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Dieses Kapitel wurde verfasst von
Warren J. Hehre, ceo, wavefunction, Inc.

py Eine exakte Losung der Schrédingergleichung ist nur fiir Atome oder Molekiile mit einem Elektron
moglich. Aus diesem Grund stehen numerische Methoden, mit deren Hilfe sich Wellenfunktionen und Werte
fiir Observablen wie Energie, Gleichgewichtsbindungslinge, Gleichgewichtsbindungswinkel und Dipolmo-
ment ndherungsweise berechnen lassen, im Mittelpunkt der Computerchemie. Das Molekiilorbitalmodell
von Hartree-Fock wird im Folgenden der Ausgangspunkt unserer Betrachtungen sein. Obwohl dieses Modell
bei einigen Variablen wie der Bindungslinge und dem Bindungswinkel in guter Ubereinstimmung mit expe-
rimentellen Ergebnissen steht, ist es fiir die Berechnung vieler weiterer Observablen ungeeignet. Durch eine
Erweiterung des Modells, die die Elektronenkorrelation auf realistischere Weise beriicksichtigt, und die
angemessene Wahl eines Basissatzes sind genauere Berechnungen mdglich. Wir werden in diesem Kapitel
die Konfigurationswechselwirkung, die Storungstheorie von Moller-Plesset und Dichtefunktionalmethoden
behandeln. Dabei werden wir besonderen Wert auf den Kompromiss zwischen Rechenzeit (und den damit
verbundenen Kosten) und Genauigkeit legen. In den 37 Aufgaben dieses Kapitels liegt der Schwerpunkt eher

auf der Vermittlung von praktischem als von theoretischem Wissen im Bereich der Computerchemie.

Das Versprechen der -
Computerchemie 27

Mit Hilfe der Quantenmechanik durchgefiihrte
Berechnungen von Molekiilen haben sich im Laufe
der Zeit seit ihrer Einfiihrung zu einem ergéinzen-
den Hilfsmittel fiir Experimente entwickelt, das
es ermoglicht, neue Bereiche der Chemie zu ent-
decken und zu erforschen. Das wird dadurch ermog-
licht, dass die Theorien, die diesen Berechnungen
zu Grunde liegen, mittlerweile so weit fortgeschrit-
ten sind, dass viele wichtige Gr6Ben, darunter die
Gleichgewichtsgeometrie von Molekiilen und die
Reaktionsenergetik, mit einer solchen Genauigkeit
berechnet werden konnen, dass sie tatsachlich von
Nutzen sind. Ebenso wichtig sind die spektakuldren
Entwicklungen im Bereich Computerhardware, die
im letzten Jahrzehnt stattgefunden haben. Zusam-
mengenommen bedeutet das, dass heute gute Theo-
rien routinemédfig auf reale Systeme angewendet
werden kénnen. Und nicht zuletzt kann heutige
Computersoftware bei nur geringem Lernbedarf ein-
fach und produktiv eingesetzt werden.

Die Durchfithrung von quantenmechanischen
Berechnungen ist jedoch immer noch mit erhebli-

chen Schwierigkeiten verbunden. Zum einen sieht

'/ |

sich der Chemiker mit zu vielen Entscheidungen
konfrontiert und hat dabei gleichzeitig zu wenige
Vorgaben, die ihm bei diesen Entscheidungen behilf-
lich wéren. Das grundsétzliche Problem besteht
darin, dass die mathematischen Gleichungen, die
sich bei der Anwendung der Quantenmechanik
auf chemische Probleme ergeben und die letztlich
die Struktur und die Eigenschaften der Molekiile
bestimmen, nicht analytisch gelost werden kénnen.
Aus diesem Grund miissen Ndherungen gemacht
werden, um Gleichungen zu erhalten, deren Losung
iberhaupt erst moglich ist. Zu grobe Néherun-
gen konnen dabei zu Methoden fiithren, die héu-
fig angewendet werden konnen, die jedoch keine
genauen Ergebnisse liefern. Weniger grobe Nédherun-
gen fithren zu genaueren Ergebnissen, sind aber zu
kostspielig, um routinemifig angewendet zu wer-
den. Keine Methode ist also fiir alle Anwendun-
gen ideal geeignet. Letztlich muss fiir jedes Problem
die spezifische Methode auf der Grundlage einer
Abwigung zwischen Genauigkeit und Kosten aus-
gewihlt werden. Die Kosten ergeben sich dabei aus
der benétigten Rechenzeit.

Der Zweck dieses Kapitels liegt darin, dem Stu-
denten die Quantenmechanik nicht nur als einen der
Bestandteile seines Kurses der physikalischen Che-

mie, sondern als wichtiges Hilfsmittel zur Losung
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realer chemischer Probleme nahe zu bringen, so
dass er dieses auch tatsdchlich anwenden kann. Das
Kapitel beginnt mit der Schrodingergleichung fiir
Mehrelektronen-Systeme und geht anschliefend auf
die Ndherungen ein, die bei der Transformation die-
ser Gleichung in die bekannte Hartree-Fock-Theorie
(HF) gemacht werden. Um dem Ansatz gerecht zu
werden, mehr Wert auf die Konzepte als auf das
theoretische Rahmenwerk zu legen, werden mathe-
matische Beschreibungen der theoretischen Modelle
in separaten Kisten abgehandelt. Um die Quan-
tenmechanik auf die Chemie anzuwenden, ist ein
detailliertes Verstdndnis dieses Rahmenwerks, so
wiinschenswert es auch sein mag, nicht zwingend
erforderlich.

Eine genaue Betrachtung der Beschridnkungen
der Hartree-Fock-Theorie fithrt uns zu moglichen
Verbesserungen und zu einer Reihe von prakti-
schen chemischen Modellen. Wir werden auf einige
dieser Modelle genauer eingehen und ihre Lei-
stungsfahigkeit und die mit ihnen verbundenen
Kosten diskutieren. SchlieBlich werden eine Reihe
grafischer Techniken zur Darstellung der Ergeb-
nisse quantenmechanischer Berechnungen vorge-
stellt. Abgesehen vom praktischen Schwerpunkt
sind es die Aufgaben, die dieses Kapitel von den
anderen Kapiteln des vorliegenden Lehrbuchs unter-
scheidet. Keine dieser Aufgaben wird mit Papier
und Bleistift gelost; stattdessen bendtigen Sie zu
ihrer Bearbeitung ein auf einem Computer installier-
tes quantenchemisches Programm®. Meistens haben
die Aufgaben (dhnlich wie in einem Experimentier-
Labor) kein definiertes Ende, d. h. der Student kann
nach Belieben weiter forschen. Im Laufe der Kapi-
tel werden immer wieder Aufgaben vorgestellt,
zu deren Bearbeitung quantenmechanische Modelle

verwendet werden. Es wird Thnen dringend nahe

1 Die Probleme wurden speziell fiir die Bearbeitung mit
Spartan’04, einem Programm fiir molekulares Modelling,
entwickelt. Andere Programme, mit denen Optimierun-
gen der Gleichgewichts- und Ubergangszustandsgeome-
trie, Konformations- sowie Energie-, Eigenschafts- und
Grafikberechnungen mit Hartree-Fock durchgefiihrt wer-
den kénnen, konnen ebenfalls eingesetzt werden. Eine
Ausnahme sind dabei die Aufgaben, die zu Beginn des
Kapitels vor der Einfiihrung der Berechnungsmodelle
gestellt werden. Zur Bearbeitung dieser Aufgaben wer-
den bereits vorbereitete Spartan-Dateien bendtigt, die
sich auf der Spartan-Installationsdiskette befinden.

gelegt, diese Aufgaben vor dem Fortfahren der Lek-
tiire zu bearbeiten.

Potenzialhyperflachen

Chemiker sind mit Darstellungen der Energie in Ab-
hingigkeit des Torsionswinkels vertraut (z. B. fiir die
Verdrehung der zentralen Kohlenstoff-Kohlenstoff-
Bindung in n-Butan). In » Abbildung 27.1 sind
drei Energieminima fiir gestaffelte und drei Energie-
maxima fiir ekliptische Stellungen des Molekiils zu
erkennen. Ein Minimum entspricht einem Torsions-
winkel von 180° (die so genannte anti-Stellung).
Diese Stellung ist energetisch am giinstigsten und
unterscheidet sich von den beiden anderen Minima
mit den Torsionswinkeln von ungefihr 60° und 300°
(die so genannten gauche-Stellungen), die identisch
sind. Analog dazu unterscheidet sich das Energiema-
ximum mit einem Torsionswinkel von 0° von den
beiden weiteren und identischen Maxima mit Tor-
sionswinkeln von ungefdhr 120° und 240°.
Ekliptische Formen von n-Butan sind keine sta-
bilen Molekiile; sie stellen nur hypothetische Stel-

CHg CH,
/ég\ ﬁég\
HH HH cHyH HCH; HH

19 kJ/mol
3,8 kJ/mol

CHy

/égi

HH

Energie E

CH CH CH
Ho ] JCHy H_I_H CHs_J °H
H: $ :H H: $ :H H: ﬁj;H

H CH, H

gauche anti gauche

| 1 | | | ]
0° 60° 120° 180° 240° 300° 360°
C-C-C-C Torsionswinkel

Abbildung 27.1: Die Energie von n-Butan ist als Funktion des CCCC-
Torsionswinkels dargestellt. Dieser Winkel entspricht der Reaktions-
koordinate.
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lungen zwischen den anti- und gauche-Minima dar.
Das bedeutet, dass jede Probe von n-Butan nur zwei
unterscheidbare Verbindungen enthélt: anti-n-Butan
und gauche-n-Butan. Die relative Haufigkeit dieser
beiden Verbindungen ist eine Funktion der Tempe-
ratur, die durch die Boltzmann-Verteilung bestimmt
wird (siehe Abschnitt 13.1).

Als entscheidende geometrische Koordinate in
» Abbildung 27.1 kann eindeutig die Verdrehung
einer bestimmten Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung
ausgemacht werden. Auf einen allgemeinen Fall
iibertragen bedeutet das, dass die entscheidende
Koordinate eine Kombination aus Bindungsldngen
und -winkeln ist, die als Reaktionskoordinate be-
zeichnet wird. Das fiihrt uns zu einer allgemeinen
Darstellungsform, in der die Energie als Funktion
der Reaktionskoordinate aufgetragen ist. Diese Dia-
gramme werden allgemein als Reaktionskoordina-
tendiagramme bezeichnet. Aus ihnen kénnen wich-
tige Aussagen iiber die Zusammenhénge zwischen
chemischen Observablen wie der Struktur, der Stabi-
litdt, der Reaktivitét, der Selektivitdt und der Energie
abgeleitet werden.

27.2.1 Potenzialhyperflachen und

Geometrie

Die Positionen der Energieminima entlang der Reak-
tionskoordinate entsprechen, wie in » Abbildung
27.2 zu sehen, den Gleichgewichtsstrukturen der
Reaktanten und Produkte. Analog dazu bestimmt
das Energiemaximum den Ubergangszustand. Wenn
sich z.B. ein Molekiil gauche-n-Butan in das sta-
bilere anti-Konformer umwandelt, kann man sich
die Reaktionskoordinate als einfache Drehung um
die mittlere Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung des
Molekiils vorstellen. Die Strukturen des Reaktanten,
des Ubergangszustands und des Produkts beziiglich
dieser Koordinate sind in » Abbildung 27.3 darge-
stellt.

Die Gleichgewichtsstruktur (Geometrie) kann in
Experimenten bestimmt werden, wenn man das
Molekiil herstellen kann und seine Lebensdauer
fir die Durchfithrung von Messungen ausreicht.
Die Geometrie des Ubergangszustands ldsst sich

jedoch nicht experimentell ermitteln. Das folgt ein-

fach aus der Tatsache, dass sich nicht gentigend viele
Molekiile gleichzeitig im Ubergangszustand befin-
den, so dass eine Messung durchgefiihrt werden
konnte.

Sowohl die Struktur des Gleichgewichtszustands
als auch die des Ubergangszustands lassen sich in
Berechnungen bestimmen. Bei der ersten Struktur
muss nach einem Energieminimum der Potenzial-
hyperflache und bei der zweiten nach einem Ener-
giemaximum entlang der Reaktionskoordinate (und
einem Minimum entlang der {ibrigen Koordinaten)
gesucht werden. Um zu erkennen, was das tatsdch-
lich bedeutet, miissen wir uns vom qualitativen Bild
entfernen und das Problem streng mathematisch
betrachten. Reaktanten, Produkte und Ubergangszu-

Struktur des Ubergangszustands
1

1
Ubergangszustand

Reaktanten
1

Energie

Procliukte

1

1
I
1
1
|
1
1
1
1
1
1

I
Gleichgewichtsstrukturen

Reaktionskoordinate

Abbildung 27.2: In einem Reaktionskoordinatendiagramm wird die
Energie als Funktion der Reaktionskoordinate dargestellt. Reaktanten
und Produkte entsprechen Minima, und der Ubergangszustand ent-
spricht einem Maximum.

CHy H CH
H_ L CHs CHs g 1%
H

H H HO [ CHs H H
H CHs

gauche  Ubergangszustand  anti

n-Butan n-Butan

JReaktant” ,Produkt”

Abbildung 27.3: Strukturen des Reaktanten, des Produkts und des
Ubergangszustands der ,Reaktion” von gauche-n-Butan zu anti-n-
Butan.
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stinde verkorpern stationdre Punkte im Energiedia-
gramm. Im eindimensionalen Fall (wie der zuvor
erwidhnten Reaktionskoordinate) bedeutet das, dass
die erste Ableitung der potenziellen Energie als
Funktion der Reaktionskoordinate null sein muss:

dv

dar ="

(27.1)
Das gleiche gilt fiir mehrdimensionale Energiedia-
gramme (Potenzialhyperflichen). In diesem Fall
miissen alle Ableitungen nach den 3N —6 (N Atome)
voneinander unabhéngigen geometrischen Koordi-
naten (R;) null sein:

LLAP

1=71,2; ssu 53N =B
oR;

(27.2)

Im eindimensionalen Fall entsprechen Reaktanten
und Produkte Energieminima und sind durch eine
positive zweite Ableitung der Energie gekennzeich-

net: )
2V

Der Ubergangszustand entspricht einem Energiema-

ximum und ist durch eine negative zweite Ableitung

der Energie gekennzeichnet:

2V

Im mehrdimensionalen Fall entspricht jeder der
unabhéngigen Koordinaten R; eine der 3N — 6 zwei-

ten Ableitungen:
2 2 2 2
o S S o S )
dR;R,’ 0R;R,’ 0R;R; dR;R3n_s

Wir erhalten eine Matrix von zweiten Ableitungen

(eine so genannte Hess’sche-Matrix):

2V oV
OR? OR,R,
Vv
OR,R, OR? (27.6)
*V
Ry g

In dieser Form kann man nicht erkennen, ob eine
bestimmte Koordinate einem Energieminimum, ei-
nem Energiemaximum oder keinem von beiden ent-
spricht. Um die Abhéngigkeit erkennen zu konnen,

werden die urspriinglichen geometrischen Koordi-
naten (R;) durch einen Satz neuer Koordinaten (&;)

ersetzt. Dadurch erhalten wir eine Diagonalmatrix:

P2V
B 0
a&}
2
d&; (27.7)
0 o0 sl d
N,

Die & in dieser Matrix sind eindeutig bestimmt
und werden als Normalkoordinaten bezeichnet. Sta-
tiondre Punkte, an denen alle zweiten Ableitungen
(in Normalkoordinaten) positiv sind, entsprechen
Energieminima:
2
% >0

Diese Punkte entsprechen Gleichgewichtsformen

1=1,2, ..z 3N —6 (27.8)

(Reaktanten und Produkte). Stationdre Punkte, an
denen mit einer Ausnahme alle zweiten Ableitun-
gen null sind, sind so genannte Sattelpunkte (erster
Ordnung) und kénnen Ubergangszustinden entspre-
chen. Wenn das der Fall ist, wird die Koordinate,
deren zweite Ableitung negativ ist, als Reaktions-
koordinate (§,) bezeichnet:
*V

27.2.2 Potenzialhyperflachen und
Schwingungsspektren

Die Schwingungsfrequenz eines zweiatomigen Mo-
lekiils A-B wird, wie in Abschnitt 18.1 erortert,
durch » Gleichung (27.10) beschrieben:

1 /k

V= L ; (27.10)
In dieser Gleichung ist k die Kraftkonstante, die
tatsdchlich die zweite Ableitung der potenziellen
Energie V nach der Bindungsldnge in der Gleichge-
wichtsposition ist,

_ d*V(R)

= ik,
k="—p (27.11)
und u die reduzierte Masse
P .. (27.12)
mu + mp

mit muy und mp als Massen der Atome A und B.
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Mehratomige Systeme werden dhnlich behandelt.
Die Kraftkonstanten sind in diesen Féllen durch die
Elemente der diagonalen Hess’schen-Matrix [» Glei-
chung (27.7)] gegeben. Jeder moglichen Schwin-
gung ist eine bestimmte Bewegung der Atome aus
ihrer Gleichgewichtsposition auf der Potenzialhy-
perfldche zugeordnet. Niedrige Frequenzen entspre-
chen Bewegungen in flachen Bereichen und hohe
Frequenzen Bewegungen in steilen Bereichen der
Fliche. Beachten Sie, dass im Ubergangszustand ein
Element der Hess’schen-Matrix negativ, die entspre-
chende Frequenz also imaginér ist [die Quadratwur-
zel einer negativen Zahl wie in » Gleichung (27.10)].
Diese Normalkoordinate bezieht sich auf die Bewe-
gung entlang der Reaktionskoordinate.

27.2.3 Potenzialhyperflachen und
Thermodynamik

Die relative Stabilitdt der Reaktanten und Produkte
wird auf der Potenzialhyperfliche durch ihre Ener-
gien bestimmt. Die thermodynamischen Zustands-
funktionen der inneren Energie U und der Enthalpie
H konnen, wie in Abschnitt 27.8.4 besprochen, mit
Hilfe der Quantenmechanik aus der Energie eines
Molekiils berechnet werden.

Im héufigsten Fall, der in » Abbildung 27.4 darge-
stellt ist, wird bei einer Reaktion Energie freigesetzt.
Diese Art der Reaktion wird exotherm genannt. Die
Differenz der Stabilitdten der Reaktanten und Pro-
dukte entspricht dabei einfach der Enthalpiediffe-
renz AH. Ein Beispiel fiir eine exotherme Reaktion

Ubergangszustand

,Thermodynamik"

Reaktanten

Enthalpie

Produkte

Reaktionskoordinate

Abbildung 27.4: Die Energiedifferenz zwischen den Reaktanten und
Produkten bestimmt die Thermodynamik einer Reaktion.

Tabelle 27.1

(t : Nebenprodukt

atur)

ist die Umwandlung von gauche-n-Butan zu anti-n-
Butan mit AH = —3,8 kJ/mol.

Die Thermodynamik sagt aus, dass, wenn wir nur
lange genug warten, bei einer exothermen Reaktion
die Menge der Produkte groBer ist als die Menge
der Reaktanten. Das genaue Verhéltnis zwischen Pro-
duktmolekiilen (npoquise) und Reaktanten (Ngeqktanten)
istauch von der Temperatur abhédngig und ergibt sich
aus der Boltzmann-Verteilung:

n y E, —E
Produkte = exp |:__ ( Produkte — Reaktanten)] (271 3]
IReaktanten

wobei Epydukte Und  Epeaktanten die jeweilige Ener-
gie pro Molekiil der Produkte und Reaktanten, T
die Temperatur und k die Boltzmann-Konstante ist.
Die Boltzmann-Verteilung bestimmt das relative Ver-
hiltnis zwischen den Produkten und Reaktanten
im Gleichgewicht. Selbst geringe Energiedifferenzen
zwischen Haupt- und Nebenprodukten haben, wie
in Tabelle 27.1 gezeigt, einen groBen Unterschied in
der Produktzusammensetzung zur Folge. Dabei tritt
unabhéngig vom Reaktionsweg das Produkt mit der
niedrigsten Energie am héufigsten auf. In diesem Fall
wird das Produkt als thermodynamisches Produkt
bezeichnet und man spricht von einer thermodyna-
misch kontrollierten Reaktion.
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27.2.4 Potenzialhyperflachen und
Kinetik

Aus einer Potenzialhyperfliche lassen sich auch
Informationen dartiber gewinnen, mit welcher Ge-
schwindigkeit Reaktionen ablaufen. Wie in » Ab-
bildung 27.5 gezeigt, wird die Kinetik einer Reak-
tion von der Energiedifferenz zwischen den Reak-
tanten und dem Ubergangszustand bestimmt. Die
absolute Reaktionsgeschwindigkeit héngt sowohl
von den Konzentrationen der Reaktanten [A]¢, [B]?,
...,wobeiaq, b, ... typischerweise ganze oder halbe
Zahlen sind, und einer Grofle k ab, die Geschwin-

digkeitskonstante genannt wird:

Rate = k[A]?[BI°[CI°... (27.14)

Die Temperaturabhédngigkeit der Geschwindigkeits-
konstante ergibt sich aus der Arrheniusgleichung:

(EUbergungszusland - EHeuktan!en)
kT

k=Aexp |- (27.15)

In dieser Gleichung sind Epye,gangszustand W0 Eeaktanten
die Energien pro Molekiil des Ubergangszustands
und der Reaktanten. Beachten Sie, dass die Ge-
schwindigkeitskonstante und die Geschwindigkeit
selbst nicht von den Energien der Reaktanten und
Produkte, sondern nur von der Energiedifferenz zwi-
schen den Reaktanten und dem Ubergangszustand
abhédngen. Diese Differenz wird Aktivierungsener-

gie genannt und iiblicherweise mit dem Symbol

Ubergangszustand

»Kinetik®

Reaktanten

Energie

Produkte

Reaktionskoordinate

Abbildung 27.5: Die Energiedifferenz zwischen den Reaktanten und
dem Ubergangszustand bestimmt die Kinetik einer Reaktion.

AE?* bezeichnet. Andere Faktoren wie die Stofwahr-
scheinlichkeiten der Molekiile und die Effizienz
dieser StofBe, auch tatsdchlich zu Reaktionen zu
fithren, werden durch den priexponentiellen Fak-
tor A ausgedriickt. Dieser Faktor hat normalerweise
fiir Reaktionen mit den gleichen Reaktanten, die
zu unterschiedlichen Produkten reagieren, und fiir
Reaktionen, die sehr dhnliche Reaktanten haben,
den gleichen Wert.

Im Allgemeinen gilt: Je niedriger die Aktivie-
rungsenergie ist, desto schneller verlduft die Reak-
tion. Im Grenzfall AE* = 0 hingt die Reaktions-
geschwindigkeit nur davon ab, wie schnell sich
die Molekiile bewegen kénnen. Auf solche Weise
limitierte Reaktionen werden diffusionskontrolliert
genannt. Das in einer kinetisch kontrollierten Reak-
tion am héufigsten gebildete Produkt wird vom nied-
rigsten energetischen Ubergangszustand bestimmt,
unabhéngig davon, ob dieses Produkt auch das
thermodynamisch stabilste Produkt ist. Eine kine-
tisch kontrollierte Reaktion wird z.B. entlang des
roten Reaktionswegs in » Abbildung 27.6 verlau-
fen und das gebildete Produkt sich von dem Pro-
dukt im Gleichgewicht unterscheiden. Das kineti-
sche Produktverhiltnis weist eine Abhédngigkeit von
der Aktivierungsenergie auf, die zu der von » Glei-
chung (27.13) analog ist, wenn man anstelle von
Eprodukt Eppergangszustana 10 die Gleichung einsetzt.

Energie

Kinetisches Produkt

Reaktionskoordinate

Abbildung 27.6: Zwei verschiedene Reaktionswege, die tiber unter-
schiedliche Ubergangszusténde verlaufen. Der rote Reaktionsweg ent-
spricht einer kinetisch kontrollierten Reaktion, der gelbe Reaktionsweg
einer thermodynamisch kontrollierten Reaktion.
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Die Molekiilorbitaltheorie
und das Hartree-Fock-
Verfahren: Ein direkter
Abkémmling der
Schroédingergleichung

Die Schrédingergleichung ist insofern triigerisch, als
dass sie sich, obwohl sie bemerkenswert einfach
fiir jede Kombination aus Kernen und Elektronen
aufgestellt werden kann, mit Ausnahme des Ein-
Elektronen-Falls (des Wasserstoffatoms) als unlos-
bar erweist. Diese Situation wurde bereits 1929 von
Dirac, einem der Begriinder der Quantenmechanik,
erkannt:

Die zur Formulierung einer mathemati-
schen Theorie eines Grofiteils der Phy-
sik und der gesamten Chemie notwen-
digen physikalischen Gesetze sind also
vollstidndig bekannt. Die einzige Schwie-
rigkeit ist, dass die exakte Anwendung
dieser Gesetze zu Gleichungen fiihrt, die

zu losen viel zu kompliziert ist.

P.A.M. Dirac, 1902—-1984

Um eine praktisch anwendbare quantenmechani-
sche Theorie zu entwickeln, ist es notwendig, bei
der allgemeinen Schrédingergleichung fiir meh-
rere Elektronen und Kerne drei Ndherungen einzu-
fithren:

HY = EW (27.16)
in der E die Gesamtenergie des Systems und W die n-
Elektronen-Wellenfunktion ist, die sowohl von den
Eigenschaften und Positionen der Kerne als auch
von der Gesamtzahl der Elektronen abhéngt. Der
Hamiltonoperator H liefert die Anweisung, wie die
kinetische und potenzielle Energie jedes Teilchens
spezifiziert wird:

Elektronen B2

Elektronen I\eme

i

H=-

o W (27.17)

4.7[6()

,  Elektronen Elektronen
e

4mey 5 = Ljj
i> bl

+

Kerne Kerne

o Z 2

A>

ZaZp
Rap

In dieser Gleichung ist Z die Kernladung, M, die
Masse des Kerns A, m, die Masse eines Elektrons,
Rap der Abstand zwischen den Kernen A und B, rj;
der Abstand zwischen den Elektronen i und j, rj4 der
Abstand zwischen dem Elektron i und dem Kern A
und g, die Dielektrizitdtskonstante des Vakuums.
In der ersten Ndherung wird die Tatsache bertick-
sichtigt, dass sich die Kerne erheblich langsamer
als die Elektronen bewegen. Wir sehen die Kerne
deshalb als ortsfest an (siehe Abschnitt 23.2). Diese
Annahme wird Born-Oppenheimer-Niherung ge-
nannt. Sie fithrt dazu, dass der zweite Ausdruck in
» Gleichung (27.17), der die kinetische Energie der
Kerne beschreibt, gleich null und der letzte Aus-
druck der Gleichung, der die Coulombenergie zwi-
schen den Kernen beschreibt, eine Konstante ist.
Wir erhalten mit dieser Ndherung die elektronische

Schrodingergleichung:
He'wel = gelgel (27.18)
R Elektronen
H Zm,_, Z V2 (27.19)

Elektronen I\eme
2 2 2
I'iag
i

Elektronen Elektronen

e o i

j> i

4Jr £

47[ £o

Um die Gesamtenergie zu erhalten, muss der (kon-
stante) Ausdruck fiir die Coulombenergie zwischen
den Kernen, also der letzte Ausdruck der p Glei-
chung (27.17), zu E® hinzuaddiert werden. Beach-
ten Sie, dass die Kernmasse in der elektronischen
Schrodingergleichung nicht mehr vorkommt. Wenn
die Born-Oppenheimer-Nédherung giiltig ist, bedeu-
tet das also, dass Isotopeneffekte molekularer Eigen-
schaften eine andere Ursache haben miissen.

» Gleichung (27.18) kann wie » Gleichung (27.16)
fiir einen allgemeinen Mehr-Elektronen-Fall nicht

gelost werden. Wir miissen also noch weitere Néhe-



27.3 Die Molekiilorbitaltheorie und das Hartree-Fock-Verfahren: Ein direkter Abkommling der Schrodingergleichung

rungen einfithren. Am offensichtlichsten ist es,
davon auszugehen, dass sich die Elektronen unab-
héngig voneinander bewegen. Diese Annahme wird
die Hartree-Fock-Nédherung genannt. Sie kann in der
Praxis durch die Annahme realisiert werden, dass
die einzelnen Elektronen auf Funktionen beschréankt
sind, die Spinorbitale y; genannt werden. Jedes der N
Elektronen , fithlt“ das Vorhandensein eines Feldes,
das von allen anderen (N — 1) Elektronen gebildet
wird. Um sicherzustellen, dass die Gesamtwellen-
funktion (Mehrelektronenwellenfunktion) W anti-
symmetrisch beziiglich des Austauschs von Elek-
tronenkoordinaten ist, wird sie in der Form einer
einzelnen Determinante, der Slater-Determinante
aufgestellt (siehe Abschnitt 21.3):

(1) x2(1) ... xa(2)

_ 1 (@) x2(2) ... xa(2)
Y=l )

21 (N)  x2(N) 2n(N)

Die einzelnen Elektronen werden durch die Zei-
len der Determinante reprisentiert. Das bedeutet,
dass das Vertauschen von zwei Elektronenkoordi-
naten dem Vertauschen zweier Zeilen der Determi-
nante, also einer Multiplikation mit —1 entspricht.
Spinorbitale sind das Produkt der Ortsfunktionen
oder Molekiilorbitale 1; und den Spinfunktionen
a oder f. Die Tatsache, dass es nur zwei Arten
von Spinfunktionen (¢ und fS) gibt, fiihrt dazu,
dass ein Molekiilorbital hochstens von zwei Elek-
tronen besetzt werden kann. Wenn ein drittes Elek-
tron ein Orbital besetzen wiirde, wiren, wie in
Abschnitt 21.3 gezeigt wurde, zwei Zeilen der Deter-
minante identisch. Das wiirde dazu fithren, dass der
Wert der Determinante gleich null wére. Die Vorstel-
lung von gepaarten Elektronen ist also eine Folge der
Hartree-Fock-Nédherung. Der Satz von Molekiilorbi-

talen, die zur niedrigsten Energie fiihren, wird in
einem Vorgang gewonnen, der SCF-(Self-Consistent-
Field-) Methode genannt wird. Diese wurde in
Abschnitt 21.5 fiir Atome und in Abschnitt 24.1 fiir
Molekiile diskutiert.

Aus der Hartree-Fock-Ndherung folgt ein Satz
Differenzialgleichungen, die Hartree-Fock-Gleich-
ungen, die jeweils die Koordinaten eines einzelnen
Elektrons beinhalten. Obwohl diese Gleichungen
numerisch gelost werden konnen, ist es vorteilhaft,
eine weitere Ndherung einzufiihren, um die Hartree-
Fock-Gleichungen in einen Satz algebraischer Glei-
chungen zu transformieren. Diese Ndherung begriin-
det sich auf der Erwartung, dass die Ein-Elektronen-
Losung fiir ein Mehr-Elektronen-Molekiil eine d&hn-
liche Form hat wie die Ein-Elektronen-Wellenfunk-
Molekiile
schlieflich aus Atomen. Warum sollte also eine

tion des Wasserstoffatoms. bestehen
molekulare Losung nicht aus atomaren Losungen
bestehen? Wie wir in Abschnitt 24.2 erdrtert haben,
sind die Molekiilorbitale ; Linearkombinationen
eines Basissatzes von vorgegebenen Funktionen, die
die Basisfunktionen ¢ genannt werden:

Basisfunktionen

Z Cui ¢/1

u

P; = (eziz)

In dieser Gleichung sind die Koeffizienten c,; die
Weil
die Zentren der ¢ normalerweise an den Kern-

(unbekannten) Molekiilorbitalkoeffizienten.

positionen liegen, werden diese als Atomorbitale
und » Gleichung (27.21) als LCAO-Nidherung be-
zeichnet. Dabei steht LCAO fiir Linearkombination
von Atomorbitalen (engl.: Linear Combination of
Atomic Orbitals). Beachten Sie, dass im Grenzfall
eines vollstdndigen (unendlichen) Basissatzes die
LCAO-Ndherung exakt ist.

MATHEMATISCHE FORMULIERUNG DER HARTREE-FOCK-METHODE

Wenn man die Hartree-Fock- und die LCAO-Naherung zusammenfasst und auf die elektronische Schro-

dingergleichung anwendet, erhdlt man einen Satz von Matrixgleichungen, die als Roothaan-Hall-

Gleichungen bekannt sind:

Fc=¢€Sc

(27.22)
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In dieser Gleichung steht c fiir die unbekannten Molekiilorbitalkoeffizienten [siehe » Gleichung (27.21)],
¢ sind die Orbitalenergien, S ist die Uberlappungsmatrix und F die Fock-Matrix, die dem Hamiltonope-
rator der Schrodingergleichung entspricht.

F;u' = HRumpf+];w = I<;u' (27-23)

uv

HTumpf jst der so genannte Rumpf-Hamiltonoperator, der aus den folgenden Elementen besteht:

hz 62 Kerne ZA

Rumpf _ PR /R £n
H,," = / Pulr) T e ; .| ¢»(®)dr (27.24)

Die Coulomb- und Austauschterme sind durch die Gleichungen
Basisfunktionen
Jo D0 Puolwviio) (27.25)
A o
Basisfunktionen

(27.26)

I<,uv='% ;Z Pyo (uv|20)

gegeben, in denen P die Dichtematrix genannt wird. Die Elemente dieser Matrix beinhalten die Summe
iiber die Produkte von zwei Molekiilorbitalkoeffizienten fiir alle besetzten Molekiilorbitale (die Anzahl
entspricht bei einem Molekiil mit abgeschlossener Schale einfach der halben Anzahl der Elektronen):

besetzte Molekiilorbitale

Pir=2 CiCsi (27.27)

i
(uv|Ao) sind Zwei-Elektronen-Integrale, deren Anzahl mit der vierten Potenz der Zahl der Basisfunk-
tionen ansteigt. Das bedeutet, dass die Rechenkosten bei einer Erweiterung des Basissatzes sehr schnell

zunehmen:

(o) / B0 00) [ 1] 0i10 o)

Methoden, die sich aus der Losung der Roothaan-
Hall-Gleichungen ergeben, werden Hartree-Fock-
Modelle und die dem Grenzfall eines vollstindigen
Basissatzes entsprechende Energie Hartree-Fock-

Energie genannt.

