant, wenn
alle Atome die gleiche Anzahl Nachbaratome (im allgemeinen drei)
haben (99). Es ist daher zweckmiBig we=U¢+2 (¢’ pu) als Null-

»
punkt der Energieskala zu verwendenl?, wobei die Summe {iber alle
dem Atom g benachbarten Atome g’ liuft. Damit vereinfacht sich der
GMS-Ansatz Gl. (19) zu

ou(X)=0wx—2 Zyyuy

vEp
mit
wx=Ux+3 (4 : pp) (28)
l"
und

Sox=wx—owc~Ux—Ug

17 Far Pople-SCF-Rechnungen ist wg+ 3411 (C) ein gunstigerer Nullpunkt der
Energieskala, da in diesem Falle die Diagonalelemente F,, des Hartree-Fock-
Operators fiir einen alternierenden Kohlenwasserstoff gleich Null sind und die
Orbitalenergien g der besetzten und unbesetzten MO’s symmetrisch zum Energie-
nullpunkt liegen.

410



Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie

Es bleiben also die Parameter y,, und f,y, sowie fiir Molekiile mit
Heteroatomen noch die Grélen d wx zu bestimmen.

a) Die Elektronenwechselwirkungsintegrale

Im letzten Abschnitt wurde gezeigt, wie die Verwendung der reduzierten
Einzentrenintegrale y,, auf Grund der Elektronenkorrelation und der
Orbitaleffekte zu erkliren ist. Die Bestimmung der y,, nach der von
Pariser (109) vorgeschlagenen Gl. (14) aus Ionisationspotential und
Elektronenaffinitit, die Dewar SPO-Methode (26) und die theoretische
Berechnung dieser Integrale mit Hilfe von paarkorrelierten Wellenfunk-
tionen nach Sinanogly (130) filhren alle zu sehr dhnlichen Ergebnissen
(Tabelle 10), ebenso wie die von Fischer-Hjalmars (37) vorgeschlagene

konstante Korrektur der theoretisch berechneten el

Yuu= Vs — const, (29)

die im wesentlichen auf der Annahme einer konstanten Korrelations-
energie fiir zwei 2$-Elektronen beruht.

Tabelle 10. Nach verschiedenen Methoden bestimmie Werie fiiy yuu(X) (in eV)

Atom Vuu Vun Vuu Yuu YVup
(theor) Gl(29) Gl(14) Gl1(27) SPO-Meth.

N

16,93 11,60 11,08 10,69 10,978
20,77 15,44 12,83 12,61 —
22,63 17,30 17,21 16,47 —
24,23 18,90 14,52 15,38 —
26,09 20,76 — 18,85 —

C (1s%32p,)
N (1s242p;)
N+ (1s%3 2p,)
O (152252 22 2py 292)
O+ (1524 2p,)

B = B e e

Fiir sehr groBe Kernabstinde geht die Korrelationskorrektur gegen
Null, und die theoretisch berechneten Elektronen-Wechselwirkungs-
energien werden unabhingig von der Kernladung {(bzw. der Orbital-
exponenten)18, Es gilt also fiir sehr groBe R

1
yur~— (at. E.). (30)

18 Die klassische Wechselwirkungsenergie zweier Kugeln der Ladung ¢ mit
2

dem Radius 7y und ¥ ist fiir einen Abstand R > (v1-}-72) gegeben durch—%- .
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Damit bleibt die R-Abhingigkeit der y,y im Bereich kleiner und
mittlerer R festzulegen. Pariser und Parr (177) verwenden hier eine
quadratische Interpolation zwischen den Werten fiir R=0 und fir
sehr groBe R. Die Anwendung eines Polynoms 4. Grades fiir diese Inter-
polation, die ebenfalls vorgeschlagen wurde (37), liefert fiir kleine R
groBere Werte fiir y,,, withrend das empirisch aus dem Benzolspektrum
bestimmte y32 kleiner ist als die nach der quadratischen Interpolation
bestimmten Werte. Kleinere Werte liefert auch die von Nishimoto und
Mataga (106) vorgeschlagene rein empirische Formel

1

}’uv=m ’ (31)

1
die fiir sehr groBe R in die theoretische Formel Vir="p iibergeht,
wihrend fiir R =0 yu,,:% =I—A gesetzt wird. Der Verwendung

einer konstanten Korrelationskorrektur fir die Einzentrenintegrale
entspricht der Vorschlag (37)

yur (L, 0) =y "M E 0) — A (0), e=3(Cu+ )R (32)

zu setzen, wobei Ay (p) fiir alle 25-Orbitale gleich sein soll.
Um einen Ausdruck fiir 4,,(g) zu gewinnen, wurde die Rest-Energie
Erest
Erest =Eexaxt —Evs

fiir das He-Molekiil als Funktion des Kernabstandes berechnet und in
geeigneter Weise umgeeicht, so daB schlieBlich der Ausdruck

Ay (0) = 7,8623 — 2,5056 ¢ + 0,23968p2 — 0,005983¢3 (e V)  (33)

erhalten wurde. In Abb. 6 sind die nach den verschiedenen Methoden
bestimmten y,, fiir die Wechselwirkung zweier n-Elektronen von Koh-
lenstoffatomen als Funktion des Kernabstandes dargestellt.

Die Uberlegungen des letzten Abschnittes, nach denen die empiri-
schen yp,y einen Teil der Korrelationsenergie beriicksichtigen, steht im
Einklang mit den Befunden, daB bei begrenzter Beriicksichtigung der
Konfigurationswechselwirkung die Verwendung kleiner y.,-Werte fiir
kurze Kernabstinde (Mataga-Nishimoto-Formel, empirische Benzolwer-
te) zu besserer Ubereinstimmung mit den experimentellen Daten fithrt,
wihrend bei Beriicksichtigung doppelt und héher angeregter Zustinde
die groBeren yu-Werte im allgemeinen bessere Ergebnisse liefern (59).
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! °
1 2 3 4 5 6 7 rlAl8

Abb. 6. Vergleich der verschiedenen Methoden zur Bestimmung der .y fir kleine
Kernabstidnde R

b) Die Resonanzintegrale

Die Annahme, daB f,, =0 fiir nicht benachbarte Atome x und » gilt,
steht in Ubereinstimmung mit der Verwendung von OAO’s als Basis-
funktionen zur Rechtfertigung der ZDO-Niherung. Fiir benachbarte
Atome g und v=y + 1 ergibt die Entwicklung der OAQ’s $, nach AOs’
die Beziehung

[ Puhet Frdv=[FaT Prdv + [Fu (Vat Yar1) Prdv+ 0 (e3)

= [(1—Su)/Sw] - [ pu (T + %) pudr (34)

Da beide Terme in Gl. (34) proportional zu Si, sind, folgt
Buy = const S(1-5), (39)
eine Bezichung, die zuerst von Ruedenberg (726) angegeben wurde.

Beriicksichtigt man nur Terme 1. Ordnung in ¢ in der Entwicklung
Gl (22), so ergibt sich

.f‘.ﬁl*t Aott Py dT:.‘-‘P; hett oy AT —% Sy ” ‘P; Aett pu AT
+ [ @5 fett prdT] - O(2) (36)

Buv= Biv—% Sur (as— 3) ,

oder
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eine Beziehung, die zuerst von Mulliken fiir den Zusammenhang zwi-
schen den Resonanzintegralen §,, und g}, fiir die Rechnung ohne bzw.
mit Uberlappung im Rahmen der Einelektronenmodelle abgeleitet und
von Pariser und Parr auf die Mehrelektronenmodelle fibertragen wurde.
Aus dem GMS-Ansatz (7 -+ %) pu= U, ¢, ergibt sich durch Multi-
plikation von links mit ¢y und anschlieBender Integration [ ¢y 4, g, dz
= Sup Uy, so daB man fiir B, den symmetrischen Ausdruck
2B8ur="Sur (Up+ Uyp) — (up [w9) — (p: pw) — (w0 | p) — (v: 09)

=23 [(AA|wr) + (A:p9)] — 2 5 (0: pv)

A#pu,v

erhalten kann, der mit Gl. (19) in Gl. (36) eingesetzt die Beziehung

Buv="1% Suy [2 (up|vy) + (w:v9) + )] — & [( ] o)+ (w9 pe9)
(i) + @)l + 3 {F Sur (A2 ) + (RAlwy) + (A )

A#£uy
+ (9] — (Aal) — (3: )} 37)
+3 % Sur{[(0: 1) + (2:7%)] — (0:7)}

ergibt. Fiir den Fall, daf3 die Atome ux und v gleich sind, reduziert sich
diese Gleichung auf die von Pariser und Parr angegebene Form

Bur=3. (Sur (A2 )+ ()] — (A2 r) — (209

+ 2 {Sur(0:pp) — (0:p1¥)} (37a)

Wendet man in Gl (37) die Mulliken-Ndherung (A:uv) =% Sy
[Apm)+ Repp)] und (A2 pr) =% Sp[(22pp)+ (R2»)] auf alle
Dreizentrenintegrale an, so verschwinden die Summen iiber 4 und es
ergibt sich

Buv="% {Sur [(v: 1) + (:9%) + 2 (upa|v9)] — (i pv) — (v:9)
— (up py) — (vv uv)} (38)

bzw. fiir den Fall, daB die Atome g und » gleich sind

Bur=Sus [(v: 1) + (upe]¥9)] — (o2 p29) — (il p09) . (38a)
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Gl. (38) zeigt, daB fyy nur von den Atomen g und » abhingt und
somit eine filr die Bindung u—» charakteristische, von Molekiil zu Mole-
kiil iibertragbare GréBe ist.

Fischer—Hjalmars hat vorgeschlagen (37), die Durchdringungsinte-
grale in Gl. (38) den Elektronen-Wechselwirkungsintegralen proportional
zu setzen und kommt durch erneute Anwendung der Mulliken-N#iherung
zu der Beziehung

Bur/Sur= c1[(up|pp) + (v|vv)] +ca(upulvv) (39)

zur Abschitzung der Resonanzintegrale, wobei die (uu|vy) und S, fiir
STO’s berechnet werden und die Konstanten ¢; und ¢z aus den empiri-
schen Werten B, = 2,39 eV fiir Benzol (= 1,397 &) und B, = 2,85 eV
fiir Athylen (r= 1,337 &) zu ¢; = 0,42966 und ¢y = — 2,58097 ermittelt
werden.

Ohno (707) geht ebenfalls davon aus, daB die Durchdringungsinte-
grale den Elektronenwechselwirkungsintegralen proportional sind. Mit
der zusitzlichen Annahme, daB — (u:uv) — (pp|pv) = (1| #"4|») durch das

1
Potential — R2 am Mittelpunkt der Bindung bestimmt wird, so daf}

2C
¥ u|v) = — S—wird, ergibt sich aus Gl. (38a
“ R

2C
Buv=Su» ‘f“l‘(.“,“l’”’) ’ (40)

wobei C = 0,85 eine gute Ubereinstimmung mit anderweitig ermittelten
Bur-Werten ergibt.

Setzt man dagegen in Gl. (38a) (uulpv) =% Swl(unlpw) + (wplvy)],
so ergibt sich die von I'Haya (56) vorgeschlagene Beziehung

Bur=Suv(v:pp) — (u:p9) — & Spw[(wpe| pps) — (e v9)] (41)

Erwihnt sei schlieBSlich noch eine weitere Formel fiir §,,, die man
aus Gl. (36) unter der Annahme von

Jou( T+ gudr =~ Uy

mit Hilfe der Mulliken-Niherung erhilt; es ist die die Wolfsberg-Helm-
holz-Formel (737)

S
Buw=K—~ {Uu+ Uy}, (42)
wobei K eine empirische Konstante ist.
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Alle diese Formeln erlauben zwar im Prinzip eine Berechnung der
Resonanzintegrale 8y, doch scheint es ratsam, den empirischen Charak-
ter dieser Parameter beizubehalten und die angegebenen Formeln nur zur
Abschitzung des Einflusses einer Stérung auf den Wert des Resonanz-
integrals anzuwenden.

Die wichtigste Stérung, die im Rahmen der Rechnungen an #-Elek-
tronensystemen von Interesse ist, ist eine Anderung der Bindungskinge,
und es sind zahlreiche Vorschlige fiir eine einfache Beriicksichtigung der
r-Abhingigkeit der Resonanzintegrale gemacht worden, Pariser und
Payrr (177) haben eine exponentielle Abhingigkeit der Resonanzintegrale
vom Kernabstand vorgeschlagen, wie sie z.B. aus der Proportionalitit
von fuy und Sy nach GL (42) hergeleitet werden kann. Fiir CC-Bindun-
gen geben sie

B{r) =—2517,5 exp(—5,0077) eV (43)

an (# in A). Eine rein empirische Beziehung, die nur eine Konstante
enthilt, wurde von Kon angegeben, der eine r—6-Abhingigkeit des
Resonanzintegrales annimmt:

— 17,464  fiir C=C-Bdgu.
B()=— k=] —13983 fir C=N-Bdgn. (44)
— 88086 fiir C=0-Bdgn.
Dewar und Schmersing legen der Bestimmung von #(r) den Kreis-
prozef
CrC =&, crc @, cro L, CC
+ (Ec —Eq) ]

zugrunde (33), wobei E¢= 132,785 kcal/Mol und E,= 96,974 kcal/Mol
die Bindungsenergien der Doppel- bzw. Einfachbindung der Linge
7= 1,334 A und ' = 1,485 & sind. K’ und K” sind die o-Kompres-
sionsenergien, die erforderlich sind, um die Bindungen von ihrer Gleich-
gewichtslinge »' bzw. »” auf die Linge 7 zu bringen; sie werden nach

K'{r) = E'[1—eatr'-r,»)]2

bzw. der entsprechenden Formel fiir K”(#) aus dem Morsepotential mit
den Konstanten a(C—C)=2,115A-1 und «(C=C)=2,430 A-1 be-
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rechnet. f(f) ist die n-Bindungsenergie einer C=C-Bindung der Linge
v, d.h.

fBy=—2B+F(y11—y12),

so daB sich

B(r)=1(y11— y12) —F[(E"—K") — (E'—K")] (45)

ergibt.

Zum AbschluB sei noch erwidhnt, daB Niskimoto und Forsier (106)
aus der r-Abhingigkeit der Gesamtenergie eines konjugierten Systems
eine lineare Beziehung der Form

ﬁmv:AO"*‘AlPuv (46)

zwischen f# und der z-Bindungsordnung pg, abgeleitet haben, wobei
Ao und A; als empirische Konstanten behandelt werden.

Die Gl (46) eignet sich besonders fiir die iterative Bestimmung der
n-Elektronenenergie und der Bindungslingen eines konjugierten Sy-
stems.

c) Die Parameter Swy,

Prinzipiell sind die GréBen Uy eines Atoms im Valenzzustand aus
spektroskopischen Daten zuginglich, so daB die Parameter 8 w,, ~ Uy(X)
— U, (C) daraus ohne Schwierigkeiten gewonnen werden kénnen.

Es zeigt sich jedoch, daB man eine bessere Ubereinstimmung der
berechneten mit den beobachteten Spektren erhilt, wenn man

Swy=ClUX)~U,(Q)Imit C <1, (47)

setzt, wobei die Konstante C der Polarisation des g-Rumpfes Rechnung
trigt. Fir Heteroatome, die wie der Aminostickstoff zwei Elektronen
zum konjugierten System beisteuern, muB8 man fir U, das 2. Ioni-
sationspotential einsetzen; gleichwertig ist die Anwendung der Gl (18)
in der Form

Uu(X) =Uu(X) —yau(XH), (48)

wobei y,, (Xt) entsprechend der Gl. (24) durch die Energiedifferenz des
Prozesses 2X+ - X++4 X gegeben ist. Fir die Aminogruppe erhilt
man auf diese Weise Werte fiir d wn+, die dem Betrage nach sehr viel
groBer sind als die empirisch aus den Spektren ermittelten. McEwen (83)
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verwendet in Gl. (48) statt p11(X*) den Wert fiir 911 (X) des neutralen
Atoms, um der Tatsache Rechnung zu tragen, daB3 die Aminogruppe im
Molekiil nahezu neutral ist, und erhdlt so dem Betrage nach erheblich
kleinere Werte. Fischer—Hjalmars (37) hat vorgeschlagen, fiir Hetero-
atome X, die zwei Elektronen zum konjugierten System beisteuern,
U, gleich dem Ionisationspotential der Verbindung CsHs—X zu setzen,
so daB

8 wp(X) =I(CoH5—X) — U4(C) (49)

ist.

Die so bestimmten Werte stehen in sehr guter Ubereinstimmung mit
den empirisch bestimmten Werten.,

Die effektive Kernladung eines Atoms hingt von der Elektronen-
dichte an diesem Kern ab, so daB auch die Parameter 6 wy, yu, und By
mit der Elektronendichte am Kemn g variieren sollten. Dieser Effekt
wurde zuerst von Brown und Mitarb. (72) in dem von ihnen als SCF-
Methode der variablen Elektronegativititen (VESCF-MO) bezeichneten
Verfahren beriicksichtigt. Neuerdings hat I'Haya (56) diesen Gedanken
in seiner Methode der differentiellen Yonisation wieder aufgegriffen.

Aus den Ionisationspotentialen der isoelektronischen Reihe C
(Z=325, Ip=11,424 V), N+(Z=4,25, I2,=28,885¢V) und 02+
(Z=5,25, I3, =>53,464 V) erhilt man die Beziehung

Isp=3,604 Z2 —9,599 Z + 4,5535 , (50)

die z.B. fiir das Athylen-Kation mit Z* =3,425, dem Mittelwert der
Slater-Werte fiir C(Z = 3,25) und C+ (Z = 3,60), den Wert I35, = 13,95 eV
gegenitber Io,—=11,424 eV im Athylen liefert. I’Haya berechnete alle
Durchdringungsintegrale rein theoretisch fiir STO’s mit Z=3,25 bzw.

