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Zur Theorie der Wasserstoftbriitckenbindung

Von L. Horacker *

Aus dem Institut fiir theoretische Physik der Universitit Gottingen
(Z. Naturforschg. 13 a, 1044—1057 [1958] ; eingegangen am 24. Juli 1958)

Eine vollstandige Theorie der Wasserstoffbriickenbindung auf der Grundlage der Molecular Orbital-
Methode wird entwickelt. Im Falle nicht zu starker Wasserstoffbriicken konnen weitgehende Ver-
einfachungen vorgenommen werden, die eine besonders iibersichtliche Darstellung der Wechselwirkung
gestatten. Die Wasserstoffbriicken zwischen Wasser- und Alkoholmolekeln werden nach dieser Theorie
numerisch behandelt und die Anteile der Briickenbindungsenergie — unter EinschluB3 der dynamischen

Eigenschaften der Briicke — bestimmt.

Die Phinomene der Wasserstoffbriickenbindung
erlauben in vielen Féllen auch heute noch keine be-
friedigende theoretische Erkldrung. Die besonderen
Schwierigkeiten, denen eine allgemeine Theorie ge-
geniibersteht, lassen sich kurz folgendermaflen um-
reiflen:

1. An einer Wasserstoftbriicke ist immer eine recht
grofle Zahl von Elektronen beteiligt, wodurch alle
Uberlegungen sehr verwickelt werden.

2. In keinem Falle besitzt man eine genaue Kennt-
nis von den Eigenfunktionen der freien Molekeln.
Auch wo LCAO — SCF-Eigenfunktionen ** zur Ver-
fligung stehen, hat man nur eine ungefahre Vorstel-
lung von der Verteilung der Ladungen. Sind keine
solchen Eigenfunktionen bekannt, so hat man auch
keine Moglichkeit, die Wechselwirkung teilweise in
einer Storungsrechnung zu behandeln.

3. Die Wasserstoffbriickenbindung umfaflt einen
weiten Bereich molekularer Vorgénge, der von den
sogenannten schwachen Wechselwirkungen bis zu
den symmetrischen Briicken reicht, wo der Begriff
der Wechselwirkung seinen Sinn verliert. Im einen
und im anderen Falle sind ganz verschiedene mole-
kulare Charakteristika bestimmend, was eine ein-
heitliche Darstellung der Bindungsvorginge fast un-
moglich macht.

4. Die Energie der Wasserstoffbriickenbindung
ergibt sich als Differenz grofler Energiebetrige,
deren Berechnung nur niaherungsweise moglich ist.

5. Aus experimentellen Daten lassen sich nur sel-
ten einfache Zusammenhinge zwischen Wasserstoff-

* Dissertation, Gottingen 1958 (D 7).

** Linearkombinationen of Atomic Orbitals — Self-Consistent
Field-Eigenfunktionen, das sind die besten Determinanten-
Eigenfunktionen, deren Molecular Orbitals als Linearkom-
binationen fester Atomfunktionen geschrieben werden
konnen.

1 J.C. Stater, Phys. Rev. 37, 489 [1931]. — L. PauLinc,
Proc. Nat. Acad. Sci. Wash. 18, 293 [1932].

briickenbindung und Molekeleigenschaften finden.
Auch enthalten fast alle MefBergebnisse in schwer
tiberschaubarer Weise die Statistik der Molekular-
bewegung. Das schriankt die Moglichkeiten halb-
empirischer Theorien erheblich ein.

Man darf daher an die Genauigkeit theoretischer
Vorhersagen keine allzu groflen Anspriiche stellen.
Hingegen kann man versuchen, eine iibersichtliche
Beschreibung der Bindungsvorginge zu finden und
die Bedeutung der fiir die Briickenbindung charak-
teristischen Groflen zahlenméBig abzuschitzen.

Die bisherigen theoretischen Deutungen lassen
zwei wohlunterschiedene Anschauungen der Wasser-
stoffbriickenbindung erkennen. Die eine hilt ein
elektrostatisches Modell, in dem die wechselwirken-
den Molekelteile durch Ladungen, Dipolmomente und
Polarisierbarkeiten charakterisiert sind, fiir ausrei-
chend, nach der anderen werden Effekte, die sich
als Resonanz zwischen Valenzstrukturen! darstellen
lassen, als wesentlich fiir die Briickenbindung an-
gesehen.

Die Ergebnisse der sog. elektrostatischen Theorie?
hiangen in auflerordentlich empfindlicher Weise von
der Wahl eines geeigneten Ladungsmodells ab. Meist
andern schon ganz unbedeutende Ladungsverriickun-
gen die Energie um mehrere Kilokalorien und es
muf} als fragwiirdig betrachtet werden, ob die vor-
geschlagenen Ladungsmodelle bei Molekeln, die ein-
ander bis weit iiber die Summe ihrer VAN DER WAALS-
Radien hinaus nahe kommen, iiberhaupt noch zu-
lissig sind. Auch erlaubt eine elektrostatische Be-

2 siehe z. B.: J. D. Bernar u. R. H. Fowtrer, J. Chem. Phys. 1,
515 [1933]. — E. Baver u. M. Macar, J. Phys. Radium 9,
319 [1938]. — G.BriecLes, Zwischenmolekulare Krifte,
Breunol, Karlsruhe 1949, S.25. — N.D. Coccesnarr, J.
Chem. Phys. 18, 978 [1950]. — J. E. Lexxarp-Jones u.
J. A. PorrLg, Proc. Roy. Soc., Lond. A 205, 155, 163 [1951];
weitere Zitate in Anm. 5.
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ZUR THEORIE DER WASSERSTOFFBRUCKENBINDUNG

handlung der Wasserstoffbriicke keine genauere Ab-
schidtzung der Polarisationseinfliisse® (vor allem
nicht der Resonanzbeitrige der H...Y-Wechselwir-
kung in X —H... Y-Briicken). Aus elektrostatischen
Modellen ergibt sich bei ordnungsgemiBer Beriick-
sichtigung der Van pEr WaaLs-Kréfte wohl stets eine
zu kleine Assoziationsenergie *. Uberdies scheint die
elektrostatische Auffassung einer ganzen Reihe wich-
tiger experimenteller Tatsachen nicht gerecht zu wer-
den’.

Nur ein quantenmechanisches Modell vermag des-
halb eine vollstindige Beschreibung der Wasserstofi-
briickenbindung zu geben. Das Problem der Wech-
selwirkung zwischen Elektronenpaaren (dem Elek-
tronenpaar einer X — H-Bindung und einem ein-
samen Elektronenpaar des assoziierten Atoms Y)
1aBt sich nach der Valenzstrukturmethode® (in die-
sem Zusammenhang auch ,Resonanztheorie® ge-
nannt) formal besonders einfach behandeln. Dabei
wird die Bindungseigenfunktion der Briicke als Li-
nearkombination mehrerer Valenzeigenfunktionen
angegeben’, die sich in Valenzstrukturen (im un-
symmetrischen Fall) so schreiben lassen:

I) X—-H Y
1I) X H" Y
I11) X" H -—-Y* (1)
1V) X* H Y
V) IX H~ lY+

Die anschauliche physikalische Bedeutung dieser
Strukturen 1dft sich zur halbempirischen Bestim-
mung von Briickenbindungsenergien® und fir all-
gemeine Uberlegungen ? ausniitzen. Dies scheitert je-
doch oft an der Unkenntnis der zu den einzelnen
Valenzkonfigurationen gehérenden Energien. Die
Losung des Bindungsproblems einer Briicke unter
Mitnahme samtlicher Strukturen (1) ist bisher erst
in einem einzigen Fall bewiltigt worden 1, weil sich
die numerische Rechnung trotz aller Vereinfachun-
gen uberaus schwierig gestaltet.

