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Nach einem erweiterten MO-LCAOQO-Verfahren wird die Elektronenstruktur der Molekiile
PH, PH;, PH, und PH; berechnet, wobei fiir PH, und PH, die Bindungswinkel von 90°,
109,5° und 120° beriicksichtigt werden. Das Modell liefert fiir PH;” und PH, die zu erwarten-
den Bindungswinkel, und die Bindungsenergien stehen mit den Ergebnissen anderer Autoren
in Einklang.

Die Verwendung geeignet definierter Energiegroflen gestattet eine Beurteilung der PH-
Bindungsstéirke und fithrt zu Aussagen iber die Reaktionsméglichkeiten dieser Molekiile.

The electronic structure of the molecules PH, PH;, PH, and PH;" has been calculated
by an extended MO-LCAO method, taking into account the values 90°, 109.5°, and 120° for
the bond angles of PHy and PH,. The expected bond angles for PH; and PH; are obtained
and the bond energies agree well with the results calculated by other authors.

Use of suitable defined energy parameters enables a judgement of the strength of a PH-
bond and leads to an appreciation of possible reactions of the molecules.

La structure électronique des molécules PH, PH;, PH, et PH{ est calculée par une
méthode MO-LCAO élargie en considérant, pour PH; et PH,, des angles de liaison égaux &
90°, 109,5° et 120°. Le modéle conduit pour PH; et PH; aux valeurs attendues des angles de
liaison, et les énergies de liaison sont en accord avec les résultats obtenus par d’autres auteurs.
L’emploi de valeurs de I’énergie convenablement définies permet d’apprécier la force de la
liaison dans PH et conduit & une appréciation des aptitudes réactionnelles de cette molécule,

1. Einfiihrung

Das einfache MO-LCAO-Modell von HirckeL gestattet als Einelektronenmodell
die Beschreibung einiger Eigenschaften konjugierter Kohlenwasserstoffe. Is ist ein
Vorzug des Modells, dafl es nur wenige, experimentell zu bestimmende Parameter
enthélt. Um es auf Molekiile mit voneinander verschiedenen Atomen anwenden zu
konnen, mul3 eine gewisse Freiheit in der Wahl der Parameter zugelassen werden,
durch die die Aussagekraft des Modells eingeschrinkt wird. Da im Hiickel-Modell
die Wechselwirkung nichtbenachbarter Atome unberiicksichtigt bleibt, kénnen
gewisse Molekiileigenschaften prinzipiell nicht erfaBit werden. Um ohne wesentliche
Erhohung des Rechenaufwands die Eigenschaften von Molekiilen mit sehr unter-
schiedlichen Bindungsverhéltnissen beschreiben zu kénnen, wurde von verschie-
denen Autoren [I, 4, 6, 9] ein erweitertes MO-LCAO-Modell entwickelt, das in
folgenden Punkten iiber das Hiickel-Modell hinausgeht:
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a) Die Coulomb-Integrale H;; werden durch einen Satz von lonisierungsener-
gien bestimmter Atomzustédnde festgelegt. Diese Festlegung impliziert eine Kom-
pensation der von der Wirkung der Nachbaratome herrithrenden Teile der Coulomb-
Integrale.

b) Alle auftretenden Uberlappungsintegrale S;; werden beriicksichtigt, und die
Berechnung erfolgt unter Verwendung geeigneter Atomfunktionen (SCF-, Slater-
Funktionen).

¢) Es werden alle durch den gewéhlten Funktionsansatz bedingten Resonanz-
integrale H;; verwendet, wobei fiir deren Berechnung verschiedene Methoden vor-
geschlagen werden, die in allen Féllen eine Proportionalitit zu dem entsprechenden
Uberlappungsintegral voraussetzen (la — ¢).

Hy =k Sy (1a)
Hy— Y Hu+Hj; S@'j (1)
Hij =k VE‘“_H]J' : Si}' . (10)

Die Konstanten k, k', k" werden fiir alle Resonanzintegrale so gewahlt, um mit
dem Modell bestimmte Molekiileigenschaften in der richtigen Gréfie ausrechnen zu
kénnen. Durch die freie Wahl der Konstanten ist der halbempirische Charakter
des Modells bedingt.