Z%*=3,425 und setzt fiir das Kation yﬁﬂ=%y,m, so daB sich nach

Gl (41) fiir das Kation auch ein anderer fj,-Wert ergibt als fiir das
neutrale Molekiil. Auf diese Weise berechnet sich das Ionisationspoten-
tial des Athylens zu I =10,75 eV in guter Ubereinstimmung mit dem
experimentellen Wert I=10,62 ¢V, wihrend sich unter der iiblichen
Annahme gleicher Parameter-Werte fiir alle Zustidnde eines Molekiils,
d.h. fiir Z=27%, der Wert J = 13,37 eV ergibt.

Wichtig ist bei diesen Berechnungen des Ionisationspotentials, daB
die Korrektur der Einzentrenintegrale nach Gl. (14} durchgefithrt wird,
bevor die Mulliken-Ndherung zur Ableitung der Gleichung (41) fiir .
und dhnlicher Bezichungen angewandt wird, d.h. daB die Mulliken-
Niherung in der Form

(| i) =% Sy e el prad)en - (1 s} 99)] (51)

418



Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie

geschrieben wird, wobel (uu|up)in die theoretisch berechneten Ein-
zentrenintegrale und nicht die der Gl. (14) sind. Wendet man die Korrek-
tur der Einzentrenintegrale nach der Mulliken-Naherung an, d.h. setzt
man in Gl (51) ypuu statt (up|pp)en, so ergibt sich das Ionisationspoten-
tial des Athylens zu I=14,497 eV. Auf die Bedeutung der richtigen
Anwendung der Mulliken-Niherung bei der Ableitung der Formeln fiir
fu» wurde bereits von Moser (98) und von Parr und Pariser (176) hin-
gewiesen.

V. Anwendungen der n-Elektronentheorien

In diesem Abschnitt sollen einige Anwendungen der semiempirischen
n-Elektronen-Methoden geschildert werden, welche einerseits die Bedeu-
tung der Beriicksichtigung der Elektronenwechselwirkung demonstrie-
ren und andererseits zeigen sollen, welcher Art die mit diesen Verfahren
erzielten Ergebnisse sind. Es wurden mehr oder weniger willkiirlich drei
Teilgebiete der zahlreichen Anwendungsmdglichkeiten herausgegriffen,
und zwar konjugierte Systeme im Grundzustand, Elektronenspektren
konjugierter Systeme und magnetische Eigenschaften konjugierter
Systeme.

1. Konjugierte Systeme im Grundzustand

Eine ausfiihrliche Anwendung der Pople-SCF-Methode auf den Grund-
zustand konjugierter Systeme wird in einer Reihe von Arbeiten von
Dewar und Gleicher (17, 27—32) gegeben. Nach der Pople-SCF-Methode
ergibt sich die Gesamt-m-Elektronenenergie eines Systems mit abge-
schlossenen Schalen zu

E"=Z[P””Uﬂ+ipﬁu7’ﬂﬂ+%f’uuz(Pw—Z) Yuy)

B v(#p)

+2ZZPW[:BW—%PW)’W]. (1)

<y

wihrend die n-Bindungsenergie durch

Enb=En+ZzZqu}’uv (2)

p<rv

gegeben ist, wobei die Kernabstofung in Ubereinstimmung mit der
Annahme des GMS-Ansatzes Gl. (IV—16) fiir die Rumpfintegrale durch
die AbstoBung positiver Ladungen mit der gleichen Verteilung wie fiir
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Zy

. V4
ein Elektron am Rumpf angesetzt wurde, d.h. statt ———
Vay
Zy Zy yyup gesetzt.
Die Bildungswirme AH eines Kohlenwasserstoffes ist unter der An-
nahme der Additivitdt der Bindungsenergien

wurde

AH=Nca Eca+NccEcc+Ens, 3

wobei Neg und N die Anzahl und Ecg und E¢c die Energien der CH-
und CC-Bindungen sind. Um die Bildungswidrme eines Kohlenwasser-
stoffs zu berechnen, muB Eg¢c, der o-Anteil einer ,,aromatischen’ CC-
Bindung bekannt sein. Da dieser Wert schwer abzuschitzen ist, haben
Dewar und Gleicher fiir eine Reihe von Kohlenwasserstoffen, fiir welche
AH experimentell bekannt ist, E,» berechnet und daraus aus Gl. (3)
Egc bestimmt, Dabei wurde ausgehend von gleichen Bindungslingen
jeweils die Bindungslinge aus der Bindungsordnung P, nach

7u (in &) = 1,504 — 0,166 P, (4)

bestimmt und mit diesemm Wert p,, erneut berechnet und g, nach
Gl. (IV-45) ermittelt usw., bis die so gewonnenen Bindungslingen gegen
einen konstanten Wert konvergierten. Als Beispiel sind in Tabelle 11
die berechneten Bindungslingen des Phenanthrens den experimentell
bestimmten gegentibergestellt.

Aus den Rechnungen fiir elf verschiedene Kohlenwasserstoffe ergibt
sich bei Verwendung von PPP-Integralwerten ein Mittelwert E¢o==
3,820 eV, die mittlere Abweichung betrigt AE=0,21%,, bei Verwendung
von SPO-Integralen ist Ecc=3,924 eV (AE=0,17%,). Diese Ergeb-
nisse zeigen, daB die Annahme einer konstanten CC-Bindungsenergie
gerechtfertigt ist und weiterhin, dal die PPP-Methode die Voraus-
berechnung der Bindungslingen und der Bildungsenthalpien aromati-

Tabelle 11. Berechnele und beobachtete Bindungslingen des Phenanthrens (in A)
(nach (27))

Bindg. ¥ (exp) 7 (PPP) ¥ (SPO)

1— 2 1,373 1,381 1,378

2— 3 1,406 1,407 1,410

- 3— 4 1,373 1,381 1,378

. 1—13 1,409 1,410 1,413
. 4—14 1,411 1,411 1,413
OF 9—10 1,352 1,361 1,356

@t 9—14 1,444 1,438 1,445
13—14 1,394 1,400 1,394

12—13 1,445 1,441 1,447

420



Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie

scher Kohlenwasserstoffe mit éiner Genauigkeit gestattet, die erheblich
besser als 19, ist.
Die Resonanzenergie Eg eines Aromaten ist gegeben durch

Er=AHE_AH, (5)
wobei
AHK =Neg Eca+ N'E'+N”E” (6)

die Bildungsenthalpie einer klassischen Struktur mit N’ Einfachbin-
fungen der Energie E’ und N” Doppelbindungen der Energie E” ist, so
daB

Ep=N'E'+4+N"E"—NccEcc—Enp

N’-—-N'

=Neeld — 2 Nco

(E"—E")]—Enp 7)
wird. Behandelt man 4= —Ec¢c+% (E”+E’) als empirischen Para-
meter, der aus der Resonanzenergie des Benzols bestimmt wird, so er-
gibt sich fiir die geradzahligen cyklischen Polyene (fiir die (N'— N"} = 0,
so daf der zweite Term in der eckigen Klammer der Gl. (7) verschwindet)
der in Abb. 7 dargestellte Zusammenhang zwischen der Zahl der C-
Atome und der Resonanzenergie.

Das Ergebnis weist im Gegensatz zu den Ergebnissen einfacher
HMO-Rechnungen, die ebenfalls in Abb. 7 angegeben sind, eine auBer-
ordentlich gute Ubereinstimmung mit den experimentellen Befunden auf:
Fiir alle cyklischen Polyene mit 4# C-Atomen wird eine negative Reso-
nanzenergie, fiir diejenigen mit (4# +2) C-Atomen bis einschlieBlich zu
[22]-Annulen wird eine positive Resonanzenergie berechnet.

Aus der Definition der Resonanzenergie ist klar, daB fiir Egr < 0 die
klassische Struktur mit lokalisierten C=C-Bindungen stabiler ist als
eine Struktur mit ausgeglichenen CC-Bindungen, d.h. daB das Molekiil
nicht aromatisch ist, wihrend Eg > 0 auf das Vorliegen eines Bindungs-
ausgleichs und damit auf die Aromatizitit der Verbindung deutet. Tat-
sdchlich 148t das NMR-Spektrum des [22]-Annulens auf das Vorliegen
eines magnetischen Ringstromes und damit auf die Aromatizitit dieser
Verbindung schlieBen, wihrend fiir das [30]-Annulen ebenso wie fiir die
Polyene mit 47 C-Atomen kein solcher Ringstrom beobachtet wird. Es
ist bekannt, daB in cyklischen Polyenen sehr groBer Ringgliederzahl
alternierende Doppel- und Einfachbindungen vorliegen, unabhiingig da-
von, ob die Zahl der C-Atome gleich 4# oder 4% -2 ist. Die Rechnungen
von Dewar und Gleicher legen nahe, daf dieses Verhalten ab # =6 zu
beobachten sein sollte, Das [26]-Annulen ist bisher jedoch noch nicht
bekannt.
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Abb. 7. Zusammenhang zwischen der Zahl der C-Atome und der Resonanzenergie
cyclischer Polyene (nach (27))

In gleicher Weise wie fiir die Annulene beschrieben, haben Dewar
und Gleicher auch die Resonanzenergien einer Reihe nichtbenzoider
Kohlenwasserstoffe berechnet. Die Ergebnisse sind in Tabelle 12 zu-
sammengestellt. Wieder im Gegensatz zu den Ergebnissen der HMO-
Rechnungen sagen die Methoden mit Elektronenwechselwirkung fiir
alle aufgefiihrten Verbindungen relativ geringe Resonanzenergien vor-
aus,

Die einzige Ausnahme bildet das Azulen, fiir welches die berechnete
Resonanzenergie etwa in der gleichen GréBenordnung liegt wie diejenige
des Benzols (1,318 eV), in Ubereinstimmung mit den experimentellen
Befunden, die nahelegen, dall Azulen als einzige der in Tabelle 12 auf-
gefithrten Verbindungen aromatisch ist. Obwohl auch fir die iibrigen
Verbindungen die Resonanzenergien positiv berechnet werden, weisen
die Ergebnisse zum Teil auf stark alternierende Bindungslingen hin. In
diesen Fillen ist es nicht mehr gerechtfertigt, eine mittlere Energie E¢c
fiir alle o-Bindungen anzunehmen, d.h. die Voraussetzung fiir die Be-
rechnung der Resonanzenergie nach Gl. (7) ist nicht mehr erfiillt. Eine
bessere Niherung ist hier eine Gleichung der Form

AH=N'E%c+N"E¢c-+NcaEca+Eanp (8)
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Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie

fiir die Bildungswirme der Verbindung, wobei E&; und E&. der als
Mittelwert fiir offenkettige Polyene berechnete o-Anteil einer lokalisier-
ten Einfachbindung (PPP: r=1,456 A, El.=3,8761eV; SPO: r=
1,464 A, E&-.=3,9926eV) bzw. Doppelbindung (PPP: r=1,350A4,
E=36413eV; SPO: r=1,345A, E=3,6361¢V) ist. Damit ergibt
sich die Resonanzenergie zu

Ep=N'(E&c—Ecd)+N"(E¢c—Eco) +Em ©)

Die nach dieser Gleichung berechneten Resonanzenergien sind in den
letzten Spalten der Tabelle 12 angegeben; sie sind alle nahezu Null und
zeigen daher deutlich, daf diese nicht-aromatischen Verbindungen als
.klassische* Kohlenwasserstoffe mit lokalisierten Doppel- und Einfach-
bindungen sehr gut beschrieben werden.

Es bleiben noch das Pentalen und das Heptalen kurz zu diskutieren,
deren Bindungslingen des Molekiil-Perimeters nahezu ausgeglichen sind.
Diese Verbindungen sollten demnach, obwohl sie vermutlich sehr reak-
riv sind, die Charakteristika aromatischer Verbindungen aufweisen (de-
lokalisierte n-Elektronen, Ringstrom etc.). Wahrend das Heptalen evtl.
infolge der Ringspannung nicht eben gebaut ist, scheint die Voraussage
fiir das Pentalen dahin zu gehen, daf dieses sich durchaus als aromatisch
erweisen kénnte. Auf alle Fille scheint es sehr reaktiv zu sein, denn seine
Darstellung ist bisher noch nicht gelungen.

2. Die Elektronenspektren konjugierter Systeme

Es ist schon lange bekannt, da Einelektronenmodelle zur Beschreibung
der Spektren komplexer Molekiile nicht ausreichen. Das instruktivste
Beispiel hierfiir bilden die cyklischen Polyene. In der HMO-Methode
sind die Orbitalenergien ¢; fiir einen durchkonjugierten Ring mit # =-
Elektronenzentren durch die Beziehung

-
Ej=a+2cos = f (10)

gegeben, so daB auBer dem untersten besetzten und dem obersten unbe-
setzten alle MO’s doppelt entartet sind. Folglich sind fiir Systeme mit
einer geraden Anzahl 2m n-Elektronen auch die vier niedrigsten ange-
regten Zustinde, die in diesem Modell durch die Wellenfunktionen

D1=... (¢m—1) 2¢m ¢m+1 (X
¢2=... (¢m—1) 2¢m ¢m+2 e (11)
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P3=... pm-1 (Pm) bm+1 ...
¢4 e ¢m—1 (¢m) 2‘}"m+2 .-

beschrieben werden, entartet. Diese Voraussage des Einelektronenmodells
148t sich experimentell nicht bestitigen.

Bei Anwendung eines Mehrelektronenmodells zur Diskussion der
Spektren miissen die Hartree-Produkte der Gl. (11) durch antisymmetri-
sierte Produktfunktionen ersetzt werden, die zugleich Spin-Eigenfunk-
tionen sind. Es ergeben sich folgende Singulett-Funktionen fiir die vier
niedrigsten angeregten Zustinde:

101=(2)~F {(... $m-1 $m—1 bm 1) + (- m—1 Sm-1 Sms1 Fm)}
10y=(2)~ {(... dm-1 Fm-1 bm Fm+2) + (.. $m—1 Gm-1 Pmr2 Pm)}
13 =(2)7 {(.-. dm—1 $m+1 Im m) + (... Sm+1 Gm1 b Gm)}
1, =(2)F {(... dm—1 m+2 bm Fm) + (... dmr2 Sm—1 bm $m)}

(12)

Da die MO’s ¢ fiir ein cyklisches Polyen durch die Symmetrie voll-
stindig bestimmt sind, ist die Grundzustandsfunktion 1@g={... dpm—1
dm—1 dm m) bereits die SCF-Funktion. Dagegen fiihrt die Elektronen-
wechselwirkung zu einer Wechselwirkung der angeregten Zustinde
1, ... 1d, untereinander, so daB fiir sie das Sikularproblem

|Hyp— 6 E|=0

zu losen ist (vgl. (Gl III-10)), wobei Hyp={ 19; #(1,... N) & dr
ist. Explizit ergibt sich fiir die Matrix H

Hyy O 0 0
0 Hos Haz O
0 0 0 Hya

H =

mit Hy;=Hy44 und Hpp=H3ajs. Ferner kann allgemein gezeigt werden,
daB Hg3=Hgs nur dann von Null verschieden ist, wenn das System
ein Symmetriezentrum besitzt, d.h. wenn die Anzahl » der Perimeter-
atome gerade ist. Durch die Beriicksichtigung der Elektronenwechsel-
wirkung spaltet also der vierfach entartete angeregte Zustand fiir ein
cyklisches Polyen mit einer geraden Zahl n-Elektronenzentren in drei
Zustidnden und fiir eines mit einer ungeraden Zahl =-Elektronenzentren
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in zwei Zustinde auf. Setzt man fiir die bei der Berechnung der Matrix-
elemente Hy; auftretenden Parameter f,, und y,, geeignete Zahlen-
werte ein, so erhilt man eine Voraussage der Spektren cyklischer Polyene,
die beziiglich der Zahl der Banden und deren Lage in guter Uberein-
stimmung mit den experimentellen Befunden steht, wie die Abb. 8 fiir
das Benzol und das Tropylium-Kation als Beispiel fiir einen gerad-
zahligen und einen ungeradzahligen Perimeter zeigt.

Nach Moffitt (97) wird die Konfigurationswechselwirkung zwischen
entarteten Zustinden wegen ihrer besonderen Bedeutung fiir die Voraus-
sage der Reihenfolge von Molekiilzustinden als Konfigurationswechsel-
wirkung erster Ordnung bezeichnet. Diese Konfigurationswechselwirkung
erster Ordnung spielt eine wichtige Rolle bei der Voraussage der Spektren
aller alternierenden Kohlenwasserstoffe, da hier die Orbitalenergien
symmetrisch beziiglich eines geeigneten Nullpunktes der Energieskala
(a in der HMO-Methode, wc¢-+% y11(C) in der SCF-Methode) liegen,
so daB alle Konfigurationen der Form @pm_yomis und @Pposi1>mir+1
miteinander entartet sind (Abb. 9a). Die Aufthebung dieser Entartung

o ,.

loge ——»

Benzol

Tropylium

Kation I I

|
|
loge —3

0
40000 50000 60000
v (crn _1) —

Abb. 8. Vergleich der berechneten und beobachteten Spektren des Benzols und des
Tropylium-Kations (nach (47))
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durch Beriicksichtigung der Konfigurationswechselwirkung 1. Ordnung
fithrt zu Zustinden, die durch die Funktionen

¢+ == ﬁ {¢m—r ~m+8 + Qm—-a+1 ~>mtr+ 1}
(13)

1
&= V———z— {(pm—r »m+s — Pm—s+1 »mtr+ 1}

beschrieben werden (770), wobei @ einem Zustand héherer Energie und
@_ einem Zustand niedrigerer Energie entspricht. Dies ist schematisch
in Abb. 9c¢ dargestellt, wobei auch die in der Spektroskopie fiir die
Polyacene iiblichen Bezeichnungen der angeregten Zustinde angegeben
sind. Die relative Aufspaltung dieser Zustinde kann wie im Beispiel des
Naphthalins so gro8 sein, daB ein durch @_ beschriebener Zustand unter-
halb des Zustandes @y, »p+1 zu liegen kommt (Abb. 9b).