Eigenschaften von Hartree-
Fock-Modellen -
Das Hartree-Fock-Limit

Wie bereits in Abschnitt 21.5 diskutiert wurde, sind
die aus Hartree-Fock-Berechnungen mit vollstdn-
digem Basissatz (Hartree-Fock-Limit) erhaltenen
Energien zu groB (zu positiv). Das ist verstdnd-
lich, wenn man bedenkt, dass bei den Hartree-Fock-
Néherungen die unmittelbaren Wechselwirkungen

(27.28)

zwischen einzelnen Elektronenpaaren durch die
Vorstellung ersetzt werden, dass jedes einzelne Elek-
tron mit einer Ladungswolke, die aus allen ande-
ren Elektronen gebildet wird, wechselwirkt, Der Ver-
lust der Flexibilitat fithrt dazu, dass sich die Elektro-
nen gegenseitig starker behindern als es in Wirklich-
keit der Fall ist, so dass die gegenseitige AbstoBung
der Elektronen und damit die Gesamtenergie als zu
groB} abgeschitzt wird. Das Vorzeichen des Fehlers
der Gesamtenergie ist gleichzeitig eine Folge des
Umstands, dass Hartree-Fock-Modelle dem Varia-
tionsprinzip gehorchen. Die Energie des Hartree-
Fock-Limits muss grofer (im besten Fall gleich groB)
sein als die Energie, die man bei einer exakten
Losung der Schrodingergleichung erhalten wiirde.
Die Differenz zwischen der Energie des Hartree-
Fock-Limits und der exakten Energie der Schro-
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27.4 Eigenschaften von Hartree-Fock-Modellen — Das Hartree-Fock-Limit

Molekiil (Bindung)

Ethan (H3C—CHs)

Tabelle 27.2

experiment

Methylamin (H3C—NH,)

Methanol (H3C—OH)

Methylfluorid (H;C—F)

Hydrazine (H,N—NH,)

Wasserstoffperoxid (HO—OH)

dingergleichung wird Korrelationsenergie genannt.
Der Begriff Korrelation ergibt sich dabei aus der
Annahme, dass die Bewegung eines Elektrons sich
notwendigerweise an die Bewegungen aller ande-
ren Elektronen anpasst, bzw. mit diesen korreliert
ist. Jede Einschréankung der freien Beweglichkeit der
Elektronen reduziert daher ihre Féahigkeit, mit den
anderen Elektronen zu korrelieren.

Die Korrelationsenergie kann im Vergleich zu
typischen Bindungs- oder Reaktionsenergien recht
groB sein. Nichtsdestotrotz ist ein Grofteil der
gesamten Korrelationsenergie relativ unempfindlich
gegeniiber der Molekularstruktur, d. h. die Hartree-
Fock-Modelle, die diese Korrelation nicht vollstdn-
dig beriicksichtigen, sind eher fiir Berechnungen von
Differenzen wie bei chemischen Reaktionsenergien
als fiir die Berechnung von einzelnen Gesamtener-
gien geeignet. Oftmals sind auch andere Eigenschaf-
ten wie Gleichgewichtsgeometrien oder Dipolmo-
mente weniger von Korrelationseffekten betroffen
als Gesamtenergien. In den folgenden Abschnitten
werden wir uns damit beschéftigen, bis zu welchem
Grad diese Schlussfolgerungen giiltig sind.

Es ist wichtig, sich vor Augen zu halten, dass die
tatsdchlichen Berechnungen nicht fiir das Hartree-
Fock-Limit selbst durchgefiihrt werden kénnen. Die
hier als Hartree-Fock-Limit vorgestellten Ergebnisse
sind die Ergebnisse von Berechnungen, die mit

einem relativ groBen und flexiblen Basissatz, dem
Basissatz 6-311+G** durchgefiihrt worden sind. (Ba-
sissitze werden in Abschnitt 27.7 ausfiihrlich dis-
kutiert.) Obwohl solche Berechnungen zu Gesamt-
energien fiihren, die (abhéingig von der GroBe des
Molekiils) um einen zwei- bis dreistelligen Kilo-
joule pro Mol-Betrag groBer sind als die tatsdchli-
chen Energien des Hartree-Fock-Limits, konnen wir
davon ausgehen, dass die Fehler in Bezug auf rela-
tive Energien sowie Geometrien, Schwingungsfre-
quenzen und Eigenschaften wie dem Dipolmoment
erheblich geringer sind.

27.4.1 Reaktionsenergien

Die offensichtlichsten Schwachstellen der Hartree-
Fock-Modelle treten beim Vergleich von berechne-
ten homolytischen Dissoziationsenergien mit den
entsprechenden experimentellen Ergebnissen auf.
Bei einer solchen Reaktion wird eine Bindung gebro-
chen und man erhélt zwei Radikale. Dies sieht z. B.
fiir Methanol folgendermalien aus:

CH3 — OH — CH3 + OH

Wie in Tabelle 27.2 zu erkennen ist, sind die Hartree-
Fock-Dissoziationsenergien zu klein. Die Berech-
nungen fiir das Hartree-Fock-Limit ergeben sogar
eine O—O Bindungsenergie in Wasserstoffperoxid
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Rererenzverninaung

Acetonitril Methylisocyanid

Tabelle 27.3

Acetaldehyd Oxiran

Essigsaure Methylformiat

Ethanol Dimethylether

Propin Allen

Cyclopropen

Propen Cyclopropan

1,3-Butadien 2-Butin

Cyclobuten

Bicyclo[1,1,0]butan

von ungefahr null und eine negative F—F Bindungs-
energie fiir das Fluormolekiil! Irgendetwas muss
bei der Berechnung grundlegend schief laufen. Um
zu erkennen, wie dieses Ergebnis zustande kommt,
betrachten wir die analoge Bindungsspaltung eines
Wasserstoffmolekiils:

H-—H— H +H

Jedes Wasserstoffatom des Produkts enthélt nur ein
einzelnes Elektron, seine Energie kann mit dem
Hartree-Fock-Modell (im Hartree-Fock-Limit) exakt
berechnet werden. Auf der anderen Seite enthélt der
Reaktant zwei Elektronen, nach dem Variationsprin-
zip muss seine Energie also zu hoch (zu positiv)
sein. Daraus folgt, dass die berechnete Bindungs-
energie zu negativ sein muss. Verallgemeinert heifit
das, dass bei Produkten einer homolytischen Bin-
dungsdissoziation immer von einer niedrigeren Kor-
relationsenergie der Produkte ausgegangen werden
kann, weil diese ein Elektronenpaar weniger besit-
zen. Die mit einem Elektronenpaar verbundene Kor-
relationsenergie ist grofBer als die Korrelationsener-
gie von zwei einzelnen Elektronen.

Die schlechten Ergebnisse bei der homolytischen
Bindungsdissoziation bedeuten nicht unbedingt,
dass auch fiir andere Reaktionsarten schlechte Er-
gebnisse erwartet werden miissen, solange die An-
zahl der Elektronenpaare gleich bleibt. Ein gutes Bei-
spiel dafiirist der Energievergleich von strukturellen
Isomeren (siehe Tabelle 27.3). Obwohl sich die Bin-
dungen zwischen den Isomeren teilweise erheblich
unterscheiden (z. B. die Einzel- und die Doppelbin-
dung von Propen und die drei Einzelbindungen von
Cyclopropan), bleibt die Gesamtanzahl der Bindun-
gen in Reaktanten und Produkten die gleiche:

CH,
CHeCH=CHy ———— ol s
R 2

Die bei diesen Rechnungen gefundenen Fehler un-
terscheiden sich um eine GréBenordnung von denen
der homolytischen Bindungsdissoziationen, auch
wenn sie bei einigen Vergleichen immer noch recht
hoch sind. Das trifft besonders dann zu, wenn Ver-
bindungen mit kleinen Ringen mit (ungesittigten)
azyklischen Verbindungen verglichen werden (z. B.
Propen mit Cyclopropan).



27.4 Eigenschaften von Hartree-Fock-Modellen — Das Hartree-Fock-Limit

Ammoniak

Tabelle 27.4

Anilin

Methylamin

Dimethylamin

Pyridin

Trimethylamin

Diazabicyclooktan

Quinuclidin

Die Leistungsfihigkeit der Modelle des Hartree-
Fock-Limits ist bei Reaktionen, die mit noch geringe-
ren Anderungen der Bindungen einhergehen, sogar
noch besser. In Tabelle 27.4 werden z.B. berech-
nete Energien fiir Protonierungen von Stickstoff-
basen im Vergleich zu der Energie der Protonie-
rung von Methylamin als Standard gezeigt (z. B. Pyri-
din im Vergleich zu Methylamin). Die berechneten
Ergebnisse stehen dabei iiberwiegend in guter Uber-
einstimmung mit den experimentellen Beobachtun-
gen.

H
N+

N
© o+ CHaNH2 — @ + CH3NH3+

27.4.2 Gleichgewichtsgeometrien

Systematische Diskrepanzen treten auch bei Ver-
gleichen der Gleichgewichtsgeometrien des Hartree-
Fock-Limits gegeniiber experimentellen Ergebnissen
auf. Es werden zwei Vergleiche angestellt. Im ersten
Vergleich (Tabelle 27.5) werden die Geometrien von
Wasserstoff (als Molekiil), Lithiumhydrid, Methan,
Ammoniak, Wasser und Fluorwasserstoff betrach-
tet, withrend der zweite Vergleich (Tabelle 27.6) sich

mit den Bindungsldngen AB von Molekiilen mit
zwei schweren Atomen H,,ABH,, befasst. Am auf-
falligsten ist die Tatsache, dass auller bei Lithium-
hydrid in allen Féllen die berechneten Bindungs-
lingen kiirzer als die experimentell bestimmten
Bindungsldngen sind. Im Fall der Bindungen mit
Wasserstoff nimmt die GréBe des Fehlers mit der
Elektronegativitdt des schwereren Atoms zu. Bei
Hydriden von zwei schwereren Atomen steigt der
Fehler wesentlich an, wenn zwei elektronegative
Elemente die Bindung eingehen. Obwohl die Feh-
ler also bei den Bindungsldngen fiir Methylamin,
Methanol und Methylfluorid relativ klein sind, sind
sie fiir Hydrazin, Wasserstoffperoxid und das Fluor-
molekiil erheblich gréfer. Interessanterweise unter-
scheiden sich die GréBenordnungen der Fehler fiir
Einfach-, Zweifach- und Dreifachbindungen nicht
wesentlich voneinander.

Der Grund dafiir, dass Hartree-Fock-Bindungslan-
gen tendenziell kiirzer als die experimentellen Werte
sind und dass Lithiumhydrid eine Ausnahme die-
ser Regel darstellt, wird deutlich, wenn wir uns in
Abschnitt 27.6 damit befassen, wie Hartree-Fock-
Modelle sich um die Beriicksichtigung der Elektro-
nenkorrelation erweitern lassen.
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Tabelle 27.5

—0,006
+0,011
—0,009
—0,012
-1,2

—0,015
+19

—0,017

Tabelle 27.6

Ethan (H3C—CHs)
Methylamin (H3C—NH,)
Methanol (H;C—OH)
Methylfluorid (H3C—F)
Hydrazin (H,N—NH,)
Wasserstoffperoxid (HO—OH)
Fluor (F—F)

Ethen (H,C=CH,)
Formaldimin (H,C=NH)
Formaldehyd (H,C=0)
Diimid (HN=NH)
Sauerstoff (0=0)
Acetylen (HC==CH)

Cyanwasserstoff (HC==N)

Stickstoff (N==N)
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Molekiil

Lithiumfluorid

Tabelle 27.7

Fluor

Lithiumhydrid

Kohlenmonoxid

Stickstoff

Methan

Ammoniak

Wasser

Fluorwasserstoff

Wasserstoff

27.4.3 Schwingungsfrequenzen

In Tabelle 27.7 sind einige Vergleiche des Hartree-
Fock-Limits mit experimentell ermittelten Frequen-
zen symmetrischer Streckschwingungen von zwei-
atomigen und kleinen mehratomigen Molekiilen
aufgefiihrt. (Beachten Sie, dass die experimentell
gemessenen Frequenzen vor dem Vergleich mit den
berechneten harmonischen Frequenzen beziiglich
ihres anharmonischen Verhaltens korrigiert worden
sind.) Wie bei den Gleichgewichtsbindungsldngen
des Hartree-Fock-Limits, bei denen berechnete Bin-
dungsldngen kiirzer als experimentelle Bindungs-
langen sind, scheint es auch bei den Streckfre-
quenzen einen systematischen Fehler zu geben. In
diesem Fall sind die berechneten Frequenzen grofBer
als die experimentellen Frequenzen. Dieses Ergeb-
nis ist nachvollziehbar: Eine zu kurze Bindung ist
gleichbedeutend mit einer zu starken Bindung, also
einer zu hohen Frequenz. Beachten Sie jedoch, dass
die berechneten Energien des Hartree-Fock-Limits
bei homolytischen Bindungsdissoziationen tatséch-
lich kleiner (nicht gréBer) als die experimentellen
Werte sind. Dieses Ergebnis sollte zu Frequenzen
fithren, die kleiner (und nicht groBer) als experimen-

telle Werte sind. Der Grund fiir diesen offensichtli-
chen Widerspruch liegt darin, dass im Hartree-Fock-
Modell das Molekiil sich bei einer Streckung der
Bindung nicht dem Grenzfall von zwei Radikalen
anndhert.

27.4.4 Dipolmomente

In Tabelle 27.8 werden fiir einige einfache Molekiile
Dipolmomente aus Hartree-Fock-Berechnungen mit
experimentell ermittelten Werten verglichen. Die
Berechnungen geben die Reihenfolge der Dipol-
momente richtig wieder. Obwohl die betrachtete
Auswahl fiir eine Verallgemeinerung zu klein ist,
sind die berechneten Werte ausnahmslos gréBer als
die entsprechenden experimentellen GrofBen. Die-
ses Ergebnis scheint zundchst im Widerspruch mit
der Erkenntnis zu stehen, dass die Hartree-Fock-
Bindungsldngen der Molekiile kleiner als die expe-
rimentell ermittelten Werte sind (was dazu fithren
sollte, dass die entsprechenden Dipolmomente klei-
ner als die experimentellen Werte sind). Wir werden
uns mit diesem Problem in Abschnitt 27.8.8 noch
genauer beschiftigen.
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Methylamin

Tabelle 27.8

Ammoniak

Methanol

Fluorwasserstoff

Methylfluorid

Wasser

Theoretische Modelle
und Modellchemie

27.5

Wie wir in den vorhergehenden Abschnitten fest-
gestellt haben, liefern Hartree-Fock-Modelle keine
mit experimentellen Messungen iibereinstimmen-

den Ergebnisse. Diese Tatsache ist natiirlich eine
direkte Konsequenz der Hartree-Fock-Nédherungen,
in denen die unmittelbaren Wechselwirkungen zwi-
schen den einzelnen Elektronen durch die Wech-
selwirkung eines bestimmten Elektrons mit einem
durch alle anderen Elektronen erzeugten Feld ersetzt
wurden. Das fiihrt dazu, dass die Elektronen sich
im Modell gegenseitig stirker behindern, als dies
eigentlich der Fall ist. Dadurch wird die AbstoBungs-
energie der Elektronen untereinander und damit die
Gesamtenergie tiberschitzt.

An dieser Stelle ist es lehrreich, die Vorstellung
eines theoretischen Modells einzufiihren. Ein sol-
ches Modell ist ein detailliertes ,,Kochrezept®, das
mit der Schrédingergleichung beginnt und zu einem
niitzlichen Schema fiihrt. Jedes theoretische Modell
fithrt dabei notwendigerweise zu einem Satz von
Ergebnissen, einer Modellchemie. Zu Beginn kon-
nen wir vorwegnehmen, dass die Ergebnisse eines
bestimmten theoretischen Modells umso nédher an
den experimentellen Ergebnissen liegen, je weniger
grob die in diesem Modell vorgenommenen Néhe-

rungen sind. Die Begriffe theoretisches Modell und
Modellchemie wurden von Sir John Pople geprigt,
der 1998 fiir seine Arbeiten, die der Quantenchemie
zu einer breiten Anwendung verhalfen, den Nobel-
preis fiir Chemie erhalten hat.

Alle denkbaren theoretischen Modelle kénnen
in das zweidimensionale Diagramm in » Abbil-
dung 27.7 eingeordnet werden. Auf der waagerech-
ten Achse wird das AusmaB beschrieben, mit der die
Bewegungen der Elektronen eines Mehr-Elektronen-
Systems voneinander unabhéingig sind, bzw. wie
stark die Elektronenkorrelation berticksichtigt wird.
Ganz links sind die Hartree-Fock-Modelle angeord-
net. Die senkrechte Achse zeigt den Basissatz an,
mit der die individuellen Molekiilorbitale reprdsen-
tiert werden. Oben befindet sich der so genannte
Minimalbasissatz, der die geringstmégliche Anzahl
der in Abschnitt 27.7.1 betrachteten Funktionen ein-
schlieBt, wiahrend ganz unten der hypothetische
vollstdndige Basissatz angeordnet ist. Der untere
Teil der Sdule der Hartree-Fock-Modelle (ganz links)
repréasentiert das Hartree-Fock-Limit.

Wenn man sich in » Abbildung 27.7 erst nach
rechts (vollstdindige Beriicksichtigung der Elektro-
nenkorrelation) und anschlieBend nach unten (Be-
riicksichtigung eines vollstdndigen Basissatzes und
der Elektronenkorrelation) bewegt, kommt dies einer
exakten Losung der Schrodingergleichung gleich —
ein Ziel, das, wie wir bereits festgestellt haben, nicht




27.6 Weiterentwicklungen der Hartree-Fock-Theorie

Elektronenkorrelation

Abbildung 27.7:  Verschiedene
theoretische Modelle konnen durch

Hartree-Fock-
Modelle

Entwicklung
in einen
Basissatz

,Vollstandiger”
Basissatz

erreicht werden kann. Wenn wir jedoch feststel-
len, dass ab einer bestimmten Berticksichtigung der
Elektronenkorrelation und der Verwendung eines
bestimmten Basissatzes eine weitere Bewegung im
Diagramm nach rechts und unten keine wesentli-
che Anderung einer bestimmten, uns interessieren-
den GroBe mehr zur Folge hat, kénnen wir daraus
schliefen, dass eine weitere Bewegung ebenso zu
keiner Anderung dieser Grofe mehr fithren wiirde.
Daraus ldsst sich schlieBen, dass wir die exakte
Losung erreicht haben.

Jedes theoretische Modell sollte eine Reihe von
Bedingungen so gut wie moglich erfiillen. Am wich-
tigsten ist, dass durch die alleinige Angabe der Art
und Positionen der Kerne, der Anzahl der Elektro-
nen und der Anzahl der ungepaarten Elektronen
neben anderen molekularen Eigenschaften eine ein-
deutige Energie berechnet werden kann. Ein Modell
sollte sich in keinster Weise auf chemische Intui-
tion stiitzen. Ebenso wichtig ist, dass, sofern mog-
lich und praktisch durchfiihrbar, die GréBe des Feh-
lers der berechneten Energie ungefihr proportional
zur MolekiilgréBe sein sollte, d. h. das Modell sollte
grofBenkonsistent sein. Nur in diesem Fall kann eine
korrekte Berechnung von Reaktionsenergien ange-
nommen werden. Etwas weniger wichtig, jedoch
hochst wiinschenswert ist, dass sich die Modell-
energie in bestimmter Art und Weise zur exakten
Energie verhilt, d.h. das Modell sollte dem Varia-
tionsprinzip gehorchen. Zu guter Letzt muss ein
Modell praktisch sein, d.h. es muss nicht nur auf

,Vollstandige*

Elektronenkorrelation das AusmaB, in dem sie die Elektro-
nenkorrelation beriicksichtigen, und
durch die GroBe des verwendeten

Basissatzes klassifiziert werden.

sehr einfache und idealisierte, sondern auch auf Pro-
bleme von tatsdchlichem Interesse anwendbar sein.
Wenn man dies nicht erreichen konnte, bréuchte
man sich iiberhaupt nicht von der Schrédingerglei-
chung fort bewegen.

Die zuvor betrachteten Hartree-Fock-Modelle
sind genau definiert und liefern eindeutige Eigen-
schaften. Sie sind gréBenkonsistent und gehor-
chen dem Variationsprinzip. Am wichtigsten ist,
dass Hartree-Fock-Modelle zurzeit auf Molekiile
von mehr als 50 bis 100 Atomen angewendet
werden konnen. Wir haben bereits festgestellt,
dass das Modell des Hartree-Fock-Limits fiir eine
Reihe wichtiger chemischer Observablen hervorra-
gende Beschreibungen liefert. Am wichtigsten dar-
unter sind die Gleichgewichtsgeometrie sowie die
Energien einiger Reaktionsarten. Wir werden in
Abschnitt 27.8 erkennen, dass ,,praktische” Hartree-
Fock-Modelle bei dhnlichen Gegebenheiten ebenso
erfolgreich sind.

Weiterentwicklungen
der Hartree-Fock-
Theorie

Wir werden uns im Folgenden mit Verbesserun-
gen des Hartree-Fock-Modells befassen, die sich
in der » Abbildung 27.7 nach unten und rechts
bewegen. Weil diese Verbesserungen die Rechen-
kosten erhohen, ist es wichtig, sich zu fragen,
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ob sie fiir eine bestimmte Berechnung notwen-
dig sind. Wir konnen diese Frage beantworten,
indem wir entscheiden, ob der Wert einer Obser-
vablen die gewiinschte Genauigkeit aufweist. Die
Abschnitte 27.8.1 bis 27.8.11 befassen sich im Hin-
blick auf eine Reihe wichtiger Observablen, darunter
die Gleichgewichtsgeometrie, die Reaktionsenergie
und das Dipolmoment, explizit mit dieser Frage.

Zwei grundsitzlich verschiedene Ansitze einer
Erweiterung der Hartree-Fock-Theorie haben all-
gemeine Aufmerksamkeit erfahren. Im ersten Fall
wird die Flexibilitdt der Hartree-Fock-Wellenfunk-
tion (die dem elektronischen Grundzustand zuge-
ordnet ist) erhoht, indem diese mit Wellenfunktio-
nen kombiniert wird, die verschiedenen angeregten
Zustdnden entsprechen. Im zweiten Fall wird dem
Hamiltonoperator ein expliziter Term fiir die Bertick-
sichtigung der gegenseitigen Abhéngigkeit der Elek-
tronenbewegungen hinzugefiigt.

Die Losung der Roothaan-Hall-Gleichungen fiihrt
zu einem Satz von Molekiilorbitalen, die jeweils
doppelt besetzt sind?, und zu einem Satz unbe-
setzter Molekiilorbitale h6herer Energie. Die Anzahl
der besetzten Molekiilorbitale ist bei Molekiilen mit
abgeschlossener Schale gleich der halben Anzahl
der Elektronen, wihrend die Anzahl der unbesetz-
ten Molekiilorbitale von der Wahl des Basissatzes
abhéngt. Normalerweise ist die Zahl der unbesetz-
ten Molekiilorbitale erheblich grofBer als die Zahl der
besetzten Molekiilorbitale. Fiir den hypothetischen
Fall eines vollstindigen Basissatzes ist sie unend-
lich groB. Die unbesetzten Molekiilorbitale spielen
bei den Berechnungen der Hartree-Fock-Energie und
der Hartree-Fock-Eigenschaften keine Rolle. Sie sind
jedoch die Basis fiir Modelle, die iiber die Hartree-
Fock-Theorie hinausgehen.

27.6.1 Methode der

Konfigurationswechselwirkung
Es kann gezeigt werden, dass im Grenzfall eines
vollstindigen Basissatzes die Energie, die sich aus
der bestméglichen Linearkombination der Elektro-

2 Dies trifft auf die meisten Molekiile zu. Radikale haben
ein einfach besetztes Molekiilorbital, und das Sauerstoff-
molekiil hat zwei einzeln besetzte Molekiilorbitale.

Unbesetzte
Molekdlorbitale

Elektro-
nen-
—H— anregung

Abbildung 27.8: Elektronenanregung aus einem besetzten
in ein unbesetztes Molekiilorbital.

Besetzte
Molekiilorbitale

nenkonfigurationen des Grundzustands (die aus der
Hartree-Fock-Theorie erhalten wird) und aller denk-
baren angeregten Zustdnde (die durch die Anre-
gung eines oder mehrerer Elektronen aus besetzten
in unbesetzte Molekiilorbitale erhalten werden kon-
nen) ergeben wiirde, die gleiche ist, die man bei einer
Losung der vollstindigen Schrodingergleichung fiir
Mehr-Elektronen-Systeme erhalten wiirde. Ein Bei-
spiel einer Anregungistin » Abbildung 27.8 gezeigt.

Dieses Ergebnis, das als vollstindige Konfigurati-
onswechselwirkung (full configuration interaction,
FCI) bezeichnet wird, ist, obwohl sehr interessant,
von keinem praktischen Nutzen, weil die Anzahl
der moglichen angeregten elektronischen Konfigu-
rationen unendlich groB ist. Praktisch einsetzbare
Modelle mit Konfigurationswechselwirkung kon-
nen realisiert werden, indem man von einem end-
lichen Basissatz ausgeht und des Weiteren die
Anzahl der angeregten elektronischen Konfiguratio-
nen beschrankt. Wegen dieser beiden Einschrén-
kungen ist die erhaltene Energie nicht die gleiche,
die man bei einer Losung der exakten Schrodin-
gergleichung erhalten wiirde. In der Praxis ermit-
telt man zunédchst die Hartree-Fock-Wellenfunktion
und setzt dann eine neue Wellenfunktion als Summe
an, wobei der erste Summand die Hartree-Fock-
Wellenfunktion W, ist und die weiteren Summanden
Wellenfunktionen W sind, die von der Hartree-Fock-
Wellenfunktion durch Anregungen von Elektronen
abgeleitet werden:

W=agW+ Y aW, (27.29)
s>0
Die unbekannten Linearkoeffizienten a, erhilt man

durch Losung der » Gleichung (27.30):
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S (Hy - Eidgas =0 t=0,1,2, ...

S

(27.30)]

in der die Matrixelemente durch
Hs[ = / i / l'psﬁlprd’ﬁd’rz oae d’Tn

gegeben sind. Die Wellenfunktion mit der niedrigs-

(27.31)]

ten Energie, die man aus » Gleichung (27.30) erhilt,
entspricht der Energie des elektronischen Grundzu-
stands.

Ein Ansatz, die Anzahl der Anregungen von
Elektronen zu begrenzen, wird als ,frozen core“-
Niherung bezeichnet. Diese Ndherung schlieft alle
Anregungen aus Molekiilorbitalen aus, die Elek-
tronen aus inneren Schalen oder Rumpfelektronen
beinhalten. Obwohl der Gesamtbeitrag der Anre-
gungen aus inneren Schalen zur Energie eigentlich
nicht vernachlédssigbar klein ist, zeigt die Erfah-
rung, dass dieser Beitrag bei denselben Atomen
in unterschiedlichen Molekiilen fast identisch ist.
Eine erheblich umfangreichere Nédherung ist es,
die Anzahl der erlaubten Elektronen der jeweiligen
Anregungen zu begrenzen, also nur Ein-Elektronen-
Anregungen, Zwei-Elektronen-Anregungen, usw. zu-
zulassen. Konfigurationswechselwirkungen, in de-
nen nur Ein-Elektronen-Anregungen berticksichtigt
werden (die so genannte CIS-Methode) fithren zu
keiner Verbesserung der (Hartree-Fock-)Energie und
der Wellenfunktion. Das einfachste Verfahren, das
auch tatséchlich zu einer Verbesserung der Hartree-
Fock-Ergebnisse fithrt, ist die so genannte CID-
Methode, in der nur Zwei-Elektronen-Anregungen
berticksichtigt werden:

Molekiilorbitale

besetzt unbesetzt
byyrab )
‘Pcm:ao‘pn*'g E E E el S (27 .32)|
i<j a<b

Ein etwas weniger beschrdnkter Ansatz, die CISD-
Methode, beriicksichtigt sowohl Ein- als auch Zwei-
Elektronen-Anregungen:

—
A e

+ +
Abbildung 27.9: CISD-Beschreibung von He

Molekiilorbitale
besetzt unbesetzt

Weisp = Ggqjo + E E Cl:-ij;z
i a

Molekiilorbitale

besetzt unbesetzt
abyggab
+ E E E E a; ‘Pii
i<j a<b

Die Losung von » Gleichung (27.30) ist bei den CID-
und CISD-Methoden auch fiir relativ groBie Systeme
praktikabel. Beide Methoden sind vollstdndig defi-
niert und folgen dem Variationsprinzip. Keine der
beiden Methoden ist jedoch groBenkonsistent (so
wie keine andere Konfigurationswechselwirkungs-
Methode). Das ist leicht zu erkennen, wenn man die
CISD-Beschreibung eines Zwei-Elektronen-Systems,
z.B. des in » Abbildung 27.9 gezeigten Helium-
atoms betrachtet, in der nur zwei Basisfunktionen
verwendet werden, die ein besetztes und ein unbe-
setztes Molekiilorbital ergeben. In diesem Fall ist
die CISD-Beschreibung des isolierten Atoms (inner-
halb der Beschrinkungen des Basissatzes) exakt,
d. h. alle denkbaren Elektronenanregungen wurden
explizit berticksichtigt. Auf dhnliche Weise ist auch
die Beschreibung von zwei getrennt betrachteten
Heliumatomen exakt.

Betrachten Sie jetzt die entsprechende CISD-
Behandlung von zwei Heliumatomen in » Abbil-
dung 27.10, die zusammen betrachtet werden, sich
jedoch unendlich weit voneinander entfernt befin-
den sollen. Diese Beschreibung ist nicht exakt, weil
Dreifach- und Vierfachanregungen nicht beriicksich-
tigt wurden. Das bedeutet, dass die berechneten

=

Abbildung 27.10: CISD-Beschrei-
bung von Hey, beschrénkt auf Ein-
und Zweielektronenanregungen
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Energien von zwei getrennt betrachteten Heliumato-
men und von zwei gemeinsam betrachteten, unend-
lich weit voneinander entfernten Heliumatomen
unterschiedlich groB sind. Die GréBenkonsistenz ist
ein sehr wichtiges Merkmal jedes quantenmechani-
schen Modells. Ihr Fehlen bei allen praktisch ver-
wendbaren Konfigurationswechselwirkungs-Model-
len macht diese viel weniger attraktiv, als sie es ohne
diesen Fehler vielleicht wiren.

27.6.2 Mogller-Plesset-Modelle

Mgller-Plesset-Modelle und im Besonderen das
Mgller-Plesset-Modell zweiter Ordnung (MP2) stel-
len praktisch einsetzbare und gréBenkonsistente
Alternativen zu Konfigurationswechselwirkungs-
Modellen dar. Mgller-Plesset-Modelle basieren auf
der Erkenntnis, dass die Hartree-Fock-Wellenfunk-
tion W, und die Energie des Grundzustands E, zwar
nur gendherte Losungen der Schrodingergleichung,

gleichzeitig aber exakte Lésungen eines analogen
Problems sind, das den Hartree-Fock-Hamiltonope-
rator Hy anstelle des exakten Hamiltonoperators H
beinhaltet. Wenn man annimmt, dass die Hartree-
Fock-Wellenfunktion W und ihre entsprechende
Energie der exakten Wellenfunktion und Energie E
des Grundzustands sehr dhnlich sind, kann man den
exakten Hamiltonoperator folgendermaBen schrei-
ben:
H=Hy+V (27.34)

In » Gleichung (27.34) steht V fiir eine kleine
Storung und A ist ein dimensionsloser Parame-
ter. Bei einer Erweiterung der exakten Wellenfunk-
tion und Energie im Hinblick auf die Hartree-Fock-

Wellenfunktion und -Energie erhédlt man
E = EQ+iEW + 2E® + 2°E@ + ...  [CHER)

W= @y 4+ AW 4 2@ 4 23w® 4 [

DIE MATHEMATISCHE FORMULIERUNG DER M@LLER-PLESSET-MODELLE

Wenn man die Erweiterungen der » Gleichungen (27.34) bis (27.36) in die Schrodingergleichung einsetzt

und die Ausdriicke fiir die jeweiligen A" zusammenfasst, erhélt man

HyW, = EOw, (27.37a)
HywW 4 Vw, = EOwW) 4 gy, (27.37b)
(27.37¢)

Hyw® 4+ V) = FOw 4 og) 4 gy,

Wenn man jede dieser » Gleichungen (27.37a—27.37¢) mit W, multipliziert und {iber den gesamten Raum

integriert, erhédlt man den folgenden Ausdruck fiir die Energie n-ter Ordnung (MPn):

E(O) = f,,_flpgﬁolpodTlde...dTn
E“) :f...flpg/‘;lpgd’ﬁd’l'z...d‘rn
E@ = [ ... [WHWWdrdr,...dr,

(27.38a)
(27.38b)
(27.38c)

In diesem System ist die Hartree-Fock-Energie die Summe der Mgller-Plesset-Energien erster und zweiter

Ordnung:

EQ 4+ EO - / / Wo(Hy + V)WYVdr,dr, ... dr,

(27.39)
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Der erste Korrekturterm E® kann wie folgt geschrieben werden:

Molekiilorbitale
besetzt

l<]

unbesetzt

RSBV W v

[(ij]|ab)]?