In (1) sind die Valenzstrukturen der Briicke in
volliger Unabhéangigkeit von den Molekelresten an
den Atomen X und Y aufgeschrieben. Tatséchlich

sind aber die Strukturen der Briicke mit denen der

3 F. C. Frank, Trans. Faraday Soc. 36, 911 [1940].

4 P. Torkincron, Disc. Faraday Soc. 9, 212 [1950]. — N.D.
Sokorov, Tagungsber. d. Chem. Ges. in der DDR 1956,
S. 10.

5 L. Horacker, Z. Elektrochem. 61, 1048 [1957].

6 siehe z. B.: E. Warnurst, Proc. Roy. Soc., Lond. A 207, 32
[1951].
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Molekelreste eng gekoppelt. Das ist wegen der Kom-
pliziertheit des Formalismus nur schwer zu beriick-
sichtigen. Eine solche Vereinfachung bedeutet, daB
man von Anfang an die Molekelteile, deren Wechsel-
wirkung zu bestimmen ist, hinsichtlich der Gewichte
fir die Strukturen und der Ionisationsenergien un-
genau darstellt. Dem kann nur zum Teil durch die
Einfithrung von Atomfunktionen mit Hybrid-Cha-
rakter (wie bei TsuBomura) oder vielleicht auch von
effektiven Potentialen abgeholfen werden. Beim
Ubergang von den freien Molekeln zur Briickenbin-
dung spielt ndmlich die Zunahme der Strukturen,
welche eine Unterstruktur X™ H" enthalten (d. h. die
Polarisation der X — H-Bindung) eine wichtige Rolle.
Diesen Effekt kann man in der Resonanz-Theorie
aber nur im Verein mit den Strukturen der Rest-
molekeln richtig wiedergeben.

Hier soll nun gezeigt werden, dafl auf der Grund-
lage der Molecular Orbital-Methode eine Theorie
der Wasserstoftbriickenbindung moglich ist, die
keine so starken prinzipiellen Vernachldssigungen
erfordert und doch eine sehr durchsichtige Darstel-
lung der Bindungsvorginge erlaubt.

I. Molecular Orbital — Theorie der
Wasserstoffbriidkenbindung

Ein Gebilde, das entsteht, wenn man zwei oder
mehrere Molekeln einander nihert, 1a6t sich quan-
tentheoretisch nicht mehr mit den Eigenfunktionen
fiir den Grundzustand der Einzelmolekeln beschrei-
ben. In vielen Fillen ist es aber moglich, die Eigen-
funktionen des Komplexes aus den nur wenig ver-
dnderten Eigenfunktionen der Teile zusammenzu-
setzen. Eine ,,Wechselwirkung® zwischen Molekeln
zu beschreiben, heifit dann, die Komplex-Eigenfunk-
tion aus Eigenfunktionen ,,gestorter Einzelmolekeln
aufzubauen. Ein solches Vorgehen ist besonders in
den Fallen angebracht, wo sich die Ladungswolken
der gestorten Molekeln nicht zu sehr durchdringen.
Die Assoziation iiber Wasserstofibriicken kann fast
immer in dem besprochenen Sinne als Wechselwir-
kung dargestellt werden. Nur bei ganz starken und

7 Y.K. Syrxix u. M. E. Dyarkina, Structure of Molecules
and the Chemical Bond, Butterworth’s Scientific Publica-
tions, London 1950, S. 274.

8 R. H. GrertE u. A. SuERMAN, J. Amer. Chem. Soc. 58, 1135
[1936]. — C. A. Courson u. U. DanieLsson, Ark. Fys. 8,
239, 245 [1954].

9 K. Wirtz, Z. Naturforschg. 2a, 264 [1947]. — N. D. Soko-
Lov, Zhur. Eksptl. i Teoret. Fiz. 23, 392 [1952].

10 H. TsuBomura, Bull. Chem. Soc., Japan 27, 445 [1954].
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symmetrischen Briicken muf} statt Wechselwirkung
eine kompliziertere Situation beschrieben werden.
Weil die Durchfithrung einer umfassenden Theo-
rie in der Naherung der sonst dafiir gebrauchten
Valence-Bond-Methode die erwahnten Schwierigkei-
ten mit sich bringt, soll fiir die folgenden Uber-
legungen der besser geeignete Formalismus der
Molecular Orbital (MO)-Theorie!:12 gebraucht wer-
den. Der Grundzustand eines molekularen Gebildes
mit 2N Elektronen wird dann durch eine Eigen-
funktion @(1,2,...,2N) beschrieben, die sich als
Determinante in bekannter Weise aus Molecular Or-
bitals (MO’s) @ und Spinfunktionen a, f autbaut:

D(1,2,...,2N)=|paqp fpsaqef...onapy B].

(2)
Das MO-Verfahren verlangt nun, die Einelektronen-
funktionen ¢;, so zu bestimmen, dal} die Energie
der Molekel ein Minimum hat. Das fiithrt dazu, ein
System aus N gekoppelten, partiellen Integro-Diffe-
rentialgleichungen in 3 rdumlichen Koordinaten, das
sog. Focksche Gleichungssystem1® (fiir orthogonale
@x) zu losen:

N
{H+C_A}q’k= ZEkm(pm' (3)
m=1
Die Operatoren H, C und 4 sind wie folgt definiert:
H= —3A4+7Z(z), wobei 4 den Laprace-Operator
bedeutet und Z das Potential der Kerne. « steht fiir
3 rdumliche Koordinaten.

N
C= Z Cpm mit  Cpp, Pr =2 Gmm(x) Pk »

1

1=

A=

A,y mit
1

Gin(2) = / q,’“@—r‘p’"(x’) da’.

Apim Pr =Gm (2) P s

3
Il

E;;, ist das i, k-te Matrixelement des in der geschweif-
ten Klammer stehenden Operators.
Mit
(Gj|G|km) = / RICARZICHRZICOR ZICHIF W Wy
' 4
(k|H|m) = [ gxHe,dx

und
wird
N N
Exm=(k|H|m) +2Y (jk|G|jm) = Y (jk[C|m)) .
1 i=1

]‘:

11 Das ist die MurLikex—Huxp-Theorie der Molekelzustidnde.
12 Siehe R. S. Muruikex, Phys. Rev. 32, 186,761 [1928] etc. —
F. Hu~p, Z. Phys. 51, 759 [1928] etc.
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E}. heifit die Bahnenergie des Orbitals ¢, . Die Ge-
samtenergie ist gegeben durch:

N N
E=23% (m|H|m)+2> (jk|G|jk)
m=1 iF=1
N
~ Y GkI6|j) +K;
k=1
K bezeichnet die Abstofung der Atomkerne.

Ein Komplex, der durch Zusammentreten zweier
Molekeln My und My, mit 2 L bzw. 2 M Elektronen
entsteht, wird nun durch eine MO-Eigenfunktion @1
beschrieben, die sich, entsprechend (2), aus L+ M
Orbitals zusammensetzt. Um eine Darstellung der
Wechselwirkung zwischen den Molekeln zu ermog-
lichen, mufl man P;y; eine Gestalt geben, die den
Aufbau des Komplexes aus gestorten Molekeln M
und Mj; erkennen ldft. Das geschieht am einfach-
sten dadurch, dafl man von der Eigenfunktion fiir
die ,,auseinandergezogene“ H-Briicke ausgeht. Wenn
(4 a,b) die Eigenfunktionen von Mj und My be-
deuten, dann 1a8t sich fiir groen Abstand der bei-
den Molekeln sofort eine spezielle Darstellung (5)
der Komplex-Eigenfunktionen angeben, indem man
diese aus den MO’s der ungestorten Molekeln auf-
baut.

&1(1,...,2L) = | PLe@LB ... oLagLBl, (4a)
u(l,...,2 M) = |#eglp. .. ofapllB| (4b)
Gro[l,...,2(L+M)] = (5)

|pLoaglp...olaglp. .. giLagiipl.

Die MO’s von (5) geniigen einem Fock-Gleichungs-
system, das mit den Fock-Gleichungen der Einzel-
molekeln identisch ist.