DaBl die m-Elektronentheorien nicht nur eine qualitative, sondern
auch eine zuverldssige quantitative Voraussage der Spektiren von z-
Elektronensystemen ermdglichen, sofern die Elektronenwechselwirkung
beriicksichtigt wird, d.h. sofern man im Rahmen eines Mehrelektronen-
modells arbeitet, hat Pariser durch die Berechnung der Singulett- und
Triplett-Zustinde der Polyacene gezeigt (770). Eine ausfithrliche Be-
rechnung der Spektren nicht-alternierender Kohlenwasserstoffe wurde
mit ebenfalls sehr guten Ergebnissen von Koutecky durchgefiihrt (64).

Zum AbschluB dieses Abschnittes soll noch an einem Beispiel gezeigt
werden, wie weit solche Berechnungen fiir Molekiile mit Heteroatomen
geeignet sind, die experimentell beobachteten Spektren ganzer Ver-
bindungsklassen zu reproduzieren oder die Spektren unbekannter Ver-
bindungen vorauszusagen. Werden etwa die Parameter der Aminogruppe

/-‘—_;Bb ,
m-l-»m+2 ——-——--—;75 Bo B,
-7 _-P1Bb
m —=m-sJ _é// ’’’’’ R ‘
Shemm—— —— T
m-~1—wem+l NN T B U]
~ b
~ 1 1
m —»=m+] ————-—-—\<— Lo . a
~ } 1
b
o 1P %lp
N —
a) b) c)

Abb. 9. Termschema eines alternierenden Kohlenwasserstoffs mit und ohne Beriick-
sichtigung der Konfigurationswechselwirkung 1. Ordnung
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durch Anpassung des berechneten an das beobachtete Spektrum des
Anilins bestimmt (59), so ergeben sich mit den gleichen Parametern die
in Abb. 10 den experimentellen Spektren gegeniibergestellten Uberginge
fiir die einfachen Cyanine und Merocyanine. Diese Rechnungen geben
die Zahl und die Lage der Banden in den einzelnen Verbindungen richtig
wieder, vor allem aber auch die Verschiebung des Spektrums innerhalb
der homologen Reihe. Dies geht besonders deutlich aus der Abb. 11
hervor, in welcher fiir die Merocyanine und fiir die Cyanine die be-
rechneten und die experimentellen Wellenlingen der ldngstwelligen

50 50
n-1 floge /’\ =1 loge
40

L .
1. :

50 50
n=2 lloge n=2 \loge
40 [..\L 40
I/ \\ // ~" 30 // i \\/,/- b1l 30
-2.0 L 2,0
i I B
50 50

n=3 |loge /\ n=3 |log €
4.0 40
L~

1 \//\f 30

M ]

_ |

20000 30000 40000 Cr‘l’l_.I 20000 30000 40000 Cl‘!‘l'.I
(CH3)3 N~(CH=CH),-CH=N(CH3),  (CH3), N-(CH=CH), -CH=0

30

20 2.0

=)

Abb. 10. Berechnete und beobachtete Spektren der Cyanine und Merocyanine
{nach (60))
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a) Cyanine b} Merocyanine
800} 800-
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Abb. 11. Abhiingigkeit der Wellenlinge A des lingstwelligen 7-n*-Uberganges von
der Anzahl der Vinylgruppen

Absorptionsbande in Abhirngigkeit von der Anzahl # der Vinylgruppen
dargestellt sind.

Zum Vergleich sind auch die mit Hilfe eines Einelektronenmodells
berechneten Wellenliingen eingetragen; im Gegensatz zu den experimen-
tellen Daten und zu den Ergebnissen der PPP-Rechnungen folgt aus
diesen Ergebnissen ein spektrales Verhalten der Merocyanine, dafl dem
der Cyanine sehr dhnlich ist.

In Tabelle 13 sind die fiir die Merocyanine berechneten Dipolmomente
des Grundzustandes und des ersten angeregten Zustandes den experi-
mentellen Daten gegeniibergestellt (die Dipolmomente des angeregten
Zustandes sind experimentell nicht bekannt, doch 14Bt sich aus der
Solvatochromie der Verbindungen schlieBen, daB sie um einen Faktor
2 bis 3 gréBer sind als diejenigen des Grundzustandes). Im Gegensatz zu
den Ergebnissen der PPP-Rechnungen sind die HMO-Ergebnisse keines-
wegs zufriedenstellend. Doch lassen sich HMO-Parameter fiir die He-

Tabelle 13. Berechnete und beobachiete Dipolmomente einfacher Mevocyanine (nach

(60))

(CH3)sN—(CH=CH),~CH=0 HMO PPP Exp
n =1 Grundzust. 14,35 6,20 6,24
1. anger. Zust. 13,82 11,35 —
n =2 Grundzust. 21,23 7.48 7,67
1. anger. Zust. 21,16 15,73 —
n =23 Grundzust. 28,82 8,36 8,24
1. anger. Zust. 28,42 19,30 —

430



Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie

teroatome finden, die eine Ubereinstimmung zwischen berechneten und
experimentellen Dipolmomenten ergeben; die mit diesen Parametern
berechneten Elektronenspektren weisen dann allerdings erhebliche
Abweichungen von den experimentellen Spektren auf.

Diese Tatsache, daB in der HMO-Methode die Berechnung verschie-
dener Eigenschaften eines Molekiils verschiedene Parameter erfordert,
beruht darauf, daf} die Parameter der Einelektronenmodelle je nachdem,
welche Molekiileigenschaft diskutiert wird, mit jeweils anderen GréBen
der Mehrelektronenmodelle zu identifizieren sind (90). Dies hat zu der
Vielzahl der vorgeschlagenen Werte fiir die Heteroatom-Parameter ge-
filhrt. Im Rahmen der Mehrelektronenmodelle scheint die Situation
insofern giinstiger zu sein, als sich hier offenbar Heteroatom-Parameter
finden lassen, die eine dhnliche routinemiBige Behandlung von Hetero-
molekiilen gestatten, wie sie fiir alternierende und nicht-alternierende
Kohlenwasserstoffe moglich ist.

3. ESR-Spektren konjugierter Systeme

Die Hyperfeinstruktur-Aufspaltung im Elektronen-Resonanz-Spektrum
paramagnetischer z-Elektronensysteme gestattet einen direkten Test
der Wellenfunktion iiber die zuerst von McConnell (82) theoretisch abge-
leitete Beziehung

ag=—Q ok, (14)

nach welcher die Hyperfeinstruktur-Kopplungskonstante ax der =-
Elektronen-Spindichte o7 am C-Atom g, das dem H-Atom benachbart
ist, direkt proportional ist19,

Die Spindichte p ist die Differenz der Elektronendichte fiir z-Elek-
tronen mit ¢-Spin und fiir #-Elektronen mit f-Spin, also ein MaB fiir
den UberschuB eines Spins an einem bestimmten Atom g. Im Rahmen
der Einelektronenmodelle ebenso wie im Rahmen der beschrinkten
SCF¥-Methoden der Mehrelektronenmodelle wird ein paramagnetisches
Molekiil mit 2 # 41 Elektronen durch » doppelt besetzte MO’s und
ein einfach besetztes MO beschrieben,

2Py=(¢141... ¢n n d0), (15)

19 Fiir eine theoretische Diskussion der Gl. (14) vgl. Hall und Awmos (42).
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die Spindichte ist also gleich der Elektronendichte |¢p|2 des ungepaarten
Elektrons, d.h. sie kann nur positiv oder gleich Null sein, wenn man
dem Spin des ungepaarten Elektrons das positive Vorzeichen zuordnet.
Die experimentellen Daten fiir eine Reihe von Verbindungen sind
jedoch nur unter der Annahme negativer Spindichten an einzelnen
Positionen zu deuten. Diese negativen Spindichten kann man durch eine
Beriicksichtigung der Korrelation zwischen Elektronen mit verschie-
denem Spin erkldren.

Im Prinzip eignen sich alle im Abschnitt III besprochenen Methoden
der Beriicksichtigung der Elektronenkorrelation zur Berechnung der
Spin-Dichten. Ergebnisse von Ben Jemia und Lefebvre (7) haben gezeigt,
daB bei der Konfigurationswechselwirkung einfach angeregte Zustinde
der Form

25”1»k=v% {2(¢1 fo dx) — (B b1 do) — (o S )}, J<nt+1<k (16)

den wesentlichen Beitrag liefern.

In der unbeschrinkten Hartree-Fock-Methode wird die Einteilchen-
Dichtematrix R, und Rg der Elektronen mit - und g-Spin unabhingig
variiert, so daB diese Methode zur Berechnung von Spindichten beson-
ders gut geeignet scheint. Tatsichlich werden genau fiir diejenigen
Kohlenstoffatome negative Spindichten vorausgesagt, fiir welche das
Experiment ebenfalls negative Spindichten nahelegt. Allerdings ist die
quantitative Ubereinstimmung weniger zufriedenstellend, doch ist dies
nicht iiberraschend, da eine unbeschrinkte SCF-Funktion keine Spin-
eigenfunktion ist.

Wiinschenswert wiire es, mit reinen Spineigenfunktionen zu arbeiten,
wie in den erweiterten SCF-Methoden. Solche Rechnungen sind allerdings
nur im Rahmen der AMO-Methode an einzelnen Molekiilen durchgefiihrt
worden, die Ubereinstimmung mit den Ergebnissen einer CI-Rechnung
ist z.B. fiir das Allyl-Radikal sehr gut (24). Ein KompromiB besteht
darin, aus der unbeschriinkten SCF-Funktion durch einfach Annihila-
tion die Komponente mit der nichsthéheren Multiplizitit vor der Berech-
nung der Spindichten herauszuprojezieren. Dies Verfahren wurde beson-
ders von Suyder und Amos (133) angewandt und fiihrt zu sehr guten
Ergebnissen.

SchlieBlich sei noch im Niherungsverfahren fiir die Berechnung der
unbeschrinkten SCF-Spindichten erwihnt, daB von McLachlan einge-
fithrt wurde (84). Bezeichnet man den unbeschrinkten SCF-Operator
fiir Elektronen mit a-Spin und g-Spin fiir ein neutrales Molekiil mit
Fa(0) und F4(0) und fiir das negative Ion des Molekiils mit & (1) und
F4(1), so ist nach Gl. (1II—42)
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Fa(0) = F(0)
Fa(l)yy—F(0) yp=—PO(0) uy Yur+ 0u» 2, P%(0)p Yo (17)

Fﬂ(l)uv—Fﬁ(O)uv= ‘51"2 P0(0)oo Yue »
e

wobei P9(0) die Dichte des ungepaarten Elektrons ist. Der Unterschied
der Spindichte in der beschrinkten und der unbeschrinkten SCF-Me-
thode rithrt also von dem Austauschterm in Fa(1),, — F2(0),, her. Be-
riicksichtigt man den Einflu dieses Terms mit Hilfe der Stérungsrech-
nung 1. Ordnung im Rahmen der HMO-Methode, so ergibt sich unter
Vernachlissigung kleiner Terme die Beziehung

QZ=P211-% yuuanana. (18)

wobei 7y, die von Coulson und Longuet-Higgins eingefiithrte Atom-
polarisierbarkeit der Atome g und ¢ ist. In der folgenden Tabelle sind
einige typische Ergebnisse der verschiedenen Rechenmethoden zusam-
mengestellt.

Da die MO’s der Einelektronenmodelle oft eine sehr gute Niherung
fiir die SCF-MO’s darstellen, sind die mit Hilfe der beiden Methoden

Tabelle 14. Nach verschiedenen Verfahven berechnele und beobachiete Spindichten
fir das Naphthalin-Anion und das Pyren-Anion

Methode 1 2 9
Naphthalin- HMO 0,181 0,069 0,0
Anion beschr. SCF (57) 0,186 0,065 0,0
' CI (48) 0,221 0,054 — 0,050
3 2 unbeschr. SCF (733) 0,262 0,026 — 0,076
unbeschr. SCF
— Annihil. (733) 0,214 0,048 — 0,024
McLachlan (84) 0,222 0,047 —0,037
Experiment (76) 0,218 0,081 —
2 3 4 12 13
Pyren-Anion HMO 0,0 0,136 0,087 0,0 0,027
2 CI (7) —0,070 0,196 0,097 —0,010 —0,003

3 unbeschr, SCF (733) —0,132 0,252 0,093 0,002 —0,029
unbeschr. SCF

4

-+ Annihil, (733) —0,042 0,174 0,085 0,001 0,011
McLachlan (84) —0,052 0,187 0,092 —0,012 40,002
Experiment (49) ~—0,048 0,211 0,092 —_ —_
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berechneten Spindichten nur wenig verschieden. Erst die Beriicksichti-
gung der Elektronenkorrelation fithrt hier zu einer wesentlichen Verbes-
serung der Ergebnisse und zu einer guten Ubereinstimmung zwischen
Theorie und Experiment.

VI. Zusammenfassung und Ausblick

Die hier geschilderten Anwendungen der Mehrelektronenmodelle zur
Berechnung physikalischer Eigenschaften konjugierter Systeme, die
leicht durch zahireiche weitere Beispiele vermehrt werden kénnten, zeigen
deutlich die Zuverldssigkeit der erzielten Ergebnisse und den Vorteil der
Mehrelektronenmodelle gegeniiber den Einelektronenmodellen. Anderer-
seits hat die Entwicklung der Mehrelektronenmodelle zu einem vertieften
Verstindnis der Struktur der Einelektronenmodelle, speziell der HMO-
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Abb. 12, Zusammenhang zwischen der experimentell beobachteten Anregungs-

energie und der HMO-Energie AEy,_, ; +1 verschiedener Kohlenwasssertoffe (nach
(65})
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Methode, und der ihr innewohnenden N#herungen und Annahmen
gefithrt, so daB die HMO-Methode dennoch erfolgreich angewandt
werden kann. Hier sei auf die unterschiedlichen Zahlwerte fiir das
Resonanzintegral g hingewiesen, die sich aus der Korrelation der HMO-
Ergebnisse fiir Kohlenwasserstoffe mit verschiedenen physikalischen
Eigenschaften ergeben, und die durch den Vergleich der Ausdriicke der
HMO-Methode mit den entsprechenden Ausdriicken der SCF-Methoden
erklirt werden konnten (90). Ein weiteres Beispiel stellen die Elektronen-
spektren alternierender Kohlenwasserstoffe dar. Abb. 12 zeigt, daB
zwischen der Energie der lingstwelligen m—n*-Bande und der HMO-
Energie fiir diesen Ubergang durchaus ein linearer Zusammenhang be-
steht, wenn auch die Proportionalitdtskonstante fiir verschiedene Ver-
bindungsklassen verschieden ist, und die Geraden nicht durch den Null-
punkt gehen. Man kann daraus folgern, daB der Anteil der Elektronen-
wechselwirkung zur Anregungsenergie fiir eine bestimmte Verbindungs-
klasse nahezu konstant ist. Abb. 13 zeigt, daB sogar fiir die a- und die

Naphthalin
Anthracen
Phenanthren
Chrysen
Tetraphen
Tetracen
Pentaphen
Pentacen

NN WA =

AE (exp) [eV]

0 05 10 15 20
AEm —>m¢2[p]

Abb. 13. Zusammenhang zwischen der experimentell beobachteten Anregungs-
energie der g-und f-Banden kondensierter Aromaten und der HMO-Energie

AEp—>m+2
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p-Bande kondensierter Aromaten niherungsweise eine lineare Beziehung
zwischen der experimentellen Ubergangsenergie und der HMO-Energie
A E=¢gpyi1— em-1=Em+3 — & besteht, obwohl diese im Einelektronen-
modell entarteten Uberginge infolge Konfigurationswechselwirkung
1. Ordnung aufspalten. Dies Ergebnis bedeutet, dal das Matrixelement
[ Pm—smrz # Pm-1->m+1 d7, das ja die GroBe der Aufspaltung angibt,
in guter Niherung der Ubergangsenergie AEp, s m+2 proportional ist.

Besondere Bedeutung ist den Anwendungen stérungstheoretischer
Methoden in der HMO-Methode beizumessen, da die HMO’s oft gute
Niherungen fiir die SCF-MO’s darstellen, so dafl bei geeigneter Wahl des
ungestdrten Systems Effekte, die sich durch die Anderung von Geriist-
integralen darstellen lassen, sehr gut erfaBt werden kénnen. Hier sei auf
Dewar's zusammenfassende Arbeit iiber die Reaktivitdt konjugierter
Systeme hingewiesen (25).

Die McLachlan-Methode zur Berechnung von Spindichten bietet ein
Beispiel dafiir, da8 durch einfache stérungstheoretische Ansitze selbst
Korrelationseffekte in der HMO-Methode beriicksichtigt werden kdnnen.

Ein #hnlicher Einflu, wie die Entwicklung der Mehrelektronen-
modelle auf das Verstindnis der HMO-Methode ausgeiibt hat, ist von
den theoretischen Rechnungen an kleinen Molekiilen fiir die Entwicklung
der m-Elektronentheorie mit Beriicksichtigung der Elektronenwechsel-
wirkung zu erwarten. Im Abschnitt IV, 2 wurde bereits geschildert, in
welcher Richtung Ergebnisse der Berechnung der Korrelationsenergie
von Atomen fiir die Bestimmung der Parameter der PPP-Methode her-
angezogen werden kénnen, und weitere Entwicklungen in dieser Rich-
tung sind zu erwarten.