S G =

wobei ¢ und ¢; die Energien der besetzten Molekiilorbitale und &, und ¢; die Energien der unbesetzten

Molekiilorbitale sind. Die Integrale (ij || ab) iiber die besetzten (i und j) und leeren (a und b) Molekiil-

orbitale berticksichtigen die durch Elektronenanregungen hervorgerufenen Verdnderungen der Elektron-

Elektron-Wechselwirkungen.
(ij|lab) =

(ij]ab) — (iblja)

In dieser Gleichung beinhalten die Integrale (ij|ab) und (ib]ja) Molekiilorbitale und keine Basisfunktio-

nen, z. B.

(§lab) = / B palen) [ o] vy ea)drsdr,

Diese beiden Integrale stehen durch eine einfache Transformation in Beziehung:

Basisfunktionen

Glab) =" Y > cucycucosvido)
1 v A g

wobei (uv|ab) durch » Gleichung (27.28) gegeben ist.

Das MP2-Modell ist vollstdndig definiert und lie-
fert eindeutige Ergebnisse. Wie zuvor festgestellt,
ist das MP2-Modell gréBenkonsistent, folgt jedoch
nicht (anders als Konfigurationswechselwirkungs-
Modelle) dem Variationsprinzip. Deshalb kann die
berechnete Energie niedriger als der exakte Energie-
wert sein.

27.6.3 Dichtefunktionalmodelle

Der zweite Ansatz, das Hartree-Fock-Modell zu
erweitern, ist als Dichtefunktionaltheorie bekannt.
Die Dichtefunktionaltheorie basiert auf der Verfiig-
barkeit einer exakten Lgsung fiir ein idealisier-
tes Mehr-Elektronen-Problem, im Speziellen fiir ein
Elektronengas einheitlicher Dichte. Der Teil der
Losung, der sich nur auf die Austausch- und Kor-
relationsbeitrige bezieht, wird gesondert betrachtet
und anschliefiend in einen SCF-Formalismus wie
den Hartree-Fock-Formalismus einbezogen. Weil die
neuen Austausch- und Korrelationsterme aus ide-
alisierten Problemen stammen, haben Dichtefunk-
tionalmodelle anders als Konfigurationswechselwir-
kungs- und Mgller-Plesset-Modelle nicht die exakte

Loésung der Schrodingergleichung als Grenzfall. Auf
gewisse Weise sind diese Modelle empirisch, weil
in ihnen externe Daten verwendet werden (die Lo-
sungsform des idealisierten Problems). Attraktiv
sind Dichtefunktionalmodelle wegen ihres gegen-
iiber Konfigurationswechselwirkungs- und Mgller-
Plesset-Modellen erheblich geringeren Rechenauf-
wands. Fiir ihre Entdeckung, die zu der Entwick-
lung von praktisch anwendbaren Dichtefunktional-
modellen gefiihrt hat, wurde Walter Kohn 1998 mit
dem Nobelpreis fiir Chemie ausgezeichnet.

Die Hartree-Fock-Energie kann als Summe der
kinetischen Energie Er, der potenziellen Energie
zwischen Elektronen und Kernen Ey sowie der
Coulomb- und Austauschbestandteile E; und Ex

geschrieben werden:

EHF=ET +E\/+E/+EK

Die ersten drei Terme werden in Dichtefunktional-
modellen direkt iibernommen, wihrend die Hartree-
Fock-Austauschenergie durch eine so genannte Aus-
tausch-/Korrelations-Energie Exc ersetzt wird. Die
Form dieser Energie ergibt sich aus der Losung des

idealisierten Elektronengasproblems:
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EP'T = Er + Ey + Ej; + Exc (27.45)

Mit Ausnahme von Er hidngen alle Bestandteile von
der Gesamtelektronendichte p(r) ab:

Orbitale

pw)=2 Y |yitm)° (27.46)

Die ; sind Orbitale, analog zu den Molekiilorbitalen
der Hartree-Fock-Theorie.

DIE MATHEMATISCHE FORMULIERUNG DER DICHTEFUNKTIONALTHEORIE

Innerhalb eines endlichen Basissatzes (analog zu den LCAO-Nédherungen der Hartree-Fock-Modelle)
konnen die Komponenten der Dichtefunktionaltheorie EPFT folgendermaBen geschrieben werden:

Basisfunktionen

2 02
Er= % Y / $ulr) [—Z—m‘*— VZ} ¢v(x)dr
u v

Basisfunktionen Kerne

Zpe?
Ey = ; Z P’"'XA: / Pu() [—m] ¢, (x)dr
1 Basisfunktionen
B =2 LT T ; > PuPio(uviio) (27.49)
" v a
Exc = / flp@),Vp(x) ...)dr

wobei Z die Kernladung, |[r —R,4| der Abstand zwischen Kern und Elektron, P die Dichtematrix [» Glei-
chung (27.27)] und (uv|Ao) Zwei-Elektronen-Integrale [» Gleichung (27.28)] sind. f(p(xr), Vp(r), ...) ist
das so genannte Austausch-/Korrelationsfunktional, das von der Elektronendichte abhéngt. In der ein-
fachsten Form der Theorie wird es erhalten, indem man die Dichte des idealisierten Gasproblems an
eine Funktion anpasst. Bessere Ergebnisse erhélt man, wenn zudem der Dichtegradient angepasst wird.
Wenn man EPFT hinsichtlich der unbekannten Orbitalkoeffizienten minimiert, erhélt man einen Satz
von Matrixgleichungen, die Kohn-Sham-Gleichungen, die den Roothaan-Hall-Gleichungen entsprechen
[» Gleichung (27.22)]:
Fc =e¢Sc (27.51)

In dieser Gleichung sind die Elemente der Fock-Matrix durch
F:m' = I_I;ﬁrumpf"' ][ll' = F;{frc (27.52)

gegeben und analog zu den » Gleichungen (27.25) und (27.26) definiert. FX¢ ist der Austausch-/Kor-
relationsteil, dessen Form von der speziell eingesetzten Austausch-/Korrelationsfunktion abhéngt.
Beachten Sie, dass man bei einem Ersatz von FX¢ durch den Hartree-Fock-Austauschterm K die
Roothaan-Hall-Gleichungen erhilt.

Dichtefunktionalmodelle sind vollstindig defi-
niert und liefern eindeutige Ergebnisse. Sie sind
weder grofenkonsistent noch folgen sie dem Varia-
tionsprinzip. Beachten Sie, dass bei einer exakten
Kenntnis der Austausch-/Korrelationsfunktionen
des Problems (im Gegensatz zu der Funktion fiir

das idealisierte Elektronengasproblem) der Dichte-
funktionalansatz exakt wire. Obwohl diese Funktio-
nen immer weiter verbessert werden, gibt es zurzeit
keine Methode, die Funktion systematisch zu ver-
bessern, um eine beliebige Genauigkeit erreichen zu

kénnen.
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27.6.4 Uberblick iiber
quantenmechanische Modelle

In » Abbildung 27.11 ist ein Uberblick iiber ei-
nige quantenmechanische Modelle dargestellt. Die-
ser geht von der Schriodingergleichung aus und
schliefit Hartree-Fock-Modelle, Konfigurationswech-
selwirkungs- und Mgller-Plesset-Modelle sowie
Dichtefunktionalmodelle ein.

GauB'sche Basissatze

Die LCAO-N&herung erfordert die Verwendung eines
Basissatzes, der aus einer endlichen Anzahl eindeu-
tig definierter, an jedem Atom zentrierter Funktio-
nen besteht. Die offensichtliche Wahl dieser Funk-

tionen sind Funktionen, die der exakten Losung des

Molekilorbitalmodelle*

nicht

eichung

Elektronen bewegen sich unabhéngig voneinander;
molekulare L 6sungen” werden mit Hilfe von
atomaren Losungen ausgedriickt

Hartree-Fock ;
|

g von  angeregten Zustdnden“

Konfigurationswechsel- |
wirkung und Maller-

Plesset-Modelle |

Abbildung 27.11: Schema-
tisches Diagramm der Bezie-
hungen zwischen quanten-
chemischen Modellen.

Wasserstoffatoms dhneln, also ein Polynom in kar-
tesischen Koordinaten, das mit einer Exponential-
funktion von r multipliziert wird. Die Verwendung
dieser Funktionen hat sich jedoch als nicht kosten-
effizient herausgestellt und die ersten numerischen
Berechnungen wurden mit knotenlosen Slater-Typ-
Orbitalen (STO) durchgefiihrt, die folgendermaBen
definiert sind:

(2§ /@)™

[(Zn)!] e

Die Symbole n, m und I stehen fiir die gew6hnlichen

P(r,0,p) = r"etrioyme,q) [CEER)

Quantenzahlen und ¢ ist die effektive Kernladung.
Diese so genannten Slater-Funktionen wurden in
den der Einfithrung der Roothaan-Hall-Gleichungen
folgenden Jahren intensiv verwendet, schon bald
jedoch wieder fallen gelassen, weil sie zu Integralen

fiithrten, deren analytische Losung schwierig, wenn
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Amplitude
L
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Entfernung (ag)

Abbildung 27.12: Vergleich eines Schnitts durch das 1s-AO des Wasser-
stoffatoms (rote Kurve) mit einer einzelnen GauBfunktion (gelbe Kurve).
Beachten Sie, dass das Atomorbital am Kern eine Spitze hat, die GauB-
funktion dagegen eine Steigung von null. Achten Sie auBerdem dar-
auf, dass die GauBfunktion wegen der quadratischen Abhangigkeit des
Exponenten von r2 schneller mit der Entfernung abklingt.

Amplitude

va v o by vy s e s s by v byv oy v byag

2

|

1 2 3 4 5
Entfernung (ag)

Abbildung 27.13: Das 15-A0 des Wasserstoffs (rote Kurve) kann durch
drei GauBfunktionen mit unterschiedlichen Werten fiir & (griin, gelb und
cyan) angendhert werden. Wenn sowohl die Werte fiir « als auch die
Koeffizienten der GauBfunktionen optimal angepasst werden, ergibt
sich die blaue Kurve.

nicht unmoglich ist. Spitere Arbeiten zeigten, dass
die Rechenkosten weiter gesenkt werden konnten,
wenn man die Atomorbitale in GauBfunktionen der
folgenden Form entwickelte:

—-(11‘2

gik(r) = Nx'yiz¥e

In dieser Gleichung sind x, y und z die vom Kern
aus angegebenen Ortskoordinaten eines Atoms; i, j
und k sind nicht-negative ganze Zahlen und « ist
ein Orbitalexponent. Eine s-Funktion (GauBifunktion
nullter Ordnung) wird durch Setzen von i = j =
k = 0 erzeugt; eine p-Funktion (GauBfunktion erster
Ordnung) wird erzeugt, wenn ein Wert i, j oder k
gleich eins und die tibrigen gleich null sind; eine
d-Funktion (GauBfunktion zweiter Ordnung) erhélt
man bei allen Kombinationen, bei denen i+j+k =2
ist. Beachten Sie, dass diese Anweisung zu sechs
anstelle von fiinf d-Funktionen fiihrt. Durch geeig-
nete Kombinationen dieser sechs Funktionen erhalt
man jedoch fiinf d-Funktionen und eine sechste
Funktion mit s-Symmetrie.

GauBfunktionen fithren zu Integralen, die ein-
fach berechnet werden kénnen. Mit Ausnahme so
genannter semiempirischer Modelle, die nicht unbe-
dingt eine Auswertung einer grofen Anzahl schwie-
riger Integrale bedingen, verwenden heute alle in
der Praxis eingesetzten quantenchemischen Modelle
GauBfunktionen.

Wenn man die unterschiedlichen Radialabhén-
gigkeiten der STO- und der GauBifunktionen betrach-
tet, ist nicht sofort offensichtlich, dass GauBfunk-
tionen eine fiir Atomorbitale geeignete Wahl sind.
» Abbildung 27.12 zeigt einen Vergleich der bei-
den Funktionen. Die Losung dieses Problems besteht
darin, die STO durch eine Linearkombination von
GauBfunktionen mit verschiedenen Werten fiir a
statt durch eine einzelne Gaufifunktion nidherungs-
weise darzustellen. In » Abbildung 27.13 ist z. B.
eine Best-fit-Funktion eines 1s-STO dargestellt, fiir
die drei GauBfunktionen verwendet werden. Wir
erkennen, dass die Anpassung an die Funktion —
obwohl im Bereich in der Ndhe des Kerns nicht opti-
mal — im Bindungsbereich groBer als 0,5 ap sehr gut
ist. Die Anpassung an die Funktion in Kernndhe
kann durch die Einbeziehung von weiteren Gauf-
funktionen verbessert werden.



27.7 GauB'sche Basissatze

In der Praxis besteht der Basissatz nicht aus ein-
zelnen Gaubfunktionen, sondern wird aus normier-
ten Linearkombinationen von Gaufifunktionen mit
festen Koeffizienten gebildet, um die beste Anpas-
sung an die Atomorbitale zu erreichen. Die Werte
der einzelnen Koeffizienten werden entweder durch
eine Bestimmung der minimalen Atomenergien oder
durch einen Vergleich der berechneten und experi-
mentellen Ergebnisse fiir ,,reprédsentative” Molekiile
ermittelt. Diese Linearkombinationen werden kon-
trahierte Funktionen genannt. Die kontrahierten
Funktionen bilden die Elemente des Basissatzes.
Obwohl die Koeffizienten der kontrahierten Funk-
tionen festgesetzt sind, sind die Koeffizienten c;; der
» Gleichung (27.21) variabel und werden bei der
Losung der Schrodingergleichung optimiert.

27.7.1 Minimalbasissatze

Obwohl es keine Obergrenze fiir die Anzahl Funk-
tionen gibt, die in einem Atom untergebracht wer-
den konnen, gibt es eine Mindestzahl. Die Mindest-
zahl der Funktionen ergibt sich aus der Notwen-
digkeit, alle Elektronen des Atoms unterzubringen
und gleichzeitig seine gesamte kugelférmige Natur
zu erhalten. Die einfachste Reprédsentation, bzw. der
Minimalbasissatz besteht aus einer einzelnen Funk-
tion (1s) fiir Wasserstoff und Helium, aus fiinf Funk-
tionen (1s, 2s, 2py,2py, 2p,) fiir Lithium bis Neon
und aus neun Funktionen (1s, 2s, 2px, 2py, 2ps,
3s, 3px,3py,3p,) fir Natrium bis Argon. Obwohl
die 2p-Funktionen bei Lithium- oder Berylliumato-
men nicht besetzt sind (so wie die 3p-Funktionen
bei Natrium- oder Magnesiumatomen), werden diese
fiir eine korrekte Beschreibung der Bindungen in
Molekiilsystemen benoétigt. Die Bindung in einem
Molekiil wie Lithiumfluorid beinhaltet z. B., wie in
» Abbildung 27.14 zu sehen ist, die Ubertragung
eines einsamen Elektronenpaars des Fluors auf ein
geeignetes leeres (p-)Orbital des Lithiums (Riickbin-
dung).

Der STO-3G-Basissatz ist wahrscheinlich der am
hiufigsten verwendete und am umfangreichsten
dokumentierte Minimalbasissatz. Bei diesem wer-
den alle Basisfunktionen in drei GauBfunktionen

entwickelt, wobei die Werte der GauBlexponenten

und der Linearkoeffizienten durch die Methode der
kleinsten Quadrate an die (exponentiellen) Slater-
Funktionen angepasst werden.

Der STO-3G-Basissatz hat wie alle Minimalbasis-
sitze zwei offensichtliche Defizite: Das erste Defizit
besteht darin, dass alle Basisfunktionen entweder
selbst kugelsymmetrisch sind oder aus Sétzen gebil-
det werden, die zusammen eine Kugel beschrei-
ben. Das bedeutet, dass Atome mit kugelférmigen
Molekiilumgebungen bzw. nahezu kugelférmigen
Molekiilumgebungen besser beschrieben werden als
solche mit nicht kugelférmigen Umgebungen. Ver-
gleiche zwischen verschiedenen Molekiilen wer-
den also diejenigen begiinstigen, die die kugelfor-
migsten Atome aufweisen. Das zweite Defizit folgt
aus der Tatsache, dass die Basisfunktionen ihren
Ursprung am Atom haben. Das fiihrt dazu, dass
ihre Fihigkeit der Beschreibung der Elektronenver-
teilung zwischen Kernen, also eines entscheiden-
den Elements chemischer Bindungen, eingeschrankt
ist. Minimalbasissdtze wie der STO-3G-Basissatz
sind hauptséchlich von historischem Interesse und
wurden in praktischen Berechnungen weitgehend
durch Split-Valence- und Polarisationsbasissétze,
die zur Beseitigung dieser beiden Defizite ent-
wickelt worden sind, ersetzt. Diese Basissétze wer-

den in den folgenden beiden Unterabschnitten dis-

kutiert.
¥\
Leeres p Orbital Besetztes p Orbital
Li F
*_/
Abbildung 27.14: Im Li-Basissatz miissen 2p-Orbitale enthalten sein,

um Riickbindungen zu erlauben.

27.7.2 Split-Valence-Basissatze

Dem ersten Defizit eines Minimalbasissatzes, der
Begiinstigung von Atomen mit kugelférmiger Umge-
bung, kann durch die Betrachtung von zwei Sdtzen

von Valenz-Basisfunktionen — einem inneren Satz,
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Abbildung 27.15: Ein Split-Valence-

Basissatz erméglicht eine nicht sphi- o = Tnnerer + TauBerer —_—
rische Elektronenverteilung um ein
Atom.

B = Tinnerer + TauBerer

der enger zusammengezogen ist, und einem #uBe-
ren, diffuseren Satz — begegnet werden. Das itera-
tive Verfahren, das zur Losung der Roothaan-Hall-
Gleichungen fiihrt, passt die jeweiligen Anteile fiir
jede der drei kartesischen Richtungen unabhingig
voneinander {iber eine individuelle Bestimmung der
Molekiilorbital-Koeffizienten an. Die zur Bildung
eines Molekiilorbitals fiir eine ¢-Bindung geeig-
nete Linearkombination kann z.B., wie in » Ab-
bildung 27.15 gezeigt, einen groBen Koeffizienten
(Ginnerer) fiir die innere Basisfunktion (in o -Richtung)
und einen kleinen Koeffizienten (0augerr) fiir die
dubere Basisfunktion erfordern, wihrend die fiir
eine w-Bindung geeignete Linearkombination einen
kleinen Koeffizienten (jpperer) fiir die innere Basis-
funktion und einen groBen Koeffizienten (7gerer) fiir
die dubere Basisfunktion erfordert. Dadurch, dass
die drei kartesischen Richtungen unabhingig von-
einander betrachtet werden, kann sich ein nicht
kugelsymmetrisches Atom (im Molekiil) ergeben.
In einem Split-Valence-Basissatz werden innere
Atomorbitale durch einen Funktionssatz und Valenz-
atomorbitale durch zwei Funktionssétze 1s, 2s', 2pi,
2py, 2p;, 25°, 2p2, 2py, 2pg  fiir Lithium bis Neon
und 1s, 2s, 2py, 2py, 2p,, 35", 3pk, 3pl, 3pL, 3s°, 3pg,
3py, 3p; fiir Natrium bis Argon représentiert. Beach-
ten Sie, dass auch die 2s-(3s-)Valenzfunktionen
in innere und &uBlere Bestandteile aufgeteilt sind
und dass Wasserstoffatome auch durch innere und
dubere 1s-Valenzfunktionen repridsentiert werden.
Zwei der einfachsten Split-Valence-Basissitze sind
die Basissitze 3-21G und 6-31G. Jedes innere Atom-
orbital im 3-21G-Basissatz wird in drei GauBfunk-
tionen entwickelt, wihrend die Basisfunktionen der

inneren und dulleren Bestandteile der Valenzatom-

orbitale in je zwei bzw. eine Gauflfunktion ent-
wickelt werden. Die 6-31G-Basissitze sind #hn-
lich aufgebaut. Die inneren Orbitale werden durch
sechs GauBfunktionen und die Valenzorbitale durch
drei bzw. eine GauBkomponente(n) reprdsentiert.
Die Entwicklungskoeffizienten und GauBexponen-
ten der 3-21G- und 6-31G-Basissitze wurden durch
eine Minimierung der Hartree-Fock-Energien in den

atomaren Grundzustinden bestimmt.

27.7.3 Polarisationsbasissatze

Das zweite Defizit eines Minimalbasissatzes (oder
eines Split-Valence-Basissatzes) besteht darin, dass
die Basisfunktionen ihren Ursprung in den Ato-
men und nicht auch zwischen diesen haben kon-
nen. Diesem Defizit kann begegnet werden, indem
man bei Hauptgruppenelementen (mit s- und p-
Valenzorbitalen) d-Funktionen und (optional) bei
Wasserstoff (mit s-Valenzelektronen) p-Funktionen
einsetzt. Dadurch kann, wie in » Abbildung 27.16
gezeigt, die Elektronenverteilung vom Ort des Kerns

entfernt werden.

+ A —_—
+4 —
Abbildung 27.16:  Polarisationsfunktionen verschieben das Zen-

trum der Elektronenverteilung in Richtung der Bindung zwischen den
Atomen.
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Polarisationsfunktionen kann man entweder als
Hybridorbitale (z. B. pd- und sp-Hybride) oder alter-
nativ als eine Entwicklung einer Funktion in eine
Taylorreihe (d-Funktionen sind die ersten Ableitun-
gen der p-Funktionen und p-Funktionen sind die
ersten Ableitungen der s-Funktionen) betrachten.
Obwohl die erste Denkweise Chemikern recht ver-
traut ist (Pauling-Hybride), bietet die zweite Denk-
weise den Vorteil einer weiteren Verbesserungsmaog-
lichkeit, weil man weiB}, wie eine solche Reihe
durch Hinzufiigen einer zweiten, dritten und wei-
teren Ableitungen weiter entwickelt werden kann.

Einer der einfachsten Polarisationsbasissitze ist
6-31G*, den man aus dem 6-31G-Basissatz durch
Hinzufiigen eines Satzes von d-Polarisationsfunktio-
nen mit einer einzelnen GauBfunktion fiir jedes
schwere (nicht Wasserstoff-) Atom erhilt. Im Fall des
6-31G*-Basissatzes wird ein Satz von sechs Gaul-
funktionen zweiter Ordnung hinzugefiigt. Die Gaufi-
exponenten werden so ausgewdhlt, dass die Ener-
gie fiir reprasentative Molekiile minimiert ist. Die
Polarisation des s-Orbitals in Wasserstoffatomen ist
fiir eine korrekte Beschreibung der Bindung vieler
Systeme (insbesondere der Systeme, in denen Was-
serstoff ein Briickenatom ist) notwendig. Der Basis-
satz 6-31G** ist mit dem Basissatz 6-31G* mit Aus-
nahme einer p-Polarisationsfunktion fiir Wasserstoff

identisch.

27.7.4 Basissatze mit diffusen
Funktionen

Berechnungen, die Anionen einschliefen, z.B. die
Berechnung der absoluten Aciditdt, Berechnungen
von Molekiilen in angeregten Zustinden und von
UV-Absorptionsspektren, werfen héufig besondere
Probleme auf. Das ergibt sich daraus, dass bei sol-
chen Spezies die Elektronen mit der hochsten Ener-
gie nur schwach mit bestimmten Atomen (oder
Atompaaren) verbunden sind. In diesen Féllen miis-
sen die Basissitze bei schweren (nicht Wasserstoff-)
Atomen eventuell durch diffuse Funktionen wie dif-
fuse s- und p-Funktionen ergénzt werden (dies wird
durch ein Plus-Zeichen wie in 6-31+G* und 6-31+G**
ausgedriickt). Es kann auch vorteilhaft sein, Wasser-
stoffe mit diffusen s-Funktionen zu versehen (dies

wird durch zwei Plus-Zeichen wie in 6-31++G* und
6-31++G** ausgedriickt).

Die Wahl eines theo-
retischen Modells

Mittlerweile sollte es dem Leser ersichtlich sein,
dass viele verschiedene Modelle verfiigbar sind,
die fiir eine Beschreibung von Molekiilgeometrien,
Reaktionsenergien und weiteren Eigenschaften ein-
gesetzt werden konnen. Alle Modelle ergeben sich
letztlich aus der elektronischen Schrodingerglei-
chung. Sie unterscheiden sich voneinander in der
Art und Weise, wie die Elektronenkorrelation be-
riicksichtigt wird, und in der Natur ihres atoma-
ren Basissatzes. Jede unterschiedliche Kombination
(jedes theoretische Modell) fithrt zu einem System
mit eigener Charakteristik (einer Modellchemie).

Hartree-Fock-Modelle konnen dabei in der Hin-
sicht als Stammmodell angesehen werden, als dass
sie die Elektronenkorrelation in der einfachstmog-
lichen Weise, ndmlich durch einen Ersatz der un-
mittelbaren Elektron-Elektron-Wechselwirkungen
durch Durchschnittswechselwirkungen berticksich-
tigen. Trotz ihrer Einfachheit haben sich Hartree-
Fock-Modelle in vielen verschiedenen Situationen
bewihrt und bleiben eine Hauptstiitze in der Com-
puterchemie.

Wie zuvor diskutiert, konnen Korrelationsmo-
delle grob in zwei Kategorien unterteilt werden:
Dichtefunktionalmodelle mit einem expliziten em-
pirischen Term im Hamiltonoperator, durch den
die Elektronenwechselwirkung berticksichtigt wird,
sowie Konfigurationswechselwirkungs- und Mgller-
Plesset-Modelle, die, ausgehend von der Hartree-
die Wellenfunktionen des

Grundzustands und verschiedener angeregter Zu-

Fock-Beschreibung,

stdnde optimal miteinander kombinieren. Jedes die-
ser Modelle hat seine eigenen Besonderheiten.
Natiirlich ist kein einzelnes theoretisches Modell
fiir alle denkbaren Anwendungen ideal geeignet.
Es wurden grofe Anstrengungen unternommen, um
die Grenzen der verschiedenen Modelle sowie ihre
Vor- und Nachteile auszuloten. Einfach ldsst sich
zusammenfassen, dass der Erfolg eines Modells von
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seiner Fihigkeit abhéngt, (experimentelle) Daten
bestindig zu reproduzieren. Das setzt voraus, dass
verldssliche experimentelle Daten vorhanden sind
bzw. dass zumindest die Fehler der vorhande-
nen Daten quantifiziert worden sind. Dabei wer-
den Daten iiber die Geometrie und die Konforma-
tionen (Form) stabiler Molekiile, der Enthalpie von
chemischen Reaktionen (Thermodynamik) und {iber
Eigenschaften wie Schwingungsfrequenzen (Infra-
rotspektren) und Dipolmomente betrachtet. Quan-
tenmechanische Modelle kénnen ebenfalls aufhoch-
energetische Molekiile (reaktive Zwischenstufen),
fiir die verlédssliche experimentelle Daten nur schwer
gewonnen werden kénnen, oder auf Ubergangszu-
stinde von Reaktionen, die nicht beobachtet oder
charakterisiert werden kénnen, angewendet werden.
Obwohl keine experimentell ermittelten Struktu-
ren von Ubergangszustinden zur Verfiigung stehen,
die mit den Ergebnissen von Berechnungen vergli-
chen werden konnten, ist es moglich, durch die
Interpretation von experimentell ermittelten kineti-
schen Daten Informationen iiber Aktivierungsener-
gien zu erhalten. Alternativ kénnen Geometrien
von Ubergangszustidnden auch mit den Ergebnissen
quantenchemischer Berechnungen der umfassends-
ten Modelle verglichen werden.

Der Erfolg quantenchemischer Modelle héngt
vom betrachteten System ab. Verschiedene Eigen-
schaften und sicherlich verschiedene Probleme er-
fordern ein unterschiedliches Konfidenzintzervall,
um tatséchlich von Nutzen zu sein. Ein Modell muss
nicht nur Berechnungen korrekt durchfithren, son-
dern es muss auch fiir ein bestimmtes Problem prak-
tisch einsetzbar sein. Die Natur und die GroBe des
Systems miissen dabei ebenso berticksichtigt wer-
den wie die verfiigharen Rechenkapazititen und die
Erfahrung und Geduld des Anwenders. Praktisch
verwendete Modelle besitzen normalerweise eine
Gemeinsamkeit: Sie sind mit grofer Wahrscheinlich-
keit nicht das am besten geeignete Verfahren fiir die
Bearbeitung eines Problems. Fast immer muss bei
der Auswahl eines Modells ein Kompromiss einge-
gangen werden.

Seltsamerweise ist das Hauptproblem bei der
Auswahl eines Computermodells fiir chemische
Untersuchungen meist nicht das Fehlen eines geeig-

neten Modells, sondern eher ein Zuviel an Model-
len. Es gibt einfach zu viele Auswahlméglichkeiten.
In diesem Sinne werden wir im Folgenden nur noch
vier verschiedene theoretische Modelle betrachten:
zwei Hartree-Fock-Modelle mit einem 3-21G-Split-
Valence- oder einem 6-31G*-Polarisationsbasissatz,
das Dichtefunktionalmodell B3LYP/6-31G* und das
Modell MP2/6-31G*. Obwohl jedes dieser Modelle
routineméBig auf Molekiile von betriichtlicher GréBe
angewendet werden kann, unterscheiden sie sich in
der bendtigten Rechenzeit um zwei Gréfenordnun-
gen. Deshalb ist es wichtig zu wissen, in welchen
Fillen die weniger zeitintensiven Modelle zufrie-
den stellende Ergebnisse liefern und in welchen Fil-
len die zeitintensiven Modelle gebraucht werden.
Beachten Sie, dass, auch wenn diese Modelle sich
fiir eine grofle Anzahl chemischer Probleme bewéhrt
haben, einige Probleme umfangreichere (und damit
genauere und zeitintensivere) Modelle erfordern.
Es ist schwierig, die insgesamt benétigte Rechen-
zeit zu quantifizieren, weil diese nicht nur vom spe-
zifischen System und der betrachteten Aufgabe, son-
dern ebenso von der Qualitét des eingesetzten Com-
puterprogramms und der Erfahrung des Anwenders
abhingt. Bei organischen Molekiilen mittlerer GréfBe
(ca. 10 Nicht-Wasserstoffatome) kénnen wir bei den
Modellen HF/6-31G*, B3LYP/6-31G* und MP2/6-
31G* von einem Verhéltnis der insgesamt benétigten
Rechenzeit von ungefihr 1:1,5:10 ausgehen. Das
Modell HF/3-21G wird ungefdhr ein Drittel bis die
Halfte der Rechenzeit des entsprechenden Modells
HF/6-31G* benttigen, wihrend die Rechenzeiten der
Hartree-Fock-Modelle und der Modelle B3LYP und
MP2 bei Basissétzen groBer als 6-31G* ungefdhr mit
der dritten (HF und B3LYP) bzw. mit der fiinften
(MP2) Potenz der Gesamtzahl der Basisfunktionen
ansteigen. Geometrieoptimierungen und Frequenz-
berechnungen sind typischerweise um eine Gro-
Benordnung zeitintensiver als Energieberechnungen
und das Verhiltnis steigt mit zunehmender Kom-
plexitit (Anzahl der unabhingigen geometrischen
Variablen) des Systems an. Geometrieoptimierungen
von Ubergangszustinden sind in den meisten Fillen
sogar noch zeitintensiver als Geometrieoptimierun-
gen im Gleichgewicht, weil der Ausgangswert der
Geometrie nur schlecht abgeschitzt werden kann.
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But-1-in-3-en

Tabelle 27.9

1,424 1,429 1,431

Propin

1,461 1,463 1,459

1,3-Butadien

1,458 1,458 1,483

Propen

1,502 1,499 1,501

Cyclopropan

1,509 1,504 1,510

Propan

1,532 1,526 1,526

Cyclobutan

1,553 1,545 1,548

Cyclopropen

1,295 1,303 1,300

Allen

1,307 1,313 1,308

Propen

1,333 1,338 1,318

Cyclobuten

1,341 1,347 1,332

But-1-in-en

1,341 1,344 1,341

1,3 Butadien

1,340 1,344 1,345

Cyclopentadien

In den folgenden Abschnitten werden nur ei-
nige wenige Eigenschaften rechnerisch untersucht:
Gleichgewichtsbindungsldngen, Reaktionsenergien,
Energiedifferenzen verschiedener Konformere und
Dipolmomente. Bei diesen Eigenschaften gibt es nur
wenige Vergleichsmdoglichkeiten mit experimentel-
len Ergebnissen, jedoch ausreichend viele, um aus-
sagefdhige Tendenzen erkennen zu kénnen.