Das erweiterte MO-LCAO-Modell beriicksichtigt die Wechselwirkungen aller
Atome des Molekiils und schlieBt eine Einschrinkung der Anwendbarkeit hinsicht-
lich der Art der Atome und ihrer Bindungsverhéltnisse aus.

Im folgenden wird das Modell auf die Molekiile PH, PH;, PH; und PH; unter
Betrachtung der Kernkonfigurationen fiir PH; und PH, mit den Bindungswinkeln
von 90°, 109,5° und 120° angewendet.

2. Wahl der Parameter und Ergebnisse

Die Atomfunktionen des Wasserstoff- und des Phosphoratoms werden durch
Funktionen vom Slater-Typ mit den von CrEMENTI [2] angegebenen Abschirm-
zahlen ausgedrickt.

a(H1s)= 1,00, o(P3s)=188 (P 3p)=163.

Mit diesen Abschirmzahlen werden die Uberlappungsintegrale berechnet, wobei
in allen Fillen ein PH-Abstand von 1,42 A = 2,68 al [6] zugrunde gelegt wurde.

Fiir die Coulombintegrale werden die gemittelten Termenergien von SLATER [§]
verwendet.

H(H1is)= —13,60eV, H(P3s)= —18,36eV, H (P 3p)= —9,79eV.

Die Berechnung der Resonanzintegrale erfolgte nach Gl. (1b). " wurde so fest-
gelegt, daB fiir PH; in der stabilsten Konfiguration der experimentelle Wert der
Bindungsenergie erhalten wurde. Der resultierende Wert k&’ = 1,55 ist niedriger als
der von Horrmany [4] fiir Kohlenwasserstoffe (&' = 1,75) verwendete. Die Cou-
lomb-Integrale werden auch fiir die Ionen PH; und PHj beibehalten, da eine
andere willkiirfreie Festlegung im Rahmen des Modells nicht méglich ist.
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Tabelle 1. Energie der Hinelektronenzustinde (in eV )

Cw»: PH Cs:  PHy (90°)  Ch:  PHy (109,5°)  Ca:  PHy (120°)
14, — 19402 14, - 19,962 1A, - 19,953 1A, - 19,942
2A, - 12,165 1B, — 13,487 1B, - 13,835 1B, - 14,151
1B, — 9,790 24, — 11,522 24, - 11,114 24, - 10,835
2E, - 9,790 1B, - 9,790 1B, - 9,790 1B, - 9,790
Bees: — 82,714 —109,522 —109,384 —109,436
T,:  PH Cso:  PHs (90°) Csv:  PHs (109,5°) Dasn:  PHs (120°)
1A, - 20,567 1A, — 20,329 1A, - 20,310 1A, - 20,294
1T, - 13,835 1E - 13,487 1E - 13,835 1E - 14,159
2T, - 13,835 2E - 13,487 2E - 13,835 2E - 14,159
3T, - 13,835 2A, - 11,147 2A, - 10,365 2A; ~ 9,79
Eees: ~—124,144 —-116,900 —-116,690 —116,804
Besetzung der Atomzustinde: P 3s2 3p? (H 15),
PH PHy PH, PHF
90° 109,5° 120° 90° 109,5° 120°

a 1,75 1,57 1,54 1,51 1,44 1,35 1,28 1,19
b 3,16 4,17 4,26 4,29 3,11 3,32 3,42 2,35
c 1,09 1,13 1,10 1,10 1,15 1,11 1,10 1,115

In Tab. 1 sind die Energien der besetzten Einelektronenzustinde wiederge-
geben. Letztere wurden durch die irreduziblen Darstellungen der Symmetrie-
gruppe des Molekiils bezeichnet, nach denen sich die zugehérigen Molekiilfunk-
tionen transformieren. Die Tabelle enthdlt auch die Besetzungszahlen der be-
teiligten Atomzustinde.