Die ZDO-Niherung ist durch die Deutung der Basisfunktionen als
OAOQ’s auf eine gesicherte theoretische Grundlage gestellt worden, so dal3
von daher keine gréBeren Riickschlige fiir die weitere Anwendung von
n-Elektronentheorien zu befiirchten sind. Auch die n-Elektronennihe-
rung als solche hat durch die Anwendung der verallgemeinerten Pro-
duktfunktionen eine Formulierung erhalten, die als theoretische Recht-
fertigung angesehen werden kann. Aber gerade hier sind in naher Zukunft
noch interessante Ergebnisse vorauszusehen. Rechnungen an kleinen
Molekiilen miissen zeigen, wie weit der verallgemeinerte Produktansatz
oder speziell die Theorie getrennter Elektronenpaare zur Beriicksichti-
gung der Elektronenkorrelation geeignet sind, d.h. wie weit die Elek-
tronenkorrelation als Summe von Paarkorrelationen raumlich getrennter
Elektronenpaare beschrieben werden kann. Der verallgemeinerte Pro-
duktansatz bietet auch in der im Abschnitt IV, 1 geschilderten Weise
den wohl aussichtsreichsten Ansatz fiir eine theoretische Behandlung
des o-Geriistes im Rahmen der n-Elektronentheorie. In Anbetracht
einiger neuerer Arbeiten iiber die o-z-Wechselwirkung im konjugierten
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System erscheint dies im Augenblick eines der wichtigsten Probleme der
Mehrelektronenmodelle in der organischen Chemie zu sein.

Den Herren Prof. W. Bingel und Prof. W. Liittke bin ich fiir wertvolle
Hinweise und Diskussionen zu groBem Dank verpflichtet.

VII. Anhang

1. Die Projektionsmethode (90)

Fiir orthonormale MO’s ist die Einteilchen-Dichtematrix R= TT+
(vgl. GL. (1I--18)) idempotent, d.h. es gilt

R:=R, (A1)

so daB R als Matrixdarstellung eines Projektionsoperators angesehen
werden kann. R definiert einen Unterraum S; in dem von den Basis-
funktionen g, aufgespannten Raum; R’=1 — R definiert den komple-
mentiren Unterraum Sg.

Ist ¢ ein beliebiger Spaltenvektor, so ist ¢; = Re die Projektion dieses
Vektors auf Sy, ez2= R'c die Projektion auf S und es gilt die Identitit

c=1le=(R+R)Ye=ci1+ecs. (A2

Damit zwei Vektoren gleich sind, miissen auch ihre Projektionen auf
die einzelnen Unterrdume gleich sein, d.h.

aus a=b folgt ;;=0; (1= 1,2). (A 3)

In gleicher Weise kann die Matrixdarstellung M eines Operators in
die Projektionen auf die Unterrdume S; und Sy (M11 und Mse) und in
die ,, Intersektionen’’ (M,p und Mg;) aufgeteilt werden:

M =1R1=RMR-+RMR'+-R'MR4+R' MR’ )
(A4
=My1+Mis+Ms+Mss,
und aus
A= Bfolgt Ay— By (,i=1,2). (A 5)
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Bei der Ableitung der SCF-Gleichungen in Abschnitt II wurde die
allgemeinste Variation s R, welche die Idempotenz der Matrix R erhilt,
zu

R=RX(1—R)+(1—R) X+R

angegeben. Dieses Ergebnis 148t sich einfach mit Hilfe der Projektions-
methode gewinnen. Es gilt

R2=R,
und es soll ein d R bestimmt werden, so da3
(R+6R)2=(R--6R)
oder bei Beschrinkung auf Glieder erster Ordnung in 6 R
RSR+6RR=0R (A 6)

gilt. Mit Hilfe von Gl. (A 4) und Gl. (A 5) folgt dann

(0R)12=(6R)12 (A7)
(6R)21=(0R)21

und
0=(0R)2s,

d.h. die Idempotenz der Matrix bleibt erhalten, wenn fiir die Variation
dR die Projektionen auf S; und Sy verschwinden, so daB

(0R)11=(0R)22=0
oder
SR=(6R)12+ (3R)z (A48
ist.
Da R symmetrisch sein soll, folgt schlieflich
SR=RX(1—-R)+(1—R)X+*R, (A9)

wobei X eine beliebige quadratische Matrix ist.
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2. Die Gradientenmethode (87)

Die Gradientenmethode sei hier am Beispiel des Eigenwertproblems
Hec=Ee erliutert, das gleichbedeutend ist mit der Bestimmung des
stationdren Wertes des Ausdrucks

E=ectHec/cte. (A 10)

Gl. (A 10) definiert eine Fliche im (# 4 1)-dimensionalen Raum, und die
Lssung des Eigenwertproblems besteht in der Bestimmung der Richtung
und der Linge eines Vektors de¢, der ein moglichst schnelles Fortschreiten
von einem beliebigen, durch e definierten Punkt auf dieser Fliche zu
einem Punkt, in dem E stationir ist, gestattet.

Ist e eine Niherungsldsung, fiir welche e* ¢ =1 gilt, so geht E durch
die Anderung de iiber in

ctHe+6et He+et Hée+det Héce
1+4dete4-ctde+detde ’

E+4+6E= (A 11)

und unter Vernachlissigung der Terme 2. Ordnung in ée¢ ergibt sich
dE=éet(He—Ec)+ct(Hde—Ede),
bzw., da H symmetrisch sein soll,
JE=2déct(Hec—Ec). (A 12)
Das Skalarprodukt nimmt den gréBten negativen Wert an, d.h. man
erzielt das schnellste Fortschreiten in Richtung des Minimums von E,
wenn die Vektoren de und (H e — E ¢) antiparallel sind, wenn also
de=—Ar (A 13)
mit
r=(He—Ec¢) und i>0 (A 14)

ist.
Die giinstigste Linge des Vektors und damit der Wert des Parame-

)
ters 4 folgt aus der Beziehung —— (E46E)=0. Nach Gl (A 11) ist

E—2AvtHc+A2rt*Hr
14227ty

E+6E=
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und die Differentiation nach A und Nullsetzen des Ergebnisses gibt
—rtHe+Art(Hr—Er)+ 22t Hertr=0

Diese Gleichung 4Bt sich wegen r*Ec=FE{ctHe—Ectc)=0
auch in der Form

ARptr) 4 Art(Hr—Er)— (rtr)=0 (A 15)

schreiben. Hier interessiert die positive Wurzel dieser Gleichung, die im
allgemeinen klein sein wird, so daB in ausreichender Niherung

™r
A= Hr—En (4. 16)

gilt. Die Gradientenmethode zur Losung des Eigenwertproblems
He=E ¢ besteht also darin, ausgehend von einer normierten Nihe-
rungslésung ¢o die Gréfen Eo=cf Heg, ro=Hco—Eg€y und
A=16 ro | 4 (H ro— E 1p)] zu berechnen. Eine verbesserte Niherung
fiir die Losung ist dann gegeben durch e;= e¢—Ary. Nachdem ¢;
normiert worden ist, wird der Iterationszyklus wiederholt, solange bis
Ej und ey, sich beliebig wenig von Ex-1 und ex—1 unterscheiden.

Die Anwendung der Gradientenmethode auf die Losung der SCF-
Gleichungen sei am Beispiel eines Systems mit abgeschlossenen Schalen
erliutert: Aus Gl. (IT—19) folgt mit Gl. (II—21), daB bei einer Variation
SR das schnellste Fortschreiten in Richtung auf das Minimum von E
durch

X=—A[1—R)FR]*= —iARF(1—R)
erzielt wird20, Mit s= R F (1 — R) gilt daher fiir die beste Variation 6 R
dR= —A(s+st)=—AL (A 17)

Um A bestimmen zu kénnen, muB 8 F bis zur 2. Ordnung in 2 bekannt
sein, Beriicksichtigt man den Term. 2. Ordnung in Gl. (A 6), so ergibt
sich mit (R 6R)11=A2RLLR= A?sst, (6RJR)sp= A2s*s und
(R dR)12= (SR SR)21=10

dR= —A(s+st)+22(s+st) (s—st)=— AL} A2LM. (A1§)

20 FaBt man die m X m-Matrix A als Vektor der Dimension m?2 auf, so ist ein

Skalarprodukt durch A-B=2X2 4 :,, Buy=Sp A* B definiert; es nimmt seinen gréBten
) e
negativen Wert an fir A= — 1B.
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Unter Beriicksichtigung nur der Glieder bis zur 2. Ordnung in 1

erhilt man aus Gl. (I1I—17)

S8E=2SpFSR+Sp G(SR) 6R
= —21SpFL+212SpFLM+ 725p G(L)L,

wobei G(L) nach Gl (II—15) durch [G(L)]pr=2 (L}xa-[2(x A|p )
x,A
—{% »| u 2)] gegeben ist. Aus % (E + 6 E) = 0 ergibt sich damit

SpFL

A=3 SpFLM Sp G(L)L "'

(A 19)
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1. Der Elektronegativitits-Begriff

a) Einfithrung

.»»Bet Beschreibung der einfachen Korper ist es eine sehr grofie Evleichierung
fiir das Geddchinis, sie, nach irgendeinem Principe, in mehvere Klassen
etnzuteilen. Die Griinde fiir eine solche Einteilung kinnen mehrfach sein.
Die Wahl beruht auf dem Endzwecke, den man beabsichtigt . . . Der Sauer-
stoff geht immer und ohne Ausnahme zu dem positiven, und Kaltum immer
und ohne Ausnahme zu dem negativen Pole (in der Elektrolyse einer Fliissig-
keit). Dies gibt uns eine Art an, die Kirper zwischen diesen beiden Extremen
zu ordnen, je nachdem sie bei Zersetzung ihrer Verbindungen hiufiger zu
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dem einen als zu dem anderen Pole gehen, und wodurch eine Reihe zwischen
Sauerstoff und Kalium enisteht, in welcher die Korper der einen Hailfte
elektronegative Korper . . ., und die andere Hilfte elektropositive . . .
genannt werden konmen,; und diese Reihe bildet, vichtig aufgestellt, die Basis
fiir die Chemie, als ein wissenschaftliches System von Tatsachen und deven
Ursachen.”

Mit diesen Sitzen hat Berzelius 1835 die Elektronegativitit als ord-
nendes Prinzip in die Chemie eingefiihrt (4). Doch da diese Definition
(eigentlich des elektrochemischen Potentials) in der organischen Chemie
nicht anwendbar schien, wurde die ,,Elektronegativitit® vergessen.

Erst 80 Jahre spiter erkannte Michael (77) die Bedeutung eines sol-
chen ordnenden Prinzipes fiir die organische Chemie, und er stellte, aus-
gehend von der Markownikow-Regel, eine relative Elektronegativitits-
skala der Halogene auf. Sie wurde von Kharasch (67, 62) verallgemeinert,
der vorschlug, die relative Elektronegativitit zweier beliebiger Gruppen,
R und R’, durch die Reaktion

RHgR'4HCl~ RHgCl+HR’

zu bestimmen, wobei R’ elektronegativer als R ist.

b) Paulings Einfiul

Es blieb dem Genius von Pauling vorbehalten, die Elektronegativitat
allgemein zu definieren (87, 82, 85) als die Fihigkeit eines Atoms, in einem
Molekiil Elektronen an sich zu ziehen:

the power of an atom in a molecule to attract electrons to itself.

Gleichzeitig fand Pauling eine Methode, mit der die Elektronegativitats-
werte der Atome bestimmt werden konnten, und er demonstrierte deren
Niitzlichkeit in der Chemie. Damit wurde Pauling zam eigentlichen Be-
gritnder des Elektronegativititsbegriffes, wie er jetzt allgemein in der
Chemie akzeptiert wird.

Pauling postulierte, daB die Dissoziationsenergie, Dgp, der Einfachheit
halber hier eines zweiatomigen Molekiils a—&1, in einen kovalenten und
einen ionischen Anteil aufgeteilt werden kann, wobei der kovalente Teil
das Mittel der kovalenten ,,normal Dissoziationsenergie’* der Molekiile
a—a und b—b sein soll,

Dab=Aab+%(Daa+Dbb), (1)

und dgp die extra-ionische Resonanzenergie ist. Daraufhin fand er empi-
risch, daB ]/Z; eine additive Gré8e, die fiir die Atome charakteristisch ist,

1 Dies bezieht sich nattrlich nur direkt auf Einfachbindungen.
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darstellt, d.h. zum Beispiel:
V4sa = J4m: +) d1ex 2

In Tabelle 1 sind die Werte einiger extra ionischer Resonanzenergien
aufgefiihrt, und Tabelle 2 zeigt, wie gut die Beziehung, Gl. (2), erfiillt ist.

Tabelle 1. D = Dissoziationsenergie; A und A’ extra tonische Resonanzenergie nach
Gl (1) und (4). Ay, =0208)4; Ax; = 0,18 VA’; %4 xp und Ay = |xa—xpl sind
die Elektronegativititswerte nach Mulliken (siehe Tabelle 3); p = Dipolmoment in
Debye, v = Bindungsabstand in A, kexp == expevimentelle Valenzschwingungs-Krafi-
honstante in dynefcm-105; Rneo = nach Gl. 6 errechnete Kraftkonstante

D 4 A Ay, Axp % Ap Ay # y kexp Eineo
H, 104 0 0 0 0 221 221 O — 0,7417 5,76 8,88
F, 37 0 0 0 0 39 39 0 — 1,409 4,77 7,99
Cl, 57 0 0 0 0 295 295 0 — 1,988 324 332
Br, 45 0 0 0 0 262 262 0 — 2,283 245 2,35
I, 36 0 0 0 0 252 2582 0 — 2,66 1,71 1,83
Li, 24 0 0 0 0 084 084 0 — 2,673 026 0,59
Na, 17 0 0 0 ¢ 074 074 0 — 3,078 6,17 0,50
K, 12 0 0 0 0 077 077 © — 3923 0,10 0,44
LiH 58 —6 8 — 050 084 221 1,37 — 1,569 1,024 1,62
NaH 50 —10 8 — 050 074 2,21 1,47 — 1,886 0,781 1,23
KH 43 —15 7 — 047 0,77 2,21 144 — 2,244 0,562 1,04
HF 135 64 73 1,66 1,53 2,21 3,9 1,69 1,91 0917 965 987
HCi 103 22 26 098 092 221 295 0,74 1,03 1274 5,15 5,04
HBr 8 12 18 0,73 0,76 2,21 2,62 0,41 0,79 1414 4,12 4,02
HI 71 1 10 021 0,58 2,21 2,62 0,31 0,38 1,604 3,14 3,28
LiF 136 106 106 2,12 1,84 0,84 3,90 3,06 — 1,564 2,50 2,38
NaF 114 87 89 193 1,69 0,74 3,90 3,16 — 1926 1,93 1,68
KF 117 92 96 2,00 1,76 0,77 3,90 3,13 — 2,171 1,39 149
CIF 60 13 14 0,75 0,67 2,95 3,90 095 0,88 1,628 4,45 5,36
BrF 60 19 19 0,52 0,79 2,62 3,9 1,28 1,76 1,755 4,09 4,40
IF 67 30 30 1,14 0,99 2,52 3,90 1,38 — — — —
LiCl 112 72 75 1,77 1,57 0,84 295 2,11 — 2,022 1,404 1,45
NaCl 82 45 51 1,39 1,28 0,74 2,95 221 — 2,36 1,082 1,12
KCl1 91 56 65 1,56 1,46 0,77 2,95 2,18 g:g 2,79 0,865 0,96
BrCl 53 2 3 0,29 0,3t 2,62 295 0,33 0,57 2,136 2,84 278
IC1 50 4 5 042 0,40 2,52 2,95 043 0,5 2,33 2,36 2,41
LiBr 102 68 69 1,70 1,49 0,84 262 1,78 — — — —
NaBr 8 55 58 1,54 1,37 0,74 2,62 1,8810,41 2,502 0,959 0,99
KBr 91 62 68 1,64 1,48 0,77 262 1,85 9,1 254 0.702 0,86
IBr 42 2 2 0,29 0,25 2,52 2,62 0,10 — 247 2,04 2,07
Lil 81 51 52 1,48 1,30 0,84 2,52 1,68 — — — —
Nal 73 46 48 1,41 1,24 0,74 252 1,78 49 290 0,938 0,84
KI 77 53 56 1,51 1,35 0,77 2,52 1,75 9,2 3,23 0,526 0,77
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Tabelle 2. Beispiele fiir die Additivitét von VA und A’

V4 VA

HF 8,0 8,5
HC1+CIF 47 + 36 =83 51437 =88
HBr-+BrF 35+ 44=79 421 44 =886
H]+4]JF 1,0 + 55 =65 324 55=87
HCl 4,7 5,1
HBr-+BrCl 35+ 1,4 =49 42417 =59
HJ+]Cl 1,0 + 2,0 = 3,0 32422=54
HBr 3,5 4,2
HJ+JBr 1,0 + 1,4 = 2,4 324+ 1,4=486
JF 5,5 5,5
JC14-CIF 2,0 4+36=586 22 +37 =59
JBr+BrF 1,4+ 44 =58 14+44=258
BrF 4,4 4.4
BrCl4+CIF 1,4 4+ 3,6 =50 1,7 +37 =54
ja 2,0 2,2
JBr+BrCl 14414 =28 1,4 +1,7 =31

Es ist nun naheliegend, |/ 44 der Differenz zweier Zahlen proportional zu
setzen, die fiir die Atome & und b charakteristisch sind. Pauling schrieb:

|7a — x| = 0,208 |/ dap, 3

wobei er den Proportionalititsfaktor 0,208 wihlte, um von kcal/mol in
eV umzuformen (wir werden spiter noch detailierter iiber die Einheiten
sprechen). Die so erhaltenen Werte y, und g, identifizierte Pauling mit
den Elektronegativititen der Atome a und &. Dies ist naheliegend, da
man nach der verbalen Elektronegativititsdefinition erwartet, daB die
extra ionische Resonanzenergie mit der Elektronegativititsdifferenz zu-
sammenhingt. Es ist offensichtlich, daB von der Beziehung, Gl. (3), aus-
gehend nur eine relative Elektronegativititsskala aufgestellt werden
kann. Um einfache Zahlen zu erhalten, setzte Pauling willkiirlich die
Elektronegativitit von Wasserstoff als yg = 2,1 fest2, wodurch er fiir
die Atome der ersten Periode die folgenden einfachen Werte erhielt:

18=2,0, x¢c=2,5, yn=3,0, y0=3,5 und yr=4,0.