27.8.1 Gleichgewichtsbindungslangen

Tabelle 27.9 zeigt einen Vergleich berechneter und
experimentell ermittelter Kohlenstoff-Kohlenstoff-
Bindungsldngen in Kohlenwasserstoffen. Wahrend
die Fehler bei Messungen von Bindungsléngen typi-
scherweise in der Grofenordnung von 40,02 A lie-

1,349 1,354 1,345

Mittlerer absoluter Fehler 0,011 0,011 0,006 0,007 —

gen, sind die hier gezeigten experimentellen Daten
fiir Kohlenwasserstoffe und andere kleine Molekiile
genauer, d.h. ein Vergleich mit berechneten Ergeb-
nissen im Bereich 0,01A ist signifikant. Im Hin-
blick auf den mittleren absoluten Fehler liefern alle
vier Modelle bemerkenswert genaue Ergebnisse. Die
Modelle B3LYP/6-31G* und MP2/6-31G* fithren zu
besseren Ergebnissen als die beiden Hartree-Fock-
Modelle, was in erster Linie an einem abschétzba-
ren systematischen Fehler bei der Bestimmung der
Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindung liegt. Mit
einer Ausnahme sind die mit Hilfe der Hartree-Fock-
Modelle berechneten Doppelbindungsldngen kiirzer
als die experimentellen Abstdnde. Das ist leicht
zu erkldren. Die Betrachtung der Elektronenkorre-
lation (z.B. im Modell MP2) beinhaltet die Anre-
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Bindung

Formamid

Tabelle 27.10

Experiment

1,362 1,362 1,376

Methylisocyanid

1,420 1,426 1,424

Trimethylamin

1,456 1,455 1,451

Aziridin

1,473 1,474 1,475

Nitromethan

1,499 1,488 1,489

Ameisensaure

1,347 1,352 1,343

Furan

1,364 1,367 1,362

Dimethylether

1,410 1,416 1,410

Oxiran

Mittlerer absoluter Fehler 0,017

gung von Elektronen aus besetzten Molekiilorbita-
len (der Hartree-Fock-Wellenfunktion) in unbesetzte
Molekiilorbitale. Weil besetzte Molekiilorbitale (im
Allgemeinen) bindende und unbesetzte Molekiil-

Unbesetztes Molekulorbital
(,antibindend”)
1

Anregung fihrt
zu Bindungs-
schwéchung
(Verlangerung)

+ +

1
Besetztes Molekiilorbital
(,bindend*)

Abbildung 27.17: Die Anregung von Elektronen in unbesetzte Orbi-
tale verringert die Bindungsstérke und fiihrt zu einer VergréBerung des
Bindungsabstands.
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0,018

1,430 1,439 1,436

0,005 0,005

orbitale (im Allgemeinen) antibindenden Charak-
ter haben, sollte, wie in » Abbildung 27.17 gezeigt,
jede Anregung zu einer Schwéchung (Verlingerung)
der Bindung fiihren. Das wiederum bedeutet, dass
die Bindungsldngen des Hartree-Fock-Limits not-
wendigerweise kiirzer als die jeweils exakten Werte
sind. Offensichtlich befinden sich die Hartree-Fock-
Modelle mit den Basissitzen 3-21G und 6-31G* nahe
genug an diesem Limit, um ein solches Verhalten
beobachten zu konnen.

In Ubereinstimmung mit dieser Interpretation
weisen die Doppelbindungslingen der Modelle
B3LYP/6-31G* und MP2/6-31G* keinen solchen sys-
tematischen Fehler auf. Unter diesen treten Werte
auf, die sowohl kleiner als auch groBer als die expe-
rimentellen Werte sind.

Ahnliche Uberlegungen kénnen auch fiir CN-
und CO-Bindungsldngen angestellt werden (Tabelle
27.10). Im Hinblick auf den mittleren absoluten Feh-
ler ist die Leistungsfihigkeit der Modelle B3LYP/6-
31G* und MP2/ 6-31G* mit der Leistungsfihigkeit
der Modelle bei der Berechnung von CC-Bindungen
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in Kohlenwasserstoffen vergleichbar, die beiden
Hartree-Fock-Modelle schneiden jedoch schlechter
ab. Beachten Sie, dass, obwohl die Bindungsldn-
gen des Modells HF/6-31G* in Ubereinstimmung
mit dem bei Kohlenwasserstoffen gefundenen Bild
durchgehend kleiner als die gemessenen Werte sind,
die Bindungsldngen des Modells HF/3-21G einen
solchen Trend nicht aufweisen. Es scheint, dass der
Basissatz 3-21G in diesem Fall nicht groB genug
ist, um das Hartree-Fock-Limit zu erreichen. Die
meisten Bindungsldngen der Modelle B3LYP/6-31G*
und MP2/6-31G* sind tatséchlich etwas groBer als
die experimentell ermittelten Abstdnde. (Die CN-
Bindungslidnge in Formamid ist die einzige bemer-
kenswerte Ausnahme.) Die vergréferte Bindungs-
linge im Vergleich zum entsprechenden Hartree-
Fock-Modell (Basissatz 6-31G*) ist eine direkte Folge
der Berlicksichtigung der Elektronenkorrelation.

Wenn man die Ergebnisse zusammenfasst, liefern
alle vier Modelle plausible Werte fiir die Gleich-
gewichtsbindungsldngen. Eine dhnliche Bewertung
trifft auch auf die Bindungswinkel und im Allgemei-
nen auf die Strukturen groBerer Molekiile zu.

27.8.2 Ermittlung von
Gleichgewichtsgeometrien

Wie wir zu Beginn dieses Kapitels festgestellt haben,
entspricht eine Gleichgewichtsstruktur einem Punkt
auf einer multidimensionalen Potenzialhyperfldche,
an dem die ersten Ableitungen nach den einzel-
nen geometrischen Koordinaten null sind und an
dem die Diagonalmatrix der zweiten Ableitungen
nur positive Elemente hat. Das bedeutet, dass die
Gleichgewichtsstruktur dem Tiefpunkt einer Senke
in der Potenzialhyperfliche entspricht.

Nicht alle Gleichgewichtsstrukturen entsprechen
(kinetisch) stabilen Molekiilen, d.h. nicht alle
Gleichgewichtsstrukturen entsprechen nachweisba-
ren (oder gar charakterisierbaren) Molekiilen. Sta-
bilitédt setzt auch voraus, dass die Senke tief genug
ist, um eine Transformation des Molekiils in andere
Molekiile zu verhindern. Gleichgewichtsstrukturen,
die auf jeden Fall existieren miissen, jedoch nicht
einfach detektiert werden kénnen, werden allge-

mein als reaktive Intermediate bezeichnet.

Eine Geometrieoptimierung garantiert nicht, dass
die erhaltene Geometrie eine niedrigere Energie
als jede andere Geometrie derselben Summenfor-
mel hat. Durch diese kann nur sichergestellt wer-
den, dass die Geometrie einem lokalen Minimum
entspricht, d.h. man erhélt eine Geometrie, die
eine niedrigere Energie als jede dhnliche Geome-
trie hat. Die resultierende Struktur muss jedoch
nicht die Struktur mit der niedrigsten Energie des
Molekiils {iberhaupt sein. Es kann weitere lokale
Minima geben, deren Energien tatséchlich niedriger
sind, und die durch energetisch niedrige Umwand-
lungen wie Rotationen um Einfachbindungen oder
Umklappmechanismen von Ringen erreicht wer-
den. Die Molekiile eines vollstdndigen Satzes loka-
ler Minima werden als Konformere bezeichnet. Das
Auffinden des Konformers der niedrigsten Ener-
gie sowie des globalen Minimums erfordert, wie
in Abschnitt 27.8.6 diskutiert wird, wiederholte
Geometrieoptimierungen, die von verschiedenen
Ursprungsgeometrien ausgehen.

Das Auffinden einer Gleichgewichtsstruktur ist
nicht so schwierig, wie es auf den ersten Blick
erscheint. Zum einen haben Chemiker eine groBe
Erfahrung darin, wie Molekiile aussehen, und kon-
nen fiir gewshnlich eine hervorragende Ausgangs-
struktur angeben. Zum anderen stellt die Optimie-
rung auf ein Minimum eine wichtige Aufgabe in
vielen Bereichen der Wissenschaften und Ingenieurs-
wissenschaften dar, so dass zur Durchfithrung dieser
Aufgabe sehr gute Algorithmen existieren.

Die Geometrieoptimierung ist ein iterativer Vor-
gang. Die Energie und ihre ersten Ableitungen nach
allen geometrischen Koordinaten werden fiir die
Ausgangsstruktur berechnet und diese Informatio-
nen anschlieBend fiir den Entwurf einer neuen Geo-
metrie verwendet. Der Vorgang muss fortgesetzt wer-
den, bis die niedrigste Energie bzw. die optimierte
Geometrie gefunden wurde. Eine Geometrie muss
drei Kriterien erfiillen, bevor sie als optimijert gilt.
Erstens diirfen weitere Geometrieverinderungen die
Energie nur noch um einen bestimmten (kleinen)
Betrag verringern. Zweitens muss der Energiegradi-
ent (die erste Ableitung der Energie nach den geo-
metrischen Stérungen) nahe bei null liegen. Drittens
diirfen folgende Iterationen die geometrischen Para-
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meter um nicht mehr als einen bestimmten (kleinen)
Betrag verdndern.

Prinzipiell muss eine Geometrieoptimierung bei
nicht vorhandener Symmetrie zu einem lokalen
Energieminimum fithren. Auf der anderen Seite
kann eine vorhandene Symmetrie des Systems dazu
fiilhren, dass die ermittelte Geometrie kein Ener-
gieminimum darstellt. Die konservativste Taktik
besteht immer darin, die Geometrie in Abwesen-
heit von Symmetrien zu ermitteln. Wenn das nicht
praktikabel ist und wenn es irgendwelche Zweifel
daran geben sollte, dass die symmetrische Struk-
tur ein Energieminimum darstellt, kann man zur
Uberpriifung der ermittelten Geometrie die Schwin-
gungsfrequenzen der endgiltigen (optimierten) Geo-
metrie ermitteln. Diese sollten nur aus reellen Zah-
len bestehen. Das Auftauchen einer imaginéren Fre-
quenz bedeutet, dass die entsprechende Koordinate
kein lokales Energieminimum darstellt.

27.8.3 Reaktionsenergien

Vergleiche von Reaktionsenergien kénnen in drei
Untergruppen unterteilt werden: Bindungsdissozia-
tionsenergien, Energien von Reaktionen zwischen
strukturellen Isomeren und relative Protonenaffi-
nitdten. Bindungsspaltungsreaktionen sind mit den
groBten Verdnderungen verbunden, weil sie zu einer
Anderung der Anzahl der Elektronenpaare fiihren.
Bei strukturellen Isomeren wird die Anzahl der Elek-
tronenpaare beibehalten, die Bindungsarten dndern
sich jedoch. Relative Protonenaffinititen sind mit
der geringsten Stérung des Molekiils verbunden. Die
Anzah] der chemischen Bindungen wird beibehal-
ten und die molekulare Umgebung nur geringfiigig
verdndert.

In Tabelle 27.11 ist ein Vergleich von homolyti-
schen Bindungsdissoziationsenergien auf Basis von
Berechnungen und experimentellen thermochemi-
schen Daten aufgefiihrt. Hartree-Fock-Modelle mit
den Basissédtzen 3-21G und 6-31G* liefern dabei wie
die in Abschnitt 27.4.1 diskutierten Hartree-Fock-
Modelle fiir den Grenzfall des unendlichen Basissat-
zes (Hartree-Fock-Limit) sehr schlechte Ergebnisse.
Die Bindungsenergien sind viel zu klein, was aus

der Tatsache folgt, dass die Korrelationsenergie der

erhaltenen Radikale insgesamt kleiner ist als die des
Reaktanten, der iiber eine héhere Anzahl Elekiro-
nenpaare verfiigt. Die Modelle B3LYP/6-31G* und
insbesondere MP2/6-31G* schneiden erheblich bes-
ser ab (die Ergebnisse des MP2-Modells liegen deut-
lich innerhalb der experimentellen Fehlerbalken).

»Welches ist das stabilste der moglichen struk-
turellen Isomere?” und ,Wie grob sind die relati-
ven Energien der anderen méglichen Isomere?”, sind
ohne Zweifel zwei der am héufigsten gestellten Fra-
gen der Thermochemie. Eine fiir den Erfolg eines
Modells wesentliche Fahigkeit besteht darin, das
Isomer mit der niedrigsten Energie zu ermitteln und
zudem wenigstens die energetische Reihenfolge der
Isomere hoherer Energien angeben zu konnen. In
Tabelle 27.12 sind einige Vergleiche dieser Art auf-
geftihrt.

Drei der vier Modelle liefern im Hinblick auf
den mittleren absoluten Fehler dhnliche Ergeb-
nisse. Das Modell HF/3-21G schneidet wesentlich
schlechter ab. Kein Modell wire jedoch als niitz-
licher und verldsslicher Ersatz von experimentel-
len Daten (< 5kj/mol) geeignet. Ein detaillierter
Vergleich deckt die Schwiichen der Modelle auf.
Hartree-Fock-Modelle benachteiligen z. B. durchge-
hend kleine Ringstrukturen gegeniiber ihren unge-
séttigten zyklischen Isomeren. Das trifft grundsitz-
lich (wenn auch mit einem viel geringeren Fehler)
auch auf das Modell B3LYP/6-31G* zu, nicht jedoch
auf das Modell MP2/6-31G*, das tiberwiegend ein
gegenteiliges Verhalten aufweist.

Im letzten Vergleich (Tabelle 27.13) werden Proto-
nenaffinitdten mehrerer Stickstoffbasen verglichen,

wobei Methylamin als Standard betrachtet wird:
BH* + NH; —> B + NH}

Dieser Vergleich ist wichtig, nicht nur, weil die
Protonenaffinitdt (Basizitit) eine wichtige Eigen-
schaft an sich ist, sondern weil diese Eigenschaft
stellvertretend fiir Vergleiche vieler Eigenschaften
in Gruppen verwandter Verbindungen steht. Die
experimentellen Daten wurden aus Gleichgewichts-
messungen in der Gasphase gewonnen und haben
eine Genauigkeit von +4kJ/mol. Im Hinblick auf
den mittleren absoluten Fehler liefern alle Modelle

iiber einen bemerkenswerten Bereich experimentel-
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CH3—CH3 — CH; o + CHseo

Tabelle 27.11

CHa'—NHZ — CH; e+ NHzo

CH3'—0H = CH3 e + OHe

CH3—F — CH3 o + Fo

NHZ‘—‘NH2 =2 NHZ e+ NHzo

HO—OH — OHe+ OHe

F—F — Fe+ Fe

Mittlerer absoluter Fehler

C,HsN (Acetonitril) Methylisocyanid

Tabelle 27.12

experiment

C,H40 (Acetaldehyd)  Oxiran

C,H40; (Essigsaure) Methylformiat

C,Hs0 (Ethanol) Dimethylether

C3Hy (Propin) Allen

Cyclopropen

C3He (Propen) Cyclopropan

C4Hg (1,3-Butadien) 2-Butin

Cyclobutan

Bicyclo[1,1,0]Butan

Mittlerer absoluter Fehler 32 13 12 15 —
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Ammoniak

Tabelle 27.13

EXperiment

Anilin

Methylamin

Dimethylamin

Pyridin

Trimethylamin

Diazabicyclooctan

Quinuclidin

Mittlerer absoluter Fehler

ler Protonenaffinitédten dhnliche und zufrieden stel-
lende Ergebnisse. Das Modell HF/3-21G schneidet
dabei aufgrund seiner Unterschitzung der Proto-
nenaffinitdten von Anilin und Pyridin eindeutig am
schlechtesten ab.

27.8.4 Energien, Enthalpien und
Gibbs-Energien

In quantenchemischen Berechnungen wird die Ther-
mochemie von Reaktionen erhalten, indem man
die Energien von Reaktant- und Produktmolekiilen
bei 0K vergleicht. Zudem wird die Restenergie der
Schwingung (die in Abschnitt 18.1 betrachtete so
genannte Nullpunktenergie) vernachléssigt. Auf der
anderen Seite basieren experimentelle thermoche-
mische Vergleiche normalerweise auf den Enthal-
pien oder Gibbs-Energien von einem Mol realer
(schwingender) Molekiile bei einer endlichen Tem-
peratur (iiblicherweise 298,15K). Der Zusammen-
hang zwischen den verschiedenen GréfBen hingt
von der Masse, den Gleichgewichtsgeometrien und

den Schwingungsfrequenzen der verschiedenen Mo-
lekiile der Reaktion ab. Die Berechnung der ther-
modynamischen GréBen ist unkompliziert, benotigt
jedoch, weil Frequenzen ermittelt werden miissen,
eine erhebliche Rechenzeit und wird nur durchge-
fithrt, wenn es notwendig ist.

Wir beginnen unsere Betrachtung mit zwei uns
vertrauten thermodynamischen Beziehungen:

AG = AH — TAS

AH = AU +A(pV) = AU

In diesen Gleichungen ist G die Gibbs-Energie, H die
Enthalpie, S die Entropie und U die innere Ener-
gie. T, p und V stehen fiir Temperatur, Druck und
Volumen. In den meisten Féllen kann der Ausdruck
A(pV) vernachlissigt werden, d. h. bei 0K gilt AU =
AH. Um AG zu erhalten, sind drei Schritte erforder-
lich. In den ersten beiden wird die Beziehung zwi-
schen der quantenmechanischen Energie bei 0 Kund
der inneren Energie bei 298 K hergestellt. Im dritten
Schritt wird die Entropie berechnet.
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']l Korrektur der inneren Energie bei endlichen
Temperaturen. Die Anderung der inneren Ener-
gie bei einer Erhéhung der Temperatur von 0K
auf eine endliche Temperatur T ist gegeben
durch

AU(T] = AUlmns(T) + AUmt[T) o AUvib(T)

3
AUtrans(T] = E RT

AUn(T) = g RT (RT fiir ein lineares Molekiil)
AUw’b(T) = Uyin(T) — Uiin(0K)

Schwingungs-

frequenzen b

Vi
= Na Z Ghi/kT _ 1

i
In diesen Gleichungen sind die »; die Schwin-
gungsfrequenzen, N, ist die Avogadrozahl und
R, k und h stehen fiir die Gaskonstante, die
Boltzmann-Konstante und die Planck’sche Kon-

stante.

|11 Korrektur der Nullpunktenergie der Schwingung.
Die Nullpunktenergie der Schwingung U,;(0) ist
fiir nmol eines Molekiils bei 0K gegeben durch

Schwingungs-
frequenzen

1
Uw‘b(o) = nNAENuleunkt = EHNA E h"’i
i

Dabei ist Ny die Avogadrozahl. Auch bei dieser
Berechnung miissen die Schwingungsfrequen-

zen bekannt sein.

Entropie. Die absolute Entropie S von nmol eines
Molekiils kann als Summe von folgenden Aus-

driicken geschrieben werden:

S = Sirans + Srot + Svib + Ser + 1R [In(nN,) — 1]

3 nRT 20mkT\**
Stmns = nR {E +1In ((T) (T)
3 JrT 1 ¥
i o B [5 e ((T) (ﬁth,,>
y 1 1/2 1 1/2
BhcBg BhcB¢
Schwingungs-
frequenzen - 1
Svib = nR Z [(eﬂi—l) +In (71~e_m>}
Ser = nRIngp

In dieser Gleichung ist m die Molekiilmasse,
B; die Rotationskonstante, ¢ die Symmetriezahl
und u; = hv;/kT, B = 1/kT. c ist die Lichtge-
schwindigkeit und gy ist die Entartung des elek-

tronischen Grundzustands (gleich eins).

Beachten Sie, dass die Molekiilstruktur in die Rotati-
onsentropie und die Schwingungsfrequenzen in die
Schwingungsentropie einfliefen. Die Translations-
entropie gleicht sich bei einer Reaktion mit gleich
bleibender Masse aus und die elektronische Entro-
pie ist normalerweise gleich null, weil fiir die meis-
ten Molekiile gy = 1 ist. Beachten Sie, dass der
Ausdruck fiir den Schwingungsbeitrag zur Entropie
gegen unendlich geht, wenn die Schwingungsfre-
quenz sich null anndhert. Die Ursache dieses ein-
deutig falschen Verhaltens liegt in der zur Ableitung
des Ausdrucks verwendeten Naherung des linearen
harmonischen Oszillators. Ungliicklicherweise tra-
gen die Schwingungsmoden mit niedriger Frequenz
am meisten zur Schwingungsentropie bei. Aus die-
sem Grund sind die vorstehenden Formeln bei Fre-
quenzen kleiner als ungefihr 300 cm™ nur mit Vor-
sicht zu verwenden. In diesen Fillen darf nicht vom
klassischen Grenzfall ausgegangen werden, sondern
die Molekiilzustandssummen miissen in einzelnen

Ausdriicken betrachtet werden.

27.8.5 Energiedifferenzen
verschiedener Konformere

Bei einer Rotation um Einzelbindungen werden
Rotationsisomere (Konformere) erhalten. Weil die
Rotation um eine Bindung nahezu immer einen Pro-
zess geringer Energie darstellt, konnen im Gleichge-
wicht mehrere Konformere vorliegen. n-Butan liegt
z.B., wiein » Abbildung 27.18 gezeigt, als Mischung
von anti- und gauche-Konformeren vor. Das Gleiche
gilt auch fiir Molekiile mit flexiblen Ringen. In die-
sen Fillen kann die Konformerumwandlung als ein-
geschriankte Rotation betrachtet werden.

C\H3 H C\H3 H oH

S Jo—g” "
HY7 \ HY¢ \

H CHj, H H

anti n-Butan gauche n-Butan

Abbildung 27.18: Strukturen der zwei Konformere von n-Butan.
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Tabelle 27.14

Konformationsenergien von Kohlenwasserstoffen (kJ/mol)

Niedrigenergie-/
Kohlenwasserstoff Hochenergie-Konformer
n-Butan anti/gauche
1-Buten skew/cis
' 1,3-Butadien trans/gauche
Cyclohexan Sessel/Wanne
Methylcyclohexan dquatorial/axial
tert-Butylcyclohexan dquatorial/axial
cis-1,3-Dimethylcyclohexan  dquatorial/axial

Hartree-Fock B3LYP MP2

3-21G 6-31G* 6-31G* 6-31G*  Experiment
33 4,2 33 2,9 2,80
33 29 1,7 2,1 0,92

1.3 13,0 15,1 10,9 12,1

272 285 26,8 27,6 19,7—25,9
79 9,6 88 19 732

27,2 255 222 23,4 22,6

26,4 27,2 25,1 23,8 23,0

Mittlerer absoluter Fehler

Die Kenntnis des Konformers mit der niedrigsten
Energie und der Héufigkeit der verschiedenen Kon-
formere im Allgemeinen ist wichtig, weil viele Ei-
genschaften eines Molekiils von seiner Form abhén-
gen. Wahrend die gauche-Form von n-Butan z. B. ein
(wenn auch sehr schwach) polares Molekiil ist, ist
die anti-Form nicht polar. Der Wert des Dipolmo-
ments einer Probe hingt also davon ab, wie gro8 der
jeweilige Anteil der beiden Formen ist.

Uber konformere Anordnungen in Festkrpern
kann experimentell (mit Hilfe der Réntgenkristallo-
graphie) sehr viel ausgesagt werden. Viel weniger
wissen wir dagegen iiber Konformere in isolierten
Molekiilen (in der Gasphase). Trotzdem gibt es genii-
gend Daten, die eine grobe Beurteilung quanten-
chemischer Modelle zulassen. Experimentelle Daten
iiber die Energiedifferenz zwischen Konformeren
sind noch seltener. Fiir einige wenige, sehr einfa-
che Systeme (mit zwei Konformeren) sind jedoch
verldssliche Daten verfiighar. In Tabelle 27.14 ist
ein Vergleich dieser Daten mit den Ergebnissen der
Berechnungen fiir einige Kohlenwasserstoffe aufge-
fithrt. Die angegebenen Werte beziehen sich dabei
auf die Energiedifferenz der beiden Konformere.

Alle Modelle sind in der Lage, die Konformere des
Grundzustands fiir alle Molekiile korrekt zu ermit-

1,9 23 13 0,9 =

teln. Im Hinblick auf den mittleren absoluten Feh-
ler liefert das Modell MP2/6-31G* die beste und
das Modell HF/6-31G* die schlechteste Beschrei-
bung der Energiedifferenz der Konformere. Bei den
Hartree-Fock-Modellen wird die Differenz durchge-
hend tberschétzt (die einzige Ausnahme bildet die
Energiedifferenz der trans- und gauche-Formen von
1,3-Butadien im Modell 3-21G). In einigen Fillen ist
diese Uberschétzung sehr groB (fast 5 kj/mol fiir die
Energiedifferenz der dquatorial- und axial-Formen
von tert-Butylcyclohexan im Modell 3-21G). Korre-
lationsmodelle iiberschitzen (nicht immer) die Ener-
giedifferenzen ebenfalls, die Fehler sind jedoch viel
kleiner als die der Hartree-Fock-Modelle.

27.8.6 Ermittlung der Molekiilform

Viele Molekiile kénnen wegen der verschiedenen
Anordnungsmoglichkeiten von Einzelbindungen
oder flexiblen Ringen in mehreren Formen vorlie-
gen. Das Auffinden des Konformers mit der nied-
rigsten Energie (oder der vollstdndigen Gruppe aller
Konformere) ist bei einfachen Molekiilen wie n-
Butan und Cyclohexan unkompliziert. Die Kom-
plexitdt des Problems steigt jedoch mit zunehmen-

der Anzahl der konformativen Freiheitsgrade auf-
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grund der Vielzahl der dann moglichen Anordnun-
gen sehr schnell an. Bei einem Molekiil mit N Ein-
fachbindungen und einer Schrittweite von 360°/M
miissen z.B. MY Konformere untersucht werden.
Das sind bei einem Molekiil mit drei Einfachbin-
dungen und einer Schrittweite von 120° (M = 3)
27 Konformere; bei einem Molekiil mit acht Ein-
fachbindungen miissen mehr als 6500 Konformere
betrachtet werden. Es ist einleuchtend, dass nicht
immer alle Moglichkeiten untersucht werden kon-
nen. Bei komplexen Molekiilen miissen systema-
tische Vorgehensweisen durch Samplingmethoden
ersetzt werden. Die geldufigsten Methoden sind
die so genannten Monte-Carlo-Methoden (die von
zufillig gewihlten verschiedenen Konformeren aus-
gehen) und die Molekulardynamik-Techniken (in
denen die Umwandlung verschiedener Konformere

zeitlich verfolgt wird).

27.8.7 Alternativen zur
Bindungsrotation

Die Rotation um eine Einfachbindung (einschlieB-
lich der eingeschridnkten Rotation in flexiblen Rin-
gen) ist der am héufigsten vorkommende, keinesfalls
jedoch der einzige Mechanismus der Umwandlung
von Konformeren. Es gibt mindestens zwei weitere
Mechanismen: Die Inversion und die Pseudorota-
tion. Inversion tritt fiir gewohnlich an pyramidal
aufgebauten Molekiilen mit Stickstoff- oder Phos-
phoratomen auf und verlduft {iber einen planaren
(oder nahezu planaren) Ubergangszustand. Der Ver-
lauf einer Inversion von Ammoniak ist in » Abbil-
dung 27.19 beispielhaft dargestellt. Beachten Sie,
dass Start- und Zielmolekiil Spiegelbilder von ein-
ander sind. Wenn am Stickstoffatom drei verschie-
dene Gruppen gebunden sind und man das ein-
same Elektronenpaar als vierte Gruppe betrachtet,
hat eine Inversion die Anderung der Chiralitit des
Molekiils zur Folge. Die Pseudorotation, die in » Ab-
bildung 27.20 dargestellt ist, tritt fiir gewthnlich in
trigonal-bipyramidalen Molekiilen mit einem Phos-
phoratom auf und verlduft iiber einen quadratisch-
pyramidalen Ubergangszustand. Beachten Sie, dass
die Pseudorotation zu einer Vertauschung von dqua-

torialen und axialen Positionen am Phosphor fiihrt.

W

H
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Abbildung 27.19: Die Inversion von NH3 fiihrt zu einem Spiegelbild
des Molekiils.
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Abbildung 27.20: Bei der Pseudorotation werden die dquatorialen und
die axialen Positionen des trigonal-bipyramidal umgebenen Phosphors
vertauscht.

Sowohl die Inversion von pyramidalem Stick-
stoff als auch die Pseudorotation von trigonal-
bipyramidalem Phosphor sind Prozesse sehr niedri-
ger Energie (< 20-30kJ/mol). Sie verlaufen bei 298 K
im Allgemeinen sehr schnell. Auf der anderen Seite
ist die Inversion am pyramidalen Phosphor schwie-
riger (> 100 kJ/mol) und bei 298 K gehemmt.

27.8.8 Dipolmomente

In Tabelle 27.15 werden berechnete Dipolmomente
einiger zweiatomiger und kleiner mehratomiger Mo-
lekiile mit experimentellen Werten verglichen. Von
den aufgefiihrten experimentellen Daten wird ein
grofes Spektrum an Molekiilen abgedeckt. Dieses
reicht von Kohlenmonoxid, das nahezu unpolar ist,
bis zu Lithiumfluorid, das eine fast ionische Bindung
aufweist. Samtliche Modelle liefern iiber diesen
Bereich im Allgemeinen gute Werte. Im Hinblick auf
den mittleren absoluten Fehler schneidet das Modell
HF/3-21G am schlechtesten und das Modell MP2/6-
31G* am besten ab. Die Unterschiede zwischen den
Modellen sind jedoch nur gering. Beachten Sie, dass
die mit den beiden Hartree-Fock-Modellen berech-
neten Dipolmomente durchgehend groBer als die
experimentellen Werte sind. Lithiumfluorid bildet
dabei die einzige Ausnahme. Das entspricht dem
Verhalten des Hartree-Fock-Limits (siehe Diskussion
in Abschnitt 27.4.4) und kann einfach erklart wer-
den. Machen Sie sich deutlich, dass bei einer Elek-
tronenanregung aus besetzten in unbesetzte Orbi-
tale (entweder implizit oder explizit in allen Elek-
tronenkorrelationsmodellen) Elektronen von Orten,
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Kohlenmonoxid

Tabelle 27.15

Ammoniak

Fluorwasserstoff

Wasser

Methylfluorid

Formaldehyd

Cyanwasserstoff

Lithiumhydrid

Lithiumfluorid

Mittlerer absoluter Fehler

»wo sie sind“ (negative Regionen), zu Orten, ,wo
sie nicht sind“ (positive Regionen), verschoben wer-
den (siehe » Abbildung 27.21). In Formaldehyd wird
z.B. bei der energetisch niedrigsten Anregung ein
Elektron aus dem nichtbindenden freien Elektronen-
paar am Sauerstoff in das 7 *-Orbital verschoben, das

Abbildung 27.21: Die Beriicksichtigung der Elektronenkorrelation
schlieBt Anregungen wie z.B. die Anregung n — r* in Formaldehyd
ein. Durch diese Anregung wird Ladung vom Sauerstoff zum Kohlenstoff
verschoben und das Dipolmoment der Carbonylgruppe verringert.

sich groBtenteils am Kohlenstoffatom befindet. Die
Elektronenkorrelation fiihrt also zu einer Reduzie-
rung der Ladungstrennung und damit zu einem im
Vergleich zum Hartree-Fock-Wert geringeren Dipol-
moment. Diese Feststellung wird durch die Tatsa-
che bestitigt, dass die Ergebnisse aus Korrelationsbe-
rechnungen (B3LYP/6-31G* und MP2/6-31G*) nicht
durchweg grofBer als die experimentellen Werte sind.

27.8.9 Atomladungen: Wahrheit oder
Legende?

Ladungen spielen im chemischen Alltag eine ent-
scheidende Rolle. Sie sind neben Geometrien und
Energien die am hdufigsten nachgefragte GroBe quan-
tenchemischer Berechnungen. Ladungsverteilungen
helfen Chemikern nicht nur dabei, die Struktur und
Stabilitdt von Molekiilen zu beurteilen, sondern die-
nen auch zur Abschédtzung der chemischen Reak-
tionen, die diese eingehen konnen. Betrachten Sie
z.B. die beiden Resonanzstrukturen der » Abbil-
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Abbildung 27.22: Die beiden Resonanzstrukturen des Acetations.

dung 27.22, die ein Chemiker fiir das Acetatanion
CH;CO; zeichnen wiirde. Diese Abbildung macht
deutlich, dass die beiden CO-Bindungen dquiva-
lent sind und beziiglich ihrer Linge zwischen einer
Einzel- und einer Doppelbindung liegen sollten. Die
negative Ladung ist gleichméBig auf die beiden Sau-
erstoffatome verteilt. Diese beiden Beobachtungen
legen nahe, dass das Acetation delokalisiert und
damit besonders stabil ist.