3. Diskussion der Ergebnisse

a) Bindungswinkel

Aus dem Vergleich der Gesamtenergie der Valenzelektronen resultiert fiir PHZ
und PH; die stabilste Konfiguration bei einem Bindungswinkel von 90°. Der
experimentelle Wert fiir den Bindungswinkel in PH; betriagt 93° [3]. Wenn
auch experimentelle Angaben iiber den Bindungswinkel in PH; bisher nicht vor-
liegen, so ist doch bemerkenswert, dall das mit PHy isoelektronische Molekiil H,S
ebenfalls einen Bindungswinkel nahe 90° besitzt.

Ein zweites flacheres Energieminimum besitzen beide Molekiile in der 120°-
Konfiguration, wihrend die 109,5°-Konfiguration eine relativ wenig stabile An-
ordnung darstellt.

b) Totale Bindungsenergie
Die totale Bindungsenergie wurde fiir die Vorginge

PH —-P 4+ H
PH; - P-4+2H
PH, >P +3H
PHf >P++4H
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Tabelle 2. Totale Bindungsenergic/PH- Bindung

PH PH; PH, PH,
3,031 3,200 3,343 3,376 eV
70 73 77 78 keal/Mol
71 72 -173 77 — keal/Mol nach JorDAN [5]

berechnet und zur Berechnung der Elektronenenergien in den Atomen dienten
die gleichen Matrixelemente wie fiir die Molekiile. Tab. 2 enthilt die totale Bin-
dungsenergie/PH-Bindung.

Die Bindungsenergie fiir PH, ist mit der experimentell ermittelten identisch,
weil an dieser GroBe die Justierung des Parameters &’ vorgenommen wurde. Im
Falle von PH, PH; und PH; stehen experimentelle Werte noch nicht zur Ver-
fiigung, jedoch zeigt ein Vergleich mit den von JorpaN [4] nach einer véllig
anderen halbempirischen Methode berechneten gute Ubereinstimmung.

In der Reihe PH. .. PH; nimmt die totale Bindungsenergie/ PH-Bindungen zu.

¢) Elektronenverteilung

Wenn man die Bezugszustdnde so wihlt, daB sich die Molekiilladungen stets
am P-Atom befinden, folgt fiir die H-Atome in allen berechneten Molekiilen eine
negative Teilladung, die in PH, am groften ist.

PH PH; (90°) PH, (90°) PH;

Q (H) —0,093 —0,128 —0,149 —0,116

Somit liegen entsprechend der CH- bzw. NH-Bindung auch fiir die PH-Bindung
analoge Verhiltnisse vor, in denen das Wasserstoffatom einen Elektroneniiber-
schuf} besitzt.

Mit groBer werdendem Bindungswinkel nimmt in PHy und PH; die negative
Teilladung des H-Atoms ab.

90° 109,5° 120°
PH; —0,128 —0,101 —0,096
PH, —0,149 —0,109 —0,098

Die Bindung zwischen dem Phosphor- und den Wasserstoffatomen kann durch
den Anteil der P 3s- und P 3p-Atomfunktionen an den Uberlappungspopula-
tionen charakterisiert werden (Tab. 3).

Tabelle 3. Uberlappungspopulationen der PH- Bindung

PH PH; (90°) PH, (90°) PH;
n (sH) 0,0734 0,1070 0,1124 0,2053
n (pH) 0,6458 0,6286 0,6285 0,5709
9%, s-Anteil 11,4 17,0 17,9 36,0

5*
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d) Promotion und Umladung

Das nach MurLIKEN [7] definierte AusmaB der Promovierung ¢ (s) von Elek-
tronen aus dem P 3s- in die P 3p-Zustande nimmt von PH bis PH; zu. Der auf
eine PH-Bindung bezogene Promotionsbetrag weist dagegen ein Minimum in
PH, auf.