Die Bestimmung der Elektronegativititswerte nach Gl (1) und (3)
bereitet jedoch einige Schwierigkeiten. Hiufig sind die kovalenten ,,nor-

2 Professor Mulliken machte mich darauf aufmerksam, daB Pawling, der ur-
spriinglich yg = 0 gewihlt hatte, dies nach der Verdffentlichung der absoluten
Elektronegativititsskala von Mulliken (77) zu ym = 2,1 abinderte, und so diese
‘Wahl nicht willkiirlich war.
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mal Dissoziationsenergien®’, Dy, (d.h. Dissoziationsenergien der homo-
nuklearen Einfachbindungen), nicht bekannt, und auch die Werte fiir
D,p miissen vielfach aus der Atomatisierungsenergie mehratomiger Mole-
kiile hergeleitet werden. Diese Schwierigkeiten konnen jedoch bewiltigt
werden, und mehrere Autoren verwendeten Gl. (1) und {(3) erfolgreich zux
Bestimmung der Elektronegativititen (78, 36). Besonders erwidhnens-
wert ist hier die erschopfende Behandlung von Huggins (50). Ein ernst-
hafter Mangel, der auf die Grobheit der gemachten Annahmen deutet, ist
jedoch, daB die extra ionische Resonanzenergien der Alkalihydride nega-
tiv erhalten werden (siehe Tabelle 1), In diesem Fall wird VZI?;, imaginir,
und daher sinnlos. Um diese Schwierigkeit zu iiberkommen, schiug
Pauling vor, in GL (1) statt des arithmetischen Mittels das geometrische
Mittel zu verwenden, was er auch mit quantenmechanischen Argumenten
zu stiitzen sucht (83). Damit hitten wir:

Dab =‘A:zb+ |/ Da,a,'Dbb (4)

Jedoch wurde A4y, kaum zur Elektronegativititsbestimmung herange-
zogen,

Trotz dieser Mingel wurde der Elektronegativititsbegriff nun rasch
in die Terminologie der Chemie aufgenommen. Viele chemische Bezie-
hungen und Reaktionen lieBen sich halb quantitativ mit Hilfe der
Elektronegativitit deuten. MeBwerte konnten hiufig direkt mit den
Elektronegativititswerten von Panling korreliert werden. Darauf werden
wir spiter im Detail eingehen.

2. Methoden zur Bestimmung der Elektronegativitit

Mit der Popularitit der Paulingschen Elektronegativititsskala wurden
auch eine Vielzahl anderer Verfahren zur Bestimmung der Elektronega-
tivititswerte der Atome beschrieben. Sie sind von Interesse, da die
thermo-chemische Bestimmung, wie schon erwihnt, mit Schwierigkeiten
verbunden ist. Wir wollen hier diese Verfahren wie folgt in drei Kate-
gorien einteilen:

a) Molekiil-Eigenschaften werden mit Paulings Elektronegativitits-
werten empirisch korreliert, und die so gefundene Beziehung dann zur
Ermittlung nicht bekannter oder unsicherer Elektronegativitdtswerte
herangezogen.

b) Aus empirisch gefundenen Korrelationen von atomaren Grofen
werden Elektronegativititen bestimmt.
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¢) Im Rahmen physikalischer Modellvorstellungen werden unabhingig
von Paulings Werten atomare Gréflen ermittelt, die die Fihigkeit eines
Atoms, Elektronen anzuziehen, beschreiben.

-Wir kiénnen hier nur einige Beispiele dieser Methoden diskutieren,
und deren Mehrzahl nur im Zitat erwidhnen; eine umfassende Literatur-
quelle hierfiir bietet sowohl der ausgezeichnete Ubersichtsartikel von
Pritchard und Skinner (89) als auch der von Lodzinska und Dantlezuk (67).

a) Korrelation mit Molekiil-Daten

Es scheint naheliegend, eine Beziehung zwischen dem Bindungsdipol-
moment und der Elektronegativititsdifferenz zu suchen ; davon ausgehend
scnlug Malone (68) vor, die Elektronegativitiitsdifferenz nach

Yab=|xa— xb| )

zu bestimmen, wobei y4p das Dipolmoment des Molekiils a—b in Debye ist.
Wie aus Tabelle 1 ersichtlich, ist diese Beziehung nicht zu gut erfiillt.
Dies ist verstindlich, da das Dipolmoment eines Molekiils stark von den
Momenten nicht bindender Elektronenpaare sowie der Hybridisierung
abhingt (74, 88). Bindungsmomente, die fiir Gl. (5) notwendig wiren,
lassen sich leider nicht eindeutig ermitteln.

Weniger offensichtlich ist ein Zusammenhang zwischen Kraftkon-
stanten der Valenzschwingungen und Elektronegativititen. Walsh fand
eine solche Beziehung fiir die Hydride (776), und Gordy (30, 32) fand eine
allgemeinere und gute Korrelation (siche Tabelle 1) folgender Art:

a 0,75
Foap = [1,67N(7%‘:) +o,3] .10-2 (6)

wobei kqp die Dehnungs-Kraftkonstante in dyn/A und N die Bindungs-
ordnung sind. Die Zahlenwerte 1,67 und 0,3 wurden aus der empirischen
Korrelation bestimmt. DaB eine solche Beziehung besteht, ist verwunder-
lich, da Pauling seine Elektronegativitdtsskala willkiirlich mit yg = 2,1
fixierte3, und daher das Produkt zweier Elektronegativititswerte be-
deutungslos erscheint. Wie sihe Gl (6) aus, hdtte Pawling yg =0
gewihlt? Daher erscheint das von Gordy gefundene Verhiltnis zufillig
zu sein (779); auch konnte GI. (6) bisher noch nicht theoretisch begriindet
werden.

DaB das Produkt der Elektronegativititen in Gl. (6) ein sinnvolles
Resultat ergibt, liegt wahrscheinlich daran, daBl der Nullpunkt von

3 Siehe jedoch FuBnote auf Seite 451.
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Paulings Skala nahe dem Null der absoluten Elektronegativititsskala
von Mulliken liegt, was wir noch sehen werden. Weiterhin schlug Gordy
vor, Elektronegativititen mit einer theoretisch abgeleiteten Beziehung
aus Kemn-Quadrupolresonanz Spectren zu bestimmen (34). Auf diese
Beziehung wollen wir hier nicht im Detail eingehen, da sie explizit den
Ionencharakter einer Bindung sowie deren Hybridisierung enthilt
(77, 109), und beides 148t sich gleichzeitig nicht aus einer Messung, der
der Kern-Quadrupolresonanz, bestimmen. Letztlich gab Gordy noch fol-
genden Zusammenhang

2a=0,44 Uy —0,15 ()

zwischen der Elektronegativitit eines Metalles, a4, und dessen Arbeits-
funktion, U,, an (35).

Von groBem Interesse ist ein Zusammenhang zwischen Elektronega-
tivitdt und den in der Kernmagnetischen Resonanz gemessenen chemi-
schen Verschiebungen und Kopplungskonstanten. Die chemische Verschie-
bung hingt direkt von der magnetischen Abschirmung, d.h. der Ladungs-
dichte, um einen Kern ab, daher erwartet man intuitiv eine Beziehung
zwischen der chemischen Verschiebung und der Elektronegativitit.
Mehrfach wurden auch solche Beziehungen aufgezeigt (70). Leider ist die
Situation jedoch nicht so einfach, da die chemische Verschiebung auch
vom Dia- oder Paramagnetismus der Substanz, von zwischenmolekularen
Wechselwirkungen und von der Anisotropie der magnetischen Suszeptibi-
litit beeinfluBt wird. Diese Storungseffekte lassen sich zum groBen Teil
eliminieren, wenn man die Differenz der chemischen Verschiebung zweier
nicht dquivalenter Atome am gleichen Molekiil betrachtet. Davon aus-
gehend fanden Dailey und Shoolery (76, 99) von der Untersuchung von
Athyl—Derivaten, CH3—CHp—R, daB die Elektronegativitit von R, xr,
wie folgt mit der chemischen Verschiebung von CHgz Protonen, dcm,, und
der von CHj Protonen, d¢m,, zusammenhingt:

r=2a-+0b (dcHz — ScHy) )

wobei @ und b empirische Konstanten sind, die aus einer Korrelation mit
Paulings Elektronegativititswerten erhalten werden, und die von der
MaBeinheit, mit der é¢m, und dcm, gemessen wurden, abhingen. Auf
diese Art lassen sich nicht nur die Elektronegativititswerte der Atome
bestimmen, sondern man kann auch Werte fiir Gruppen oder Radikale
erhalten. Diese Methode wurde spiter noch von Zeil und Mitarbeitern
(42, 124) verfeinert, die fiir die magnetische Anisotropie korregierten,
was wichtig ist, wenn die untersuchten Molekiile Mehrfachbindungen
enthalten.
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Letztlich wollen wir hier noch eine Methode von Jorgensen (56, 57)
erwihnen, der vorschligt, die Elektronegativititen der Ubergangs-
metalle aus der Lage der ,,Charge Transfer” Banden in Komplexen zu
bestimmen.

b) Korrelation mit Atom-Daten

In diese Kategorie fallen eine Vielzahl von Methoden zur empirischen
Bestimmung der Elektronegativititswerte aus der Zahl der Valenzelek-
tronen, deren Hauptquantenzahl und aus Atomradien (9, 47, 49, 69, 98,
770, 723). Alle diese Methoden wurden aus der empirischen Korrelation
dieser GroBen mit Paulings Elektronegativititswerten erhalten, und sie
kénnen theoretisch nicht gestiitzt werden. Als ein Beispiel sei hier folgen-
de Beziehung von Gordy (37) gegeben:

4=031 (’if—l) 405 ©)

wobei # = Zahl der Valenzelektronen und 7 == covalenter Radius in A
sind.

c) Unabhingige Definitionen der Elektronegativitét

Diese Definitionen sind besonders wichtig, da hier das physikalische
Modell, in dessen Rahmen die Elektronegativitit abgeleitet wird, durch-
aus zu einem Verstindnis des Elektronegativititsbegriffes und der
chemischen Bindung beitragen kann.

Zum Beispiel betrachten Allred und Rochow (7, 2} die Elektronega-
tivitit als die Kraft, die ein Atom auf ein Elekiron ausiibt, das sich an der
Peripherie des Atoms befindet. Sie geben folgende Bezichung an:

4= 0,359 (ZT;’) 40,744 (10)

wobei # der Atomradius in A und Zey die effektive Ladung des Atom-
rumpfes ist, die etwas unkonventionell bestimmt wird. Durch das Ein-
fithren der beiden Zahlenwerte wird eine gute Ubereinstimmung mit den
vertrauten Werten der Paulingschen Elektronegativitdtsskala erhalten.
Nur in der 4. Hauptgruppe ergibt sich ein Unterschied: nach Pawling ist
xGe>> xsn, wihrend GL (10) yge < ysngibt. Uber diese Diskrepanz hat sich
eine heiBe Diskussion entspannt (2, 27, 23), auf die wir nicht eingehen
wollen (nach Ansicht des Autors hat die Elektronegativitit als reine
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Atom-Eigenschaft keine so klare und spezifische Bedeutung, als daB eine
Disputation iiber kleine Unterschiede der Elektronegativititswerte sinn-
voll wiire).

Eine etwas merkwiirdige Definition der Elektronegativitit hat Sanderson
vorgeschlagen (94). Zunédchst bestimmt er die mittlere Elektronendichte
eines Atoms als

3z
ED:4:W3 (11)

wobei Z die Zahl der Elektronen und 7 der kovalente Radius des Atoms
ist, Damit definiert er ein Stabilititsverhilinis des Atomes a (Stability
Ratio)

EDgy

SR, = —EDi (12)

wobei ED; die mittlere Elektronendichte des hypothetischen Edelgases
ist, das mit Atom a isoelektronisch ist. Die ,,kovalenten Radien” dieser
hypothetischen Edelgase erhilt Sanderson aus einer linearen Interpolation
zwischen zwei benachbarten Edelgasen. Aus der Korrelation mit Paulings
Elektronegativititswerten findet er folgende Beziehung:

7= (0,21 SR +0,77)2 (13)

die er zur Bestimmung der Elektronegativititen heranzieht.

Ein bedeutender Beitrag zur Entwicklung des Elektronegativitits-
begriffes stammt von Mulliken (77), der davon ausging, daf} das Molekiil
a—b im Valenzbindungs-Formalismus als ein Resonanzhybrid dreier
Strukturen betrachtet werden kann,

ath-<—ra—b<~— a-bt

Dabei ist die notwendige Energie fiir a—b - atb- etwa I —Ep und fiir
a—b > a-b+, Ip—E,; I bezeichnet die Ionisierungsenergie des an der
Bindung beteiligten Atomorbitals, und E ist die korrespondierende Elek-
tronenaffinitit. Sollen die Atome & und & (oder besser die bindungs-
formenden Orbitale) die gleiche Elektronegativitit haben, dann miissen
die Strukturen a*b~ und -5+ mit gleichem Gewicht zu dem Resonanz-
hybrid beitragen4. Das kann jedoch nur vorkommen, wenn

I,—Ep=Iy—E, (14)

4 Dies wurde zuvor von F. Hund, Z. Physik 73, 1 (1931) hervorgehoben.
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ist. Wir haben in der obigen Energie-Betrachtung die Dissoziations-
energie des Molekiils, sowie die Coulomb-Anziehung der Ionenpaare aus-
gelassen. Diese wiirden sowohl rechts als links in Gl. (14) aunftreten und
sich so aufheben. Gl. (14) ergibt umgeformt die Bedingung fiir gleiche
Elektronegativitit

I+ Eg=I,+Ep (15)
Davon ausgehend definierte Mulliken die Elektronegativitit als
%a=% s+ Ea) (16)

Diese Definition konnte spiter noch von Mulliken (78, 79) und Moffitt (72)
theoretisch gestiitzt werden. Es soll hier nochmals betont werden, da8
die Ionisierungspotentiale und Elektronenaffinititen in Gl. (14—16)
nicht die Werte der atomaren Grundzustinde sind, sondern die soge-
nannter ,,Valenzzustinde* der Atome. Damit charakterisiert die Elektro-
negativitit nicht mehr das Atom, sondern ein Atomorbital, das zur
Bindungsbildung verwandt wird; diese GréBe wollen wir von nun an
Orbital-Elektronegativitit nennen. DaB ein Atom in verschiedenen Valenz-
zustinden verschiedene Elektronegativititen zeigt, 1dBt sich eindrucks-
voll am Beispiel des Kohlenstoffes demonstrieren. Methylbromid hat ein
starkes Dipolmoment mit dem #negativen Ladungsschwerpunkt am Brom,
wihrend Bromacetylen nur ein geringes Dipolmoment hat, mit dem
positiven Ladungsschwerpunkt am Brom. Dies zeigt, dal Brom (x = 3,0)
vom sp3 hybridisierten Kohlenstoff im Methylen Elektronen abziehen
kann, wihrend Brom an den sp-hybridisierten Kohlenstoff des Acetylens
Elektronen abgibt. Die Abhingigkeit der Elektronegativititen von
Valenzzustinden wurde von Walsh (775) und Bent (3) mit einer Vielzahl
experimenteller Daten belegt. Niheres iiber die Definition der Valenz-
zustinde, und wie man die Ionisierungspotentiale und Elektronenaffini-
taten der Orbitale erhalten kann, werden wir spéiter noch erfahren.

Eine Interpretation von Elektronegativitit, die im Endergebnis dhn-
lich der Definition von Mulliken ist, wurde von Iczkowski und Margrave
(63) gegeben. Sie gehen davon aus, daB die Energie eines Atoms gut als
ein Polynom der Ladung dieses Atoms wiedergegeben werden kann,

W(N)=aN +bN2+cN234+dN4. .. (17)

wobei N die Ladung des Atoms ist; a, b, ¢ und 4 sind charakteristische
Konstanten des Atoms, die aus sukzessiven Ionisierungspotentialen
bestimmt werden konnen. Polynome dieser Art wurden hiufig zur Extra-
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polation von Elektronenaffinititen verwendet (29). Die Elektronegativi-
tit wird nun als Potential erhalten, das heifit als Ableitung der Energie
nach der Ladung,

oW

x=——azv'=“—|—2bN+3CN2. c . (18)

Dies ergibt fiir ein neutrales Atom Elektronegativititswerte 4hnlich denen
von Mulliken, da a+2b ~ § (I + E) ist, weil die Koeffizienten ¢, d . . . im
allgemeinen alle nahe Null sind. Gl. (17) hat jedoch einige Schwichen:

1. Die Energie eines Atoms als Funktion dessen Ladung hat Diskon-
tinuitdten, wenn sich die Drehimpulsquantenzahl () oder die Haupt-
quantenzahl (n) des duBersten Elektrons indert; zum Beispiel an den
Stellen C+(1522522p) — C2+(1522s2) — C3+(1522s) oder Na (15225228 3s)
- Nat(1s225225%) — Na2+(152252245).