Die Wechselwirkung soll nun so beschrieben wer-
den, daf} den einander geniherten Molekeln eine
Eigenfunktion @11 zugeordnet wird, in der nur
MO’s ¢y auftreten, die durch eine kleine Anderung
aus einem ¢! oder ¢! von (5) hervorgegangen
sind. Diese Forderung 1aBt sich aber nur unter Ver-
zicht auf die Orthogonalitdt zwischen den gestorten
MO’s von M| und My erfiillen. Das wiirde bedeuten,
daB man ein recht kompliziertes System von Fock-
Gleichungen fiir den Komplex zu behandeln hitte.
Die Orthogonalisierung der ¢y, die jederzeit mog-
lich ist, ergibt zwar wieder einfachere Fock-Gleichun-

13 V., Fock, Z. Phys. 61, 126 [1930]. — Siehe auch J. E. Lex-
~arp-Joxes, Proc. Roy. Soc., Lond. 27, 469 [1930]; 198,
1, 14 [1949]. — C. C. J. Roorraax, Rev. Mod. Phys. 23, 69
[1951].
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gen, doch erlaubt das keine verniinftige Darstellung
der Wechselwirkung.

In den Fillen, wo die Uberlappung zwischen den
MO’s ¢;! und ¢! nicht allzu groB ist, gelingt es
dennoch, die Fock-Gleichungen in eine iibersicht-
liche Form zu bringen. Bei den meisten Wasserstoff-
briicken liegt die Summe aller Uberlappungen zwi-
schen ¢;! und @;! noch unter 0,2, und es liBt sich
eine Methode der Behandlung finden, bei der die
Nichtorthogonalitdt keine besondere Schwierigkeit
bereitet. Die Assoziation der beiden Molekeln er-
folgt so, dafl die X — H-Gruppe von M; einem Atom
oder einer Gruppe Y von Mj besonders nahe
kommt. Man wird deshalb die Eigenfunktionen @y
und @y;’ der weit voneinander entfernten Molekeln
derartig transformieren, dafl bei Annidherung nur
eine merkliche Uberlappung zwischen zwei MO’s, sie
seien ;! und ¢! genannt, auftritt. Das geschieht
einfach durch eine solche Umformung von @y, daf
die Ladungsdichte in der Umgebung des Wasserstof-
atoms nur von dem einen Orbital ¢, wiedergege-
ben wird (d. h., die iibrigen MO’s von @/ sind an
dieser Stelle fast verschwunden). Die Transforma-

tion fir @y kann nach dem Grundsatz maximaler

Uberlappung eines Orbitals ;! mit ¢;! erfolgen. In
der Briicke wird dann die Elektronendichte zwischen
H und Y vorwiegend von dem einen MO ;! beschrie-
ben.

In dem nach obiger Forderung transformierten
Fockschen Gleichungssystem der auseinandergezo-
genen Wasserstoffbriicke seien die Gleichungen fiir
@y und @M

{HI, + CII = AI,} ¢§' = ZlEb'm' ‘P}n' ! (6 a)
m

{HY 4+ CY — A"} @ = Y By i+ (6b)
-

Die oberen romischen Indizes geben an, ob sich eine
GroBe von MQ’s und Kernpotential der Molekel I

oder II herleitet. 2 bezeichnet eine Summation nur
m

tiber die Orbitals von Mj; entsprechendes gilt fiir
311. Wird der Briickenbindungsabstand verkleinert,
m

dann treten in den Fock-Gleichungen fir M; Wech-
selwirkungsglieder auf, die von MO’s und Kern-
potential der Molekel My; abhédngen und umgekehrt.
Dabei geht, wie gesagt, die Orthogonalitat zwischen
@' und @ verloren und es empfiehlt sich, statt der
MO’s ¢y, voriibergehend orthogonale Funktionen @y
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zu gebrauchen. Dazu setze man:
= Govas 07N <M.
P = pys P =9 =Ne(gi— ')

im iibrigen kann ¢ = ¢; angenommen werden. Das
entsprechende Focksche Gleichungssystem 1d3t sich
dann leicht hinschreiben:

{HIII—i—CN'III—/zIH}%:ZEE;JP;., (8)

Wo HIU_ gl 70 Uy 71
Gri_o Y oo AN Y Ag.

m m

Dieses Gleichungssystem kann nun wieder durch
Gleichungen fiir (pkf und @, ersetzt werden. Der
Couroms-Operator C bleibt seiner Natur nach davon
unberiihrt, weil er das Elektronenpotential des ge-
samten Komplexes darstellt. Nicht invariant gegen
diese Umformung der Determinante @1y bleibt hin-
gegen der Austauschoperator AT, Es ist, wie man
durch Ausrechnen unter Benutzung von (7) besta-
tigen kann:

AU AT A (N2 + N2 — 1) (du+ Ays)
+ (N2 —=No2) (Ap + Aw)  (9)
=A14+ A"+ P,

Durch Addition und Subtraktion der mit Ny bzw. NV
multiplizierten Fock-Gln. 1 und 2 von (8) erhilt
man, bei Ubergang zu den Funktionen ¢, , das Fock-
sche Gleichungssystem (10) :

{H' 4 C1_ J1U_ P} ) — ZEkm‘Pm (10)

+ [Exp (N2 + N2 —1) + Ef (N2 —No2) ] g’
+ [Exp (N2 =Ng?) +E(N32+No2—1)] ot
CI_Cl. (N, AT g1 g1

mit
Die rechtsseitig hinter der Summe stehenden Kor-
rekturglieder sind nur von geringem Einflufl. Multi-
pliziert man die rechten Seiten der beiden Gleichun-
gen fiir ¢! und ¢! des Systems (10) mit ¢,! bzw.
@ und integriert, so heben sich die Korrekturen
hinweg und man erhilt Ey, bzw. Ej;. In den Glei-
chungen fiir die iibrigen MO’s des orthogonalen
Systems (8) erfolgt beim Ubergang von den ¢ zu
den ¢y fast keine Anderung, weil der Operator P
dort ganz ohne Bedeutung ist und die auf den rech-
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ten Seiten vorkommenden Korrekturen von hoherer
Ordnung klein sind.

Damit ist die gesuchte Wechselwirkungsdarstellung
gefunden. Formal werden zwei unter ihrem wechsel-
seitigen Einflufl verdnderte Molekeln M; und My
beschrieben; die MO’s ¢, und ¢,'! erstrecken sich
tiber den engeren Bereich von jeweils nur einer Mo-
lekel. Besonders interessant ist es jetzt, die Kopp-
lung zwischen den Gleichungen fiir die MO’s dieser
beiden Molekeln zu untersuchen.

Die tiberwiegenden Wechselwirkungsterme in den
Gleichungen fiir ¢;! und ¢;"! des Systems (10) sind
das effektive Potential der anderen Molekel, also
Z" + C" und Z'+ C'. Weiterhin sind in diesen Glei-
chungen die Terme A"¢,! und =y Ey, @ bzw.

m

A" und = E;, @, zu beachten. Diese sind aber
m

stets bedeutend kleiner als die Terme der CouLoms-
Wechselwirkung und diirfen bei nicht zu starken
Briicken in den Fock-Gleichungen vernachldssigt
werden. Der Operator P kann nur in den Gleichun-
gen der MO’s ¢! und ¢;' einen EinfluB auf die
Losung haben. Da die Integrale (b|P|b) und
(I|P|l) nach Anwendung der Murriken-Abschit-
zung %15 gerade Null werden, ist man berechtigt,
auch die von P erzeugten Terme, wenigstens bei
kleinen Werten von S, aus den Fock-Gleichungen zu
streichen.

Es ist nicht schwer, die Bedeutung der Couroms-
Terme Z" + C" und Z' + C" in den Fock-Gleichungen
fir M; und Mj; abzuschétzen. Zunachst ist zu sagen,
daB diese Potentiale nur in den Gleichungen fiir ¢!
und ¢;"! groBeren Einfluf haben. Fiir die tibrigen
MO’s ¢}, verursachen sie gegeniiber den ;! bzw.
@1 kleine Anderungen, welche die gegenseitige Po-
larisation der Molekeln angeben. Das wirkt sich auf
die effektiven Potentiale in den beiden, fiir die Be-
schreibung der Wechselwirkung entscheidenden Gln.
b und [ von (10) fast gar nicht aus. Man darf daher
all diese ¢y gendhert durch ¢, (die MO’s der aus-
einandergezogenen Briicke) ersetzen. Die Orthogona-
litdtsprobleme, die sich aus dieser Vereinfachung
ergeben (weil @' und ¢t auf den ¢! bzw. ¢!
nicht mehr orthogonal sind), spielen erst bei ganz
starken Unterschieden von ¢! und ¢! gegeniiber
@y und @ eine Rolle; bei unsymmetrischen Was-
serstoffbriicken haben sie kaum eine Bedeutung.