Die Ausbildung der endgiiltigen Elektronenverteilung im Molekiil kann in zwei
Stufen, ndmlich die Umverteilung der Elektronen innerhalb jedes Atoms (Promo-
tion) und die Umverteilung der Elektronen im gesamten Molekiil (Umladung)
zerlegt werden. Diese Aufteilung ist in gewisser Weise willkiirlich. Fiir den Fall
der Beriicksichtigung nur eines s- und dreier p-Zustdnde ist nach MULLIKEN [7]
anzunehmen, dafi nur die p-Zustinde an der Umladung beteiligt sind und ein
Elektronendefizit im s-Zustand durch Promotion zustande kommt.

Diesen zwei Stufen entsprechend ist fiir ein Atom k eine Promotionsenergie
Ep(k) = Q (sg) " {H (sx) — H (pg)} und eine Umladungsenergie By (k) = > @ (px) -

i

* H (pg) + Q (sg) * H (pr) zu definieren. Analoge Groflen Ep und Ey fiir das gesamte
Molekiil erhdlt man durch einfache Summierung. Die Promotions- und Umla-
dungsenergien sind in Tab. 4 zusammengestellt.

Tabelle 4. Promotions- und Umladungsenergie

PH PH; (90°) PH, (90°) PH;
Q (s) 0,25 0,43 0,56 0,81
@ (s)/PH-Bindung 0,25 0,21 0,19 0,20
Ep/PH-Bindung - 2126 - 1,830 ~ 1,588 — 1,738
Ey/PH-Bindung 0,357 0,464 0,571 0,441

Wenn man sowohl den Promotionsbetrag als auch die Promovierungsenergie
auf eine PH-Bindung bezieht, weisen diese GroBen fiir PH,; ein Minimum auf. Die
Umladungsenergie (Hy/PH-Bindung) erreicht fiir PH, ein Maximum. Offensicht-
lich ist in PH, zur Erzielung optimaler Bindungsstéirke die geringste Elektronen-
umverteilung bei relativ grofiem Energiegewinn notwendig. Da von den PH,-
Molekiilen PH, das chemisch stabilste darstellt, ist zu vermuten, dafl die Promo-
tionsenergie und die Umordnungsenergie eine Beurteilung der allgemeinen che-
mischen Stabilitit von Molekiilen gestatten.

e) Stirke der PH- Bindung

Die auf eine Bindung bezogene totale Bindungsenergie sagt bekanntlich tber
die tatsichliche Stirke dieser Bindung wenig aus. Im Rahmen des erweiterten
MO-LCAO-Verfahrens 148t sich die totale Bindungsenergie durch Gl. 2 ausdriicken
(die Bindungsenergie ist damit als positiv festgelegt).

AB = — By+ A= — 5 nlres) 5 {H () + H (s} +

+2Q () H (). 2)

Mit n (1 §;) werden die nach Murriken [7] definierten Uberlappungspopula-
tionen, mit r, s die Atomfunktionen und mit k, 7 die Atome bezeichnet. Der erste



MO-LCAO-Rechnungen fiir die Molekiile PH, 69

Tabelle 5. Bindungsstirke der PH- Bindung ( Energie in eV)

PH PH; (90°) PH, (90°) PH}F Zunahme (%)
n (PH) 0,7192 0,7356 0,7409 0,7762 7,6
AB/PH-Bindung 3,031 3,200 3,343 3,376 10.8
AE (PH) 3,031 3,391 3,618 3,839 23,5
Differenz 0,360 0,227 0,221

Teil des Ausdruckes, die kovalente Bindungsenergie — Hy, stellt eine Summe tiber
alle Paare der im Ansatz verwendeten Atomfunktionen dar. Um den Anteil zu
bestimmen, der auf die Wechselwirkung zwischen zwei Atomen % und I entfillt,
gentigt es, fiber die an den betrachteten Atomen lokalisierten Paare von Atom-
funktionen 7 und s zu summieren.