2. Die Energie eines Atoms bestimmter Ladung ist nicht einwertig,
wie Gl. (17) voraussetzt, sondern kann mehrere Werte annehmen; die
verschiedenen spektroskopischen oder Valenzzustinde. Aus dieser letz-
ten Schwiche folgt, daB nach Gl. (18) keine Elektronegativititswerte
fiir die verschiedenen Valenzzustinde eines Atoms bestimmt werden
kénnen,

Die Vorziige der hier gegebenen Potential-Interpretation der Elektro-
negativitit werden wir spater noch sehen, zunichst wollen wir versuchen,
die erwidhnten Schwichen in Gl. (17, 18) zu beseitigen (46). Dazu definieren
wir die Elektronegativitit eines Orbitals als

=" (19)

wobei nun ¢ die Besetzungszahl des betrachteten Orbitals ist, wihrend
E wie zuvor die Energie des gesammten Atoms darstellt. Diese Definition
enthilt ebenso wie Gl. (17, 18) folgende Annahmen:

1. Die Besetzungszahl eines Orbitals ist eine kontinnierliche Variable
zwischen 0 und 2.

2. Die Energie eines Atoms ist eine kontinuierliche und differenzier-
bare Funktion dieser Besetzungszahl.

In der strengen quantenmechanischen Behandlung der Atome ist die
Zahl der Elektronen eine Kardinalzahl, und daher 148t sich keine der hier
gemachten Annahmen, ¢m Falle freier Atome, rechtfertigen. Wir sind
jedoch an Atomen interessiert, die Teil eines Molekiils sind, und in der
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quantenmechanischen Behandlung von Molekiilen ist es gebriuchlich,
niitzlich und legitim von partiellen Besetzungszahlen und Ladungen zu
sprechen, besonders wenn den einzelnen Atomen des Molekiils Elektronen
zugeschrieben werden. Dies bedeutet vielleicht eine Uberbewertung einer
Besetzungs-Analyse {population analysis) (76), in der die Elektronen, die
durch das Molekiil-Orbital

y=aga+bep

beschrieben sind, nach dem Verhidltnis der Quadrate der Koeffizienten
a und b zwischen den Atomorbitalen @5 und @p aufgeteilt werden. In
diesem Sinne wollen wir die Besetzungszahl ¢ verstehen, die danach als
kontinuierliche Variable zwischen 0 und 2 angesehen werden kann. Diese
Grenzen sind notwendig, da es sinnlos wire, von einer negativen Be-
setzungszahl zu sprechen, und ein Uberschreiten des Wertes 2 wiirde dem
Pauli-Prinzip widersprechen.

Mit der Annahme (1) wird auch Annahme (2) plausibel. Wir sind
jedoch nur in der Lage, entweder durch direkte Rechnung oder durch
halb-empirische Behandlung, die Energie eines Atoms fiir die ganz-
zahligen Werte von ¢ (g = 0,1,2) zu bestimmen. Da wir nur die drei
Werte fiir W(g) — W(0)5, W(1) =TI und W(2) = E--I — erhalten kon-
nen, muB die Annahme, daB W(g) eine kontinuierliche Funktion von ¢ ist,
eine Arbeitshypothese bleiben. Es ist klar, daBB W(g) eine einwertige
Funktion ist, vorausgesetzt, die Besetzung der anderen Orbitale wird
konstant gehalten.

Akzeptiert man die beiden Annahmen (1) und (2) sowie die Tatsache,
daB wir nur die Werte W(0), W(1) und W(2) erhalten kénnen, so hat man
noch immer eine Vielzahl funktioneller Zusammenhinge fiir W(g) offen.
Wir kénnen eine jede Drei-Parameter-Funktion, die den drei bekannten
Punkten angepaBt ist, wihlen, und wir entscheiden uns fiir eine quadra-
tische Beziehung

W(g)=a-+bg+cq? (20)

aus folgenden Griinden:

1. Diese Beziehung ist einfach und reflektiert die empirische Bezie-
hung, Gl. (17).

2. Die Ableitung dieser Funktion nach g an der Stelle ¢ = 1 ist
[W(2)—W(0)]/2, was nach unserer Definition, Gl. (19), die Orbital-

5 Die Wahl W(0) = 0 steht uns frei, damit legen wir den Nullpunkt der gewshiten
Energie-Skala fest.
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Elektronegativitat ist. Dies ist jedoch [W(2)—W(1)+W(1)—W(0)]/2,
wobei W(2)—W(1) = E die Elektronenaffinitit und W{l)-—-W({0) = I
das Ionisierungspotential ist; das heiBt, fiir ¢ = 1 erhalten wir die
Orbital-Elektronegativitit y = (E+41)/2, identisch mit Mullikens Defi-
nition.

Wir erhalten aus den vorstehenden Gleichungen fiir die Orbital-Elek-
tronegativitat allgemein

z(9)=b+2cq (22)
wobei

b=1@I—E)und c=3i(E—1) (23)

Wie wir schon gesehen haben, enthéilt Gl. (12) die Elektronegativitits-
definition von Mulliken als einen speziellen Fall. Da Mullikens Elektro-
negativititswerte gut mit denen von Pauling korrelieren, ist es klar, da
unsere Definition nur eine Verallgemeinerung der urspriinglichen Elektro-
negativititsidee darstellt und so alle bisherigen Arbeiten auf diesem
Gebiet wenig beeinflut. Die Tatsache, daf3 Gl. (22), mit den gemachten
Annahmen (1) und (2}, die Definition von Mulliken enthilt, kann wohl
als eine Rechtfertigung dieser Annahmen betrachtet werden. Gl. (22)
zusammen mit Annahme (1), da8 ¢ eine kontinuierliche Variable fiir
0 <¢ <2 ist, gibt uns die Moglichkeit, Elektronegativititen fiir partiell
besetzte Orbitale anzugeben. Dies bedarf jedoch einer genaueren Priifung.

Der Wert der Elektronegativititsidee, in der herkdmmlichen IForm,
liegt darin, daBl die Fahigkeit eines Atoms (Atom-Orbitals), Elektronen
zu akzeptieren, beschrieben wird, bevor es eine Bindung geformt hat;
das heilit, fiir die normale Bindung ist nur y{1) von Bedeutung, wihrend
wir im Fall von Donor-Akzeptor Bindungen noch x(0) und x(2) benétigen,
die bisher nicht erhalten werden konnten. Fiir partielle Besetzungszahlen
verliert die Elektronegativitiit ihre herkdmmliche Bedeutung, dies wollen
wir spiter noch untersuchen. Aus Gl. (22, 23) erhalten wir fiir die drei
moglichen Orbital-Elektronegativititen

20 =3(BI—E)
(1) =} (I +E) (24)
7@ =% BE—1)

wobel wir uns jedoch dariiber im klaren sein miissen, daB x(2) nicht die
Fahigkeit eines Orbitals, Elektronen zu akzeptieren, angibt, sondern nur
die Schwierigkeit, Elektronen zu entfernen; x(0) beschreibt nur die Fihig-
keit, Elektronen zu akzeptieren; (1) bezeichnet beides.
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3. Bedeutung der Elektronegativitit

Nachdem wir mehrere verschiedene Elektronegativititsskalen diskutiert
haben, ist es an der Zeit, daB wir uns Gedanken iiber den Wert und die
Bedeutung des Elektronegativititsbegriffes machen.

a) Ist Elektronegativitit eine reale physikalische Grofle?

Die Antwort ist ein klares nein. Man kann keinen Operator angeben,
dessen Erwartungswert die Elektronegativitdt ist. Auch wenn wir einen
solchen Operator finden kénnten, wiire noch nicht viel gewonnen, da wir
gesehen haben, daB wir die Elektronegativitdten von Valenzzustdnden
benétigen. Valenzzustinde sind jedoch keine stationdren Zustinde der
freien Atome, wie wir noch sehen werden, sondern sie stellen elektronische
Konfigurationen der Atome dar, die den Elektronen-Verteilungen um ein
Atom in einem Molekiil am #hnlichsten sind. Valenzzustinde sowie
Elektronegativititen lassen sich nicht rigoros als physikalische GroBen
definieren, da sie nur als Zwischenwerte oder RechengréBen in bestimm-
ten, vereinfachten quantenmechanischen Modellen der Molekiile oder der
chemischen Bindungen isoliert betrachtet werden kénnen. Eine solche
Isolierung kann nicht eindeutig sein; daher wurde der Elektronegativi-
titsbegriff von Spiridonow und Tadevskii (105, 708) scharf kritisiert und
als bedeutungslos verworfen. Warum sollten wir jedoch einen vertrauten
Begriff tiber Bord werfen, nur weil er etwas vag ist, da wir doch mit
seiner Hilfe viele chemische Daten korrelieren und ordnen kénnen?
Natiirlich kénnen wir aus Beziehungen zwischen Kraftkonstanten und
Elektronegativitat sowie zwischen Dissoziationsenergien und Elektro-
negativitit den Elektronegativititsbegriff eliminieren und so eine
direkte Beziehung zwischen Kraftkonstanten und Dissoziationsenergien
herstellen. Es ist nur die Frage, was bequemer und passender ist. Die
Idee der Elektronegativitat hat sich als fruchtbar und niitzlich erwiesen
und ist nun schon tief im chemischen Denken verwurzelt; es besteht kein
zwingender Grund, sie zu verwerfen, vor allem nicht, solange wir keine
bessere Alternative haben.

Leider erscheint der Elektronegativititsbegriff in vielen Arbeiten
recht verschwommen, was sich schon daran zeigt, daB die verschiedenen
Definitionen den Elektronegativititswerten verschiedene Einheiten zu-
schreiben (53). Wir haben zum Beispiel folgende Einheiten fiir die Elektro-
negativitit:

nach Pauling, Gl. (3) VEnergie
nach Allred und Rochow, Gl. (10) Kraft

nach Gordy, Gl. (6) Kraft/Linge?
nach Sanderson, Gl. (13) dimensionslos
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und einige mehr. Mullikens Definition, Gl. (16), ergibt als Einheit Ener-
gie oder Energie/Elektron (d.h. ein Potential), je nachdem, wie man
Elektronenaffinitit und Ionisierungspotential auffaft. Der Autor zieht
Potential als Einheit vor, da so eine Anderung der Ladung (Besetzungs-
zahl) eine Energie ergibt, die entweder nétig ist oder frei wird. In einer
kiirzlich erschienenen Arbeit versuchte Klopman (63) zu zeigen, daB
Energie die natiirliche Einheit fiir die Elektronegativitiit ist, indem er die
Elektronegativitdit mit bestimmten Integralen iber atomare Basis-
funktionen identifizierte. Diese Integrale miissen jedoch auch die Einheit
Energie/Elektron haben und nicht Energie, da sie in dem Ausdruck fiir
die gesamte Energie eines Systems immer mit einer Besetzungszahl multi-
pliziert auftreten.

Eine Diskussion der Einheiten verschiedener Elektronegativitits-
skalen ist jedoch recht akademisch, da die Proportionalitits-Fakto-
ten zwischen verschiedenen Skalen durchaus nicht dimensionslos sein
miissen.

b) Elektronegativitiit und Ionencharakter in der Theorie
der Molekiilorbitale

Wir wollen nun untersuchen, inwieweit wir den Elektronegativitits-
begriff aus der quantenmechanischen Behandlung der chemischen Bin-
dung herauskristallisieren kénnen. Dazu beschrinken wir uns auf die
Beschreibung einer Zwei-Elektronen-Bindung im Molekiilorbital-Forma-
lismus. Der Einflu der Rumpfelektronen und der Elektronen anderer
Bindungen sei dabei in einem effektiven Potential vereinigt. Nur in
einem so drastisch vereinfachten Modell der chemischen Bindung (als
ein lokalisiertes Orbital) 148t sich der Elektronegativititsbegriff noch
durchsichtig isolieren. In der strengeren Behandlung der Elektronen-
struktur eines Molekiils, in der alle Elektronen gleichzeitig betrachtet
werden — zum Beispiel im SCF (Self-Consistent Field)-Verfahren
(92, 93) — ergeben sich Molekiilorbitale, die sich tiber das gesamte
Molekiil erstrecken, und die Beitrdge der einzelnen Atomorbitale lassen
sich selbst in der LCAO-MO (Linear Combinations of Atomic Orbitals)-
Naherung nicht mehr einfach isolieren. Die grobe Niherung, in der wir
jede Bindung als separates Zwei-Elektronen-Problem behandeln, 148t
sich jedoch zu einem allgemeineren SCF-Verfahren ausdehnen, indem
man fiir die weitere Rechnung die hier in erster Niherung erhaltenen
Bindungsorbitale als Basisfunktionen verwendet (39).

Wir wollen uns hier nur auf die erste Niherung beschrinken und eine
Bindung a—b als separates Zwei-Elektronen-Problem untersuchen. Da-
bei diirfen wir erwarten, schon eine gute Beschreibung der Ladungsver-
teilung in der Bindung zu erhalten. Der Hamilton-Operator fiir die beiden
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Bindungselektronen ist in atomaren Einheiten

H(1,2) =h(1) +A(2) +—
VA=V (1) —3v2(Q) —V(2) + — (25)

—1
"1z
wobei V(1) und V(2) die Potentiale der Kerne und aller anderen Elek-

tronen des Molekiils enthalten. Fiir die Beschreibung des Bindungs-
orbitals machen wir den Ansatz

y=agps+begp (26)

wobei ¢, und @y Atomorbitale (auch Hybride) an den Atomen a und &
sind. Mit der antisymmetrisierten Produktfunktion$

P(1,2) =7

2

(27)

y(1) lAT’(l)l
p(2) P2

erhalten wir fiir die Energie der beiden Bindungs-Elektronen

1
"1

E=2fy*)a(1)p(1)2Q)+[f v*1) P*2)-—»(1) P(2)d(1) 4(2)  (28)

Setzen wir darin y aus Gl. (26) ein, so erhalten wir:
E =2[a®(pal bl pa) + b2 (ol 2| @v) +2ab (pal k| pv)]
1 1 1
+a*(@a pal5 190 Pa) + 6% (96 @ol - | 9o 9p) +2a2 b2 (pa ol — | Pa o)
12 12 12
1 1
+4a28%(9a po| S |9 pa) +44% (pa@al S~ |Pa @)
12 12
1
+4ab3(pp ¢Pbl;; |90 @a) (29)

Hier haben wir als Abkiirzung

(plle) =[*(1) A () @(1) 4(1) etc.

& (1) sei hier als y(1)a(l) verstanden und @(1) als p(1) (1), d.h. der Strich tiber
y soll negativen Spin bedeuten.
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eingefithrt. Approximieren wir alle Integrale, die eine Uberlappungs-
Ladungsdichte enthalten, nach Mulliken (79), d.h.:

(pal 2| pv) ~ S [(pal 4 pa) + (ol 2| p6)] = § S (ha + h2),
(Pa@al i |page) ~2 S E(%%li [PaPa) 4+ (Pa @o} i | pa po)]
Z%‘S(]aa+]ab), (30)

1
(?’u?’bl -"_12— |<Pb99a) ~ %52 (]aa +]bb +2]ab)

wobei S = (p4| s) das Uberlappung-Integral ist, so erhalten wir
E=2[a24abS)he+ (624 abS) hp] -+ (a2+ abS)2 Jua
+ (62 +abS)? Jop+2(a2+abS) (62 +abS) Jap (81)
Wir kénnen nun (242 4- 2a b S) mit der Besetzungszahl des Atomorbitals ¢,
und (262245 S) mit der Besetzungszahl von ¢ identifizieren. Definieren

wir als ¢ die negative Ladung, die in der Bindung von & nach a tiberfiihrt
wurde, so erhalten wir

g=a?=abS—b2—ab$S (32)
und da a2 4-2abS + b2 =1 sein mull (Normierung von )
" 2(a24abS)=14qund 2(624-abS)=1—¢ (33)

Damit konnen wir fiir die Energie der beiden Bindungs-Elektronen
schreiben:

E=hathy+L(Jaa+ Joo+2]an) +q(hat+ 3 Jaa—ho—% Job)
+3192(Jaa+ Joo—2] av) (34)

Wir setzen nun im Sinne des Variations-Prinzips 8E/6g=0, und er-

halten so die giinstigste Ladungsverteilung in der Bindung, die einem
Emergieminimum entspricht

- (ha‘f'%faa) + (hb“}“%]bb)
]aa‘i‘fbb —2fap

g=2 (85)
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In diesem Ausdruck miissen wir nun die einzelnen Terme im detail
untersuchen. Wir haben

ha= (9l #|®a) = (a] — 3 V2 — ValPa) + (92| Ua| a)
~ —Ia+ (pa| Ua|@a) (36)

Hierbei sei V4 das Potential des Atomrumpfes a; somit kénnen wir das
erste Integral mit dem negativen Ionisierungspotential von Orbital ¢,
approximieren. Das zweite Integral gibt die potenticlle Energie eines
Elektrons m Orbital ¢4, im Felde aller anderen Atome des Molekiils. Dieser
Term wird sich in guter Naherung gegen den korrespondierenden Term
in Ap herausheben. Die Coulomb-Integrale an einem Zentrum koénnen wir
wie folgt annihern (80):

. JaaNIa—Eu (37)
wobei E4 die Elektronenaffinitit des Orbitals ¢, ist. Somit erhalten wir

 (LatE)—UstEy)
= Ta=Ed+(o—Es) 2] e (38)

wobei wir mit Sicherheit sagen kénnen, daB der Nenner positiv ist. Damit
sehen wir, daBl Ladung (Elektronen) in der Bindung von b nach a iiber-
fithrt wird, wenn

I,+E.>Ty+ Ey

ist, und es ist gerechtfertigt, I,4-E, oder (Ia+Eg) mit der Elektro-
negativitdt (d.h. der Fihigkeit im Molekiil Elektronen anzuziehen) des
Orbitals ¢, zu identifizieren. Wir sehen jedoch, daB I, und E; dem Orbital
entsprechen muB, das die Bindung bildet. Fihren wir nun Mullikens
Definition der Elektronegativitiit ein, Gl. (16), so erhalten wir fiir die
Ladungsverschiebung, d.h. fiir den Tonencharakier der Bindung,

Xa—Xb
9=2 0, Eat To—Fo)—Z]m (39)

Setzen wir dies in Gl. (34) ein, so wird die Energie der Bindungselektronen

a2
E= ha+hb+%(1a—“Ea+Ib —Ep+2 Jap) — (Ia...Ea)ffzIb-jflsb) —2Jan (40)
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worin der von der Elektronegativitit unabhingige Teil Ndherungsweise
als das arithmetische Mittel der elektronischen Energien von den Kova-
lenten Bindungen a—a’ und 6—5%" erhalten werden kann. Damit gibt sich
der von der Elektronegativitit abhingige Term in Gl. (40) als die
Paulingsche extraionische Resonanzenergie zu erkennen und wir haben
einen Zusammenhang zwischen den Elektronegativitidtsskalen von
Pauling und Mulliken gefunden.