14 Unter dem Integralzeichen 1Bt sich ¢4 ¢ ndherungsweise
durch @q =% Sab (Pa Pa+Pb Pb) ersetzen.
15 R. S. MurLikey, J. Chim. Phys. 46, 500, 525 [1949].
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Damit ist das gestellte Wechselwirkungsproblem
im wesentlichen auf die Losung der Gln. b und !/
von (10) reduziert. Das effektive Potential der as-
soziierten Molekel hat in den Fock-Gleichungen fiir
@' und ¢;"! ganz verschiedene Stirke (siehe Abb. 1).

o
Ve I
% %

Abb. 1. Lage der Kerne und der MO’s in einer Wasserstoff-
briicke (schematisch).

Von besonderer Bedeutung ist der EinfluBl der Wech-
selwirkung auf ¢;'. Dieses MO erstreckt sich bis
ganz in die Nahe des Wasserstoffatoms von My, das
bei polarer X —H-Bindung ein nicht ganz abge-
schirmtes Proton besitzt. Dadurch gibt das Potential
in der Umgebung des Wasserstoffatoms einen recht
merklichen (negativen) Beitrag zum Gesamtpoten-
tial. Hingegen ist in der Gleichung fir ¢,' das
(positive) Zusatzpotential nirgendwo im Bereich
dieses MO mit dem Fock-Potential der ungestorten
Molekel vergleichbar. In vielen Féllen wird man in
Gl. b von (10) das effektive Potential von My ein-
fach durch das Potential des Dipolmomentes dieser
Molekel ersetzen diirfen.

Die Beschriankung auf unsymmetrische und nicht
zu starke Wasserstoffbriicken erlaubt bei Herein-
nahme weniger empirischer Gréen eine besonders
einfache Durchfilhrung der entwickelten Theorie.
In vielen Fallen ist es ndmlich moglich, das effektive
Potential der Molekel M; in der Briicke aus der
Polarisierbarkeit der X —H-Bindung und den als
bekannt vorausgesetzten MO’s der freien Molekel
M; ungefdhr zu berechnen. Dann bleibt nur noch
Gl. I von (10) zu lésen, was aber immer noch
schwierig ist.

Diese Aufgabe ldBt sich sehr viel einfacher be-
handeln, wenn man statt dessen das zugehorige Va-
riationsproblem in Angriff nimmt. Hélt man alle
MO’s ¢, bis auf ¢;!" fest, dann fiihrt die Minimums-
bedingung fiir die Gesamtenergie gerade auf diese
Gleichung. In nicht zu starken Wasserstoftbriicken
kommt also der anziehende Teil der Assoziations-
energie hauptsichlich aus dem Energiegewinn, den
ein einsames Elektronenpaar von My unter dem
EinfluB von M; erhilt. Diese einfache Darstellung
lie sich durch Vernachldssigung eines Teiles der
von M an Mj; und umgekehrt geleisteten Polarisa-
tionsarbeit erreichen. Die Naherung ¢! = ¢! (bis
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auf @) bringt bei normalen Wasserstoffbriicken
iiberhaupt keinen merklichen Fehler mit sich 16; das
gleiche gilt fiir ¢! = @' (bis auf ¢,). Da die an
der X —H-Bindung von M geleistete Polarisations-
arbeit in den meisten Fillen kleiner als 0,5 kcal/mol
ist, darf auch diese vernachldssigt werden. Hingegen
ist der dadurch erzielte Energiegewinn, vor allem
der an elektrostatischer Energie, ziemlich groBf.

Das Minimumproblem, das statt Gl. [ von (10)
zu 16sen ist, lautet nach Weglassen der kleinen Kor-
rekturen, die von der Nichtorthogonalitdt kommen:

20| H'I 4 C1U— A1) — (U|G|U) =E,
=Minimum. (11 a)
Setzt man
cu_Ccu_ 36y, clu CI+C]I
AH—AH—A”, AIII AI—f—A”
dann wird aus (11a):
2(|H' - C' 4 Gy — A1) — (|G| W) =E,
=Minimum. (11b)

Zur weiteren Behandlung von (11b) sei dann,
zunéchst formal, folgender Ansatz gemacht:

M =a @M+ b ;. (12)
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@s ist dabei eine normierte Storfunktion, a und b
sind Konstanten. Um eine geeignete Wahl von ¢;
treffen zu konnen, hat man den Verlauf des effek-
tiven Potentials in Gl. (11 b) genauer zu betrachten.
Die GroBe Z'+C'+ 2"+ C"+ Gy stellt zwei Poten-
tialmulden dar, deren eine, Z' + C', in ihrem wesent-
lichsten Teil das Potential in der Umgebung des
Wasserstoffatoms der Briicke wiedergibt. Die Auf-
gabe (11b) ist einem zweizentrigen Bindungspro-
blem fiir polare Bindung zwischen zwei Atomen
ahnlich und man kommt am besten dadurch zu einer
einfachen Losung, dall man den Ansatz (12) dem
MurLikeN—Hunpschen analog macht. ¢, wird dem-
nach als Einelektronen-Eigenfunktion zum tiefsten
Eigenwert Ey der Potentialmulde Z' + C' gewéhlt:

—%A'}—ZI-FCI_Ess}(ps:O- (13)

Die Storfunktion ¢y braucht dabei keinerlei Ortho-
gonalitdtsforderungen erfiillen.

Jetzt bleiben nur noch a und b so zu bestimmen,
dal E, ein Minimum wird. Setzt man, wie schon be-
sprochen, C"=CY und 1aBt A' weg, ergibt sich un-
ter Berticksichtigung von (12), (6b) und (13):

Ep=2a2{(U| V') +Eiv }+4ab{ (| V'|s) + Sys Efv} +2b2{(s| V|s) + E)}
+4-ab(Sl's(l'l'|G[l'l') - (l'l'IGfl's)) + (ll!Glll); (14)

dabei ist V=714 (Ct, yu_ z1 4 cu

(11| G|11) ist nur aus Griinden der Bequemlichkeit nicht durch Integrale iiber g

Eny=E,

E;.’l’ = E]/[’ = (ll ll | G ‘ l, l,) .

und

und ¢, ausgedriickt.
die das Elektronenpaar in dem MO ¢! durch

die Wechselwirkung mit M; gewonnen hat. Die Verwendung eines MuLLiken—Hunp-Ansatzes fiir ¢! 1af3t
gerade wegen der starken Verschiedenheit der Potentiale /! und V'™ eine ausreichende Niherung erwarten.

Die Dissoziationsarbeit des Komplexes berechnet sich nun als Differenz zwischen der Energie Ejy; des
Komplexes und den Energien E; und Ej; der ungestorten Einzelmolekeln. Es wird

EIH—EI——EH-—z(”HIII+CIII AHIl)

2(0 | H 4 C1 —

Al | ll)

+2Zn (m|Z'| m) +2ZI (m|Z"| m) +4ZIZH(mn|C[mn) + K1

mil

-2 ZI ZII (mn|G|nm) + Terme der Nichtorthogonalitit,

*l

(15)

die mit Potenzen von S behaftet sind .