By (b, 1) = S n (s ) flz;l {H () + H ()} 3)

Der zweite Teil des Ausdruckes fiir die totale Bindungsenergie, die ionische A&,
stellt eine Summe iber alle verwendeten Atomfunktionen dar. Eine zwanglose
Aufteilung auf einzelne Bindungen ist nicht moglich. Man kann die ionische
Bindungsenergie zwischen zwei Atomen o und b sinnvoll nach GI. 4 definieren:

y (aba) = |n(ab)|{§l:|n(al)|undy(ab/b)=]n(ab)|/;€§ n (kb) |,

n (kl) = Uberlappungspopulation zwischen den Atomen % und I.
AE, (ab) = y (abja) - AF, (a) + y (abfb) - AE, (b), (4)
mit A8, (@) = > @ (ra) * H (ra) und AE (b) = > Q (1) + H ().

Nach dieser Definition ist dann
AE, = 5 AB, (k) .
)

Fiir die Bindungsenergie der Bindung (k, I) folgt
AE (kl) = — By (k) + AE, (k1) .
Die so definjerte Bindungsenergie sollte ein besseres Mafl {iir die Stirke der
Bindung als die anteilige totale Bindungsenergie darstellen. Von den beiden Teilen
der Bindungsenergie AE (kl) ist nur die

kovalente — Ky (kl) der zugehérigen Tabelle 6. Abhdngigkeit der PH- Bindungs-
Uberlappungspopulation  proportional.  energievom Bindungswinkel(EnergieineV)

Letztere, oft zur Charakterisierung der 90° 109,5°  120°
Bindungsstirke verwendete GroBe, erfalit

also offensichtlich nur einen Teil der PH, 3,391 3,367 3,329
wirksamen Energiebetriige. Diese GroBen ~ FHs 3,618 3,639 3,599

sind fiir die Reihe PH...PH} in Tab. 5

gegeniibergestellt und lassen in dieser Richtung eine Zunahme der Bindungsstirke
der PH-Bindung erkennen. Sie ist wesentlich groBer, als auf Grund der Uber-
lappungspopulation und der zugehérigen anteiligen totalen Bindungsenergie zu
erwarten gewesen ware. Die PH-Bindungsenergie AF (PH) wird pro hinzutreten-
des Wasserstoffatom etwa um den gleichen Betrag groBer.
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Numerisch ist die Energie der PH-Bindung groBer als die anteilige totale
Bindungsenergie. Sie ist in PHy und PH, nur wenig vom Bindungswinkel, wie aus
Tab. 6 hervorgeht, abhingig.

Die Anderungen betragen im Winkelbereich von 90° bis 120° bei PH; etwa
eine kcal/Mol (0,062 eV) und sind fiir PH,; wesentlich kleiner.

f) Trennungsenergie

Die Trennungsenergie ist ein MaB fiir die Stérke, mit der ein bestimmtes
Atom ¢ im Molekill festgehalten wird. Sie ist ndherungsweise die fiir die Ent-
fernung des Atoms @ in einem bestimmten lonisierungszustand aus dem Molekiil
aufzuwendende Energie. Wenn man die Elektronenpopulation des freien Atoms
oder Ions a durch die N, (r,) charakterisiert, ist die Trennungsenergie durch Gl 5
gegeben.

AEp (@)= > AE (al) — 3 y (rq sifta) - (5)
l#a Ta st

“{N (ra) — N, (Va)} : {H (ra) — H (Sl)} .

Dabei wird die aufzuwendende Energie mit positivem Vorzeichen versehen.
Der erste Teil dieses Ausdrucks gibt die Energiebetrige (positiv oder negativ) der
Wechselwirkungen wieder, die bei der Abtrennung aufgehoben werden. Der zweite
Teil stellt eine Umordnungsenergie dar, da das gebildete Atom oder Ion im allge-
meinen eine andere Ladung als im Molekiil tragt. Die Ladung des zuriickbleibenden
Molekiilteils wurde in dem MalBle auf die Atomfunktionen s; verteilt, in dem sie
an der Bindung zur Atomfunktion r, beteiligt sind. Die Trennungsenergie hingt
mafigeblich von der Ionisierungsstufe ab, in der das betrachtete Atom abgetrennt
wird. So zeigt Gl. 5 unmittelbar, dall eine minimale Trennungsenergie aufgewendet
werden muB, wenn die Ladung des abzutrennenden Atoms nicht verdndert, also
z. B. eine vorwiegend ionisch aufgebaute Verbindung in Ionen zerlegt wird. Da-
gegen wird die Trennungsenergie fiir die Spaltung in Atome grof8 sein. Die Tren-
nungsenergie gestattet also die Beurteilung der Reaktionsmoglichkeiten eines
Molekiils.