Trotz ihrer offensichtlichen Niitzlichkeit sind
Atomladungen keine messbaren Eigenschaften.
Auch in Berechnungen koénnen sie nicht eindeu-
tig bestimmt werden. Obwohl die Gesamtladung
eines Molekiils (die Gesamtladung des Kerns und
die Summe der Ladungen aller Elektronen) eindeu-
tig definiert ist und die Ladungsverteilung vielleicht
aus Observablen wie dem Dipolmoment abgelei-
tet werden konnte, ist es nicht méglich, den Ato-
men bestimmte Ladungen zuzuordnen. Dazu miisste
man sowohl die Kernladung als auch die Ladung
aller Elektronen kennen, die einem bestimmten
Atom eindeutig zugeordnet wiren. Sicherlich kann
man davon auszugehen, dass der Beitrag des Kerns
zur Gesamtladung einfach durch die Ordnungszahl
eines Atoms gegeben ist. Die Aufteilung der Gesamt-

Abbildung 27.23: Drei ver-
schiedene Maglichkeiten, die
Elektronen des Fluorwasser-
stoffs zwischen Wasserstoff
und Fluor aufzuteilen.

elektronenladung auf die Atome ist jedoch keines-
wegs so einfach. Betrachten Sie z.B. die in » Ab-
bildung 27.23 dargestellte Elektronenverteilung des
heteronuklearen zweiatomigen Molekiils Fluorwas-
serstoff. Als Umriss des Molekiils ist eine Elektro-
nendichtefliche dargestellt, die z.B. einer van der
Waals-Fldche entsprechen kann und einen GroBteil
der Gesamtelektronendichte einschlieBt. In dieser
Darstellung wurde die Fldche so gezeichnet, dass
mit Fluor mehr Elektronen verbunden sind als mit
Wasserstoff. Das ist vollkommen nachvollziehbar,
wenn man die Polaritidt des Molekiils in Betracht
zieht (**H-F°-), die sich experimentell aus der Rich-
tung des Dipolmoments ergibt. Es ist jedoch keines-
wegs eindeutig, an welcher Stelle die Fliche zwi-
schen den beiden Kernen geteilt wird. Ist irgendeine
der in » Abbildung 27.23 dargestellten Aufteilun-
gen besser als eine andere? Nein! Bei Atomladungen
handelt es sich nicht um molekulare Eigenschaften.
Es ist nicht moglich, diese eindeutig zu definieren.
Wir konnen molekulare Ladungsverteilungen, d. h.
die Zahl der Elektronen in einem bestimmten Volu-
men berechnen (und mit Hilfe der Réntgenbeugung
messen), es ist jedoch nicht moglich, diese eindeutig
bestimmten Atomzentren zuzuordnen.

Atomladungen sind trotz der offensichtlichen
Probleme ihrer Definition niitzlich und es wur-
den verschiedene Vorgehensweisen formuliert, mit
deren Hilfe diese abgeschétzt werden kénnen. Die
einfachste dieser Vorgehensweisen, die Mulliken-
Populationsanalyse, wurde in Abschnitt 24.3 be-
handelt.

MATHEMATISCHE BESCHREIBUNG DER MULLIKEN-POPULATIONSANALYSE

Die Mulliken-Populationsanalyse geht von der Elektronendichte p(r) des Hartree-Fock-Modells aus:

Basisfunktionen

P(r)= Z Z Rllf¢;{(r)¢1'(r)

u v

(27.55)
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In dieser Gleichung ist P,, ein Element der Dichtematrix [siehe » Gleichung (27.27)] und die Summen
werden tiber alle Basisfunktionen an den Atomzentren ¢, gebildet. Die Summierung iiber alle Basis-
funktionen und die Integration iiber den gesamten Raum fiihrt zu einem Ausdruck fiir die Gesamtzahl

der Elektronen n:
Basisfunktionen Basisfunktionen

/p(l‘)dl‘= Z Z Rtv/‘ﬁ;z(l')fﬁv(l‘]dl‘: Z Z P;u'S;u' = 49l @E}

H i u

in dem S, die Elemente der Uberlappungsmatrix sind:

S,uv = /¢,,(I‘)¢,,(I‘)dl‘ [@Q_’V@

Ahnliche Ausdriicke kénnen auch fiir Korrelationsmodelle aufgestellt werden. Entscheidend ist, dass
es moglich ist, die Gesamtzahl der Elektronen in einem Molekiil mit einer Summe der Produkte von
Dichtematrix und Uberlappungsmatrix wie folgt gleichzusetzen:

Basisfunktionen Basisfunktionen Basisfunktionen

Z Z P/wS;u' = Z Py,u 2 Z Z P,qu/n' =1 [@ﬁ@]

" v " H #v

Es ist sinnvoll (aber nicht notwendigerweise korrekt), die mit einem bestimmten Diagonalelement pu
verbundenen Elektronen dem Atom zuzuweisen, in dem das Zentrum der Basisfunktion ¢, liegt. Ebenso
ist es sinnvoll, die mit AuBerdiagonalelementen uv verkniipften Elektronen, fiir die ¢, und ¢, auf
demselben Atom liegen, diesem Atom zuzuweisen. Es ist jedoch nicht offensichtlich, wie Elektronen
der Dichtematrixelemente y» zugewiesen werden sollen, fiir die ¢, und ¢, auf verschiedenen Atomen
liegen. Hierfiir hat Mulliken eine Vorschrift angegeben. Jedem Atom wird die Hélfte zugewiesen. Diese
Vorschrift ist sehr einfach, aber vollkommen willkiirlich! Nach Mulliken ist der grobe Elektronenbestand
qu einer Basisfunktion ¢, gegeben durch

Basisfunktionen

G Fut - D Fwb (27.59)

Daraus folgt mit Z, als Ordnungszahl fiir den Elektronenbestand g4 und der Atomladung Q. des
Atoms A:

Basisfunktionen
des Atoms A
qa = Z Au (27.60)
u
Qa =Zs—qa
Ein vollkommen anderer Ansatz zur Bestimmung M 62

von Atomladungen ist es, in Hinblick auf den Er- p ; 4megRap
halt von Atomladungen die Werte einer auf der Basisfunktionen

92

ZZ P/w/‘]b/((r)qbv(r] e
4meg S Ip

Ladungsverteilung anzupassen. Die offensichtliche =~ Dabei sind Z, die Ordnungszahlen, P,, die Elemente

Basis der exakten Wellenfunktion berechneten Ei- —
genschaft an die Reprisentation der elektronischen

Wahl ist dabei das elektrostatische Potenzial ¢,. Die-  der Dichtematrix und Ry, and r, die Abstinde zu
ses Potenzial stellt die Wechselwirkungsenergie ei-  den Punktladungen der Kerne und der Elektronen.
ner positiven Einheitsladung an einem Punkt p mit  Die erste Summierung schlieBt die Kerne ein, das

dem Kern und den Elektronen eines Molekiils dar: zweite Paar Summierungen die Basisfunktionen.
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Die Ladungen werden durch eine Anpassung an
das elektrostatische Potenzial erhalten. Dazu wird
zundchst ein Punktraster definiert, in dem sich die
Molekiile befinden. AnschlieBend wird an jedem
dieser Punkte das elektrostatische Potenzial berech-
net. SchlieBlich wird das Potenzial an diesen Punk-
ten durch die Methode der kleinsten Quadrate mit
Hilfe eines ungefdhren elektrostatisches Potenzials
g™ angendhert, das auf Ladungen Q4 an den Atom-

kernen basiert.

Kern

2
circa e QA
Ep = E g
= 4meoRap

Der Mangel an Eindeutigkeit dieser Vorgehensweise

ergibt sich aus der Auswahl der Rasterpunkte.

27.8.10 Ubergangszustandsgeometrien
und Aktivierungsenergien

Quantenchemische Berechnungen sind nicht auf
die Beschreibung der Strukturen und Eigenschaf-
ten von stabilen Molekiilen, also auf Molekiile,
die experimentell beobachtet und charakterisiert
werden koénnen, beschrinkt. Sie konnen ebenso
gut auf hochreaktive Molekiile (und reaktive Zwi-
schenprodukte) und, was noch interessanter ist,
auf Ubergangszustinde angewendet werden, die
nicht beobachtet oder gar charakterisiert werden
konnen. Aktivierungsenergien (die Energiedifferenz
zwischen Reaktanten und dem Ubergangszustand)
kénnen jedoch aus experimentellen kinetischen
Daten abgeleitet werden. Das vollstindige Fehlen
von experimentellen Daten der Geometrien von
Ubergangszustinden macht eine Bewertung der Leis-
tungsfihigkeit von Modellen schwierig. Es ist jedoch
moglich, diese Schwierigkeit zu umgehen, wenn
man annimmt, dass einige bestimmte (hoch ent-
wickelte) Modelle eine angemessene Geometrie des
Ubergangszustands liefern, und anschlieBend die
Ergebnisse anderer Modelle mit diesem Standard
vergleicht. Das Modell MP2/6-311+G** wird dabei
als Standard gewahlt.

Der deutlichste Unterschied zwischen den Struk-
turdaten aus Tabelle 27.16 und vorherigen Ver-
gleichen von Gleichgewichtsbindungsldngen ist die
viel groBere Streuung der Werte der verschiedenen

Modelle. Dies sollte uns aber nicht iiberraschen.
Ubergangszustidnde représentieren Zwischenpositi-
onen, in denen einige Bindungen gebrochen und
andere neu gebildet werden. Man kann davon aus-
gehen, dass die Energiefliche um den Ubergangs-
zustand relativ flach ist, so dass groBe Anderun-
gen der Geometrie nur zu kleinen Anderungen
der Energie fithren. Im Hinblick auf die mittlere
absolute Abweichung vom Standardwert schneidet
das Modell MP2/6-31G* am besten und die bei-
den Hartree-Fock-Modelle am schlechtesten ab. Alle
Modelle liefern jedoch sinnvolle Werte. Die groBten
Abweichungen zwischen den einzelnen Modellen
treten bei der Entstehung und der Brechung von Ein-
zelbindungen auf. In diesen Situationen kann man
davon ausgehen, dass die Potenzialhyperfliche sehr
flach verlduft.

Wie in Abschnitt 27.2.4 besprochen, wird die
experimentelle Aktivierungsenergie mit Hilfe der
Arrheniusgleichung [siehe » Gleichung (27.15)] be-
rechnet, indem man die Temperaturabhingigkeit
der Reaktionsgeschwindigkeit bestimmt. Dazu muss
zuniéchst ein Geschwindigkeitsgesetz postuliert wer-
den [» Gleichung (27.14)]. Fiir die Gleichsetzung
der Aktivierungsenergie mit der Differenz zwischen
den Energien der Reaktanten und des Ubergangszu-
stands muss die Annahme getroffen werden, dass
alle Reaktionen von Molekiilen iiber den Ubergangs-
zustand verlaufen. Es wird vorausgesetzt, dass alle
Reaktanten dieselbe Energie besitzen und dass kein
Reaktant eine Energie besitzt, die iiber die zum Errei-
chen des Ubergangszustands benétigte Energie hin-
ausgeht. Dies ist die Grundlage der Theorie des
Ubergangszustands. Obwohl diese Annahme in der
fliissigen Phase sinnvoll erscheint, trifft sie wahi-
scheinlich in der Gasphase weniger zu. Wihrend die
fliissige Phase mit einer iiberfiillten Autobahn ver-
glichen werden kann, auf der sich alle Fahrzeuge
mit nahezu gleicher Geschwindigkeit bewegen, ent-
spricht die Gasphase eher einer leeren Autobahn,
auf der verschiedene Fahrzeuge sich mit sehr unter-
schiedlichen Geschwindigkeiten bewegen kénnen.

In Tabelle 27.17 sind die absoluten Aktivierungs-
energien einer kleinen Auswahl organischer Reak-
tionen aufgefiihrt. Wie bei den Geometrien von Uber-
gangszustinden werden die Ergebnisse der prakti-
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Tabelle 27.16

Bindungslange

Mittlere absolute Abweichung von MP2/6-311+G** 005 005 003 001 —
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Tabelle 27.17

Reaktion ( Experiment
CH3NC — CH3CN 238 192 172 180 172 159
HCO,CH,CH3z — HCO,H + CH,4 259 293 222 251 234 167.184

iy
Z X 192 238 142 117 109 151

B
X 176 205 121 109 105 130

126 167 84 50 38 84

O
W

%
:
b

T
%

314 356 243 251 230 —

=
Q
7=
(¢]
o
S
-
N

i
o

U1

o

I

105 146 33 38
X 7
| ——
X 230 247 163 159 142 —

176 197 151 155 142 —

m
|
4

T
/T\\

247 251 167 184 172 =

@
9
N
s
(2]
o
—
o
(%]
o
N

205 205 92

Mittlere absolute Abweichung von MP2/6-311+G** 71 100 17 13

schen Modelle mit denen des Standards MP2/6- Eine Erklarung dafiir wire, dass ein Ubergangs-
311+G** verglichen. Insgesamt ist die Leistungs- zustand normalerweise stirker als die Reaktanten
fahigkeit der Hartree-Fock-Modelle sehr schlecht.  gebunden ist, so dass es zu gréBeren Korrelations-
In den meisten Fillen wird die Aktivierungsenergie  effekten kommt. Die Modelle B3LYP/6-31G* und
weit {iberschitzt. Dies ist nicht iiberraschend, wenn ~ MP2/6-31G* schneiden erheblich besser ab und
man an die vorherigen Vergleiche der homolytischen  fiihren zu Fehlern (relativ zum Standard), die mit
Bindungsdissoziationsenergien (siehe Tabelle 27.11)  denen aus vorherigen Vergleichen von Reaktions-
denkt, die durchgehend zu klein ausgefallen sind.  energien vergleichbar sind.
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Abbildung 27.24: Die Potenzialhyperflache einer Reaktion wird (ibli-
cherweise durch eine eindimensionale Darstellung der Energie als Funk-
tion der Reaktionskoordinate représentiert.

Das Auffinden eines
Ubergangszustands

27.8.11

» Abbildung 27.24 zeigt ein typisches Bild einer che-
mischen Reaktion in einem eindimensionalen Ener-
giediagramm (Reaktionskoordinatendiagramm). Die
senkrechte Achse entspricht der potenziellen Ener-
gie und die waagerechte Achse (die Reaktionskoor-
dinate) der Geometrie des Systems. Der Ausgangs-
punkt des Diagramms (Reaktanten) ist ebenso wie
der Endpunkt (Produkte) ein Energieminimum. Es
wird davon ausgegangen, dass die Bewegung entlang
der Reaktionskoordinate kontinuierlich und {iber
ein einzelnes Energiemaximum (Ubergangszustand)
verlduft. Die vorstehende Beschreibung ist natiirlich
in der Hinsicht eine Vereinfachung, als dass sie von
einem hypothetischen eindimensionalen Fall aus-
geht. Wie in Abschnitt 27.2.1 beschrieben, entspricht
ein Ubergangszustand auf einer realen mehrdimen-
sionalen Potenzialhyperfliche einem Punkt, an dem
mit einer Ausnahme alle Dimensionen ein Energie-
minimum aufweisen und die Reaktionskoordinate
ein Energiemaximum hat. Eine offensichtliche Ana-
logie dazu ist die Uberquerung eines Gebirgszuges:
Das Ziel besteht dabei darin, mit dem geringsten Auf-
wand von der einen auf die andere Seite zu gelangen.

Bei einem Uberqueren des ,,Berggipfels (Weg A),
was einem Durchlaufen eines Energiemaximums auf
einer (zweidimensionalen) Energiefliche entspricht,
erreicht man, wie in » Abbildung 27.25 gezeigt, das
Ziel, auf die andere Seite zu gelangen. Dies ist jedoch
wahrscheinlich nicht der bevorzugte Weg. Weniger
Anstrengung (Energie) wird benétigt, wenn man den
Weg durch das ,, Tal“ zwischen den beiden ,,Bergen

wihlt, was einem Maximum in einer, in der ande-
ren Dimension jedoch einem Minimum entspricht.
Ein solcher Punkt wird Sattelpunkt genannt und ent-
spricht einem Ubergangszustand.

Ein einzelnes Molekiil kann viele Ubergangszu-
stdnde haben (einige davon kénnen realen chemi-
schen Reaktionen entsprechen und andere nicht).
Wenn ein Ubergangszustand gefunden wird, bedeu-
tet das nicht, dass es auch der gesuchte Ubergangs-
zustand, also der hochste Punkt des energetisch
niedrigsten Wegs ist, der Reaktanten und Produkte
verbindet. Obwohl es moglich ist, den Reaktionsweg
zwischen Reaktanten und Produkten zu tiberpriifen,
ist es im Allgemeinen nicht méglich, mit absoluter
Sicherheit festzustellen, ob der untersuchte Uber-
gangszustand wirklich die Struktur mit der niedrigs-
ten Energie ist, {iber die die Reaktion tatsdchlich
verlduft, oder ob die wirkliche Reaktion nicht iiber
einen Ubergangszustand verlauft, der einer energe-
tisch hoher liegenden Struktur entspricht.

Wir konnen mit Hilfe von Experimenten nicht
feststellen, wie Ubergangszustinde aussehen, weil
diese nicht direkt experimentell erfasst und charak-
terisiert werden kénnen. Wihrend man mit Hilfe
der gemessenen Aktivierungsenergie Informationen
iiber die Energie des Ubergangszustands relativ zu
den Reaktanten erhdlt und Aktivierungsentropien
und Aktivierungsvolumina sowie kinetische Iso-
topeneffekte Aufschluss iiber einige Aspekte der
Struktur des Ubergangszustands geben konnen, kann

kein Experiment direkte Informationen iiber die

7

Abbildung 27.25: Eine Reaktion in zwei Dimensionen entspricht der
Uberquerung eines Gebirgszuges. Die Uberquerung auf dem Weg A, der
tiber den Gipfel eines Berges fiihrt, erfordert eine gréBere Anstrengung
als die Uberquerung auf dem Weg B, der durch ein Tal zwischen den
beiden Bergen fiihrt.




27.9 Grafische Modelle

detaillierte Geometrie und/oder andere physikali-
sche Eigenschaften eines Ubergangszustands liefern.
Das folgt aus der Tatsache, dass sich nicht genii-
gend viele Molekiile gleichzeitig im Ubergangszu-
stand befinden, um mit diesen eine Messung durch-
fithren zu konnen.

Ubergangszustidnde entsprechen wie Reaktanten
und Produkte einer chemischen Reaktion eindeutig
definierten Strukturen. Es gibt kein grundsétzliches
Hindernis, das gegen eine vollstdndige rechnerische
Charakterisierung sprechen wiirde. Es handelt sich
jedoch um einen Bereich, in dem die Ergebnisse
der Berechnungen — auBer mit Hilfe der chemi-
schen Intuition — nicht verifiziert werden kénnen.
So kann z.B. davon ausgegangen werden, dass der
Ubergangszustand der unimolekularen Isomerisie-

rung von Methylisocyanid zu Acetonitril

CHg

H C—N=C — /3
N=0C

——— N=C—CH;,

aus einem Dreiring besteht, so wie es von der berech-
neten Struktur in » Abbildung 27.26 vorausgesagt
wird.

Ebenso wird man fiir den Ubergangszustand
der Pyrolyse von Ameisensdureethylester zu Amei-

sensdure und Ethen einen Sechsring erwarten:

o ior o
HG™ H,C™ CH HC  SCH
| || ——— I | — i+ |
H,CH O H,C.. O H,C  HO
-

Diese Erwartung entspricht den Ergebnissen der in
» Abbildung 27.27 dargestellten Berechnung.

®

Abbildung 27.26: Der be-
rechnete Ubergangszustand fiir
die Isomerisierung von Methyl-
isocyanid zu Acetonitril bestatigt
den Dreiring des dargestellten
Reaktionsverlaufs.

Abbildung 27.27:  Der
berechnete  Ubergangszu-
stand fiir die Pyrolyse von
Ethylformiat bestétigt den
Sechsring des dargestellten
Reaktionsverlaufs.

Grafische Modelle 21.9

Quantenmechanische Berechnungen liefern neben
numerischen Gréfen (Bindungsldngen und -winkel,
Energien, Dipolmomente, usw.) eine Reihe von wert-
vollen Informationen, die am besten bildhaft dar-
gestellt werden kénnen. Unter den Ergebnissen der
Berechnungen, die sich als wertvoll herausgestellt
haben, sind die Molekiilorbitale selbst, die Elek-
tronendichte und das elektrostatische Potenzial.
Diese Werte konnen als dreidimensionale Funk-
tionen der Koordinaten ausgedriickt werden. Eine
Form der Darstellung auf einem zweidimensiona-
len Bildschirm (oder einer bedruckten Seite) besteht
darin, eine Flache mit konstantem Wert, also eine so

genannte Isooberfliche zu definieren:

f(x,y, z) = konstant (27.64)

Man kann den Wert der Konstanten dabei so wéhlen,
dass eine bestimmte physikalische Observable wi-
dergespiegelt wird, z. B. die ,,GroBe” eines Molekiils
im Fall der Darstellung der Elektronendichte.
Grafische Modelle miissen nicht auf die Darstel-
lung einer einzigen GroBe beschriankt sein. Wei-
tere Eigenschaften konnen mit Hilfe verschiedener
Farben der Isooberfldche dargestellt werden. Davon
wird v.a. bei Isooberflichen der Elektronendichte
Gebrauch gemacht. In diesem Fall wird mit Hilfe der
Fldche die Molekiilgréfe und -form und mit Hilfe
der Farbe der Flache eine weitere Eigenschaft auf der
Fldche dargestellt. So kann z. B. der auf einer Isoober-
flache der Elektronendichte dargestellte Wert des
elektrostatischen Potenzials verwendet werden, um
Bereiche auf der Fldche, die elektronenreich (also
basisch und damit ein Angriffspunkt fiir eine elek-
trophile Reaktion) sind, von Bereichen, die elektro-
nenarm (also sauer und damit Angriffspunkt fiir eine
nukleophile Reaktion) sind, zu unterscheiden.

27.9.1 Molekiilorbitale

Wie in Abschnitt 27.3 dargelegt, werden Molekiil-
orbitale 3 als Linearkombinationen von Basisfunk-
tionen ¢ geschrieben, die an den einzelnen Kernen
ihren Ursprung haben:
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Abbildung 27.28: Diese Molekiilorbitale entsprechen
den O—H-Bindungen in Wasser.

Abbildung 27.29: Das LUMO (links) und das
HOMO (rechts) von Aceton zeigen die Regionen
des Molekiils, in denen ein elektrophiler bzw. ein
nukleophiler Angriff wahrscheinlich ist.

Basisfunktionen

Y= Z CuiPu

n

(27.65)

Obwohl es nahe liegend erscheint, Molekiilorbitale
bestimmten Bindungen zuzuordnen, ist dies doch
in den meisten Fillen unangebracht. Molekiilorbi-
tale sind im Allgemeinen iiber das gesamte Molekiil
verteilt (delokalisiert), wihrend Bindungen nor-
malerweise mit einem Atompaar assoziiert sind.
Ebenso weisen Molekiilorbitale anders als Bindun-
gen die Symmetrie des Molekiils auf. Die Aquiva-
lenz der beiden OH-Bindungen in Wasser wird z. B.
durch die beiden in » Abbildung 27.28 dargestellten
Molekiilorbitale, durch die die beiden OH-Bindung
am besten beschrieben werden, offenbart.
Molekiilorbitale spielen in der Arbeit von Che-
mikern eine wichtige Rolle. Von besonderer Bedeu-
tung sind dabei die HOMO- (Highest Energy Occu-
pied Molecular Orbital) und LUMO-Orbitale (Lowest
Energy Unoccupied Molecular Orbital). Im HOMO-
Orbital befinden sich die (am besten zuginglichen)
Elektronen mit der héchsten Energie, die besonders
leicht elektrophil angegriffen werden kénnen. Das
LUMO-Orbital stellt dagegen den energetisch nied-
rigsten Raum fiir weitere Elektronen bereit. An die-
ser Stelle sollte also ein nukleophiler Angriff am
ehesten moglich sein. Das HOMO-Orbital des Ace-

tons liegt z.B., wie » Abbildung 27.29 zeigt, in
der Ebene des Molekiils, so dass der Angriff eines
Elektrophils (z.B. eines Protons) an dieser Stelle
stattfinden sollte. Das LUMO-Orbital dagegen ist
am Carbonylkohlenstoff lokalisiert. Dies stimmt mit
den chemischen Erfahrungswerten der nukleophi-
len Reaktionen des Molekiils tiberein.

27.9.2 Orbitalsymmetrie-kontrollierte
chemische Reaktionen

Die Symmetrien der HOMO- und LUMO-Orbitale
(die zusammen als Grenzorbitale bezeichnet wer-
den) wurden erstmals von Woodward und Hoff-
mann, die sich dabei auf frithere Ideen von Fukui
stiitzten, als Erkldrung dafiir herangezogen, warum
chemische Reaktionen in einigen Féllen leicht und
in anderen Fiéllen weniger leicht ablaufen. Die Tat-
sache, dass das HOMO in cis-1,3-Butadien giinstig
mit dem LUMO von Ethen wechselwirken kann,
legt nahe, dass die beiden Molekiile in einer kon-
zertierten Reaktion, der so genannten Diels-Alder-
Cycloaddition, zu Cyclohexen reagieren kénnen. Der
Reaktionsablaufistin » Abbildung 27.30 dargestellt.
Auf der anderen Seite ist, wie in » Abbildung 27.31
dargestellt, die Wechselwirkung des HOMO von
Ethen mit dem LUMO eines weiteren Ethenmolekiils



27.9 Grafische Modelle

I+ 1

nicht giinstig. Eine konzertierte Addition zur Bil-
dung von Cyclobutan wird also nicht erwartet. In
den ,Woodward-Hoffmann-Regeln“ sind Reaktio-
nen zusammengestellt, die aufgrund ihrer Orbital-
symmetrie entweder erlaubt oder verboten sind. Fiir
ihre Arbeiten erhielten Hoffmann und Fukui 1981
gemeinsam den Nobelpreis fiir Chemie.

27.9.3 Elektronendichte

Die Elektronendichte p (r) ist eine Funktion der Koor-
dinate r, die so definiert ist, dass p(r)dr die Anzahl
der Elektronen innerhalb eines kleinen Volumens
dr angibt. Die Elektronendichte kann in Rontgen-
beugungsexperimenten gemessen werden. p (r) kann
als Summe der Produkte der Basisfunktionen ¢,

geschrieben werden:

Abbildung 27.30: Das HOMO von Butadien
(unten) kann mit dem LUMO von Ethen (oben)
wechselwirken. Diese Wechselwirkung fiihrt in
Ubereinstimmung mit dem Experiment zur Cyclo-
addition.

Abbildung 27.31: Das HOMO von Ethen (unten)
kann nicht mit dem LUMO des gleichen Molekiils
wechselwirken (oben). Eine Cycloaddition ist in
Ubereinstimmung mit dem Experiment unwahr-
scheinlich.

Basisfunktionen

P(I')= Z Z P/n'¢/:(r)¢v(r)
noov

(27.66)

In dieser Gleichung sind P,, die Elemente der
Dichtematrix [» Gleichung (27.27)]. Die Elektronen-
dichte kann als Fliche (Isooberfliche der Elektro-
nendichte) dargestellt werden, wobei die Grofle und
Form der Flache durch den entsprechenden Wert
der Dichte festgelegt sind. In » Abbildung 27.32 sind
entsprechende Flachen am Beispiel von Cyclohexa-
non dargestellt.

Je nach gewéhltem Wert kénnen Isooberflichen
der Dichte entweder verwendet werden, um Atome
zu lokalisieren (linkes Bild der » Abbildung 27.32),
um chemische Bindungen zu skizzieren (mittleres
Bild) oder um die GréBe und Form des gesam-
ten Molekiils darzustellen (rechtes Bild). Die Be-
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GroBer Dichtewert

Abbildung 27.32: Elektronendichte-
oberflachen von Cyclohexanon fiir drei
verschiedene Werte der Elektronen-
dichte: 0,4 Elektronen/ae? (links),
0,1 Elektronen/ae3 (Mitte) und 0,002
Elektronen/ae3 (rechts). Unterhalb der
letzen beiden Elektronendichteflachen
sind konventionelle Stabchen- und
Kalottenmodelle dargestellt.

reiche mit der hochsten Dichte befinden sich um
die schweren (nicht Wasserstoff-)Atome eines Mo-
lekiils. Auf dieser Tatsache basiert die Rontgen-
kristallographie, bei der Atome anhand von Berei-
chen hoher Elektronendichte identifiziert werden.
Ebenso interessant sind Bereiche niedriger Elek-
tronendichte. Die Isooberfliche einer Elektronen-
dichte von 0,1 Elektronen/ae® beinhaltet im Wesent-
lichen die gleichen Informationen wie konventio-
nelle Kugel-Stdabchen-Modelle, zeigt also den Ort
der Bindungen an. Die Isooberfliche einer Dichte
von 0,002 Elektronen/ae® entspricht ungefihr dem
konventionellen raumfiillenden Kalottenmodell, ist
also zur Darstellung der Molekiilform und -gréBe
geeignet. Wie beim Kalottenmodell ist die Defini-
tion der Molekiilgréfe absolut willkiirlich (auBer
der Tatsache, dass die Grofen ungefihr experi-
mentellen Daten fiir die Abstinde von Atomen in
kristallinen Festkorpern entsprechen). Ein einzi-
ger Parameter, der Wert der Elektronendichte auf
der Fldche, ersetzt dabei den Satz von Atomra-
dien, der fiir raumfiillende Modelle benétigt wird.
Die beiden genannten Isooberflichen der Elektro-
nendichte werden im folgenden Abschnitt genauer
untersucht.

-

Kleiner Dichtewert

27.9.4 Wo befinden sich in einem
Molekiil die Bindungen?

Isooberflichen der Elektronendichte kénnen dazu
verwendet werden, die Bindungen eines Molekiils
zu offenbaren. Chemiker verwenden routinemaBig
eine ganze Reihe verschiedener Methoden, um che-
mische Bindungen darzustellen. Die Bandbreite

Abbildung 27.33: Anhand der Elektronendichteoberflache von Dibo-
ran lasst sich erkennen, dass keine Bor-Bor-Bindung existiert.

Ha, ~HN_ H

H//,, /H\ ‘\\\H
; . /B—B

H" NHS Ny not
Abbildung 27.34: Zwei mégliche Lewis-Strukturen von Diboran unter-
scheiden sich lediglich darin, dass in einer der Strukturen eine Bor-Bor-
Bindung vorliegt.
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reicht dabei von Bleistiftskizzen (Lewis-Strukturen)
bis hin zu physikalischen Modellen wie dem Drei-
ding-Modell. Der wichtigste Vorteil der Isoober-
flichen der Elektronendichte besteht darin, dass
sie in Fillen, in denen die Orte der Bindungen
unbekannt sind, zu deren Aufklirung und nicht
lediglich zur Darstellung verwendet werden kon-
nen. Die Isooberfliche der Elektronendichte von
Diboran (» Abbildung 27.33) zeigt z.B. deutlich,
dass zwischen den beiden Boratomen nur eine sehr
geringe Elektronendichte vorhanden ist. Diese Tatsa-
che legt nahe, dass von den beiden Lewisstrukturen
aus » Abbildung 27.34 diejenige ohne eine Bor-Bor-
Bindung und nicht die mit einer direkten Bindung
zwischen den beiden Boratomen die zur Beschrei-
bung des Molekiils angemessene Struktur ist.

Eine weitere wichtige Anwendung von Isoober-
flaichen der Elektronendichte ist die Beschreibung
von Bindungen in Ubergangszustinden. Ein Bei-
spiel dafiir ist die Pyrolyse von Ameisensédureethyl-
ester zu Ameisensdure und Ethen, die in » Ab-
bildung 27.35 dargestellt ist. Die Isooberfliche der
Elektronendichte liefert einen deutlichen Beweis fiir
einen spiten Ubergangszustand, d. h. dass die CO-
Bindung im Ubergangszustand schon fast vollstin-
dig gelost und das wandernde Wasserstoff eher am
Sauerstoff (wie im Produkt) als am Kohlenstoff (wie
im Reaktanten) gebunden ist.

27.9.5 Welche GroBe hat ein Molekiil?

Die GroBe eines Molekiils kann durch seinen Platz-
bedarf in einer Fliissigkeit oder einem Festkorper

T
.

Abbildung 27.35: Eine Elektronendichtestruktur
des Ubergangszustands der Pyrolyse von Ethyl-
formiat zeigt einen Sechsring. Dieses Ergebnis
stimmt mit der im Reaktionsdiagramm dargestell-
ten konventionellen Lewisschreibweise {iberein.

OH

definiert werden. Das so genannte raumerfiillende
Modell oder Kalottenmodell (CPK Modell) wurde
zur Darstellung der MolekiilgroBe entworfen. Es
basiert auf experimentellen Daten von Atomradien
(jedes einzelnen Atoms). Obwohl dieses einfache
Modell im Allgemeinen bemerkenswert zufrieden
stellende Ergebnisse liefert, weist es doch einige
Defizite auf, v.a. in Féllen, in denen Atome unter-
schiedliche Oxidationszustinde einnehmen kon-
nen, z. B. bei Fe® in FeCO; und Fe! in FeCl,%~.

Weil die GroBe eines Molekiils von den Elek-
tronen und nicht den innen liegenden Kernen
bestimmt wird, liefert die Elektronendichte ein
alternatives MaB fiir den tatsdchlichen Raumbedarf
eines Molekiils. Anders als Kalottenmodelle pas-
sen sich Isooberflichen der Elektronendichte ver-
dnderten chemischen Umgebungen an und Atome
haben je nach ihrer Umgebung eine unterschiedli-
che GroBe. Ein extremes Beispiel betrifft die GroBe
von Wasserstoff in den Hydriden der Hauptgruppen-
elemente.