K™ jst die AbstoBung der Atomkerne von Mj mit
denen von Mj;. Die ersten beiden Ausdriicke von
(15) geben die Wechselwirkungsenergie des Elek-

16 Sjehe auch I. Fiscuer-Hiarmars u. R. Grany, Studies of the
Hydrogen Bond, Sonderdruck aus dem Institut fiir theor.
Physik der Universitdt Stockholm.

tronenpaares in ¢;! mit M an, in der Niherung,
wie man sie aus dem Minimumproblem (14) erhalt.
Es wire sehr miithsam, die ibrigen, in (15) vor-
kommenden Ausdriicke berechnen zu wollen. Weil
diese spidter zum Teil nur summarisch und néhe-
rungsweise bestimmbar sind, seien dafiir schon jetzt
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AbstoBungspotentiale ¥y und Uppe, eingefiithrt 17.
Vyy stellt hierbei die Abstoung zwischen dem Was-
serstoffatom der Briicke und dem ,,Molekelrest* von
Mp (d.h. ohne das Elektronenpaar in ¢;f) dar.
Uppst. besteht dann hauptséchlich aus der Absto-
Bung, die von der gegenseitigen Durchdringung der
Ladungswolken von M und Mj; herriihrt, und der
(vergleichsweise kleinen) Energie des zwischen-
molekularen Austauschs. In manchen Wasserstofi-
briicken konnen Groflen, welche die Fock-Néaherung
nicht vollstindig wiedergibt (Dispersionsenergie,
Anderung der Korrelationsenergie) , bedeutsam wer-
den. Der Ausdruck (16) fiir die Wasserstoftbriicken-
bindungsenergie Eyw enthilt deshalb noch einen an-
ziehenden Potentialterm Up;sp.:

Ew= (Ep = Ep') ot VHY 5 UDisp. =+ U;\bst.
= Eny + Upisp. + Unpst. - (16)

Die ersten beiden Summanden von (16) stellen nun
sehr anschaulich die Energie der H — Y-Wechselwir-
kung dar, eine Grofle, die fiir die dynamischen
Eigenschaften der Briicke von Bedeutung ist.

Bisher war stets angenommen worden, dal M;
und My einander liangs einer festen Richtung néher
kommen. Die Genauigkeit, mit der die erforderliche
Transformation des Fockschen Gleichungssystems
angegeben worden war, reichte fiir die Behandlung
der Wechselwirkung nach dieser Theorie vollig aus.
Will man jedoch fiir stirkere Wasserstoffbriicken die
Frage behandeln, in welcher gegenseitigen Lage von
M; und My; die Briickenbindungsenergie am grof3ten
ist, so muf} man (abgesehen von Fillen, wo sterische
Hinderungen eine Rolle spielen) die Transformation
der Fock-Gleichungen so einrichten, dafl Egy mini-
mal wird. Dazu hat man vor allem E,—E, mog-
lichst stark zu machen. Wie aus (14) ersichtlich ist,
kommt es dabei in erster Linie nicht nur auf grof3e
Uberlappung zwischen ¢;! und ¢, an, sondern auch
auf ein kleines £ . Man muB} jedoch fast stets eine
Zunahme der Uberlappung (d. h. mehr s-Charakter
in @) durch eine hohere Bahnenergie des MO ¢!
erkaufen. Bei den schwachen Wasserstoftbriicken ist
die maximale Uberlappung allein bestimmend fiir
die Wahl der Darstellung von Dy, Je stiirker aber
eine Wasserstoffbriicke ist, desto grofler wird die

17 Die Nichtorthogonalitat, welche bei der Behandlung der
Fock-Gleichungen keine besondere Rolle spielte, kann in
dem Energieausdruck (15) merkliche Beitrage, vor allem
durch die Matrixelemente des P-Operators ergeben. Die
Einfilhrung von UApst. , das nur ndherungsweise zu be-
rechnen ist, spart jedoch die explizite Beriicksichtigung
dieser Terme.
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Bedeutung von Ej . Dadurch ist verstindlich, da§
bei starken Wasserstoffbriicken manchmal unge-
wohnliche Briickenbindungswinkel vorkommen. Lei-
der ist die Bestimmung des absoluten Energiemini-
mums einer Wasserstoffbriicke mit einem auBer-
ordentlich hohen rechnerischen Aufwand verbunden.

Die hier entwickelte Theorie erlaubt bei vorgege-
benen Assoziationswinkeln eine recht einfache nume-
rische Durchfithrung, weil man den Hauptteil der
Assoziationsenergie (die H —Y-Wechselwirkung)
durch Losen eines 2-Zentren-Problems gewinnen
kann, wahrend sich die restlichen GroBen halb-

empirisch berechnen oder abschitzen lassen.

II. Die Bestimmung der H...O-Wechselwirkung

Nur in sehr wenigen Féllen sind die Eigenfunk-
tionen von Molekeln genau genug bekannt, um als
Grundlage der in Kap. I entwickelten Wechselwir-
kungsdarstellung dienen zu konnen. Die von ELrison
und SuurL!® fiir die H,0-Molekel errechneten
LCAO — SCF-Eigenfunktionen erlauben jedoch, die
interessanten O —H...O-Wasserstoffbriicken zwi-
schen Wasser- und auch zwischen Alkoholmolekeln
eingehender zu studieren. Es ist notwendig, sich
dabei auf LCAO-Naherung zu beschranken. Man be-
trachtet also LCAO-MO’s als approximative Losun-
gen zugehoriger Fock-Gleichungen.

Ervison und SuurL haben den von ihnen gefun-
denen LCAO — SCF-MO'’s selbst eine sog. Equivalent
Orbital-Darstellung 1° gegeben, durch die eine Auf-
teilung der besetzten MO’s der Valenzschale in bin-
dende ("), ¢,®) und nicht bindende (¢;®, ¢;®)
zustande kommt (Abb. 2; Tab. 1).

Die Eigenfunktion der Tab. 1 wire nun, zur Dar-
stellung der Molekeln My und Mj; in der auseinan-
dergezogenen Briicke, auf die in Kap. I besprochene
Weise orthogonal zu transformieren. °

Wenn man darauf verzichtet, die Richtung grofB-
ter Wechselwirkungsenergie bei der Annéherung der
O; — H-Gruppe an Oy ermitteln zu wollen, und an-
nimmt, daB} diese Richtung etwa mit der Achse eines
der einsamen Elektronenpaare von Oy (in Equi-
valent Orbital-Darstellung) iibereinstimmt, dann

18 F, Q. Eruison u. H. Suur, J. Chem. Phys. 23, 2348 [1955].

19 Sjehe J. E. Lenxarp-Jones u. J. A. PorL, Proc. Roy. Soc.,
Lond. A 202, 166 [1950]. — G. G. Hawt, Proc. Roy. Soc.,
Lond. A 202, 336 [1950].

20 Siimtliche AQ’s stellen Funktionen von Staterschem Typ
dar.
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Abb. 2, Die Lage der benutzten AQO’s (z-Achse nach unten

gerichtet).

gibt die Eigenfunktion von Tab. 1 bereits die rich-
tige Darstellung @y;" fiir die Molekel My;. Die Ach-
sen beider einsamer Elektronenpaare zeigen auf der
»Riickseite“ von My mit einem Winkel von jeweils

MO
M | O @ | o™
Atom| A0 | ¢ | @7 | @) | g
| ,
H | N 0577 | —019  — | —
H” | h” | —0199 0577  — | —
0 | 1s | —0026 —0026 —0009 — 0,009
0 | 25 | —0006 —0006 0680 0,680
0 | 2. 0561 0561 —0,192 —0,192
0 | 2p;| 038 —038¢ — | —
0 | 2p | ~— — 0,707 | — 0,707
| ! | |

Tab.1. Equivalent Orbital-Darstellung der Molekel-Eigen-
funktion fiir H,O nach Eruison und Suur. Die MO’s sind
orthogonalisiert und normiert 20,

74,8° iiber und unter die Ebene der Molekel. Legt
man die z’-Achse in Richtung des Wasserstoffatoms
der Briicke, dann ist:

@/"M=0,680(2s) +0,733(2p,) (s. Anm.2!). (17)

In der Briicke zeigt die O;— H-Gruppe von M
auf Op;. Deshalb hat die 1 s-Funktion des Wasser-
stoffatoms (h") die stirkste Uberlappung mit den
MO’s von My, besonders mit ¢!, und man wird
@/ einfach so darstellen, daB h” nur noch in einem
einzigen MO ¢, vorkommt. ¢, kann leicht gefunden
werden, wenn man bedenkt, dal die Quadratsumme
der Koeffizienten in einer Zeile der Tab. 1 bei ortho-
gonaler Transformation invariant bleibt. Insbeson-
dere gibt es eine orthogonale Transformation (deren
genaue Angabe hier iibergangen werden kann), wel-
che bei Anwendung auf die Eigenfunktion der Tab. 1
ein MO