Die nach Gl. 5 berechnete Trennungsenergie fiir die Abspaltung eines H-Atoms
oder eines H+-Tons aus den Molekiilen PH. . .PH; gibt Tab. 7 wieder.

Die zur Abtrennung eines Wasserstoffatoms notwendige Energie ist in der
Reihe PH...PH] vergleichsweise konstant und kleiner als die Bindungsenergie
einer PH-Bindung. Zur Abtrennung eines H+-Ions ist ein wesentlich gréBerer als
der Bindungsenergie einer PH-Bindung entsprechender Energiebetrag erforderlich,
der von PH nach PH; abnimmt. Mit diesem Ergebnis stimmt der experimentelle
Befund der leichteren Abgabe eines Protons von PH] zu PH, {iberein.

Diese Berechnung beruht auf der Voraussetzung eines unverinderten Molekiil-
restes nach der Dissoziation. Die Zahlenwerte kennzeichnen also den ersten Schritt

Tabelle 7. Trennungsenergie in der Reihe PH. . . PHY (eV)
PH PH; (90°) PH, (90°) PHY

AEq (H) 3,304 3,289 3,372 3,055
ABz (H) 6,239 5,515 5,303 4,895
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der Dissoziationsreaktion und haben deshalb die Bedeutung von Aktivierungs-
energien. Die zugehorigen Reaktionsenergien lassen sich aus den Bindungsenergien
der beteiligten Molekiile errechnen.

PHf — PH, + H+  AE = 34746V,
PH, - PH; + H+  AE =3,6316V.

Man kommt somit zu wesentlich niedrigeren Zahlenwerten, die auch die mit
einem Energiegewinn verbundenen Vorginge der Ladungsumverteilung nach der
Bindungsspaltung enthalten. Alle Zahlenangaben beziehen sich naturgemafl auf
Vorginge an isolierten Molekiilen. Bekanntlich mufl z. B. in waBriger Losung
zur Realisierung der genannten Vorgénge wesentlich weniger Energie aufgewendet
werden.

4, SchluBfolgerungen

Aus der Diskussion der Elektronenverteilung und geeignet gewahlter Energie-
groflen lassen sich Aussagen tiber das chemische Verhalten der PH,-Molekiile
machen. In der Reihe PH...PH; zeigen sich in dieser Hinsicht wesentliche
RegelméBigkeiten, die in der Tab. 8 zusammenfassend dargestellt sind.

Tabelle 8. Verdnderung wesentlicher Mafzahlen fir PH, (n =1 — 4)

PH PH; (90°) PH, PHF
Bindungsenergie AZ (PH) nimmt zu —
Uberlappungspop. n (PH) nimmt zu
Promotionsbetrag nimmt zu
Ep/PH-Bindung Min.
Ey/PH-Bindung Max.
Ladung ¢ (s) Max.
P 3s-Anteil an der Bindung nimmt zu
AEr (H) nahezu konstant
AEr (HY) nimmt ab

Bemerkenswert ist, daB bei den untersuchten Molekiilen PH, und PH, eine
richtige Aussage iiber den Bindungswinkel erhalten werden kann, wéihrend
HorrmaNN [4] fiir Molekiile wie NH; und H,0 bedeutend gréflere Bindungswinkel
erhalt.

Die Diskussion der mit dem erweiterten MO-LCAO-Modell erhaltenen Ergeb-
nisse an den Molekiilen PH,, (n = 1 — 4) zeigt die Anwendbarkeit des Modells fur
die Behandlung dieser und &hnlicher Verbindungen.

Wir danken Herrn Dipl.-Math. Arors Woxga vom Institut fiir Numerische Mathematik
(Dir.: Prof. Dr. ScEINCEE) fir die Berechnung von Eigenwert-Gleichungssystemen auf ZRA 1.
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