Wie in » Abbildung 27.36 zu sehen, zeigen die
Isooberfldchen der Elektronendichte, dass das Was-
serstoffatom in Lithiumhydrid erheblich groBer ist
als das Wasserstoffatom in Fluorwasserstoff. Diese
Beobachtung steht in Einklang mit der Tatsache, dass
Wasserstoff im ersten Fall basische (Hydriddonor)
und im zweiten Fall saure (Protonendonor) Eigen-
schaften besitzt. Die GroBen des Wasserstoffatoms
in Berylliumhydrid, Boran, Methan, Ammoniak und
Wasser liegen zwischen diesen beiden Extremen
und richten sich nach den Elektronegativitdten des
schweren Atoms.
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Abbildung 27.36:  Darstellung
von Elektronendichteoberfldchen der
Hydride von Lithium bis Fluor. /

LiH

Abbildung 27.37: Elektrostatische Potenzial-
oberflachen von Ammoniak (links), Wasser (Mitte)
und Fluorwasserstoff (rechts) sind fiir die bildliche

Darstellung freier Elektronenpaare niitzlich.
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27.9.6 Das elektrostatische Potenzial

Das elektrostatische Potenzial ¢, ist definiert als
Wechselwirkungsenergie einer positiven Punkt-
ladung am Ort p mit den Kernen und Elektronen
eines Molekdils:

Kerne
Y o
E =
p
= 4megRap
Basisfunktionen

¢ (r)ep, (r)
—EZmﬁﬁfm

Beachten Sie, dass durch das elektrostatische Poten-

(27.67)

zial eine Balance zwischen der AbstoBung der
Punktladung durch den Kern und der Anziehung
der Punktladung durch die Elektronen représentiert
wird. P,, sind die Elemente der Dichtematrix [siehe
» Gleichung (27.27)] und ¢ die Basisfunktionen der
Atome.

27.9.7 Die Darstellung von einsamen
Elektronenpaaren

Die Oktettregel schreibt vor, dass jedes Hauptgrup-
penatom in einem Molekiil von acht Valenzelektro-

BeH, BHs CH,

H,0 HF

nen umgeben ist. Diese Elektronen kénnen entwe-
der Bindungen eingehen (zwei Elektronen fiir eine
Einfachbindung, vier Elektronen fiir eine Doppel-
bindung usw.) oder als nichtbindende oder einsame
Elektronenpaare am Atom verbleiben. Obwohl man
Bindungen selbst nicht beobachten kann, kann man
ihre Auswirkungen sehen (die Atome, zu denen
Bindungen eingegangen werden). Aus dieser Sicht-
weise wiren einsame Elektronenpaare vollstindig
unsichtbar, weil es keine Atome gibt, die sie verraten
konnten. Die Tatsache, dass die Elektronen in ein-
samen Elektronenpaaren jedoch leicht zugénglich
sind, macht eine andere Mdglichkeit ihrer Identifi-
zierung deutlich. In Bereichen um ein Molekiil, in
denen das Potenzial negativ ist, liegt ein Uberschuss
an Elektronen vor. Weil Elektronenpaare elektro-
nenreiche Umgebungen représentieren, sollten sie
durch Isooberflichen des elektrostatischen Potenzi-
als offenbart werden kénnen. Gute Beispiele dafiir
sind die in » Abbildung 27.37 dargestellten Isoober-
flaichen des negativen elektrostatischen Potenzials
von Ammoniak, Wasser und Fluorwasserstoff.

Die elektronenreiche Region hat beim Ammoniak
die Form eines Lappen, der in die vierte Tetraeder-
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richtung zeigt, beim Wasser ist sie dagegen halb-
mondférmig und nimmt zwei Tetraederplitze ein.
Auf den ersten Blick ist die Isooberfliche des elek-
trostatischen Potenzials von Fluorwasserstoff mit
der des Ammoniaks nahezu identisch. Wenn man
etwas ndher hinschaut, offenbart sich jedoch, dass
die Fldche nicht vom Fluoratom wegzeigt (wie beim
Ammoniak), sondern sich dem Atom annédhert. Ins-
gesamt betrachtet sind die drei Fldchen in volligem
Einklang mit den in » Abbildung 27.38 gezeigten
konventionellen Lewisstrukturen der drei Hydride.

NwiH {6 M ‘E:
ey H™ H |
H

H

Abbildung 27.38: Lewisstrukturen von Ammoniak, Wasser und Fluor-
wasserstoff

In » Abbildung 27.39 wird ein dhnlicher Vergleich
der Isooberflichen des elektrostatischen Potenzials
gezeigt. Ammoniak ist in dieser Abbildung in pyra-
midaler und in trigonal-planarer Geometrie darge-
stellt. Wie zuvor festgestellt, zeigt bei der pyramida-
len Struktur ein Lappen in die Richtung der vierten
Tetraederposition, bei der trigonal-planaren Anord-
nung sind dagegen zwei identische Lappen zu sehen,
die in beiden Richtungen aus der Ebene herausragen.
Diese Beobachtung stimmt mit der Tatsache tiberein,
dass das pyramidale Ammoniak ein Dipolmoment
aufweist (mit der negativen Seite in Richtung des
einsamen Elektronenpaars), das planare Ammoniak
dagegen nicht.

Abbildung 27.39: Elektrostatische Potenzialoberflachen
machen deutlich, dass das freie Elektronenpaar in pyrami-
dal aufgebautem Ammoniak in eine Richtung zeigt, in pla-
nar aufgebautem Ammoniak dagegen auf beide Seiten des
Molekiils verteilt ist.

27.9.8 Molekulare Elektrostatische
Potenzialdiagramme

Wie zuvor festgestellt, ist es moglich, ein grafi-
sches Modell zu erstellen, in dem zwei verschiedene
Grofen gleichzeitig dargestellt werden. Meistens
wird dabei eine der GréBen als Oberfliche und die
andere GrobBe als Farbwert auf dieser Oberfldche dar-
gestellt. Eine solche Darstellung wird Eigenschafts-
diagramm genannt. Am hé&ufigsten werden Eigen-
schaftsdiagramme fiir eine Darstellung des elek-
trostatischen Potenzials verwendet. Ein Beispiel ist
in » Abbildung 27.40 schematisch dargestellt. Es
wird der Wert des elektrostatischen Potenzials an
Orten einer bestimmten Oberfliche — meist einer
Oberfldche mit gleicher Elektronendichte — gezeigt,
die der MolekiilgréBe entspricht.

Um zu verstehen, wie ein elektrostatisches Poten-
zialdiagramm (und damit jedes Eigenschaftsdia-
gramm) aufgebaut ist, betrachten Sie zunichst die

positive Ladung”

_H_

,Elektronendichte*

Abbildung 27.40: Ein elektrostatisches Potenzialdiagramm zeigt den
Wert des elektrostatischen Potenzials auf einer Elektronendichteober-
flache (die der Form und GréBe des Molekiils entspricht).
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Abbildung 27.41: Darstellung einer
Elektronendichteoberfliche und einer
negativen elektrostatischen Potenzial-
oberflache von Benzol.

Dichteoberflache

Dichteoberfliche und die (negative) elektrostati-
sche Potenzialoberfliche von Benzol in » Abbil-
dung 27.41. Beide Fldchen haben eine bestimmte
Struktur. Die Dichtefldche offenbart Grofe und Form
von Benzol. Die negative elektrostatische Potenzial-
fliche zeigt auf, an welchen Orten das elektrostati-
sche Potenzial von Benzol einen bestimmten (nega-
tiven) Wert hat.

Uberlegen Sie sich als Nichstes, wie Sie das
elektrostatische Potenzial auf der Dichteoberfldche
darstellen (also ein elektrostatisches Potenzialdia-
gramm entwerfen) kénnen. Sie verwenden dabei Far-
ben zur Darstellung verschiedener Werte des Poten-
zials. Die Dichteoberfliche bleibt unverdndert (inso-
fern, als das sie immer noch die Gréfe und Form
von Benzol reprisentiert), das Graustufenbild (in
dem nur strukturelle Informationen enthalten sind)
wird jedoch durch ein Farbbild (in dem das elek-
trostatische Potenzial zusdtzlich zur Struktur ent-
halten ist) ersetzt. In » Abbildung 27.42 ist ein elek-

,Rot* (negatives Potenzial)

T

Blau“ (positives Potenzial)

Abbildung 27.42: Ein elektrostatisches Potenzialdiagramm
von Benzol.

&

Negative elektrostatische Potenzialoberfliche

trostatisches Potenzialdiagramm von Benzol darge-
stellt. Rote Bereiche stehen dabei fiir groBe negative
Potenzialwerte und blaue Bereiche fiir groBe positive
Werte (orange, gelb und griin reprédsentieren mitt-
lere Werte des Potenzials). Beachten Sie, dass das -
System in Ubereinstimmung mit der zuvor gezeigten
(negativen) Potenzialoberfldche rot ist.

Elektrostatische Potenzialdiagramme werden au-
Ber fiir die Information, an welchen Stellen ein
Molekiil elektronenreich und an welchen Stellen
es elektronenarm sein konnte, fiir eine grofe Zahl
weiterer Eigenschaften verwendet. Sie kénnen z. B.
verwendet werden, um Molekiile, in denen eine
Ladung lokalisiert ist, von solchen zu unterscheiden,
in denen sie delokalisiert ist.

Vergleichen Sie die in » Abbildung 27.43 dar-
gestellten elektrostatischen Potenzialdiagramme der
planaren (oben) und der senkrecht stehenden Struk-
tur (unten) des Benzylkations. Die senkrecht ste-
hende Struktur zeigt eine deutliche Konzentration
positiver Ladung (blau) am Benzylkohlenstoff und
senkrecht zur Ringebene. Dieses Ergebnis stimmt
mit der Tatsache tiberein, dass es nur eine Lewis-
struktur gibt. Auf der anderen Seite ist beim plana-
ren Benzylkation keine solche Ansammlung posi-
tiver Ladung am Benzylkohlenstoff zu beobachten.
Stattdessen ist die Ladung an den ortho- und para-
Ringkohlenstoffen delokalisiert, in Ubereinstim-
mung damit, dass mehrere Lewisstrukturen méglich
sind.

Elektrostatische Potenzialdiagramme kénnen auch
dazu verwendet werden, Ubergangszustidnde chemi-
scher Reaktionen zu charakterisieren. Ein gutes Bei-
spiel ist die Pyrolyse von Ameisensdureethylester
(zu Ameisensédure und Ethen):
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In diesem Fall zeigt das elektrostatische Potenzial-
diagramm in » Abbildung 27.44 (das auf einer zur
Identifizierung der Bindungen geeigneten Isoober-
fliche der Elektronen basiert) deutlich, dass das
(vom Kohlenstoff zum Sauerstoff) iibertragene Was-
serstoffatom positiv geladen (elektrophil) ist.

Zusammenfassung 10

7 1

Quantenchemische Berechnungen werden in der
chemischen Forschung mehr und mehr zu einer
praktikablen Alternative zu Experimenten. Diese
Tendenz wird durch rasante Fortschritte der Hard-

Abbildung 27.43: Ein elektrostati-
sches Potenzialdiagramm des planaren
Benzylkations (oben) zeigt die Delokali-
sierung der positiven Ladung. Bei einer
senkrechten Anordnung (unten) ist die
Ladung dagegen lokalisiert.

Abbildung 27.44: Ein elektrostatisches Potenzialdiagramm ist zur
Darstellung der Ladungsverteilung des Ubergangszustands der Pyro-
lyse von Ethylformiat niitzlich.

ware und Software von Computern weiter beschleu-
nigt und fithrt zu einer breiteren Anwendung bei
Chemikern aller Fachrichtungen.

Mit Hilfe von quantenchemischen Berechnun-
gen kénnen Molekiilstrukturen und -energien neben
weiteren wichtigen Grofien bereits genau bestimmt
werden.

Am faszinierendsten ist vielleicht die Mdoglich-
keit, mit Hilfe von Berechnungen hochreaktive Mo-
lekiile, die nur schwer zu synthetisieren sind, und
Ubergangszustande, die gar nicht beobachtet werden
kénnen, zu betrachten. In dieser Hinsicht eréffnen
sich der chemischen Forschung durch rechnerische
Methoden vollig neue Moglichkeiten.

Quantenchemischen Berechnungen sind jedoch
auch Grenzen gesetzt. Die augenfilligste Begrenzung
liegt dabei im Kompromiss zwischen der Genauig-

m
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keit und den anfallenden Kosten. Praktikable quan-
tenchemische Modelle fithren nicht immer zu Ergeb-
nissen, deren Genauigkeit tatsdchlich ausreicht, um
praktisch von Nutzen zu sein, und Modelle, die
Werte ausreichender Genauigkeit liefern, sind evtl.
fir das betrachtete System (noch) nicht prakti-
kabel. Zudem sind einige fiir Chemiker wichtige
GroBen bisher noch keinen routineméBigen und ver-
lasslichen Berechnungen zugénglich. Die wichtigste
Beschrédnkung ergibt sich jedoch dadurch, dass die
rechnerischen Methoden tiberwiegend nur auf iso-
lierte Molekiile (in der Gasphase) angewendet wer-
den konnen. Ein GroBteil der Chemie findet jedoch

in fliissiger Phase statt. Es miissen also praktische
Modelle entwickelt werden, die auch Fliissigkeiten
mit einbeziehen. Anschliefend miissen diese auf
ihre Genauigkeiten und Grenzen hin untersucht wer-
den.

Die Zukunft sieht vielversprechend aus. Threr
Generation werden eine ganze Reihe leistungsfihi-
ger Werkzeuge zur Verfiigung stehen, um die Chemie
zu erforschen und zu verstehen. So wie den Genera-
tionen vor Thnen Technologien wie z. B. der Laser zur
Anwendung zur Verfiigung gestanden ist. All das ist
Teil der natiirlichen Evolution der Wissenschaft.
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Die Annahme, dass die Reaktionskoordi-
nate vom gauche- zum anti-n-Butan iiber
eine einfache Drehung verlduft, ist eine
starke Vereinfachung, weil mit Sicherheit
wihrend der Drehung um die Kohlenstoff-
Kohlenstoff-Bindung noch weitere geome-
trische Anderungen wie z.B. Anderun-
gen der Bindungsldngen und -winkel auf-
treten. Untersuchen Sie das Energieprofil
von n-Butan (,,n-Butan® auf der Spartan’04
CD-ROM) und stellen Sie den Bindungs-
abstand der zentralen CC-Bindung sowie
den CCC-Bindungswinkel als Funktion
des Drehwinkels dar. Bleiben Bindungs-
linge und Bindungswinkel nahezu kon-
stant oder treten bei den beiden Gleich-
gewichtsformen von n-Butan signifikante
Anderungen (> 0,02 A und > 2°) auf? Blei-
ben die beiden Parameter zwischen der
anti-Form und einem oder beiden Uber-
gangszustdnden nahezu konstant oder tre-
ten signifikante Anderungen auf? Erkldren
Sie Thre Ergebnisse.

Ammoniak ist ein besonders einfaches
Beispiel fiir die Abhéngigkeit der Schwin-
gungsfrequenzen von den Atommassen
und fiir die Verwendung der Schwin-
gungsfrequenzen zur Unterscheidung
zwischen einem stabilen Molekiil und
einem Ubergangszustand. Untersuchen
Sie zundchst das Schwingungsspektrum
von pyramidalem Ammoniak (,,ammonia“

auf der Spartan’04 CD-ROM).

a. Wie viele Schwingungsfrequenzen gibt
es? Welche Beziehung besteht zwi-
schen der Zahl der Schwingungsfre-
quenzen und der Anzahl der Atome?
Sind alle Frequenzen reelle Zahlen
oder gibt es imagindre Frequenzen?
Beschreiben Sie die Bewegung jeder
Frequenz und geben Sie an, ob es
sich hauptsdchlich um eine Bindungs-
streckung, eine Winkelbeugung oder

eine Kombination aus beiden han-
delt. Ist die Bindungsstreckung oder
die Winkelbeugung die leichtere Bewe-
gung? Beinhalten die Streckschwin-
gungen je eine einfache NH-Bindung
oder eine Kombination aus zwei oder
drei Bindungen?

b. Betrachten Sie als Nichstes die Ande-
rungen der Schwingungsfrequenzen
des Ammoniaks, die sich bei einem
Ersatz der Wasserstoffatome durch Deu-
terium ergeben (,,perdeuteroammonia“
auf der Spartan’04 CD-ROM). Sind
die Frequenzen von ND; gegeniiber
NH; grofer, kleiner oder gleich grof?
Sind die Anderungen gréfer bei Bewe-
gungen, die hauptsédchlich Bindungs-
streckungen beinhalten, oder bei Bewe-
gungen, die hauptsdchlich Winkelbeu-
gungen betreffen?

schlieBlich  das

Schwingungsspektrum eines Ammoni-

c. Untersuchen Sie

akmolekiils, das in eine planare Geome-
trie gezwungen wurde (,,planar ammo-
nia“ auf der Spartan’04 CD-ROM).
Sind alle Frequenzen reell? Falls nein,
beschreiben Sie die Bewegungen, die
mit den imagindren Frequenzen ver-
bunden sind, und untersuchen Sie ihre
Beziehungen zu den entsprechenden
Bewegungen der pyramidalen Gleich-

gewichtsform.

Das Vorhandensein einer Carbonylgruppe
in einem Molekiil kann durch eine inten-

1 im Infrarot-

sive Linie um 1700cm™
spektrum bestitigt werden, die der C=0O-
Streckschwingung entspricht. Finden Sie
diese Linie im berechneten Infrarotspek-
trum von Aceton (,,acetone” auf der Spar-
tan’04 CD-ROM) und beachten Sie die
Position im Gesamtspektrum (relativ zu
den Positionen der anderen Linien) sowie

die Intensitdt der Absorption.
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a. Uberlegen Sie sich, warum mit Hilfe
dieser Linie eine Carbonylgruppe ver-
lasslich erkannt werden kann.

b. Untersuchen Sie die niedrigste und
anschliefend die hochste Schwin-
gungsfrequenz des Acetons. Beschrei-
ben Sie die beiden Schwingungsmoden
und beurteilen Sie sie im Hinblick auf
die Leichtigkeit der zugehorigen Bewe-

gung.

Chemiker konnen die Stabilitdt einer
Struktur meist gut einschétzen. Sie wer-
den z.B. leicht erkennen, dass das Cyclo-
hexylradikal stabiler als das Cyclopentyl-
methylradikal ist, weil sie wissen, dass
Sechsringe stabiler als Fiinfringe sind,
und, was noch wichtiger ist, dass sekun-
dére Radikale stabiler als primére Radikale
sind. Oft wird Chemie jedoch nicht durch
Prozesse gesteuert, deren Produkte am sta-
bilsten sind (thermodynamisch), sondern
durch Prozesse, deren Produkte sich am
schnellsten bilden (kinetisch). So fiihrt
z.B. die Abspaltung von Brom von 6-
Bromhexen, bei der zunichst ein Hex-5-
enylradikal gebildet wird, hauptsdchlich
zu einem Produkt, das aus dem Cyclopen-
tylmethylradikal gebildet wird.

Es gibt zwei mogliche Erkldrungen fiir die-
ses Ergebnis: Entweder ist unser Verstand-
nis der Radikalstabilitdt falsch und die
Reaktion ist thermochemisch kontrolliert
oder die Reaktion ist kinetisch kontrol-

liert.
BuzSnH
AIBN .
NNy T FONATNT . PN
17%
Umlagerung v
81%

2%
a. Versuchen Sie zunéchst, die erste Mog-
lichkeit auszuschliefen. Untersuchen

Sie die Strukturen und Gesamtener-
gien der Cyclohexyl- und Cyclopentyl-

methylradikale (,,cyclohexyl and cyclo-
pentylmethyl radicals“ auf der Spar-
tan’04 CD-ROM). Welches der beiden
Radikale ist stabiler (hat die niedri-
gere Energie)? Ist die Energiedifferenz
groB} genug, so dass wahrscheinlich nur
eins der beiden Radikale beobachtet
wird? (Erinnern Sie sich daran, dass bei
Raumtemperatur eine Energiedifferenz
von 12 kJ/mol einem Produktverhéltnis
von > 99 : 1 entspricht.) Kénnen Sie
daraus schlieflen, dass der Ringschluss
thermodynamisch kontrolliert ist?

b. Das nichste Ziel ist es, herauszufin-
den, welcher der beiden Ringschliisse
einfacher verlduft, d.h. welches der
beiden Produkte das kinetisch kon-
trollierte Produkt ist. Untersuchen Sie
die Strukturen und Gesamtenergien der
Ubergangszustinde der beiden Ring-
schliisse (,,to cyclohexyl and cydopen-
tylmethyl radicals auf der Spartan’04
CD-ROM). Welches der beiden Radikale
wird leichter gebildet?

c. Betrachten Sie die folgenden Bezie-
hungen zwischen der Ubergangszu-
standsenergie AE* und dem Verhéltnis
von Haupt- zu (kinetischem) Neben-
produkt, die mit Hilfe der Boltzmann-
Verteilung berechnet wurden:

AE* (kJ/mol) | Hauptprodukt : Nebenprodukt
(Raumtemperatur)
4 ~49073 10
8 ~ 9515
12 ~89:1

Welches Verhiltnis der Produkte wiir-
den Sie aufgrund Threr Berechnungen
erwarten? Vergleichen Sie Thre Erwar-
tungen mit den Beobachtungen. Kon-
nen Sie daraus schliefien, dass der Ring-
schluss kinetisch kontrolliert ist?

Die VSEPR-Theorie (Valence Shell Elec-
tron Pair Repulsion Theory — Valenzelek-
tronenpaarabstoBungstheorie) wurde for-
muliert, um die lokale Geometrie um ein
Atom in einem Molekiil vorherzusagen
(siehe Abschnitt 25.1). Die einzige Infor-
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mation, die dieses Modell benottigt, ist
die Anzahl der das Atom umgebenden
Elektronenpaare. Diese werden in bin-
dende und nichtbindende (freie) Elek-
tronenpaare aufgeteilt. Der Kohlenstoff
in Tetrafluormethan ist z.B. von vier
Elektronenpaaren umgeben, die fiir CF-
Bindungen gebraucht werden. Schwefel in
Schwefeltetrafluorid dagegen ist von fiinf
Elektronenpaaren umgeben, vier davon
werden fiir SF-Bindungen gebraucht, das
fiinfte ist ein freies Elektronenpaar.

Die VSEPR-Theorie basiert auf zwei einfa-
chen Regeln. Die erste Regel besagt,
dass Elektronenpaare (freie oder gebun-
dene) sich so weit wie moglich aus
dem Weg gehen. Das fithrt dazu, dass
sich zwei Elektronenpaare linear, drei
Paare trigonal-planar, vier Paare tetra-
edisch, fiinf Paare trigonal-bipyramidal
und sechs Paare oktaedrisch anordnen.
Obwohl dieses Wissen geniigt, um einem
Molekiil wie Tetrafluormethan eine Geo-
metrie zuordnen zu kénnen (tetraedisch),
reicht es nicht aus, um die Geometrie
eines Molekiils wie Schwefeltetrafluorid
zu bestimmen. Besetzt das freie Elek-
tronenpaar eine dquatoriale Position in
der trigonalen Bipyramide, die zu einer
wippendhnlichen Struktur des Molekiils
fithren wiirde, oder eine axiale Position,
die zu einer trigonal-pyramidalen Struktur
fihren wiirde?

Fa, | Fu, |
"3 S —F
F7| F7
F
wippendhnliche trigonal-pyramidale

Struktur Struktur

Diese Frage wird von der zweiten Regel,
dass freie Elektronenpaare einen gréBeren
Platzbedarf haben, beantwortet. Die wip-
pendhnliche Geometrie, in der das freie
Elektronenpaar einen Winkel von 90° zu
zwei SF-Bindungen und von 120° zu zwei
weiteren Bindungen einnimmt, ist der

trigonal-pyramidalen Struktur, in der es

einen Winkel von 90° zu drei Bindungen
einnimmt, vorzuziehen.

Obwohl die VSEPR-Theorie einfach anzu-
wenden ist, sind die Ergebnisse rein qua-
litativ und oft nur von begrenztem Wert.
Obwohl sie fiir Schwefeltetrafluorid z. B.
eine wippendhnliche Struktur voraussagt,
macht sie keine Aussagen dartiber, ob die
trigonal-pyramidale Struktur (oder eine
andere Struktur) ein Energieminimum dar-
stellt, und, wenn dies der Fall sein
sollte, welche Energie diese Struktur rela-
tiv zur wippendhnlichen Struktur hat. Bei
mehr als sechs Elektronenpaaren macht
das Modell ebenfalls keine Aussage. Die
VSEPR-Theorie sagt z.B. voraus, dass
Xenonhexafluorid nicht oktaedrisch ist,
liefert uns aber nicht die tatsdchliche
Struktur des Molekiils. Die Berechnungen
der Hariree-Fock-Molekiilorbitale stellen

dazu eine Alternative dar.

a. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Struktur von SF, mit
einer wippendhnlichen Geometrie (G-
Symmetrie} und berechnen Sie die
Schwingungsfrequenzen (das Infrarot-
spektrum). Diese Berechnung wird
benétigt, um zu iberpriifen, ob die
Energie dieser Struktur ein Minimum
darstellt. Optimieren Sie als Néchstes
die Struktur von SF, mit einer trigonal-
pyramidalen Geometrie und berechnen
Sie die Schwingungsfrequenzen.

Stellt die wippenédhnliche Struktur ein
Energieminimum dar? Wie begriinden
Sie Thre Schlussfolgerung? Ist diese
Struktur, wie von der VSEPR-Theorie
vorhergesagt wird, energetisch giinsti-
ger als die trigonal-pyramidale Struk-
tur? Wie grof} ist die Energiedifferenz
der beiden Formen? Ist sie klein genug,
so dass bei Raumtemperatur evtl. beide
Formen auftreten? Stellt die trigonal-
pyramidale Struktur ein Energiemini-

mum dar?
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b. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Struktur von XeFg mit
einer oktaedrischen Geometrie (Oy-
Symmetrie) und berechnen Sie die
Schwingungsfrequenzen. Optimieren
Sie als Néchstes XeFg mit einer Struk-
tur, die von der Oktaedergeometrie
abweicht (vorzugsweise eine Struktur
mit C;-Symmetrie) und berechnen Sie
die Schwingungsfrequenzen. Stellt die
Oktaederform von XeFg ein Energiemi-
nimum dar? Wie begriinden Sie Thre
Schlussfolgerung? Fiihrt die Abwei-
chung zu einer stabilen Struktur mit
niedrigerer Energie?

Die Kohlenstoffe in Ethan sind von je
vier Atomen in einer anndherungsweise
tetraedischen Geometrie, die Kohlenstoffe
in Ethen von je drei Atomen in einer
trigonal-planaren Geometrie und die Koh-
lenstoffe in Acetylen von je zwei Ato-
men in einer linearen Geometrie umgeben.
Man kann sich diese Strukturen verstind-
lich machen, wenn man davon ausgeht,
dass sich die 2s- und 2p-Valenzorbitale zu
Hybridorbitalen kombinieren lassen. Bei
Verwendung aller Orbitale werden vier
dquivalente sp®-Hybridorbitalen gebildet,
die in die Ecken eines Tetraeders gerich-
tet sind. Verwendet man nur zwei p-
Orbitale, erhilt man drei dquivalente sp?-
Hybridorbitale, die in die Ecken eines
gleichseitigen Dreiecks gerichtet sind. Bei
Kombination von einem p-Orbital mit dem
s-Orbital erhélt man nur zwei dquivalente
sp-Hybridorbitale, die linear angeordnet
sind. Die 2p-Atomorbitale sind weiter vom
Kohlenstoff entfernt als die 2s-Orbitale.
Deshalb werden sp3-Hybridorbitale wei-
ter vom Kohlenstoff weg reichen als sp?-
Hybridorbitale und diese wiederum wei-
ter als sp-Hybridorbitale. Daraus folgt,
dass Bindungen mit sp®-Hybridorbitalen
langer sein sollten als solche mit sp?-
Hybridorbitalen und diese wiederum lan-
ger als Bindungen mit sp-Hybridorbitalen.

a. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Gleichgewichtsgeome-
trien von Ethan, Ethen und Acety-
len. Entspricht die Reihenfolge der CH-
Bindungslingen unseren Uberlegungen
zur Hybridisierung? Um wie viel Pro-
zent nimmt die Bindungsldnge der CH-
Bindung in Ethen gegeniiber Ethan ab?
Und in Acetylen?

b. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Gleichgewichtsgeome-
trien von Cyclopropan, Cyclobutan,
Cyclopentan und Cyclohexan. Entspre-
chen die CH-Bindungsldngen dieser
Molekiile sp3-hybridisierten Kohlen-
stoffen? Gibt es Ausnahmen?

c. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Gleichgewichtsgeo-
metrien von Propan, Propen und
Propin. Entspricht die Reihenfolge
der Bindungslingen denen der CH-
Bindungsldngen von Ethan, Ethen und
Acetylen? Sind die Abweichungen der
Bindungsldngen von Propen und Pro-
pin vom Standard (Propan) mit denen
von Ethen und Acetylen (relativ zu
Ethan) vergleichbar (410 %)?

Der Bindungswinkel von Sauerstoff in
Alkoholen und Ethern entspricht norma-
lerweise recht gut dem Tetraederwinkel
(109,5°), nimmt aber bei starker sterischer
Hinderung erheblich zu. Ein Beispiel ist
der Vergleich von tert-Butylalkohol und
Di-tert-Butylether:

0 0
Meac/U\H MESC/U\CMea
109° 130°

Dieses Ergebnis entspricht der Annahme,
dass freie Elektronenpaare zwar viel
Platz einnehmen, aber auch ,zusammen-
gequetscht” werden konnen, wenn es der
Platzbedarf erfordert. Eine zweite Mog-
lichkeit, ungiinstige sterische Wechselwir-
kungen zu verringern (ohne die Position
der freien Elektronenpaare zu verdndern),
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besteht darin, den CO-Bindungsabstand
zu verldngern.

a. Erstellen Sie tert-Butylalkohol und Di-
tert-Butylether und optimieren Sie die
Geometrie der Molekiile mit Hilfe des
Modells HF/6-31G*. Entsprechen die
berechneten Bindungswinkel am Sau-
erstoff insbesondere beziiglich der Win-
kelaufweitung den zuvor angegebenen
Werten? Wird beim Ether eine Ver-
ldngerung der CO-Bindung gegentiber
dem Alkohol beobachtet? Wenn nein,
oder falls der Effekt nur sehr klein ist
(< 0,014), iiberlegen Sie sich, warum
dies nicht der Fall ist.

b. Betrachten Sie als Néchstes die ana-
logen Trimethylsilyl-Verbindungen
Me;SiOH und Me;SiOSiMe;. Berech-
nen Sie mit Hilfe des Modells HF/6-
31G* die Gleichgewichtsgeometrien
der beiden Molekiile. Stellen Sie die
Ahnlichkeiten und die Unterschiede
zwischen den berechneten Struktu-
ren dieser beiden Verbindungen und
ihren tert-Butyl-Analogen dar. Wird
auch hier eine Aufweitung der Bin-
dungsldnge am Sauerstoff bei erhchter
sterischer Behinderung beobachtet? Ist
beim Ether die SiO-Bindung gegentiber
dem Alkohol verldngert? Wenn nein,
welche Beobachtung machen Sie statt-

dessen?
Wasser enthilt zwei saure Wasserstoff-
atome, die als Wasserstoff-Donoren wir-
ken konnen, und zwei freie Elektronen-
paare, die als Wasserstoff-Akzeptoren wir-
ken konnen:

Acide Wasserstoffatome H/,,,, o Freie Elektronenpaare
Wasserstoff-Donoren O, Wasserstoff-Akzeptoren
H -

Wenn man davon ausgeht, dass das Sauer-
stoffatom tetraedisch umgeben ist, sind
fiir ein durch Wasserstoffbriicken gebun-

denes Dimer von Wasser (H,0), zwei
unterschiedliche Strukturen denkbar. Eine

Struktur hat nur eine Wasserstoffbriicke,
die andere hat zwei Wasserstoffbriicken:

H H.
No—H-i0 o oM
0y oz
H \H H

Wihrend bei der zweiten Struktur
die Eigenschaften des Wassermolekiils
scheinbar besser ausgenutzt werden, fithrt
sie zu groBeren geometrischen Einschrin-
kungen des Dimers.

Erstellen Sie die beiden Dimer-Strukturen.
Beriicksichtigen Sie, dass der Bindungs-
H) nor-
malerweise eine Gréfenordnung von 2 A
hat. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrien der Struktu-
ren und berechnen Sie anschlieBend die

abstand von Wasserstoff (O ...

Schwingungsfrequenzen.

Welche der beiden Strukturen ist stabi-
ler? Stellt die andere (energetisch hohere)
Struktur ebenfalls ein Energieminimum
dar? Erkldren Sie, wie Sie zu Ihrer Schluss-
folgerung gelangt sind. Wenn das Dimer
mit der einfachen Wasserstoffbindung sta-
biler sein sollte, tiberlegen Sie sich, was
aus diesem Ergebnis fiir die geometrischen
Anforderungen von Wasserstoffbriicken
folgt. Schlagen Sie ausgehend von Thren
Erfahrungen mit dem Wasser-Dimer eine
»Struktur® fiir fliissiges Wasser vor.

Es gab viele Jahre lang eine Auseinander-
setzung dariiber, wie die Strukturen von so
genannten ,,elektronenarmen® Molekiilen,
d. h. Molekiilen mit einer fiir normale Bin-
dungen mit zwei Elektronen und zwei Ato-
men unzureichenden Anzahl von Elektro-
nen aufgebaut sind. Ein typisches Beispiel
ist das Ethylkation C,Hs*, das bei der Pro-
tonierung von Ethen gebildet wird.

} C C/+ H'm * oH
HY \

H H™ H

Offen Mit Wasserstoffbriicke

Wird dieses Molekiil besser durch eine

offene Lewisstruktur mit einer ganzen
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positiven Ladung an einem der Kohlen-
stoffe oder als Struktur mit Wasserstoff-
briicke mit einer Verteilung der Ladung
auf mehrere Atome repréisentiert? Erstel-
len Sie die offene und die wasserstoffiiber-
briickte Struktur des Ethylkations. Opti-
mieren Sie mit Hilfe des Modells B3LYP/6-
31G* die Geometrien der beiden Struktu-
ren und berechnen Sie die Schwingungs-
frequenzen. Welche der beiden Struktu-
ren besitzt die geringere Energie? Stellt die
energetisch hoher liegende Struktur eben-
falls ein Energieminimum dar? Erkldren
Sie Ihr Ergebnis.