(Pb’l =0,946 (Pb(l) - 0,327 (Pb(2) (18 a)
—0,610(h’) — 0,377 (h') + 0,598 (2 p,)
+0,022(2p,)

2 Der Beitrag der 1 s-Funktion des Sauerstoffs spielt hier
keine Rolle.

22 H. A. Stuart, Z. Phys. 55, 358 [1929]. — H. A. Stuarr,
Die Struktur des freien Molekiils, Springer-Verlag, Berlin
1952, S. 437.
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erzeugt. Weil 0,610%2=0,577%+ (—0,199)2, kommt
h” nun in keinem anderen Orbital von ®@;" mehr vor.
@p! soll nur die Ladungsdichte in der Umgebung
des Wasserstoffatoms richtig wiedergeben. Deshalb
laBt sich Gl. (18 a) vereinfachen zu:

@1 =0,610(h") +0,608(2p.) . (18b)

Man kann annehmen, daf} aliphatische Alkohole
eine O —H-Gruppe besitzen, die in ihrer elektroni-
schen Struktur dem Wasser recht dhnlich ist. Daher
mag es gestattet sein, die Wasserstoffbriickenbindung
zwischen Alkoholmolekeln ebenfalls auf der Grund-
lage der Funktionen (17) und (18 b) zu behandeln.

Aus Gl. b von (10) war zu ersehen, daf} der
Couroms-Einflul von Mj; auf M; eine Polarisation
der O — H-Bindung hervorruft, die es nétig macht,
die Anderungen des MO ¢, zu beriicksichtigen. Um
das Losen der Gl. b von (10) zu vermeiden, sei
hier die veranderte Ladungsdichte der O;—H-Bin-

dung unter Benutzung empirischer Groflen — der
Polarisierbarkeit der O; — H-Bindung und des Dipol-
momentes von Mj; — abgeschatzt.

Nach Stuarr ?? 1afit sich das optische Polarisier-
barkeitsellipsoid einer Molekel aus dem Brechungs-
index, dem Dipolglied der Kerr-Konstanten und
dem Depolarisationsgrad des entsprechenden Gases
berechnen. Wanc 23 und Dexsicu 2! haben gezeigt,
daBl man den Polarisierbarkeitstensor dadurch an-
ndhern kann, dal man jeder Bindung in der Molekel
ein charakteristisches, rotationssymmetrisches Polari-
sierbarkeitsellipsoid zuordnet. Beide Autoren gaben
jedoch kein Polarisierbarkeitsellipsoid fiir die hier
interessierende O — H-Bindung an. Daher wurden
aus neueren Messungen die Polarisierbarkeitsellip-
soide von CyHg, CH3OH und (C,H;),0 berechnet
und daraus die longitudinalen und transversalen
Polarisierbarkeiten der Bindungen C—H, C—C,
C—0 und O—H bestimmt. Mit Werten der Tab. 2
lassen sich einige andere, bekannte Polarisierbar-
keitsellipsoide, mit befriedigender Genauigkeit auf-
bauen.

Die C— O- und O — H-Polarisierbarkeiten enthal-
ten aber nicht nur die Verschieblichkeit der Bin-
dungselektronen, sondern auch Anteile, die einer
Anderung der Mischungsparameter > von einsamen
Elektronenpaaren im elektrischen Feld entsprechen.

23 S. N. Wang, J. Chem. Phys. 7, 1012 [1939].

24 K. G. DensicH, Trans. Faraday Soc. 36, 936 [1940].

25 Das sind die Koeffizienten der s- und p-Atomfunktionen
eines Hybrid-Orbitals.



1052 L. HOFACKER
Polarisierbarkeit gl o H &€ ol a0 o0 | OH 1 0-H
o - 71 - 77t ) - 1 ,,t,,, B 717 t | 1 | t
eigener Wert 0,82 0, 46 2,42 0,25 1 86 0,29 1,10 ‘ 0,46
nach Denbigh 0,79 0,58 1,88 0,02 — — — —

Tab. 2. Bindungspolarisierbarkeiten nach Dexsicr und einige Werte (in A3); aj bedeutet die longitudinale und at die trans-
versale Polarisierbarkeit einer Bindung.

Der letztgenannte Effekt hatte starke induzierte Di-
polmomente zur Folge, was sich in sehr grofien Po-
larisierbarkeiten o) und o; ausdriicken miiflte. Nach
Daten der Tab. 2 sind die C — O-Polarisierbarkeiten
nicht viel anders als die der C — C-Bindung und die
O — H-Bindung ist der C — H-Bindung vergleichbar.
Der Beitrag der einsamen Elektronenpaare zur Po-
larisierbarkeit muf} daher ziemlich klein sein 6. Die
angegebenen Werte fiir 0,° 1 und o, " gelten bei
aliphatischen Alkoholen; fiir Wasser sind sie etwas
zu klein. Es wird jedoch gerechtfertigt sein, sie auch
fiir die Wassermolekel zu gebrauchen, in der An-
nahme, daf} im elektrischen Feld kleine Anderungen
an den Mischungsparametern der einsamen Paare
groBere Werte der Polarisierbarkeiten vortauschen 7
Das in der O;— H-Bindung induzierte Dipolmoment
M nd- stellt sich folgendermafen dar:

Mmd —2(b]zm1b 2(b,]zm]b,); (19)

z,, ist der Momentoperator.

@,! sei in LCAO-Naherung in der Form (20),
mit a und f als Konstanten, angesetzt:

gt =a(2p;) +p(N).

MOY kann nun mit Hilfe der empirischen GroBen
berechnet werden. In der Mitte der O; — H-Bindung
wirkt praktisch nur noch der Dipolanteil Mperm vom
Felde dieser Molekel. Das in der O;— H-Bindung
induzierte Dipolmoment hat, zusammen mit dem
permanenten Dipolmoment M. ~dieser Bindung,
eine gewisse Riickwirkung auf Mj; und damit auf
M;yq., was der Vollstandigkeit halber mit bertick-
sichtigt sei:

]”8‘}3 — a?ﬂ {2 Mperm T @'(Mm:i(j— Mperm)} ; (21)

(20)

0 ist die Polarisierbarkeit von Oy, d bedeutet den
Abstand von der Mitte der O;— H-Bindung nach
M;;. Der zweite Term von GIl. (21) ist stets be-

26 Dieses Ergebnis bestirkt die in Kap. I gemachte Annahme,
die zu dem Ansatz (12) fiihrte.

27 Das Polarisierbarkeitsellipsoid der H,0-Molekel selbst ist
zu wenig genau bekannt, um daraus unmittelbar die Po-
larisierbarkeiten der O —H-Bindungen berechnen zu kon-
nen.

deutend kleiner als der erste. Man kann etwa
M I?frm =1,08 D und a° = 0,60 A3 setzen.

Aus Gl. (19) und der Normierungsbedingung fiir
¢! lassen sich nun, mit Hilfe des halbempirisch aus
(21) bestimmten M4 , die Koeffizienten a und f
von Gl. (20) berechnen. Die formale Ladung des
Wasserstoffatoms der polarisierten O;— H-Bindung
ist gg=1-—2f? und um das Proton herum findet
sich eine Ladungsdichte 2 2(1/71) e 27 (s. Anm. 28).
Diese Ladung erzeugt zusammen mit dem Proton
ein Potential

Vi) == -+ 11— (14r) e} (22)

(s. Anm. 29),

Im Bereich von ¢;!! ist nur das effektive Potential
in der Umgebung des Wasserstoffatoms von Bedeu-
tung. Es ist interessant zu bemerken, dall an der
Stelle des Wasserstoffatoms das Potential des
»Restes“ von M; (wenn M| eine Wassermolekel ist)
fast ganz verschwindet. Insbesondere hat die for-
male Ladung auf dem Atom O; keinerlei Einfluf3.
Daher kann das Potential des Wasserstoffatoms
Gl. (22) in (13) und (14) das Potential der gan-
zen Molekel M; vertreten.