Es sei zum AbschluB nochmals darauf hingewiesen, daB dies alles
nur eine grobe Niherung zur ,,wahren” Elektronen-Struktur der chemi-
schen Bindung darstellt, in der wir aber sicherlich die dominierenden
Effekte erfaBBt haben. Die feineren Details erfordern jedoch eine so ver-
wickelte theoretische Analyse, daB dabei die Begriffe Elektronegativitit
und Ionencharakter bedeutungslos werden. Leider ist die strenge Be-
rechnung der exakten Elektronenstruktur von chemisch interessanten
Molekiilen so mithsam und umfangreich, daf sie auch heute selbst mit
der Hilfe elektronischer Rechenmaschinen noch nicht méglich ist. Daher
miissen wir uns noch immer mit empirischen Begriffen wie Elektro-
negativitit behelfen. Dabei sollten wir uns jedoch an folgendes Zitat
von Mulliken erinnern: ,,I believe the chemical bond ist not so simple as
some people seem to think (75).

4, Valenzzustinde; Berechnung der Orbital-Elektronegativititen

Fiir die Bestimmung der Orbital-Elektronegativititen nach Gl (24)
bendtigen wir die Ionisierungsenergien und Elektronenaffinititen der
Valenzorbitale, nicht die experimentell zugédnglichen Ionisierungsenergien
und Elektronenaffinititen? der atomaren Grundzustinde. Dazu miissen
wir zunichst festlegen, was wir unter einem Valenzorbital oder Valenz-
zustand verstehen, Nach van Vieck (717), der den Begriff einfiihrte, ist
ein Valenzzustand so zu wihlen, daB die Elektronenverteilung um das
betrachtete Atom so dhnlich wie moglich jener Verteilung ist, die vorliegt,
wenn das Atom Teil eines Molekiils ist. Wir kénnen uns einen Valenz-
zustand wie folgt entstanden denken: wir nehmen ein Molekiil, zum
Beispiel CHy, und entfernen die umliegenden Atome (die vier H mit ihren
Elektronen) ,,adiabatisch®, d.h. wir lassen keine Reorganisation der
Elektronen zu. In unserem Beispiel wiren dann die vier Valenzelektronen
am C je in einem der vier dquivalenten fe = sp3 Hybridorbitale®, Wir

? Nur wenige Elektronenaffinititen sind experimentell gemessen, die meisten
miissen aus den Ionisierungspotentialen iso-elektronischer Serien extrapoliert wer-
den (22, 90).

8 Wir verwenden mit Mulliken folgende Abkirzungen fiir Hybride sp% = #e
(tetrahedral), sp? = ¢ (trigonal) und sp = di (digonal).
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wissen daher im allgemeinen, in welchen Hybridorbitalen, die durch die
Symmetrie des Molekiils bestimmt sind, sich die Elektronen eines Valenz-
zustandes befinden. Wir wissen jedoch nichts iiber die relative Spin-
orientierung der Valenzelektronen. In den Bindungen sind die Spins der
beiden Bindungselektronen gepaart; nach der adiabatischen Dissoziation
der Bindungen ist die relative Spinorientierung der am betrachteten
Atom verbleibenden Elektronen daher zufillig. Detailierte Diskussionen
der Bedeutung und Interpretation von Valenzzustinden finden sich viel-
fach in der Literatur (75, 55, 772) und wir wollen hier nicht weiter darauf
eingehen. Wir konzentrieren uns nun darauf, wie die Energie eines
Valenzzustandes erhalten werden kann.

a} Berechnung der Anregungsenergie von Valenzzustinden

Unter der Anregungsenergie eines Valenzzustandes wollen wir jene Energie
verstehen, die notwendig ist, um ein Atom von seinem spektroskopischen
Grundzustand in einen bestimmten Valenzzustand anzuheben. Diese
Energie lieSe sich durchaus streng berechnen, jedoch wire das ein um-
fangreiches und miihsames Unterfangen. Einfacher ist es, diese An-
regungsenergie halbempirisch aus den reichhaltigen experimentellen
Daten von Atomspektren zu ermitteln. Dazu kdénnen wahlweise zwei
Methoden verwandt werden.

Die erste Methode wurde von Moffitt (73) beschrieben und von Ellison
(70) weiter ausgearbeitet. Dabei wird der Valenzzustand eines Atoms als
eine Linearkombination von spektroskopischen Zustinden ausgedriickt.
Die Entwicklungs-Koeffizienten lassen sich dabei im allgemeinen aus
Symmetriebetrachtungen erhalten und es ist dann nur notwendig, die
Termenergien der Atome entsprechend zu summieren, Diese Methode
verlangt jedoch eine gesonderte Symmetriebetrachtung eines jeden
Valenzzustandes, was oft recht kompliziert ist. Ein weiterer Nachteil ist,
daB die Valenzzustands-Energie nicht berechnet werden kann, wenn eine
der notwendigen Termenergien experimentell nicht bekannt ist.

Die zweite Methode, von van Vieck und Mulliken, die im Prinzip die
gleichen Resultate liefert, hat keinen dieser Nachteile und eignet sich
gut fiir Routinerechnungen mit einer elektronischen Rechenmaschine.
Die Grundlage dieser Methode bildet die theoretische Behandlung der
Atom-Spektren von Slater (704). Danach 148t sich die Energie eines
spektroskopischen Terms eines Atoms wie folgt schreiben:

W =31Ii4 31> Dklay® Foy* — 8(si,57) big* Gyy*] (41)

wobei die Indices i und j die Elektronen oder deren Orbitale bezeichnen
und sich iiber alle Elektronen erstrecken. Die Summe {iber % stammt von
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. 1 . . . .
der Expansion desr——Operators in Kugelfunktionen. Die Koeffizienten
12
ay* und by%, die von den Quantenzahlen ! und » abhingen, ergeben sich
. . 1 . .
aus der Integration der Kugelfunktionen aus der—r—- Entwicklung mit

12
denen der Orbitale und kénnen bestimmt werden. Einzelheiten kénnen
in Lehrbiichern nachgelesen werden (77, 703). é(s¢. s;) ist 1, wenn s; = s;
(Spin von Elektron i gleich Spin von Elektron j) und 0, wenn s; # s;.
Letztlich haben wir in Gl (41) noch die sogenannten Slater-Condon-
Parameter, die von den Quantenzahlen # und / abhiingen,

Iiy=[[R¢*(r1) k(r1) Re(r1) 71 2dn1
2
Fy¥ = [[Ry* (r1) Ry* (r2) ,,_:% Ry(r1) Ry(rg) r1 22 2dr1drs (42)

k
Gu* = [[R* (r1) Ry* (r2) 5z Ry (1) Ru(r2) ra %2 2drydrs

y>k+1

wobei Ry der radial Anteil des Atomorbitals ¢y ist; 7 < ist der kleinere und
7> der gréBere von 7, und 72; A(r1) ist hier der Einelektronen-Anteil des
Hamiltonschen Operators.

Wiren die Radialanteile der Atom-Wellenfunktionen bekannt, lieBen
sich die Integrale Gl. (42) leicht berechnen. Im allgemeinen sind die
Radialfunktionen jedoch nicht bekannt, doch lassen sich die Slater-
Condon-Parameter empirisch aus den bekannten Atomspektren bestim-
men (45), unter der Annahme, daf die Radialfunktionen in verschiedenen
stationiren Zustinden einer Konfiguration oder in verwandten Konfi-
gurationen eines Atoms identisch sind.

Die Energie eines Valenzzustandes liBt sich analog der eines statio-
niren Zustandes in der Form von Gl (41) schreiben. Die Koeffizienten
ay* und by * konnen dazu ganz dhnlich wie fiir die stationdren Zustdnde
berechnet werden (44). Da jedoch die relative Spinorientierung der
Valenzelektronen willkiirlich ist, haben wir nun & (s, s;) fiir die Valenz-
elektronen % zu setzen. Sind die F und G bestimmt und die @ und b fiir
die Valenzzustinde berechnet, so brauchen diese nur in Gl. (41) eingesetzt
zu werden, und wir erhalten die Anregungsenergien der Valenzzustinde,
wenn wir die Energie des atomaren Grundzustandes null setzen. Solche
Anregungsenergien wurden mehrfach berechnet (43, 47, 48, 86, 7102).

b} Berechnung der Orbital-Elektronegativititen

Sind Anregungsenergien der Valenzzustinde, P fiir ein neutrales Atom,
P+ und P- fiir die korrespondierenden Werte des positiven und negativen
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Tons, bekannt, so lassen sich fiir den Valenzzustand die Ionisierungs-
energie, I, und Elektronenaffinitit, E,, aus den Grundzustandswerten
Iy und E,; bestimmen nach

I‘u=Ig+P+——P

{48}
Ep=E,+P—P-

Es muB jedoch darauf hingewiesen werden, da8 die Werte fiir P~
nicht wie oben beschrieben erhalten werden kénnen, da im allgemeinen
Spektren negativer Ionen nicht beobachtet sind. Diese Werte lassen sich
jedoch gut extrapolieren.

Da wir nur die Ionisierungspotentiale und Elektronenaffinititen der
Orbitale bendtigen, muB noch beachtet werden, daB in dem Ionisierungs-
prozeB keine Reorganisierung der anderen Elektronen eintritt, d.h. die
Besetzung der anderen Orbitale ist konstant zu halten. Wir wollen dies
am Beispiel des Kohlenstoffs illustrieren:

Eye Iie
C-(te2tetete) — C (tetetete) —> C+ (telete)

Ey Itr
C-(tr2trtrm) —> C (irtrtrm) —> C+ (trirm)

E, I
C-(trtrtrn®) — C(tririrm) —> CH(tririr)

Die generellen Zusammenhinge sind fiir Kohlenstoff in Abb. 1 dargestelit.

Die nach diesem Rezept erhaltenen Elektronegativititen fiir die ver-
schiedensten Valenzzustinde sind in Tabelle 3 angefiihrt, in den vertrau-
teren Einheiten von Pauling. Als Beziehung zwischen den hier erhaltenen
Werten, ya. in Volt und den Elektronegativitdtswerten nach Pauling,
yp, wurde

2p=0,336 (yar — 0,615) (44)

erhalten, was in Abb. 2 mit den zur Korrelation verwendeten Werten
dargestellt ist. Diese Gleichung wurde zur Umrechnung von den erhalte-
nen yar in die tabellierten yp verwendet.

Aus Tabelle 3 ist ersichtlich, da8 die Orbital-Elektronegativitit stark
von dem s-Charakter des betrachteten Orbitals abhdngt, und zwar ist die
Elektronegativitit um so héher, je mehr s-Charakter das Orbital hat.
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Abb. 1. Term-System der Valenzzustinde von C—, C und Ct mit den mdoglichen Ver-
bindungen fiir die Berechnung der Ionisierungspotentiale und Elektronenaffinititen
der vierbindigen Valenzzustinde des Kohlenstoffs

Dies wurde schon mehrfach empirisch gefunden (3, 774). Bemerkenswert
ist dabei, daB diese Abhingigkeit linear ist, das heiBt

x(Hybrid) =s-xs+2 xp (45)

wobel s und p den prozentualen s- und p-Charakter des Hybrids angeben;
75 und gp sind die Orbital Elektronegativititen des reinen s- bzw. -
Orbitals; dies ist in Abb. 3 fiir Kohlenstoff gezeigt.

Ebenso wie wir die Elektronegativititen der einfach besetzten Orbi-
tale erhalten haben, lassen sich nach Gl. (24) auch die Elektronegativi-
titen leerer, virtueller Orbitale und zweifach besetzter Orbitale bestim-
men. Einige derartige Werte, die im Falle von Dativ-Bindungen von
Interesse sind, haben wir in Tabelle 4 aufgefiihrt.
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Tabelle 3. Elektronegativitdtswerte der Valenzorbitale in Paulings Einheiten (fily die
Ubergangs-Metalle siche (47))

Valenzzustand Orbital H Li Na K Rb

s s 2,21 0,84 0,74 0,77 0,50

P b 0,47 0,32 0,38 0,54
Be Mg Ca Sr

sp s 2,15 1,77 1,36 1,26

P 0,82 0,56 0,42 0,34

PP P 0,95 0,75 0,65 0,34

didi di 1,40 1,17 0,93 0,85

dim di 1,29 1,15 0,83 0,73

4 0,88 0,65 0,43 0,34

trir tr 1,17 0,98 0,68 0,59

trm tr 1,13 0,99 0,66 0,56

24 0,90 0,69 0,45 0,36

tete te 1,09 0,90 0,63 0,54
B Al Ga In

spp s 3,25 2,69 3,18 2,88

P 1,26 1,11 1,22 0,92

ppp t 1,79 1,71 2,54 1,41

didin di 2,27 1,90 2,20 1,91

11 1,26 1,11 1,09 0,88

dinm di 2,19 1,99 2,90 2,04

11 1,53 1,41 1,88 1,16

trivty tr 1,93 1,64 1,82 1,57

rtrm |74 1,96 1,74 2,33 1,70

7 1,44 1,31 1,60 1,07

tetete te 1,81 1,59 2,02 1,50
cC Si Ge Sn

sppp s 4,84 3,88 4,06 3,80

P 1,75 1,82 2,09 2,08

didinm di 3,29 2,85 3,08 2,94

14 1,69 1,71 1,98 1,99

tririrm ty 2,75 2,33 2,70 2,62

4 1,68 1,67 1,95 1,96

teletete te 2,48 2,25 2,50 2,44
N P As Sb

s2ppop P 2,28 1,84 1,59 1,46

spipp s 6,70 4,62 3,84 4,22

P 2,65 2,23 2,40 2,36

ditdimn di 5,07 3,58 2,82 3,09

F 4 2,46 2,03 1,99 1,91
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Tabelle 3 (Fortsetzung)

Valenzzustand Orbital N P As Sbh
didin®n di 4,67 3,42 3,13 3,29
n 2,53 2,14 2,39 2,27
tritriro tr 4,13 3,05 2,66 2,79
T 2,47 2,06 2,12 2,02
trivir m® tr 3,94 2,98 2,88 2,94
te2letete te 3,68 2,79 2,58 2,64
(6] S Se Te
s2p2pp P 3,04 2,28 2,18 2,08
sp2p?p s 8,98 5,12 4,97 4,81
P 3,49 2,63 2,56 2,77
ditditnn 7 3,04 2,28 2,18 2,08
ditdintn di 6,60 3,96 3,78 3,65
n 3,26 2,45 2,37 2,43
didin?n? di 6,23 3,87 3,77 3,79
2ty tr 5,54 3,46 3,29 3,17
7 3,19 2,40 2,31 2,31
tr3ivtrn? tr 5,43 3,46 3,33 3,31
tetetele te 4,93 3,21 3,07 3,04
F Cl1 Br I
s2p2ptp P 3,90 2,95 2,62 2,52
sprpipt s 10,31 6,26 5,94 5,06

B
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Abb. 2. Beziehung der Elek-
tronegativititsskalen von Mul-
liken und Pauling, mit den zur
Korrelation verwendeten Wer-
ten. Die gefundene Beziehung
ist 0.336 (ym — 0.615) = xp
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Abb. 3. Elektronegativititswerte des Kohlenstoffs als Funktion des p-Charakters
der Hybrid-Orbitale. Die gebrochenen Linien geben das Ionisierungspotential und
die Elektronenaffinitit der Hybrid-Orbitale

Tabelle 4a. Elektronegativititswerie virtueller Orbitale

Valenz- Valenz-
zustand Orbital Be Mg zustand Orbital B Al
sp P 0,10 0,24 spp P 1,06 0,82
PP s 1,81 1,75 poP s 3,67 3,52
didi T 0,02 0,20 didim 4 1,18 0,98
diz di 1,30 1,21 dinm di 3,05 2,59
4 —0,10 —0,10 trirty n 1,22 1,03
nn di 0,97 0,79 trivm ty 2,59 2,16
triv tr 0,94 0,91 tetele te 2,32 1,93
F 1 -—0,07 0,00
tro ty 0,79 0,67
tele te 0,64 0,58
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Tabelle 4b, Elektronegativititswerte doppelt besetzster Orbitale

Valenz- Orbi- Valenz- Orbi- Valenz- Orbi-
zustand tal N P zustand tal O S zustand tal F Cl

s2ppp s 566 3,68| s2pipp s 744 4,52 | s2pipip s 9,10 6,52
spipp P 1,21 1,88 p 1,42 1,50 p 226 2,10
ditdimm  di 2,26 2,08 sp2pip p 204 171 |spiprpr p 2,28 2,54
didinn w 1,05 1,59 | d¥ditnm di 3,75 2,59 | di*ditm®m di 4,96 3,98

witrtrm v 1,58 1,73 | di*din?x di 3,56 2,60 T 226 2,10
trevev® 7w 0,99 1,49 n 1,73 1,60 | ditdin®n® di 4,50 3,90
tettetete te 1,32 1,59 | didin’n® = 192 1,76 wr 2,27 2,32

trttrm v 2,81 2,16 | tr2tritr?nm v 3,90 3,28
wiivtra® v 2,74 2,21 | i202rm® v 3,70 3,30

4 1,78 1,66 T 2,28 2,25
tete2tete te 2,45 2,01 | te2tetelte te 3,32 3,00

5. Ionencharakter

Ionencharakter und Elektronegativitit sind begrifflich eng miteinander
verkniipft. Bevor wir den Ionencharakter einer Bindung diskutieren,
miissen wir definieren, was wir darunter verstehen. Ungliicklicherweise
wird der Begriff Ionencharakter hiufig fiir die Beschreibung von zwei
verschiedenen GréBen verwendet, die wir streng unterscheiden miissen.