Die Fahigkeit, jedes molekulare System
betrachten zu kénnen, egal ob stabil oder
instabil, real oder imaginér, macht quan-
tenchemische Berechnungen gegeniiber
Experimenten besonders attraktiv. Neh-
men Sie als Beispiel das legendére (aber
imagindre) Kryptonit-Molekiil. Aus dem
Namen lisst sich die Formel KrO,%~ ablei-
ten. Aufgrund der Tatsache, dass es iso-
elektronisch mit dem linearen Molekiil
KrF, ist, ldasst sich schlieBen, dass dieses
Molekiil ebenfalls linear sein sollte.

a. Erstellen Sie KrF, als lineares Molekiil
(F—Kr—F) und optimieren Sie mit
Hilfe des Modells HF/6-31G* seine
Geometrie. Berechnen Sie die Schwin-
gungsfrequenzen. Liegt die berechnete
KrF-Bindungsldnge nahe am experi-
mentellen Wert (1,89 A)? Ist eine lineare
oder eine gewinkelte Struktur giinsti-
ger? Erkldren Sie, wie Sie zu dieser
Schlussfolgerung gelangt sind.

b. Erstellen Sie KrO,?~ als lineares
Molekiil (oder als gewinkeltes Molekiil,
wenn die vorangegangene Analyse
ergeben hat, dass KrF, nicht linear
ist) und optimieren Sie mit Hilfe des
Modells HF/6-31G* seine Geometrie.
Berechnen Sie die Schwingungsfre-
quenzen. Welche Struktur hat KrO,2-?

Die Diskussion des VSEPR-Modells
in Abschnitt 25.1 hat eine Reihe von
Schwachstellen des Modells aufgedeckt.
Insbesondere sind die Strukturen von
CaF, und SrCl,, die (nach dem VSEPR-
Modell) linear sein sollten, offensichtlich
gewinkelt und die Strukturen von SeFg*~
und TeCig?", die nicht oktaedrisch sein
sollten, sind offensichtlich oktaedrisch.
Handelt es sich dabei wirklich um Fehler
des Modells oder liegen die Abweichun-
gen in der Tatsache begriindet, dass die
experimentellen Werte sich auf Festkor-
per und nicht auf isolierte Molekiile (in
der Gasphase) beziehen?

a. Berechnen Sie die Gleichgewichtsgeo-
metrien fiir lineares CaF, and SrCl,
und die Schwingungsfrequenzen der
Molekiile (Infrarotspektren). Verwen-
den Sie dafiir das Modell HF/3-21G,
das sich fiir die Beschreibung der Struk-
turen von anorganischen Hauptgrup-
penelementen als giinstig erwiesen hat.
Stellen die linearen Strukturen von
CaF, und SrCl, tatsdchlich Energiemi-
nima dar? Begriinden Sie Thre Antwort.
Sollte dies fiir ein Molekiil oder beide
Molekiile nicht der Fall sein, wieder-
holen Sie Ihre Optimierung mit einer
gewinkelten Geometrie.

b. Berechnen Sie die Gleichgewichtsgeo-
metrien von oktaedrisch aufgebautem
SeFg?~ and TeClg?~ und berechnen Sie
die Schwingungsfrequenzen. Verwen-
den Sie das Modell HF/3-21G. Stel-
len die oktaedrischen Strukturen von
SeFs?~ und TeClZ~ tatsichlich Energie-
minima dar? Begriinden Sie Ihre Ant-
wort. Sollte dies fiir ein Molekiil oder
beide Molekiile nicht der Fall sein, wie-
derholen Sie Ihre Optimierung. Gehen
Sie dabei von anderen Startstrukturen

(vorzugsweise mit C;-Symmetrie) aus.

| Seit langem geht man davon aus, dass

nukleophile aromatische Substitutionen
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iiber Benz-in als Zwischenprodukt verlau-

fen, z.B.
cl OH
+OH" N\ +OH-
“H,0 “H,0
B

Benz-in

Obwohl die Geometrie von Benz-in noch
abschlieBend bestétigt werden muss, las-
sen die Resultate eines Isotopenexperi-
ments mit ¥C wenig Zweifel daran, dass
zwei benachbarte Positionen des Rings
dquivalent sind:

NH, NH,
KNH, N ~ 13,
NH, * =E0

1 § 1

Es gibt eine (umstrittene) Veroffentli-
chung, in der von der Isolierung von
Benz-in in einer Tieftemperaturmatrix und
der Aufnahme eines Infrarotspektrums
berichtet wird. Dabei wurde die Linie bei
2085 cm ™! im Spektrum der Streckschwin-
gung der Dreifachbindung zugeordnet.
Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrie von Benz-in
und berechnen Sie die Schwingungs-
frequenzen. Fithren Sie die glei-
chen Berechnungen als Referenz fiir
2-Butin durch. Ermitteln Sie die C=C-
Streckschwingungsfrequenz von 2-Butin
und bestimmen Sie einen geeigneten Ska-
lierungsfaktor, um sie in Ubereinstim-
mung mit der experimentellen Frequenz
(2240 cm™) zu bringen. Identifizieren Sie
anschlieBend die mit der Streckung der
Dreifachbindung in Benz-in verbundene
Schwingung und wenden Sie den glei-
chen Skalierungsfaktor auf diese Frequenz
an. Stellen Sie schlieBlich die berechneten
Infrarotspektren von Benz-in und 2-Butin
grafisch dar.

Enthiélt Thre fiir Benz-in berechnete Geo-
metrie eine vollstdndige Dreifachbindung?
Vergleichen Sie sie mit 2-Butin als Stan-
dard. Lokalisieren Sie die der Streckung

einer Dreifachbindung entsprechende
Schwingungsbewegung in Benz-in. Unter-
scheidet sich die entsprechende (skalierte)
Frequenz wesentlich (> 100cm™) von
der experimentellen Frequenz? Wenn dies
der Fall sein sollte, konnen Sie in Ihrer
Berechnung Frequenzen finden, die zu
einer Benz-inschwingung bei 2085 cm™
passen wiirden? Begriinden Sie Thre Ant-
wort. Liefert ihr dargestelltes Infrarotspek-
trum weitere Hinweise fiir oder gegen
die experimentelle Beobachtung? (Hin-
weis: Beriicksichtigen Sie die Intensitt
der Streckung der Dreifachbindung von

2-Butin.)

! Jeder Chemiker weiB, dass Benzol auf-

grund seiner Aromatizitdt besonders sta-
bil ist. Viele dhnliche Molekiile wer-
den ebenfalls durch ihre Aromatizitit sta-
bilisiert. Aromatische Molekiile kénnen
als solche mit delokalisierten Bindungen
erkannt werden. Viele Chemiker kénnen
jedoch der aromatischen Stabilisierungs-
energie keine Zahl zuordnen, bzw. die aro-
matische Stabilisierungsenergie verschie-
dener Molekiile nicht quantifizieren. Das
soll nicht heiBien, dass keine Methoden zu
diesem Zweck vorgeschlagen worden sind
(siehe Erorterung in Abschnitt 25.7), son-
dern vielmehr, dass diese Methoden sel-
ten auf reale Molekiile angewendet wor-
den sind.

Die Quantifizierung der aromatischen Sta-
bilisierungsenergie ist tatsdchlich recht
unkompliziert. Betrachten Sie die hypo-
thetische Reaktion, in der ein Wasserstoff-
molekiil an Benzol zu 1,3-Cyclohexadien
addiert wird. Betrachten Sie als Néchstes
eine analoge Wasserstoffaddition an 1,3-
Cyclohexadien (mit dem Produkt Cyclohe-
xen) und an Cyclohexen (mit dem Produkt

Cyclohexan):
+H, +Hy +Hy
+25 kJ/mol —109 kJ/mol —117 kJ/mol
1,3-Cycl Cy Cyclohexan
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Durch die Addition von H, an Ben-
zol erhdlt man fiir eine H—H-Bindung
und eine C—C-7z-Bindung zwei GC—H-
Bindungen, zerstort dabei aber die Aroma-
tizitdt, wahrend man bei der Addition von
H, an 1,3-Cyclohexadien und Cyclohexen
die gleiche Bindungsbilanz, jedoch kei-
nen Verlust der Aromatizitdt hat. Deshalb
stellt die Differenz der Reaktionswirmen
(134 kJ/mol beztiglich 1,3-Cyclohexadien
und 142 kJ/mol beziiglich Cyclohexen) ein
Mab fiir die Aromatizitdt von Benzol dar.
Verldssliche quantitative Vergleiche set-
zen fehlerfreie experimentelle Daten
(Bildungswidrmen) voraus. Diese sind
im Allgemeinen nur fiir sehr einfa-
che Molekiile und fast nie fiir inter-
essante neue Verbindungen erhiltlich.
Uberlegen Sie sich, ob und in welchem
Ausmall das 10-m-Elektronen-Molekiil
1,6-Methanocyclodeca-1, 3, 5, 7, 9-pentaen
(,,iiberbriicktes Naphthalin®“) durch Aro-
matizitit stabilisiert wird. Einen Hinweis
auf eine Aromatizitdt dieses Molekdils lie-
fert die Rontgenkristallstruktur, die fiir
ein vollstindig delokalisiertes z-System
spricht. Die 10 Kohlenstoffe, die die
Basis bilden, sind nahezu planar ange-
ordnet und die Bindungsldngen aller CC-
Bindungen befinden sich ebenso wie beim
Naphthalin zwischen den Léngen von
Einzel- und Doppelbindungen:

N 1,38 1,37
1,42 1,41
=

1,40 1,42

1,3,5,7,9 Naphthalin

Berechnungen stellen eine praktikable
Alternative zu experimentellen thermo-
chemischen Daten dar. Obwohl absolute
Hydrierungsenergien mit momentan prak-
tikablen Modellen schwierig zu beschrei-
ben sind, kénnen relative Hydrierungs-
energien, die sich auf eine nah verwandte
Standardverbindung beziehen, viel einfa-
cher exakt beschrieben werden. In diesem

Fall verwendet man Benzol als Standard.

a. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrien von Benzol,
1,3-Cyclohexadien, Naphthalin und
1,2-Dihydronaphthalin. Berechnen Sie
die Energien der folgenden Reaktion,
indem Sie die Hydrierungsenergie von
Naphthalin auf die von Benzol (als
Standard) beziehen:

20—

1,3-C 1,2-Dihy Benzol
Wiirden Sie auf der Grundlage der rela-
tiven Hydrierungsenergien von einer
gleich grofen, weniger grofen oder
groBeren Stabilisierung von Naphthalin
(durch Aromatizitat) als bei Benzol aus-
gehen? Versuchen Sie, Thre Ergebnisse
zu erkléren.

b. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrien der Verbin-
dung 1,6-Methanocyclodeca-1,3,5,7,9-
pentaen und ihrem Hydrierungspro-
dukt. Berechnen Sie die Hydrierungs-
energien relativ zu Naphthalin. Wiir-
den Sie auf der Grundlage der rela-
tiven Hydrierungsenergien bei {iber-
briicktem Naphthalin von einer gleich
grofien, weniger grofien oder grofieren
Stabilisierung als bei Naphthalin aus-
gehen? Versuchen Sie, Thre Ergebnisse

zu erkldren.

Singulett- und Triplettcarbene zeigen un-
terschiedliche Eigenschaften und haben
eine bemerkenswert unterschiedliche
Chemie. Bei der Addition eines Singulett-
carbens an ein cis-disubstituiertes Alken
entstehen z.B. nur cis-disubstituierte
Cyclopropane (und bei der Addition an
ein trans-disubstituiertes Alken nur trans-
disubstituierte Cyclopropane), wéhrend
die Addition eines Triplettcarbens nicht
stereospezifisch ist und eine Mischung
aus cis- und trans-Produkten ergibt.

Die Ursache dieses Unterschieds liegt
in der Tatsache, dass Triplettcarbene Bi-
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radikale (oder Diradikale) sind und eine
Chemie haben, die Radikalen dhnlich ist,
wihrend Singulettcarbene sowohl einen
nukleophilen Bereich (ein unbesetztes
Molekiilorbital mit niedriger Energie) als
auch einen elektrophilen Bereich (ein
besetztes Molekiilorbital hoher Energie)
besitzen. Das sieht z. B. bei Singulett- und
Triplett-Methylen folgendermalien aus:

}

Ha, * Hu, +
H = H” e *

Triplett Singulett

Es sollte moglich sein, unsere Kenntnis-
se iiber die Stabilisierung von Radikalen
und iiber leere Orbitale auszunutzen, um
gezielt entweder Singulett- oder Triplett-
carbene zu erstellen. Auflerdem sollten
wir mit Sicherheit eine Aussage dartiber
treffen konnen, ob ein bestimmtes Carben
entweder ein Singulett oder ein Triplett
ist, und somit seine Chemie voraussagen
koénnen.

Der erste Schritt besteht darin, ein Modell
auszuwihlen und anschlieBend den Feh-
ler der berechneten Energiedifferenz zwi-
schen Singulett- und Triplettzustand fiir
Methylen zu ermitteln. Aus Experimen-
ten ist uns bekannt, dass der Triplettzu-
stand etwa 42kJ/mol niedriger liegt als
der Singulettzustand. Diese Werte knnen
fiir die Korrektur der berechneten Energie-
unterschiede der Singulett- und Triplett-
zustdnde in anderen Systemen verwendet

werden.

a. Optimieren Sie mit Hilfe der Hartree-
Fock-Modelle und des Dichtefunktio-
nalmodells B3LYP mit dem Basissatz 6-
31G* die Strukturen der Singulett- und
Triplettzustdnde von Methylen. Wel-
cher Zustand (Singulett oder Triplett)
ist laut den Berechnungen mit dem
Modell HF/6-31G* energetisch giinsti-

ger? Wird auf diesem Berechnungs-
niveau das Singulett oder das Triplett
eindeutig bevorzugt? Erkldren Sie Ihr
Ergebnis. (Hinweis: Triplett-Methylen
enthélt ein Elektronenpaar weniger als
Singulett-Methylen.) Welche Korrektu-
ren miissen auf berechnete Energie-
differenzen zwischen Singulett- und
Triplettzustand angewendet werden?
Welcher Zustand (Singulett oder Tri-
plett) ist laut den Berechnungen mit
dem Modell B3LYP/6-31G* energetisch
giinstiger? Welche Korrekturen miissen
auf die berechneten Energiedifferenzen
angewendet werden?

. Fahren Sie im Folgenden mit einem der

beiden Modelle fort, je nachdem, wel-
ches Modell eine bessere Ubereinstim-
mung mit der experimentell bestimm-
ten Energiedifferenz fiir Methylen
liefert. Optimieren Sie die Singulett-
und Triplettzustdnde fiir Cyanomethy-
len, Methoxymethylen und Cyclopen-

tadienyliden:
c
c C Pl N
HC”  “CcH
Ne” H Meo”  H N/
HC—CH
C C "

Wenden Sie die Korrektur aus dem
vorherigen Schritt an, um die Ener-
giedifferenz der beiden Zustdnde zu
ermitteln. Entscheiden Sie fiir jedes
der drei Carbene, ob der Grundzustand
ein Singulett- oder ein Triplettzustand
ist.

Fithren die Cyanogruppe in Cyano-
methylen und die Methoxygruppe in
Methoxymethylen zu einer Bevorzu-
gung des Singulett- oder des Triplett-
zustands? Charakterisieren Sie zur
Beantwortung dieser Frage zunéchst
die beiden Gruppen als z-Donoren
oder w-Akzeptoren und iiberlegen Sie
sich anschliefend, wie ein Donor oder
Akzeptor den Singulett- und Triplett-
zustand von Methylen entweder sta-
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bilisieren oder destabilisieren konnte.
Fihrt die Einbeziehung in einen
Cyclopentadienyl-Ring zu einer Bevor-
zugung des Singulett- oder des Triplett-
grundzustands (relativ zum bevorzug-
ten Zustand von Methylen)? Erkléren
Sie Thr Ergebnis. [Hinweis: Ermitteln
Sie die Anzahl der im Ring vorhande-
nen 7-Elektronen im Singulett- und im
Triplettzustand.]

| Elektronenspendende Gruppen am Ben-

zol erleichtern die elektrophile aromati-
sche Substitution und fiithren bevorzugt zu
so genannten ortho- und para-Produkten
(meta-Produkte werden benachteiligt).
Elektronenakzeptierende Gruppen ver-
langsamen dagegen die Substitution
und fithren vorzugsweise zu meta-
Produkten (ortho- und para-Produkte wer-
den benachteiligt). Ein Beispiel ist die
elektrophile Alkylierung:

NH, NH, NH, NH,
= R
L» + tber
schnell”
W R
R

Ortho Para Meta
NO, NO, NO, NO,
R* :

—_— (ber +

langsam*

” R

R

Meta Ortho Para

Als ersten Schritt der Substitution erwar-
ten wir die Addition des Elektrophils, die
zu einem positiv geladenen Addukt fiihrt:

X T
oy
So genannte Benzenium-Ionen wurden
spektroskopisch charakterisiert und von
einigen dieser Ionen sind Rontgenkristall-
strukturen bekannt. Lisst sich mit Hilfe

der Stabilitdten der Benzenium-Ionen die

Produktverteilung voraussagen?

a. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien von Benzol,
Anilin und Nitrobenzol. Sie benétigen
die Energien dieser substituierten Ben-
zolmolekiile, um ihre relativen Reak-
tivitdten zu ermitteln. Optimieren Sie
mit Hilfe des Modells HF/3-21G eben-
falls die Geometrie des Benzeniumions.
Ein guter Ansatzpunkt ist ein planarer
Sechsring mit fiinf sp*-hybridisierten
und einem sp®-hybridisierten Kohlen-
stoffen mit Bindungsldngen zwischen
den sp’-hybridisierten Kohlenstoffen,
die zwischen einer Einfach- und einer
Doppelbindung liegen. Die Struktur
sollte C,,-Symmetrie aufweisen. Wie
verhélt sich ihre berechnete Struktur
beziiglich der Bindungsldngen im Ring
im Vergleich zur experimentellen Ront-
gengeometrie des Heptamethylbenze-

niumions?

CHs (iV 1,49
HCx CH,

3
1,37

HsC CHy
CH\
1,42

b. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien der Methyl-
kationadditionsprodukte von Benzol,

Anilin (nur fir die meta- und para-
Isomere) und Nitrobenzol. Verwen-
den Sie die berechnete Struktur des
zugrunde liegenden Benzeniumions
als Vorlage. Welches der beiden Iso-
mere (meta oder para) des Anilinad-
ditionsprodukts ist stabiler? Welches
Isomer des Nitrobenzoladditionspro-
dukts ist stabiler? Erstellen Sie unter
Betrachtung des jeweiligen Isomers mit
der niedrigsten Energie eine Reihen-
folge der Bindungsenergien der Methyl-
kationaddukte von Benzol, Anilin und
Nitrobenzol: E (substituiertes Benzol-
methylkationaddukt) —E (substituiertes
Benzol) — E (Methylkation). Berechnen
Sie dazu mit Hilfe des Modells HF/3-
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21G die Energie des Methylkations.
Welcher dieser Aromaten sollte am
reaktivsten sein? Welcher Aromat sollte
am wenigsten reaktiv sein? Bestitigen
Thre Ergebnisse insgesamt die Annah-
me der Bildung eines Benzeniumionad-
dukts bei der elektrophilen Substitu-
tion? Begriinden Sie Ihre Antwort.

Aromaten wie Benzol reagieren mit Elek-
trophilen wie Br; typischerweise in einer
Substitutionsreaktion, wihrend Alkene
wie Cyclohexen normalerweise eine Addi-
tionsreaktion eingehen:

Br Br
s B
Q=L (e
Br
Br Br
Q==L -0
Br

Addition Substitution

Man geht davon aus, dass sowohl der
Additions- als auch der Substitutions-
prozess von Aromaten und Alkenen mit
einem Angriff von Br* beginnen und zu
einem positiv geladenen Addukt fithren:

@ +Brt @Br T
Q=G

Die beiden Prozesse miissen sich also
im zweiten Schritt unterscheiden: Ent-
weder spaltet Br~ ein Wasserstoffatom
ab (Substitution) oder wird selbst an das
Molekiil addiert (Addition). Um voraus-
sagen zu konnen, welcher der beiden
Schritte ablduft, miissen Sie verstehen,
inwiefern sich die beiden Addukte des
Aromaten und des Alkens unterscheiden.
Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien der Br*-
Addukte von Benzol und Cyclohexen. Sie
sollten fiir jedes Addukt zwei verschie-
dene Formen (offen und verbriickt) in
Betracht ziehen (auch wenn wahrschein-
lich nur eine der beiden Strukturen ein

Energieminimum des jeweiligen Addukts
darstellt):

5
+ Bl'—]
Br—I -H
(X .
H
offen verbriickt

Im ersten Fall ist Br* mit einem einzelnen
Kohlenstoffatom verbunden, im zweiten
Fall iiberspannt es zwei Kohlenstoffatome.
Berechnen Sie ebenso die Schwingungs-
frequenzen aller Strukturen (offen und ver-
briickt), die sie auffinden.

Welche der beiden Strukturen des Ben-
zoladdukts ist stabiler? Stellt die andere
Struktur ein Energieminimum dar? Be-
griinden Sie Thre Antwort. Welche der
beiden Strukturen des Cyclohexenaddukts
ist stabiler? Stellt die andere Struktur ein
Energieminimum dar? Begriinden Sie Thre
Antwort. Uberlegen Sie sich, welche Kon-
sequenzen die Unterschiede, die sie zwi-
schen dem Benzol- und dem Cyclohexen-
addukt beobachten, fiir die verschiedenen

Reaktionswege haben.

Ermitteln Sie den Unterschied einer Ande-
rung der Enthalpie und der freien Energie
ohne Nullpunktschwingungsenergie bei
0K und einer Anderung dieser GriBen fiir
reale Molekiile bei 298 K. Betrachten Sie
dabei die beiden Fille der unimolekula-
ren Isomerisierung, die zu keiner Ande-
rung der Anzahl der Molekiile fiihrt, und
des thermischen Zerfalls, der zu einer Stei-
gerung der Anzahl der Molekiile fiihrt.

a. Berechnen Sie AU, AH(298) und
AG(298) fiir die folgende Isomerisie-

rungsreaktion:
CHsN=C— CH;C=N

Ermitteln Sie mit Hilfe des Dichte-
funktionalmodells B3LYP/6-31G* die
Gleichgewichtsgeometrien von Methy-
lisocyanid und Acetonitril. Weichen
die Werte von AUund AH(298) stark
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(mehr als 10 %) voneinander ab? Falls
dies der Fall ist, ist die Hauptursa-
che dieser Abweichung die Tempera-
turkorrektur oder das Einbeziehen der
Nullpunktenergie (oder eine Kombina-
tion von beiden)? Weicht der berech-
nete Wert von AG(298) wesentlich von
dem von AH(298) ab?

b. Wiederholen Sie Ihre Analyse (erneut
mit dem Modell B3LYP/6-31G*) fiir die
folgende Pyrolysereaktion:

HC02CH2CH3 —_ HCOzH + H2C = CHZ

Liefern die beiden Reaktionen ein
dhnliches oder ein unterschiedliches
Bild beziiglich der Wichtigkeit, expe-
rimentelle thermochemische Daten auf
berechnete Werte von AG anstelle von
AU zu beziehen? Sollte sich ein unter-
schiedliches Bild ergeben, erkldren Sie
Thre Ergebnisse.

Hydrazin sollte eine Konformation mit

~ versetzt angeordneten NH-Bindungen

annehmen. Es gibt zwei wahrscheinliche
Kandidaten. Bei einem befinden sich die
freien Elektronenpaare in anti-Stellung
zueinander und beim anderen befinden
sie sich in gauche-Stellung:

\\H \~H

- SaH g8 S at
HuN—N. HuN—NG

H H H

anti-Hydrazin gauche-Hydrazin

Auf Basis derselben Argumente, die in der
VSEPR-Theorie gemacht wurden (Elektro-
nenpaare haben einen groferen Raumbe-
darf als Bindungen), sollte man erwarten,
dass anti-Hydrazin die bevorzugte Struk-
tur darstellt.

a. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Energien der anti-
und gauche-Konformere des Hydra-
zins. Welches Konformer ist stabiler?
Entspricht Thr Ergebnis den Vorhersa-
gen der VSEPR-Theorie?

Sie konnen Thr Ergebnis begriinden,
indem Sie sich iiberlegen, dass bei einer
Wechselwirkung von Elektronenpaaren
Kombinationen entstehen, von denen
eine stabilisiert (relativ zum urspriing-
lichen Elektronenpaar) und die andere
destabilisiert wird. Das Ausmall der
Destabilisierung ist groBer als das der
Stabilisierung, d.h. dass die Wechsel-
wirkung von zwei Elektronenpaaren

energetisch insgesamt ungiinstig ist:

Destabilisierte Kombination (HOMO)

Stabilisierte Kombination

b. Ermitteln Sie die Energien der
HOMO-Orbitale der beiden Hydrazin-
Konformere. Dies entspricht der Kom-
bination der Elektronenpaare mit
hoherer Energie (destabilisiert). Wel-
ches Hydrazin-Konformer (anti oder
gauche) hat die héhere HOMO-Energie?
Hat dieses Konformer auch die héhere
Energie? Wenn das der Fall ist, ist die
Differenz der HOMO-Energien mit der
Differenz der Gesamtenergie der beiden
Konformere vergleichbar?

"7 Die Diels-Alder-Cycloaddition von 1,3-

Butadien mit Acrylnitril setzt voraus, dass
das Dien eine cis- (oder cis-dhnliche) Kon-

formation einnimmt:

=\::<+ILCN—>©\CN

Tatsdchlich liegt das Dien hauptsdchlich
in einer trans-Konformation vor. Das cis-
Konformer ist ungefdhr9 kJ/mol weniger
stabil und vom trans-Konformer durch
eine Barriere niedriger Energie getrennt.
Bei Raumtemperatur liegen nur ungefihr
5% der Butadien-Molekiile in der cis-

Konformation vor. Vor dem Fortschreiten
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der Reaktion ist also zunichst eine Rota-
tion in die cis-Konformation notwendig.

Suchen Sie nach einem substituierten 1,3-
Butadien, bei dem die cis- (oder. cis-
dhnliche) Konformation gegeniiber der
trans-Konformation energetisch begiins-
tigt ist. Die einzige Einschrdnkung ist,
dass das Dien elektronenreich sein muss,
um reaktiv zu sein. Beschrinken Sie Thre
Suche auf Alkyl-, Alkoxy- und Halogen-
substituenten. Verwenden Sie das Modell
HF/3-21G. Stellen Sie Thre Erfolge dar und
begriinden Sie, wie Sie auf diese gekom-

men sind.

Die Rotationsenergie um eine Einfachbin-
dung ist eine periodische Funktion des
Torsionswinkels ¢. Sie kann also durch
eine abgebrochene Fourierreihe angemes-
sen beschrieben werden. Die einfachste
Form einer solchen Reihe sieht folgender-

malen aus:

V(gp)

%Vl(l —cos¢) + %Vz(l — cos 2¢)

+ %Va(l — cos 3¢)

Vi) + Va(e) + V3(9)

In dieser Gleichung ist V; die erste Kom-
ponente (periodisch mit 360°), V, die
zweite Komponente (periodisch mit 180°)
und V; die dritte Komponente (periodisch
mit 120°). Eine Fourierreihe ist ein Bei-
spiel fiir ein orthogonales Polynom, d.h.
dass die einzelnen Ausdriicke, aus denen
sie zusammengesetzt ist, unabhéngig von-
einander sind. Es sollte deshalb mdglich
sein, das komplexe Energieprofil der Rota-
tion in eine Reihe von N Bestandteilen
zu zerlegen und jeden dieser Bestandteile
unabhéngig von den anderen auszuwer-
ten. Der erste Bestandteil ist recht einfach
zu erklédren. Der erste Ausdruck der Rota-
tion um die zentrale Bindung von n-Butan
steht z. B. fiir die Behinderung durch die
Methylgruppen

nsterisch gehindert* wsterisch ungehindert*

Der erste Ausdruck in 1,2-Difluorethan
steht dagegen wahrscheinlich fiir die
Unterschiede der elektrostatischen Wech-
selwirkungen, die durch Bindungsdipole
reprasentiert werden:

Y

o
i
N
I

b

Bindungsdipole
verstérken sich

Bindungsdipole
schwichen sich

Die dritte Komponente ist Chemikern
vielleicht am ehesten vertraut: Sie steht
fiir den Energieunterschied zwischen der
ekliptischen und der gestaffelten Anord-
nung einer Einzelbindung. Die zweite
Komponente jedoch ist die vielleicht inter-
essanteste der drei Komponenten. Mit
dieser Komponente wollen wir uns hier
beschiftigen. Sie bezieht sich auf die Ener-
giedifferenz zwischen der planaren und
der senkrechten Anordnung.

Optimieren Sie die Geometrie von Dime-
thylperoxid (CH300CH;) bei einem Die-
derwinkel COOC von 0°, 20°, 40°, ...,
180° (insgesamt 10 Optimierungen). Ver-
wenden Sie das Dichtefunktionalmodell
B3LYP/6-31G*. Tragen Sie die Energie
gegen den Diederwinkel auf und passen
Sie die Daten an eine Fourierreihe mit drei
Termen an. Stellt die Fourierreihe eine
gute Reprisentation Threr Daten dar? Wenn
ja, welcher Ausdruck dominiert? Erldutern
Sie. Welcher Ausdruck ist am zweitwich-
tigsten? Erkldren Sie Ihr Ergebnis.

Die pyramidale Inversion des zyklischen
Amins Aziridin ist erheblich schwieri-
ger als die Inversion von azyklischen
Aminen. Die Energiebarriere betrdgt nach
Berechnungen mit dem Modell HF/6-
31Gsbei Aziridin 80 kJ/mol, bei Dimethyl-
amin dagegen nur 23 kJ/mol. Eine magli-
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che Erkldrung fiir diesen Unterschied ist,
dass der Ubergangszustand der Inversion
ein trigonal-planar umgebenes Stickstoff
einschlieBt, das fiir Aziridin schwieriger
zu realisieren ist als fiir Dimethylamin,
weil in diesem Molekiil ein Bindungs-
winkel auf einen Wert von ungefdhr 60°
festgelegt ist. Eine solche Auslegung legt
nahe, dass die Reaktionsbarrieren der
Inversion bei den entsprechenden Vier-
und Fiinfringen der Amine Azetidin und
Pyrrolidin ebenfalls groBer als normal
sind und dass die Inversionsbarriere beim
Sechsring-Amin Piperidin ungefihr der
des azyklischen Molekiils entspricht.

NH

NH NH
A-!><>>< 7>O:/NH\

Aziridin Azetidin Pyrrolidin Piperidin Dimethylamin

Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrien von Aziridin,
Azetidin, Pyrrolidin und Piperidin. Ver-
wenden Sie die optimierten Strukturen
als Startstrukturen der entsprechenden
Inversionsiibergangszustidnde, indem Sie
die tetraedischen Stickstoffzentren durch
trigonal-planare Zentren ersetzen. Berech-
nen Sie mit Hilfe desselben Hartree-Fock-
Modells die Ubergangszustinde und die
Inversionsbarrieren. Bestimmen Sie die
Schwingungsfrequenzen, um zu iiberprii-
fen, dass Sie die Inversionsiibergangszu-
stdnde korrekt bestimmt haben.

Entsprechen die berechneten Inversions-
barrieren der Reihenfolge der vorste-
henden Abbildung? Falls nein, welche
Molekiile weichen von der Reihenfolge
ab? Begriinden Sie Thre Beobachtungen
und berticksichtigen Sie dabei weitere
Unterschiede der Geometrie zwischen den

Aminen und ihren Ubergangszustinden.

777 Molekiille wie Dimethylsulfoxid und

Dimethylsulfon koénnen entweder als
hypervalent, d. h. mit mehr als der norma-
len Anzahl von acht Valenzelektronen fiir

CHy

Schwefel, oder als Zwitterionen, in denen
Schwefel eine positive Ladung tréigt, dar-

gestellt werden:

CHs CHs CH

% < N2 0 NP ox
S=0 vs. SO ST . 8Z
/ 7 7oy e

CH, CHs CHs CHg

Quantenmechanische Berechnungen der
Atomladungen kénnen dabei bei der Ent-
scheidung behilflich sein, welche der bei-

den Représentationen angemessener ist.

a. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Gleichgewichtsgeome-
trien von Dimethylsulfid (CH3),S und
Dimethylsulfoxid sowie, basierend auf
Anpassungen an das elektrostatische
Potenzial, die entsprechenden Ladun-
gen des Schwefelatoms. Entspricht die
Ladung des Schwefelatoms in Dime-
thylsulfoxid in etwa der des Schwefels
in Dimethylsulfid (normales Schwefel),
hat sie um eine Einheit zugenommen
oder befindet sie sich zwischen die-
sen beiden Werten? Wiirden Sie dar-
aus schliefen, dass Dimethylsulfoxid
am besten als hypervalentes Molekiil,
als Zwitterion oder als eine Mischung
beider Strukturen dargestellt werden
kann? Versuchen Sie, Ihre Schlussfolge-
rung durch weitere Hinweise (Geome-
trien, Dipolmomente, usw.) zu begriin-
den.

b. Wiederholen Sie Ihre Analyse fiir Dime-
thylsulfon. Vergleichen Sie Ihre Ergeb-
nisse der Ladung des Schwefelatoms
mit denen von Dimethylsulfid und
Dimethylsulfoxid.