Das Eigenwertproblem (13) wird am besten durch
Minimisierung von Eg gelost, wofiir

=

__e—xr
41

Ps=
nach Art des Potentials /''(r) ein geeigneter Ansatz
ist. Die Ausfithrung der erforderlichen Integrale er-
gibt statt (13):

Eg= (3| —%A‘FVI(T)'S)
= Min.
(% -l—l)3
Zu jedem Briickenabstand 1adfit sich nun ein gy be-

stimmen und damit wiederum # und Eg. Tab. 2
gibt den Zusammenhang dieser Gréfen an.

=5 —aax— (l—gn) =5

28 Dijese und die nachfolgenden Formeln sind in atomaren
Einheiten geschrieben. Die Wasserstoffeigenfunktion fiir
den Grundzustand lautet also (h') =1/)/a-e 7.

29 Die dafiir erforderliche Integration 1iBt sich leicht durch-
fiihren, wenn man 1/r;, nach Kugelfunktionen entwickelt.
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0...0 | Dipol- g
Molekeln Abst. mom. <6 o p | q X Ess
A D e at. E.
|
Alkohol oo 1,69 0,608 0,610 0,254 | — -
(fliisss.) 2,6 59 0° | 0,629 0,589 0,307 | 0,673 0,1005
5 2,1 55 55 0,626 0,592 0,299 i 0,667 0,0967
55 2,8 » 33 0,623 0,595 0,293 | 0,662 0,0936
s 2,9 »» 55 0,621 0,597 0,288 ‘ 0,657 0,0911
Wasser 2,76 1,84 19.8° 0,626 0,592 0,298 0,667 0,0965
(Eis) ;
|

Tab. 3. % und Egss bei Wasserstoffbriicken zwischen Alkoholmolekeln und in Eis (<0 ist der Winkel zwischen der Or—H-
Bindung und der Achse des assoziierten einsamen Elektronenpaares von Ojp).

0...
Mole- | o VIV @ V]s) Sy
keln | A at. E. at. E.
| |
Alkohol |
) 2,6 — 0,181 | —0,0579  0,2037
N 2.7 ~0,1074 | —0,0465 = 0.2658
.| 28 ~0,0985 00374  0,2400
Y ~ 00910 00302 02165
Wasser | 2,76 —0,0983  — 00399 = 0,2441
(Eis) | {
| |

| firO—H...0—H firO—H...0—H...

L sVRls) | Vmo | |(s VILg)| VEO
at. E. at. E. ‘, at. E. at. E.

— 0,7651 0,2346 — 0,7323 0,2245

— 0,7146 0,2135 — 0,6883 0,2057

— 0,6702 i 0,1961 — 0,6487 0,1898

— 0,6308 0,1814 0,1763

— - — 0,6412 0,1914

|
|

—0.6132 L
i‘
}

Tab. 4. Matrixelemente fiir das H ... Oj;-Bindungsproblem und H...O**-AbstoBung, angegeben fiir Zweierassoziation und
Anlagerung an einen bereits bestehenden Komplex. Die Integrale sind groBtenteils den Tabellen von Preuss 3° entnommen.

Damit konnen die Integrale in dem Ausdruck (14)
fiir E, berechnet werden. Bei dieser Untersuchung
geniigt es, die Auswertung von

(s|V]s), T|G|Us) (1 ¢|in

mit der Genauigkeit der MuLLikENschen Néaherung 13
vorzunehmen. Weil b < a ist, bringt das fir E; kei-
nen groflen Fehler mit sich. Die H. .. Oy-AbstoBung
Vio enthdlt noch merkliche Beitrage durch das
CouLoms-Potential zwischen dem Briickenwasserstoff
und entfernter liegenden Teilen von My, deren
GroBenordnung in der Flissigkeit mit den CouLoms-
Wechselwirkungen zwischen diesem H-Atom und
umgebenden anderen Molekeln vergleichbar ist. Der-
artige Einfliisse diirften sich weitgehend kompen-
sieren, weshalb in Vgo nur das Atom Oy und die
davon ausgehenden Bindungen beriicksichtigt wur-
den. Titigt die Molekel My ihrerseits eine oder zwei
Wasserstoffbriickenbindungen, dann nimmt Vo ab
(weil Oy; durch die Polarisierung der Oy — H-Bin-
dung negativer wird) und (.s’ yu \ s) wird dem Be-
trage nach kleiner (Tab. 4). Insgesamt verstarkt das
die H...Oj-Wechselwirkungsenergie.

und

30 H. Preuss, Integraltafeln zur Quantenchemie, 2. Bd., Sprin-
ger-Verlag, Berlin 1957.

Eyy ., die Energie des Orbitals ¢, ist dem Be-
trage nach etwas grofler als die Ionisationsenergie
von Mj;, welche im Falle des H,O der Abtrennung
eines Elektrons aus einer 2 p,-Funktion entspricht.
Weil die Wasserstoffbriicke hier aber nur bei vor-
gegebener Bindungsrichtung betrachtet wird, mag es
geniigen, fir £y das Negative der ersten lonisa-
tionsenergie von M (12,6 eV fir Wasser und
10,9 eV fir Alkohole) einzusetzen.

Die Minimisierung von E, erlaubt nun, die Gro-
Benordnung der H. .. Oj-Wechselwirkung richtig zu
berechnen. Aus Griinden, die mit der spéteren Be-
stimmung des wichtigen Briickenbindungsanteils
Uanst. zusammenhédngen, und um einen Vergleich
mit experimentellen Daten zu ermoglichen, hat man
Eyo fir verschiedene Abstinde zu berechnen. Die
numerische Arbeit a6}t sich sehr vereinfachen, wenn
man in dem H ... Op-Bindungsproblem Gl. (14) die
Elektronenwechselwirkung als Storung behandelt,
d. h. die Bindungsfunktion ¢,T aus der Bedingung
E; =Min. fiir das Einelektronenproblem bestimmt.
Damit berechnet man dann E,, in ausreichender Ni-
herung aus E,=2E; + (I1|G|ll). E, hat als
Funktion von a und b ein ziemlich flaches Minimum.

Bei einem O...0O-Abstand von 2,7 A ergibt sich
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; Assoziation zweier Molekeln ‘ Assoziation einer Molekel an einem Komplex
O | o0 i ey — | | 2w | av|ery —
Mole- | Aput. | E;t EE"" bja @|ey | Emo Egt EE"" | bla (|G| Eno
kel A ‘ - L. keal/mol | kecal/mol - L. 5 keal/mol kcal/mol
Alkohol ‘ | 1 l =
(fl.) 2,6 —01189 | 0035 | —945 | —11,40  —0,1189 | 0034 | —839 | —17,12
" 2.7 —0,1078 0,026 | —6,18 —1748 | —0,1078 | 0,025 | —592 | —1213
” 2,8 — 0,0987 0,019 — 4,07 — 4,96 — 0,0987 0,018 | —394 | — 8,74
53 29 | —0,0912 0,014 — 2,70 — 3,32 — 0,0912 0,013 | —2,63 | — 6,42
Wasser 2,76 | — = = — | — 0,0986 0,020 | —4,36 — 7,97
(Eis) ‘ ‘ ‘ |
| | |
Tab. 5. Daten der H... O1-Wechselwirkung.

fiir die Assoziation zweier Alkoholmolekeln E, =
—2,0305 at.E., wihrend aus (14) durch Minimi-
sierung E, = —2,0261 at.E. folgt. Angesichts der
gemachten Niaherungen und der bestehenden Un-
sicherheiten ist der Unterschied zwischen diesen Wer-
ten tragbar 31. Tab. 5 zeigt die Ergebnisse der Nahe-
rungsrechnung. Daraus geht hervor, daf} die Ener-
gie der H...Op-Wechselwirkung erheblich gréfer
sein mufl als die gesamte Energie der My...Mj-
Wasserstoffbriicke. In dem hier gegebenen Wechsel-
wirkungsbild erscheint die Abnahme der AbstoBung
zwischen den beiden Elektronen des einsamen Paares
von Ojy als einer der stirksten Anteile der Assozia-
tionsenergie. Dies ist ein gewichtiges Argument ge-
gen die rein elektrostatische Auffassung der Wasser-
stoftbriickenbindung. b/a wird bei Ausfithrung der
Niherungsrechnung so klein, dafl es nicht sehr dar-
auf ankommt, wie genau Eg bestimmt ist. Die Mini-
misierung von (14) liefert aber ein etwa sechsmal
so grofes b/a und entsprechend wichst der Einflufl
von Eg.