1. Im Jargon der Valenzbindungs-Methode, in der die Wellenfunktion
eines zweiatomigen Molekiils a—b als

Pap = A {D, Pp} + B{Ds By} + C{P, B3} (46)

geschrieben werden kann, wird B{@I @y }+ C{dyg <D§} als der ionische
Anteil oder Ionencharakter der Bindung bezeichnet, wihrend 4 {®, @p}
als covalenter Anteil charakterisiert wird. Dieser ionische Charakter —
nicht Ionencharakter — der Bindung ist auch in homonuklearen Mole-
kiilen, wie Hs, N3 und Og etc., von Null verschieden. Diese GréBe wollen
wir nicht erdrtern, da sie nicht direkt mit der Elektronegativitit zu-
sammenhidngt.

2. Tonencharakter, wie wir ihn hier verstehen und diskutieren wollen,
beschreibt die partielle Ladungsverteilung in einem Molekiil, oder genauer
die partielle negative Ladung, die in einem Molekiil durch die Bindung von
einem Atom zum andeven ibertragen wurde. Damit wird der Ionencharakter
in einem neutralen zweiatomigen Molekiil gleich der partiellen positiven
oder negativen Ladung an den Atomen. In homonuklearen zweiatomigen
Molekiilen ist dieser Ionencharakter natiirlich immer null.
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Es ist klar, daB ,,Jonencharakter’ ein etwas vager Begriff ist, da die
Aufteilung der Ladung in einem Molekiil a—b in einem zum Atom  und
einem zum Atom b gehdrigen Teil mehr oder weniger willkiirlich ist (700).
Wir erwarten natiirlich, daB nach der verbalen Definition der Elektro-
negativitit der Ionencharakter einer Bindung a—b mit der Differenz
¥a— xp Zusammenhédngt. Davon ausgehend sind auch verschiedene empi-
rische Zusammenhinge vorgeschlagen worden. Nach Pauling (85) 148t
sich der Ionencharakter, ¢, durch

Ly, —
q 1 et (Xa. Xb)2 ( 47)
erhalten®. Gordy (34) schlug vor

7=% (Xa—2x0) (48)
und nach Wilmhurst (122) haben wir

__ Xa—2v
T xetae (49)

wobei jeweils ¢ die partielle negative Ladung ist, die von & nach a ver-
schoben wurde und damit die partielle negative Ladung an 4, oder die
partielle positive Ladung an 4. Nur Gl. (47) erlaubt es nicht, die Rich-
tung der Ladungsverschiebung festzulegen.

Gehen wir nun von der Vorstellung aus, daB Elektronegativitit ein
Potential ist, so kénnen wir den Ionencharakter einer Bindung direkt mit
der Elektronegativitit in Zusammenhang bringen. Wir erwarten, daB in
einer Bindung a—b Ladungsgleichgewicht dann eintritt, wenn eine Probe-
ladung am Atom « und & das gleiche Potential sieht. Dies verlangt

%a(ga) = xv(g0) (50)
Der Gedanke, daB sich in der Bindung die Elektronegativititen anglei-
chen, wurde schon zuvor von Sanderson (95) postuliert. Wir kénnen

dieses Resultat auch noch aus folgender Betrachtung erhalten. Fithren
wir dem Atom a die negative Ladung dg zu, so wird die Energie

Eq
(a—q)qu 'dg

9 Siehe dazu jedoch die Buchbesprechung von Pawulings ,,The Nature of the
Chemical Bond*', die R. S. Mulliken gegeben hat, J. Phys. Chem. 44, 827 (1940).
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frei. Entfernen wir von b die Ladung dg¢, so miissen wir die Energie

0Eyp
(5?) 2

aufwenden. Dieser ProzeB wird bei der Bildung einer Bindung solange
ablaufen, als die freiwerdende Energie grofer als die notwendige ist;
werden beide GréBen gleich, so tritt Gleichgewicht ein. Das ist erreicht,

wenn
(aEa 0Ep
—é—q—)ﬂz = (Tq_)‘lb (51)
oder nach Gl (19),

xa(da) = 2v(g0)- (52)

Da ¢q+¢p =2 sein muB, kénnen wir nach ¢ =g, —1 auflésen, und wir
erhalten mit Gl. (22, 23)

_ Xa—Xb _ Xa—Xb
1= o lcates)  To—EatIs—Ep (53)

In dieser einfachen Argumentation, die zur Elektronegativitits-
angleichung fiihrte, haben wir jegliche Anderung der Wechselwirkung
zwischen den beiden Atomen & und & vernachldssigt, die durch die
Ladungsverschiebung hervorgebracht wird. Daher kénnen wir nicht er-
warten, daB die so erhaltenen Beziehungen quantitativ genau sind
(5, 6, 97). Erstaunlich ist jedoch, daB Gl. (53) ganz dhnlich dem equi-
valenten Ausdruck GI. (89) ist, den wir aus der MO-Theorie hergeleitet
haben; der Unterschied besteht lediglich in einem Faktor 2, sowie dem
Elektron-AbstoBungsintegral J4» im Nenner, der gerade die Anderung
der Elektron-Wechselwirkung wiedergibt.

6. Gruppen-Elektronegativitit

Die bisher ermittelten Atomorbital-Elekironegativititen kénnen nun
direkt mit einer Vielzahl experimentell beobachtbarer GroBen in Be-
zichung gebracht werden, wie Dissoziationsenergien, chemische Ver-
schiebungen, Kraftkonstanten, Infrarot-Absorbtionsfrequenzen usw. Je-
doch ist die Situation hiufig nicht so einfach wie im Falle zweiatomiger
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Molekiile oder einbindiger Atome. Sind die Atome mehrbindig, so miissen
wir erwarten, daB die an ein Zentralatom gebundenen anderen Atome
die Elektronegativitit des Zentralatoms merklich beeinflussen, das heilt
in einem solchen Fall wollen wir eigentlich die Elektronegativitit einer
Atomgruppe oder eines Radikals. Dieser Gedanke wurde von Kagarise
(60) aufgegriffen, als er eine lineare Beziehung zwischen der C—O-
Valenzschwingung in Carbonylen,

R
Ne—0
R

und der Summe yg + ¢r’ fand. Erschlug vor, in dem Fall, in dem R ein

X
Rest der Art —ALY ist, die Elektronegativitiit des Restes nach

Nz

R=%xa+ 5zt 2yt 22 (54)

zu ermitteln. Ahnlich fand auch Wilmhurst (120, 121) aus der Korrelation
von R—H-Dehnungsfrequenzen, die linear mit der Elektronegativitit
von R zusammenhéngen, die Notwendigkeit von Gruppen-Elektronega-
tivititen. Diese errechnet er nach der Beziehung von Gordy, Gl (19),
wozu er eine detaillierte Vorschrift gibt, wie #, die Zahl der Valenz-
elektronen eines Radikals, zu bestimmen ist.

Unsere Definition der Orbital-Elektronegativitit lilt sich nun
zwangslos auf Radikale, das heiBt hier Atomgruppen mit einem freien
Orbital, ausdehnen. Dazu betrachten wir als ein einfaches Beispiel das
Molekiil X—Be—Y, in dem wir die Elektronegativitit des freien Orbitals
—Be—Y bestimmen wollen. Dabei wissen wir, da Be zur Bindung mit
X und Y je ein di-Orbital verwendet, und wir erwarten, daB die Be—Y
Bindung einen partiellen Ionencharakter hat. Bestimmen wir diesen
Ionencharakter nach Gl. (53), so erhalten wir die Ladung, ¢, mit der das
digonale Orbital am Beryllium besetzt ist, welches die Bindung mit Y
bildet. Damit sind wir in der Lage die Elektronegativitit des digonalen
Orbitals zu errechnen, welches zur Bindung von —B—Y mit X heran-
gezogen wird. Wir benétigen dazu

I,= W [Be(dit di)] — W [Be (di4)]
und (55)
Ey=W [Be(di7di%)] — W [Be (di? di)].
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Wie wir die Energiewerte von Be(di49), Be(di?di) und Be(di? di?) durch
Interpolation erhalten koénnen, ist in Abb. 4 dargestellt; natiirlich er-
halten wir diese Werte nicht zeichnerisch, sondern wir errechnen sie aus
den Energie-Parabeln, Gl. (20), die die einzelnen Kurvenstiicke in Abb. 4
wiedergeben.

K1) ot

4 | 1 ! I
0 1 & 3 L3
273

Abb. 4. Die verschiedenen Energie-Parabeln fiir di-Hybrid-Orbitale an Beryllium.
Die gebrochene Kurve gibt den Energieverlauf des freien di-Orbitals von —Be-Y
wenn Y dem Beryllium % Elektron entzieht

Die Ausdehnung dieser Methode auf kompliziertere Systeme bereitet
keine zusitzlichen Schwierigkeiten, es ist dabei jedoch notwendig, die
Bestimmung des Ionencharakters der Bindungen cyclisch zu wiederholen,
bis die Ionencharaktere aller Bindungen des Radikals konsistent sind.
Eine dhnliche, cyclische iterative Methode zur Bestimmung von Gruppen-
Elektronegativititen wurde von Gallais und Mitarbeitern verwandt (28).
Gruppen-Elektronegativititen, die, wie hier beschrieben, errechnet wur-
den, sind in Tabelle 5 aufgefiithrt und empirischen Werten gegeniiber-
gestellt. In Abb. 5 sind einige dieser Ergebnisse gegen o*-Werte von Taft
(706) aufgetragen; die g*-Werte sollten den rein induktiven EinfluB auf
Reaktionsgeschwindigkeiten wiedergeben. DaB sich in dieser Beziehung
die F-substituierten Reste verschieden von den anderen verhalten scheint
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Tabelle 5. Elektronegativititswerie von

Gruppen
Radikal X Radikal x

CH, 2,30 CCl4 2,79
CH,F 2,61 CBr, 2,57
CH,Cl 2,47 CI, 2,50
CH,Br 2,40 CF;CH, 2,36
CH,I 2,38 CH,CICH, 2,07
CHF, 2,94 CH,CH, 2,01
CHCI, 2,63 NH, 2,82
CHBr, 2,49 PH, 2,06
CHI, 2,44 OH 3,53
CF, 3,29 SH 2,35

o*

% 25

Abb. 5. Gruppenelektronegativititen, von Gruppen die an eine Carboxylgruppe ge-
bunden sind, sind gegen o* Werte von Taft aufgetragen

ein Hinweis darauf zu sein, daB die Ionencharaktere in Gl. (53) zu niedrig
bestimmt werden, was auch aus Gl. (39) ersichtlich ist. Dies lieBe sich
wohl am einfachsten korrigieren, indem man die aus Gl. (53) erhaltenen
Ionencharaktere mit einer empirischen Konstante zwischen 1 und 2
multipliziert, um so GI. (53) und (39) besser in Einklang zu bringen. Diese
empirische Konstante kénnte ein fiir allemal festgelegt werden.
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Von mehreren Autoren wurden Gruppen-Elektronegativititen direkt
berechnet, teils nach der hier beschriebenen Methode (57, 778), sowie
nach der von Wilmhurst, bei der Gl. {9) verwandt wird (24). Auch
Paulings Prozedur wurde zur direkten Bestimmung von Gruppen-Elek-
tronegativitaten herangezogen (73). Hiufiger jedoch wurden Gruppen-
Elektronegativititen empirisch aus chemischen Verschiebungen der
kernmagnetischen Resonanzspektren direkt (25), oder nach der Differenz-
Methode von Dailey und Shoolery, Gl. (8), bestimmt (8, 76, 42, 99, 124).

7. Zusammenhang der Elektronegativitit mit experimentellen
Daten

Wir kénnten nun die aus Atomdaten erhaltenen Elektronegativitdtswerte
mit einer Vielzahl von experimentellen GréBen in Beziehung bringen und
zur Belegung dieser Bezichungen Tabelle um Tabelle fiillen. Dies wollen
wir jedoch nicht tun, sondern nur auf bestimmte Beziehungen hinweisen,
und fiir deren Bestitigung auf die entsprechenden Literaturstellen ver-
weisen. Natiirlich kénnen alle Beziehungen, die zur empirischen Be-
stimmung der Elektronegativititen aus Molekiilen vorgeschlagen wurden
(Kapitel 2a), nun mit den bekannten Elektronegativititswerten zur
groben Abschitzung dieser Molekiileigenschaften benutzt werden.

a) Dissoziationsenergien

Paulings Beziehung, Gl (1,3), kann zusammen mit Paulings Tabellen
fiir die mittleren Kovalenten Bindungsenergien (85) zur Abschitzung
der Dissoziationsenergien verwendet werden (58, 707). Dies 148t sich mit
den bekannten Gruppen-Elektronegativititen auf die Dissoziation eines
Molekiils in Radikale ausdehnen, vorausgesetzt, daB bei der Dissoziation
keine bedeutende geometrische Umordnung der Radikale eintritt.

In diesem Zusammenhang sei noch auf eine graphische Methode hin-
gewiesen, mit der sich voraussagen 14Bt, ob eine Reaktion endo- oder
exotherm vorlaufen wird (84). Dazu betrachten wir als Beispiel die
Reaktion

Ho+Clog»2HCI
wofiir wir die Atome linear im Abstand proportional ihrer Elektro-
negativititsdifferenzen anordnen und fiir die Bindungen vor und nach

der Reaktion Bogen oberhalb und unterhalb der Linie zeichnen, in unse-
rem Fall
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Sind die Bogen nach der Reaktion unterhalb der Linie linger, so ist die
Reaktion exotherm, ist die Summe der Bogenlingen vor der Reaktion
gleich der nach der Reaktion, so ist die Reaktion exotherm, wenn wir
nach der Reaktion einen kiirzeren und einen lingeren Bogen haben als
vor der Reaktion.

b) Bindungslangen

Nach Stephenson (96) lassen sich die Bindungslingen dgp aus den kova-
lenten Radien, 7, und 7y, und aus den Elektronegativititen fiir Einfach-
bindungen nach

dap=*a+7o—C|xa— x| (56)

erhalten, wobei fiir Einfachbindungen C = 0,09 ist — mit 4 und 7 in &
und y in Paulings Einheiten, Gordy (33) fand, daB Gl (56} mit C = 0,06
auch auf Doppelbindungen angewandt werden kann. Diese Beziehung
wurde ausfithrlich von Polansky untersucht (79, §7) und mit Daten belegt.

¢} Dipolmomente

Nach Gl. (5) lassen sich die Bindungsdipole aus den Elektronegativitits-
differenzen bestimmen, die dann vektoriell zum Gesamtdipolmoment
eines Molekiils aufsummiert werden kénnen. Ebenso lieBen sich die
Bindungsdipole aus dem Ionencharakter und den Bindungsabstinden
erhalten und aufsummieren. Eine erschopfende Untersuchung in dieser
Richtung wurde bisher jedoch nicht unternommen, was wohl an der
Schwierigkeit liegt, daB fiir die Momente einsamer Elektronenpaare
korregiert werden muB, was im allgemeinen nicht einfach ist. Einige
Beziehungen wurden jedoch gefunden (97, 12, 68).

d) Infrarot-Frequenzen

Nach Gordys Beziehung, Gl. (6), kénnen die Valenzschwingungs-Kraft-
konstanten aus den Elektronegativititswerten berechnet werden (30),
solange die Elektronegativititen nicht zu hoch sind (37, 38, 773). Ebenso
konnen die R—H-Valenzschwingungsirequenzen direkt aus der Elektro-
negativitit von R abgeschitzt werden (776, 720, 721). Das gleiche gilt
fiir die Carbonyl-Valenzschwingungsfrequenz (60). Mehrfach wurden
noch Valenzschwingungsfrequenzen anderer Gruppen (26, 52, 54, 97) und
auch Knickschwingungsfrequenzen (59, 707) mit Elektronegativitits-
werten korreliert,
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e) Kermmagnetische Resonanz

Chemische Verschiebungen und Elektronegativititen korrelieren im all-
gemeinen sehr gut, vor allem wenn durch die Differenzmethode fiir die
Substanzsuszeptibilitiit korrigiert wurde (8, 76, 42, 74, 99, 724). Erstaun-
licher ist, daB auch die Proton-Proton-Kopplungskonstanten linear mit
der Elektronegativitit zusammenhéngen (7, 20, 65). Ebenso wurden auch
lineare Beziehungen zwischen 13C-Proton-Kopplungskonstanten und
Elektronegativitiit gefunden (40, 64), die jedoch nur bestehen konnen,
wenn die Hybridisierung am Kohlenstoff konstant bleibt.

f) Verschiedenes

Kern-Quadrupoleresonanzen wurden mit der Elektronegativitit in Ver-
bindung gebracht (777), auch hier haben wir jedoch zusitzlich eine starke
Abhingigkeit von der Hybridisierung. Komplexstabilitit wurde mit
Hilfe von Elektronegativititswerten gedeutet (66) ebenso wie Siuren-
und Basenstirke (27), und die Lage von ,,Charge Transfer-Banden in
Komplexen (56, 57). Es ist fiir den Theoretiker beunruhigend, da8 mit
empirischen Zahlenwerten wie Elektronegativititen so viele experimen-
telle Daten gut korrelieren (meist besser als mit absolut berechneten
Ergebnissen), obwohl er nicht in der Lage ist, im Rahmen der Quanten-
mechanik den Begriff oder die korrespondierenden Zahlenwerte streng
zu fassen oder zu definieren.

Dank gebithyt Professor C. C. J. Roothaan, der mich wihrend des Zu-
sammenstellens dieser Arbeit mit einem Stipendium unterstiitzte. Ich danke
ferner den Professoven L. und U. Hofacker fiir das Durchlesen und Herrn
K. Busse fiir das Schreiben des Manuskriptes. Zuletzt méchte ich noch
Professor R. S. Mulliken besonders filr seine wervtvollen Hinweise und Vor-
schlige danken.
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