Es ist bisher nicht gelungen, Hydroxy-
methylen experimentell zu beobachten.
Trotzdem geht man davon aus, dass so-
wohl die Photofragmentierung von Form-
aldehyd zu Wasserstoff und Kohlen-

monoxid

H,CO 5 [HEOH] —> H, + CO
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als auch die Photodimerisierung von For-
maldehyd in einer Argonmatrix

H,CO ™ [HEOH] 25 HOCH, CHO

iiber diesen Ubergangszustand verlau-
fen. Existiert Hydroxymethylen tatsdch-
lich? Um existieren zu konnen, muss
es sowohl von seinem Umlagerungspro-
dukt (Formaldehyd) als auch von sei-
nem Dissoziationsprodukt (Wasserstoff
und Kohlenmonoxid) durch eine genii-
gend groBe (> 80kJ/mol) Energiebarriere
getrennt sein. Natiirlich muss es zusétzlich
einem Minimum der Potenzialhyperfliche
entsprechen.

a. Berechnen Sie zunéchst die Energie-
differenz zwischen Formaldehyd und
Hydroxymethylen. Vergleichen Sie IThr
Ergebnis mit dem indirekten experi-
mentellen Schitzwert von 230 kJ/mol.
Fiihren Sie die Berechnungen mit
den beiden Modellen B3LYP/6-31G*
und MP2/6-31G* durch. Berechnen Sie
anschliefend die Gleichgewichtsgeo-
metrien von Hydroxymethylen und
die zugehorigen Schwingungsfrequen-
zen. Befindet sich Hydroxymethylen
auf einem Energieminimum der Poten-
zialhyperfliche? Begriinden Sie Thre
Antwort. Geben die Ergebnisse eines
oder beider Modelle die experimentell
ermittelte Energiedifferenz akzeptabel
wieder? Fahren Sie mit dem Modell
fort, dessen Ergebnisse eher den expe-
rimentellen Werten entsprechen. Ver-
suchen Sie, die Ubergangszusténde fiir
die Isomerisierung von Hydroxyme-
thylen zu Formaldehyd und fiir die
Dissoziation zu Wasser und Kohlen-
monoxid zu finden. Berechnen Sie
die Schwingungsfrequenzen der bei-
den Ubergangszustinde. Gehen Sie auf
Basis der berechneten Ubergangszu-
stinde davon aus, dass Hydroxyme-

thylen sowohl der Isomerisierungs- als

auch der Dissoziationsreaktion zuging-
lich ist? Begriinden Sie Ihre Antwort.
Liegt Hydroxymethylen in einer Ener-
giesenke, die tief genug ist, um dieses
Molekiil beobachten zu kénnen?

Durch die Born-Oppenheimer-Ndherung
werden die Werte der Kernmassen voll-
stindig aus der Schrodingergleichung ent-
fernt. Wie konnen dennoch Abhéngigkei-
ten von der Masse auftreten? Das Infrarot-
spektrum eines Molekiils héngt von seiner
Masse ab. Die drei Schwingungsfrequen-
zen von H,0 (1595, 3657 und 3756 cm™!)
sind z. B. erheblich grofer als die entspre-
chenden Frequenzen von D,0 (1178, 2671
und 2788 cm™!). Dieses Verhalten ist eine
Folge der Tatsache, dass die Schwingungs-
frequenz durch die Quadratwurzel einer
(massenunabhéngigen) Grofe gegeben ist,
die von der Kriimmung der Energiefliche
am Minimum, geteilt durch eine von den
an der Bewegung beteiligten Atommassen
abhéngigen Grofle, abhéngig ist.

Wie in Abschnitt 27.8.4 besprochen, gehen
die Schwingungsfrequenzen in die Aus-
driicke ein, die bendttigt werden, um die
quantenmechanisch berechnete Energie
(stationdre Kerne bei 0K) auf die expe-
rimentell ermittelte Enthalpie (schwin-
gende Kerne bei einer endlichen Tempera-
tur) zu beziehen. Ebenso gehen sie in die
Ausdriicke der Entropie ein, die benotigt
werden, um aus der Enthalpie die freie
Energie zu erhalten. Hier soll das Haupt-
augenmerk auf dem so genannten Aus-
druck der Nullpunktenergie, d. h. der bei
0K vorliegenden Schwingungsenergie lie-
gen.

Die Nullpunktenergie ergibt sich ein-
fach als Summe tber die individuel-
len Schwingungsenergien (Frequenzen).
Deshalb ist die Nullpunktenergie eines
Molekiils, in der die Massen durch Isoto-
penaustausch erhoht wurden, geringer als
die des Ursprungsmolekiils.
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Daraus folgt unmittelbar, dass die Bin-
dungstrennungsenthalpien der Molekiile
mit Isotopenaustausch (schwer durch
leicht) kleiner als die entsprechenden Ent-
halpien der Ursprungsmolekiile sind.

\vﬁ Nullpunktenergie  \ /

,ohne Isotopen- ,mit Isotopen-
austausch” austausch”

a. Fithren Sie mit dem Modell B3LYP/6-
31G* Berechnungen an HCIl und den
Dissoziationsprodukten (Chlor- und
Wasserstoffatome) durch. Berechnen
Sie nach einer Geometrieoptimierung
die Schwingungsfrequenzen von HCI
und DCl und die Nullpunktenergien
der beiden Molekiile. Wie groB ist der
prozentuale Unterschied der Bindungs-
dissoziationsenergien zwischen HCI
und DCI?

d;-Methylenchlorid reagiert mit Chlor-
atomen entweder unter Abspaltung eines
Wasserstoffatoms (und Bildung von HCI)
oder unter Abspaltung eines Deuterium-
atoms (und Bildung von DCI):

— g:”’;C'—D % HEl N
Clu,, o/ "
c” \D

o g:u;c-_H + DCI Dpuetem

Welcher der beiden Reaktionswege ist
thermodynamisch und welcher ist kine-
tisch bevorzugt?

b. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
B3LYP/6-31G* die Gleichgewichts-
geometrie des Dichlormethylradikals.
Ermitteln Sie die Schwingungsfrequen-
zen des nicht substituierten und des
mit Deuterium substituierten Radi-
kals und berechnen Sie fiir die beiden
Abspaltungsreaktionswege die Null-
punktenergien (sie kennen bereits die

Nullpunktenergie von HCI und DCI).
Welcher Reaktionsweg ist thermody-
namisch giinstiger? Welches (thermo-
dynamische) Produktverhéltnis sollte
sich bei Raumtemperatur einstellen?

c. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
B3LYP/6-31G* den Ubergangszustand
der Wasserstoffabspaltung von Methy-
lenchlorid. Gehen Sie von der folgen-

den Startstruktur aus:

Clu,
~C..1,36A
cl N
.1,5A

Cl

Berechnen Sie die Schwingungsfre-
quenzen der beiden Strukturen, die
sich bei Substitution eines Wasser-
stoffatoms durch Deuterium ergeben.
Ermitteln Sie die Nullpunktenergien
der beiden Strukturen. (Ignorieren Sie
zu diesem Zweck die imagindre Fre-
quenz, die der Reaktionskoordinate
entspricht.) Welcher Reaktionsweg ist
kinetisch giinstiger? Entspricht die-
ser Reaktionsweg dem thermodynami-
schen Reaktionsweg? Welches (kineti-
sche) Produktverhiltnis sollte sich bei
Raumtemperatur einstellen?

. Diels-Alder-Reaktionen beinhalten fiir
gewohnlich elektronenreiche Diene und

elektronenarme Dienophile:

/—\_Y Qy Y =R, OR
=\ X = CN, CHO, CO,H

Die Reaktionsgeschwindigkeit nimmt im
Allgemeinen mit der Eigenschaft des
Diens Y, als m#-Donor zu wirken, und
mit der Eigenschaft des Dienophils X,
als m-Akzeptor zu wirken, zu. Die {ibli-
che Erkldrung dafiir ist, dass Elektronen-
donoren die HOMO-Energie des Diens
erhohen und dass Elektronenakzeptoren
die LUMO-Energie des Dienophils ernied-

rigen:
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trans-1, 2-Dicyanoethen

LUMO

Orbital-

energleT HOMO ﬂ
1 %’
1
1
1

I
|
I
1

Dien Dienophil
Die verkleinerte Liicke zwischen HOMO
und LUMO hat eine verstdarkte Wechsel-
wirkung zwischen Dien und Dienophil
und eine Verkleinerung der Aktivierungs-
barriere zur Folge.

a. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Gleichgewichtsgeome-
trien von Acrylnitril, 1,1-Dicyano-
ethen, cis- und trans-1,2-Dicyanoethen,
Tricyanoethen und Tetracyanoethen.

CN NC CN
_ " "
CN

0 4,64 1,94
Acrylonitril 1, 1-Dicyanoethen cis-1,2-Dicyanoethen

CN NC
CN NC CN
NC CN NC CN
1,89 5,66 7,61

Tricyanoethen Tetracyanoethen

Tragen Sie die LUMO-Energie der Di-
enophile gegen den Logarithmus der be-
obachteten Geschwindigkeitskonstan-
ten der Addition an Cyclopentadien
auf. (Sie finden die Geschwindigkeits-
konstanten unter den jeweiligen Struk-
turen in der vorstehenden Abbildung.)
Gibt es eine nachvollziehbare Bezie-
hung zwischen der LUMO-Energie und
der Geschwindigkeitskonstanten?

b. Ermitteln Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien der Uber-
gangszustdnde der Diels-Alder-Cyclo-
additionen von Acrylnitril und Cyclo-
pentadien und von Tetracyanoethen
und Cyclopentadien. Bestimmen Sie
ebenfalls die Geometrie von Cyclo-
pentadien. Berechnen Sie die Aktivie-
rungsenergien der beiden Reaktionen.

Wie verhalt sich die berechnete Akti-
vierungsenergiedifferenz zur experi-
mentell ermittelten Energiedifferenz
(basierend auf einem Wert von 7,61
fir die Differenz des Logarithmus
der Geschwindigkeitskonstanten bei
298 K)?

Cyanid verhilt sich in Sy2-Reaktionen
normalerweise als ,Kohlenstoff“- und
nicht als ,,Stickstoff“-Nukleophil, z. B.:

f\
N=Ct! CHy-LI —— :N=C—CHy + I

Wie kann dieses Verhalten mit der Tat-
sache vereinbart werden, dass Stickstoff
elektronegativer als Kohlenstoff ist und
iiberschiissige Elektronen deshalb eigent-
lich am Stickstoff angeordnet sein sollten?

a. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrie von Cya-
nid und untersuchen Sie das HOMO.
Beschreiben Sie die Form des HOMO
von Cyanid. Ist dieses eher am Koh-
lenstoff oder am Stickstoff angeord-
net? Wird durch die Form des HOMO
das Bild von Cyanid als Kohlenstoff-
Nukleophil bestdrkt? Erkldren Sie,
wenn dies der Fall sein sollte, warum
Thre Ergebnisse nicht mit den relativen
Elektronegativititen von Kohlenstoff
und Stickstoff im Widerspruch stehen.
Warum wird in Methyliodid Iodid
durch einen nukleophilen Angriff von
Cyanid verdrangt?

b. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrie von Methyl-
iodid und untersuchen Sie das LUMO.
Beschreiben Sie die Form des LUMO
von Methyliodid. Lésst sich aus der
Form schliefien, warum Iodid durch
Cyanid verdridngt wird? Begriinden Sie
Ihre Antwort.

U100 Auf den ersten Blick sieht die Struk-

tur von Diboran auBergewthnlich aus.
Warum sollte das Molekiil nicht die glei-
che Geometrie wie Ethan annehmen?
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SchlieBlich ist die Anzahl der schweren
Atome und der Wasserstoffatome bei bei-
den Molekiilen identisch.

H H

H d \ SsH
H/M’B/ \B"\\ H \.C L& C/
H” SH- S HY \

H

H

Diboran Ethan

Der entscheidende Unterschied zwischen
den beiden Molekiilen besteht darin, dass
Diboran iiber zwei Elektronen weniger als
Ethan verfiigt und deshalb nicht die glei-
che Anzahl Bindungen ausbilden kann.
Diboran ist strukturell eher mit Ethen ver-
wandt, welches iiber die gleiche Anzahl
Elektronen verfiigt.

Bestimmen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Gleichgewichtsgeometrien
von Diboran und Ethen. Stellen Sie
die sechs Valenzelektronenmolekiilorbi-
tale grafisch dar. Ordnen Sie, soweit mog-
lich, jedes Valenzorbital von Ethen einem
entsprechenden Orbital von Diboran zu.
Legen Sie dabei v. a. Wert auf die Ahn-
lichkeiten der Strukturen der Orbitale und
weniger auf ihre Position in der Liste
der Orbitale. Welches Orbital von Dibo-
ran entspricht am ehesten dem z-Orbital
von Ethen (dem HOMO)? Wie wiirden Sie
dieses Orbital des Diborans beschreiben?
Handelt es sich um eine B—B-Bindung,
eine B—H-Bindung oder um beides?

71 Molekiilorbitale sind im Allgemeinen iiber

das Molekiil delokalisiert und haben
einen deutlichen Bindungs- oder Antibin-
dungscharakter. Der Verlust eines Elek-
trons eines bestimmten Molekiilorbitals
durch Lichtanregung oder Ionisierung
sollte deshalb zu einer deutlichen Ande-
rung der Bindung und der Molekiilgeome-
trie fithren.

a. Bestimmen Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Gleichgewichtsgeome-
trien von Ethen, Formaldimin und
Formaldehyd. Stellen Sie die HOMO-
und LUMO-Orbitale der Molekiile gra-

fisch dar. Wie wiirden sich die Geo-
metrien um das Kohlenstoffatom (pla-
nar gegentiiber pyramidisch), die C=X-
Bindungsldngen und (bei Formal-
dimin) die C=NH-Bindungsldnge ver-
dndern, wenn ein Elektron aus den
HOMO-Orbitalen von Ethen, Formal-
dimin und Formaldehyd entfernt
wiirde?

. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells

HF/6-31G%st die Gleichgewichtsgeo-
metrien der Radikalkationen von
Ethen, Formaldimin und Formaldehyd.
Entsprechen die berechneten Geome-
trien dieser Molekiile, die durch Ent-
fernen eines Elektrons aus der entspre-
chenden neutralen Form entstehen,
ihren aufgrund der Form und Knoten-
struktur der HOMO-Orbitale gemach-
ten Voraussagen?

Unbesetzte Molekiilorbitale sind eben-
falls delokalisiert und haben einen
deutlichen Bindungs- oder Antibin-
dungscharakter. Dieses Verhalten hat
im Allgemeinen keine Konsequen-
zen. Wenn diese Orbitale jedoch
besetzt werden (durch Anregung oder
durch Einfangen eines Elektrons),
sollte auch dies zu Anderungen der
Molekiilgeometrie fithren. Wie wiirden
sich die Geometrien um das Kohlen-
stoffatom, die C=X-Bindungslédngen
und (bei Formaldimin) die C=NH-
Bindungsldnge verdndern, wenn den
LUMO-Orbitalen von Ethen, Formal-
dimin und Formaldehyd ein Elektron
hinzugefiigt wiirde?

. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells

HF/6-31G%st die Gleichgewichtsgeo-
metrien der Radikalanionen von Ethen,
Formaldimin und Formaldehyd. Ent-
sprechen die berechneten Geometrien
dieser Molekiile, die durch Hinzufi-
gen eines Elektrons zu der entsprechen-
den neutralen Form entstehen, ihren

aufgrund der Form und Knotenstruktur
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der LUMO-Orbitale gemachten Voraus-
sagen?

Der erste angeregte Zustand von Form-
aldehyd (der so genannte n — -
Zustand) entsteht durch die Anregung
eines Elektrons aus dem HOMO (im
Grundzustand von Formaldehyd) in
das LUMO. Die experimentell ermit-
telte Gleichgewichtsgeometrie weist
eine Verldngerung der CO-Bindung und
ein pyramidales Kohlenstoffatom auf
(die Werte des Grundzustands sind in
Klammern dargestellt):

1,32A (1,21A)
Hm-C=0

/,@154" (180°)

d. Erkldaren Sie dieses experimentelle
Ergebnis auf der Basis Thres Wissens
iiber das HOMO und LUMO von For-
maldehyd und Threr bei den Berech-
nungen des Radikalkations und -anions
von Formaldehyd gemachten Erfahrun-
gen.

BeH, ist linear, CH, mit zwei zusitzlichen
Elektronen und H,O mit vier zusétzlichen
Elektronen sind dagegen gewinkelt und
haben einen dhnlichen Bindungswinkel.
Konnen diese Unterschiede der Geometrie
durch eine Untersuchung der Formen der
bindenden Molekiilorbitale erkldrt wer-
den?

a. Fiihren Sie fiir BeH, eine Reihe von
Geometrieoptimierungen durch. Hal-
ten Sie dabei den Bindungswinkel bei
90°, 100°, 110°, ..., 180° (insgesamt
10 Optimierungen) konstant. Verwen-
den Sie das Modell HF/6-31G*. Stellen
Sie die Gesamtenergie und die HOMO-
und LUMO-Energien in Abhéngigkeit
vom Bindungswinkel dar. Stellen Sie
ebenfalls das HOMO und das LUMO fiir
eine der Strukturen mit mittlerem Bin-
dungswinkel dar.

Nimmt die Energie des HOMO von

BeH, von der gewinkelten zur linea-

ren Struktur zu (positiver), ab, bleibt
sie konstant oder hat sie bei einem
bestimmten Winkel ein Minimum oder
ein Maximum? Erkldren Sie Thr Ergeb-
nis, indem Sie auf die Form und Kno-
tenstruktur des HOMO eingehen. Wiir-
den Sie eine lineare oder gewinkelte
Struktur von BeH, vorhersagen, wenn
Sie berticksichtigen, dass das Molekiil
nur zwei Valenzelektronen (im HOMO)
besitzt. Ldsst sich Thre Schlussfolge-
rung mit dem Verlauf der Gesamtener-
gie vereinbaren?

Nimmt die Energie des LUMO von
BeH; bei steigendem Bindungswinkel
zu, ab, bleibt sie konstant oder hat sie
bei einem bestimmten Winkel ein Mini-
mum oder ein Maximum? Erklédren Sie
Thr Ergebnis, indem Sie auf die Form
und Knotenstruktur des LUMO einge-
hen. Wie wiirde sich nach Thren Erwar-
tungen die Geometrie von BeH, édndern,
wenn dem LUMO Elektronen zugefiigt
wiirden? Schlagen Sie eine Struktur fiir
BH; (dem LUMO wurde ein Elektron
hinzugefiigt) und fiir Singulett-CH, vor
(dem LUMO wurden zwei Elektronen
hinzugefiigt).

. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells

HF/6-31G* die Geometrien von BHj
und CH, (Singulett). Entsprechen die
Ergebnisse der quantenchemischen
Berechnungen Thren qualitativen Argu-
menten?

. Fithren Sie fiir Singulett-CH, eine

Reihe von Geometrieoptimierungen
durch. Halten Sie dabei den Bindungs-
winkel bei 90°, 100°, 110° und 180°
konstant. Stellen Sie die Gesamtenergie
und die HOMO- und LUMO-Energien
als Funktion des Winkels dar.

Stellen Sie das LUMO fiir einige Zwi-
schenstrukturen dar. Spiegelt die Dar-
stellung der HOMO-Energie von CH, in
Abhéngigkeit des Bindungswinkels die
entsprechende Darstellung fiir BeH,
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wider? Begriinden Sie Ihre Antwort.
Nimmt die Energie des LUMO von
CH, bei steigendem Bindungswinkel
zu, ab oder bleibt sie konstant (oder
hat sie bei einem bestimmten Winkel
ein Minimum oder ein Maximum)? Ist
die Anderung der LUMO-Energie bei
Betrachtung des gleichen Bereichs der
Bindungswinkel kleiner, grofler oder
ungefihr gleich groB wie die Ande-
rung der HOMO-Energie? Erkldren Sie
die beiden Beobachtungen, indem sie
sich auf die Form und Knotenstruktur
des LUMO beziehen. Wie wiirde sich
nach Thren Erwartungen die Geome-
trie von CH, dndern, wenn dem LUMO
Elektronen zugefiigt wiirden? Schla-
gen Sie eine Struktur fiir NHj (dem
LUMO wurde ein Elektron hinzuge-
fiigt) und H,0O vor (dem LUMO wurden
zwei Elektronen hinzugefiigt).

d. Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrien von NH;
und H,O. Entsprechen die Ergebnisse
der quantenchemischen Berechnungen

TIhren qualitativen Argumenten?

Olefine nehmen, wenn dies mdoglich ist,
eine planare (oder nahezu planare) Geo-
metrie ein. Dadurch werden eine maxi-
male Uberlappung der p-Orbitale und
eine maximale 7-Bindungsstirke sicher-
gestellt. Jede Abweichung von der plana-
ren Struktur reduziert die Orbitaliiberlap-
pung und die Bindungsstérke. Prinzipiell
kann die 7-Bindungsstédrke experimentell
ermittelt werden, indem man die Aktivie-
rungsenergie der cis-frans-Isomerisierung

misst, z. B. von cis-1,2-Dideuteroethylen:

IO
o

D H
/ /
N X
H D

T O
\O/

Ein anderes Mab fiir die 7 -Bindungsstirke,
wenn auch nur die 7-Bindungsstarke rela-
tiv zu einem Standard, ist die Energie, die

zur Entfernung eines Elektrons aus dem
q-Orbital benétigt wird, d.h. das Ionisie-

rungspotenzial:

lonisierungspotenzial

_H_

Nicht planare Olefine konnten bei der
Einbindung einer trans-Doppelbindung
in einen kleinen Ring entstehen.
Kleine Cycloalkene bevorzugen cis-
Doppelbindungen, das kleinste bisher
isolierte trans-Cycloalken ist Cyclook-
ten. Aus experimentellen Ergebnissen ist
bekannt, dass es ungefihr 39 kJ/mol weni-
ger stabil ist als cis-Cyclookten. Bedeutet
das, dass die 7#-Bindungsstirke abgenom-
men hat?

Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien von cis- und
trans-Cyclookten. (Sie sollten zunédchst
die moglichen Konformere der beiden
Molekiile untersuchen.) Berechnen Sie
schlieBlich die HOMO-Orbitale der bei-
den Molekiile und stellen Sie sie grafisch
dar.

Weicht die Doppelbindung in trans-
Cyclookten wesentlich von ihrer idealen
planaren Geometrie ab? Wenn ja, wiirden
Sie die Abweichung als Faltung der Dop-
pelbindungskohlenstoffe, als Drehung um
die Bindung oder als Kombination von
beiden bezeichnen? Zeigt das HOMO von
trans-Cyclookten Anzeichen einer Verzer-
rung? Begriinden Sie Thre Antwort. Ist die
Energie des HOMO von trans-Cyclookten
wesentlich héher (weniger negativ) als
die von cis-Cyclookten? Wie verhdlt sich
die Differenz der HOMO-Energien (Ioni-
sierungspotenziale) zu der berechneten
(gemessenen) Differenz der Isomerener-
gien?



Aufgaben

Singulettcarbene reagieren mit Alkenen
zu Cyclopropanen. Die Stereochemie wird
dabei beibehalten, d.h. dass cis- und
trans-substituierte Alkene jeweils cis- und
trans-substituierte Cyclopropane ergeben,
z.Ba

cp, 4 CHs  CHg CF,
— CHy” “CHj

CH,
CF.
CF2 + — —_— Z

CHS CH3 ':/I/(-\’H3

Das setzt voraus, dass die beiden o-
Bindungen mehr oder weniger gleichzeitig
gebildet werden, ohne dass die Reaktion
iiber einen Ubergangszustand verléuft,
der eine cis-trans-Isomerisierung erlau-
ben wiirde.

Bestimmen Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G den Ubergangszustand der
Addition von Singulett-Difluorcarben an
Ethen und berechnen Sie anschlieBend die
Schwingungsfrequenzen. Uberpriifen Sie
nach der Berechnung, ob Sie tatsdchlich
einen Ubergangszustand gefunden haben
und ob dieser zum korrekten Produkt zu
fithren scheint.

Wie sind Carben und Ethen in Threm Uber-
gangszustand zueinander orientiert? Ent-
spricht die Orientierung der des Produkts
(1,1-Difluorcyclopropan)? Sollte das nicht
der Fall sein, warum unterscheidet sich
die Orientierung? (Hinweis: Beachten Sie,
dass die n Elektronen des Ethens in ein
niedrig gelegenes unbesetztes Molekiil-
orbital des Carbens gelangen miissen.
Erstellen Sie Difluorcarben und optimie-
ren Sie mit Hilfe des Modells HF/3-21G
seine Geometrie. Stellen Sie das LUMO
grafisch dar.)

" Weitere Informationen iiber den Mecha-

nismus der Pyrolysereaktion von Ethyl-
formiat erhalten Sie, wenn Sie das stati-
sche Bild durch einen Film, d.h. durch

eine Animation entlang der Reaktionsko-
ordinate ersetzen. Laden Sie ,ethyl for-
mate pyrolysis“ (auf der Spartan’04 CD-
ROM) und untersuchen Sie die Anderun-
gen der Elektronendichte bei fortschrei-
tender Reaktion. Finden die Wasserstoff-
wanderung und die CO-Bindungsspaltung
gleichzeitig oder nacheinander statt?

Haben verwandte Molekiile mit der glei-
chen Anzahl Elektronen denselben Raum-
bedarf oder gibt es andere Faktoren (auBer
der Anzahl der Elektronen), die fiir den
Raumbedarf wichtig sind? Berechnen Sie
mit Hilfe des Modells HF/6-31G* die
Gleichgewichtsgeometrien fiir das Methyl-
anion, Ammoniak und das Hydronium-
kation. Vergleichen Sie die Isooberflichen
der Elektronendichte der Molekiile. Haben
alle drei Molekiile denselben Raumbedarf?
Wenn nicht, warum nicht?

Lithium ist ein sehr einfaches Beispiel
dafiir, welchen Effekt der Oxidations-
zustand auf die Grofle hat. Vergleichen
Sie die mit Hilfe des Modells HF/6-
31G* berechneten Isooberflichen der Elek-
tronendichte des Lithiumkations, des
Lithiumatoms und des Lithiumanions.
Welches ist die kleinste Flache? Welches
ist die grofite Flache? Wie verhilt sich die
GroBe von Lithium zur Anzahl der Elek-
tronen? Welche Fliche bildet das konven-
tionelle Kalottenmodell am ehesten nach?
Ko6nnen Sie anhand Threr Ergebnisse eine
Aussage dariiber machen, welche Arten
von Molekiilen fiir die Festlegung des
Radius fiir Lithium im Kalottenmodell ver-

wendet wurden?

Eine Fldche, auf der das elektrostatische
Potenzial negativ ist, weist Regionen eines
Molekiils aus, die elektrophil angegriffen
werden konnen. Sie kann Thnen helfen,
die unterschiedliche Chemie von struktu-
rell dhnlichen Molekiilen zu verstehen.

Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Geometrien von Benzol und
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Pyridin und untersuchen Sie die elek-
trostatischen Potenzialflichen. Beschrei-
ben Sie die Potenzialfliche der Molekiile.
Versuchen Sie, mit ihrer Hilfe die fol-
genden experimentellen Beobachtungen
nachzuvollziehen: (1) Benzol und seine
Derivate unterliegen wesentlich leichter
einer elektrophilen aromatischen Sub-
stitution als Pyridin und seine Deriva-
te. (2) Die Protonierung von Perdeutero-
benzol (CgDg) hat einen Verlust eines
Deuteriumatoms zur Folge, wihrend
die Protonierung von Perdeuteropyridin
(CsDsN) keinen solchen Verlust zur Folge
hat. (3) Benzol bildet in Ubergangszustin-
den i.A. n-Komplexe, Pyridin dagegen

o-Komplexe.

Im Allgemeinen geht man davon aus,
dass Kohlenwasserstoffe nicht polar oder
bestenfalls schwach polar sind, was sich
durch ein typisches Dipolmoment von
nur wenigen Zehnteln eines Debyes aus-
driickt. Dipolmomente von Molekiilen ver-
gleichbarer GrofBe mit Heteroatomen sind
dagegen normalerweise einige Debyes
groB. Eine signifikante Ausnahme bil-
det Azulen, das ein Dipolmoment von
0,8 Debye hat:

(0 CC

Azulen Naphthalin

Optimieren Sie mit Hilfe des Modells
HF/6-31G* die Geometrie von Azulen und
berechnen Sie ein elektrostatisches Poten-
zialdiagramm. Fiihren Sie zum Vergleich
dieselben Berechnungen fiir Naphthalin,
einem nicht polaren Isomer von Azulen
durch. Stellen Sie die beiden elektrosta-
tischen Potenzialdiagramme nebeneinan-
der mit der gleichen (Farb-)Skalierung dar.
Ist gemdB dem elektrostatischen Poten-
zialdiagramm ein Ring in Azulen negati-
ver (im Vergleich zu Naphthalin als Stan-
dard) und der andere Ring positiver? Wenn

dies der Fall sein sollte, welcher Ring ist
positiver bzw. negativer? Entspricht dieses
Ergebnis der Richtung des Dipolmoments
von Azulen? Erkldren Sie Ihr Ergebnis.
[Hinweis: Zdhlen Sie die Anzahl der x-

Elektronen.]

Es ist bekannt, dass Salpetersdure und
Schwefelsdure starke Sduren sind und
dass Essigsidure eine schwache Sdure ist.
Ethanol ist bestenfalls eine sehr schwa-
che Sdure. Die Stdrke einer Saure ergibt
sich unmittelbar aus der Deprotonierungs-
energie (der heterolytischen Bindungsdis-
soziation), die fiir Essigsdure folgender-

malen aussieht:
CH3C02H —_ CH3CO; + H*

In der dargestellten Form handelt es sich
um einen endothermen Prozess, weil nicht
nur eine Bindung gebrochen wird, son-
dern auch zwei geladene Molekiile aus
der neutralen Sédure entstehen. Dieser Pro-
zess findet in Losung nur statt, weil
das Losungsmittel eine Ladungsverteilung
bewirkt.

Die Stdrke einer Sdure kann einfach als
Energiedifferenz zwischen der Sdure und
ihrer konjugierten Base gemessen werden
(Die Energie des Protons ist 0). Quanten-
mechanische Modelle sind fiir Vergleiche
der Saurestirken eng verwandter System
(z.B. Karbonsduren) recht gut geeignet.
Dieselben Modelle sind ebenfalls geeignet,
relative Basenstirken richtig zu berechnen
(siehe Erorterung in Abschnitt 27.8.3).
Ein weiteres Mab fiir die Sdurestérke ist
die relative positive Ladung am sauren
Wasserstoff, die mit Hilfe des elektrostati-
schen Potenzials bestimmt werden kann.
Man kann davon ausgehen, dass ein posi-
tiveres Potenzial um das Wasserstoffatom
dessen Abspaltung erleichtert und damit
die Sdurestirke erhoht. Sollte Sie sich als
erfolgreich herausstellen, bietet diese Art

von Messung gegeniiber der Berechnung




Aufgaben

der Reaktionsenergie den Vorteil, dass nur
die Sdure (und nicht die konjugierte Base)

betrachtet werden muss.

a. Berechnen Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Gleichgewichtsgeome-
trien von Salpetersdure, Schwefelsdure,
Essigsdure und Ethanol und verglei-
chen Sie die elektrostatischen Poten-
zialdiagramme. Achten Sie darauf, fiir
alle vier Sduren die gleiche (Farb-)Skala
zu verwenden. Bei welcher Sdure ist
das elektrostatische Potenzial in der
Umgebung des (sauren) Wasserstoff-
atoms am positivsten? Bei welcher
Sdure ist es am wenigsten positiv? Sind
elektrostatische  Potenzialdiagramme
fiir eine qualitativ richtige Aussage tiber
die relativen SHurestdrken dieser vier
Molekiile geeignet?

b. Ermitteln Sie mit Hilfe des Modells
HF/3-21G die Gleichgewichtsgeome-
trien fiir einige Karbonséduren der fol-
genden Tabelle und erstellen Sie fir
jede Séure ein elektrostatisches Poten-
zialdiagramm.

»Messen“ Sie den mit den jeweili-

gen sauren Wasserstoffatomen verbun-

denen positivsten Wert des elektrostati-
schen Potenzials der Verbindungen und

tragen Sie die Werte gegen die experi-

- mentell bestimmten pK;-Werte aus der

vorstehenden Tabelle auf. Gibt es bei
diesen eng verwandten Sduren zwi-
schen der Saurestarke und dem elek-
trostatischen Potenzial am Wasserstoff

einen nachvollziehbaren Zusammen-

hang?

Siure’ PK;
Cl;CCO,H 0,7

HO,CCO,H 1,23
CL,CHCO,H 1,48
NCCH,CO,H 2,45
CICH,;CO,H 2,85
trans-HO,CCH=CHCO,H | 3,10
p-HO,CCsH,CO,H 3,51
HCO;H 3,75
trans-ClCH=-CHCO,H 3,79
CeHsCOH 4,19
p-ClCeH,CH=CHCO,H 4,41
trans-CH;CH=CHCO,H 4,70
CH,CO.H 4,75
(CH3)H;CCOH 5,03
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