Von TsuBomura 1® wurde nach der VB-Methode
eine Energie fiir die Wechselwirkung zwischen der
O — H-Bindung und dem einsamen Elektronenpaar
eines Sauerstoffatoms von 12,2 kcal/mol berechnet.
Obgleich dieser Wert nicht ganz dem hier angege-
benen Eyo entspricht und in beiden Fallen nur die
GroBenordnung richtig sein kann, bestatigt er doch,
dafl die verbleibenden Energieanteile der Wasser-
stoffbriickenbindung einen abstoflenden Beitrag lie-
fern miissen.

ITI. Die Anteile der Briickenbindungsenergie

In einer Wasserstoffbriicke bewirkt die H...Y-
Wechselwirkung eine starke Veranderung der dyna-
mischen Eigenschaften der X — H-Gruppe, die einen
merklichen Beitrag zur Assoziationsenergie liefert.

Unter dem Einflul der Molekel M;; wird die X — H-
Bindung aufgeweitet und die Nullpunktsenergie des
Protons erniedrigt; das gibt insgesamt eine Vergro-
Berung der Briickenbindungsenergie.

Ein wesentliches Ergebnis der in Kap. I angestell-
ten Betrachtungen war, daf} in nicht zu starken Was-
serstoffbriicken die X —H-Bindung nur eine ganz
schwache Stoérung erfiahrt. Das dynamische Verhal-
ten des Systems X —H...Y kann daher in einem
Modell behandelt werden, in dem die X —H-Bin-
dung die gleichen Eigenschaften wie in der freien
Molekel besitzt und eine zusatzliche Kraft (herriih-
rend von der H...Y-Wechselwirkung) am Wasser-
stoffatom angreift. Fiir diese Untersuchungen geniigt
es, einen festen, mittleren X ... Y-Abstand anzuneh-
men. Die Schwingungen des Wasserstoffatoms sind
dann bestimmt durch das Potential der freien X — H-
Gruppe, fiir die ein Morsescher Potentialansatz

Up=D(1—e*%)2_D (23)

(D Dissoziationsenergie der Gruppe, z die Auslen-
kung aus der Ruhelage) gewihlt werden kann und
durch das Potential der Zusatzkraft auf das Wasser-
stoffatom, welches in der Form (24) gegeben sei:

Eny=E%y +K 2+ 3 K;2%; (24)

Der Formparameter @ des Morse-Potentials wird so
bestimmt, daBl im Potential U, [Gl. (23)] die
Schwingung des Protons mit der gemessenen Fun-
damentalfrequenz der X — H-Gruppe erfolgt. K; und
K, aus Gl. (24) ergeben sich, wenn man Eyy fiir ver-
schiedene H ... Y-Abstinde (bei fester Lage von X
und Y) berechnet.

31 Aus dem Bindungsproblem (14) erhidlt man, weil ¢! nur
ungefdahr richtig ist, ohnehin eine zu kleine Energie. Das
nidherungsweise berechnete Ep liegt vermutlich dem exak-
ten Wert dieser GroBle sehr nahe und ist genauer als das
durch Minimisierung von (14) erhaltene.
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Die ScuropinGer-Gleichung fiir den gestorten
X — H-Oszillator lautet dann:
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schluf} der dynamischen Eigenschaften des Systems),
sondern auch die verinderte Frequenz der X —H-

&y | 2m N Valenzschwingung berechnen.
TR [W-D(1-e*9)?® +D—Eay—K;= Die Dissoziationsenergie einer O — H-Gruppe
—3K,2%]w=0; (25) betrigt fiir Wasser- und Alkoholmolekeln 110 kcal
. pro mol. Aus der Wellenldnge 4, fiir die Valenz-
fi nk At seleteres Wi _ mx'my g . . -
S T S dilis EEEISD SRS WS e ey schwingung der freien O —H-Gruppe (bei Wasser

X — H-Gruppe einzusetzen, v (z) ist die Eigenfunk-
tion zum Eigenwert . Das Gesamt-Potential U in
dieser Gleichung gestattet die Berechnung der Bin-
dungsaufweitung v aus:

(dU/dz) -, =0. (26)
Gl.(25) laBt sich fir kleine Schwingungsamplituden

A9 =2,66 u und bei Methylalkohol 4;=2,72 u) folgt
a=2,40-10% cm™! bzw. a=2,35-108 cm~!. Damit
ergeben sich die in Tab. 6 dargestellten Werte der
wirklichen H... Oj-Wechselwirkungsenergie

Eno=W (0) —W'(0),

wobei sich W’ (0) aus (27) fiir Cy=C,;=C,=0 be-

e g A
vollstindig l6sen 2. Mit rechnet. Beim Gebrauch eines Morseschen Potential-

Cows 255 0. K o 350 4 g it 3G o7 ansatzes findet man auBlerordentlich kleine Betrige
0 24 242 24 1 27279 g . s ‘
fiir die Arbeit der Bindungsaufweitung.
C,= 2K, _ EL_HQ”, Die Grofle
a 2a® a
K K Kyv D(l1-—e )24+ K,v+3K,v
Co 22 2 i el 1 2B
27 24 + 2a® L 2a

ist dem Betrage nach kleiner als 1 kcal/mol.
Nun kann man priifen, ob das grofie H...Op-
Wechselwirkungspotential Epo nicht eine unsinnig

erhilt man fiir die Eigenwerte W (n) (n eine ganze

Zahl und f=e7%Y):

W(n) =Cy— ¢ 2D —3C)* | 2ah starke Frequenzverschiebung der Valenzschwingung
£ D—Cq Vam ore . hervorruft. Dazu mufl man aus experimentellen Da-
({7%%},%7) (n+ ,;7) — a2 L (n + ,;_) . ten den mittleren O...0O-Abstand entnehmen, weil

=, -

in der Flissigkeit die mittleren Briickenbindungs-
abstinde stark temperaturabhingig sind. Eine Uber-
sicht der RonTGEN-Untersuchungen an fliissigen Al-

Daraus 1af3t sich nicht nur die ,,wirkliche* H...Y-
Wechselwirkungsenergie in der Briicke (unter Ein-

Mole- ?&bs’co E%o K,-10% K,-10® v EHO Atheor. Aexp.
keln 1 : kcal/mol dyn dyn/cm A keal/mol u u
o . —— e oe L. e
Asssoziation zweier Molekeln
1 i
Alkohol 2,6 — 11,40 — 0,353 — 1,664 0,074 | —15,20 4,59 —
) 2,7 — 7,48 — 0,225 — 1,024 0,035 — 9,10 3,41 —
5 2.8 — 4,96 — 0,145 — 0,650 0,020 — 5,79 3,08 —
5 2,9 — 3,32 — 0,093 — 0,426 0,012 — 3,79 2,93 —
- Assoziation einer Molekel an einem Komplex
Alkohol 1
fl.) 2,6 — 17,12 — 0,354 — 1,522 0,071 — 20,74 4,41 —
55 2,7 — 12,13 — 0,233 — 0,975 0,036 — 13,77 3,41 —
55 2,8 — 8,74 — 0,153 — 0,632 0,022 — 9,61 3,09 2.95
»» 2,9 — 6,42 - 0,102 — 0,421 0,013 — 6,92 2,94 <
Wasser 2,76 — 7,97 — 0,145 — 0,619 0,019 — 8,76 3,00 2,96
(Eis)

Tab. 6. Wellenlinge der O — H-Valenzschwingung in der Briicke und Bindungsaufweitung v in Abhingigkeit vom Potential (24).

32 Eine dhnliche Aufgabe ist von CoccesnaLL ? fiir lineares
Storpotential und ohne Beriicksichtigung der Bindungs-
aufweitung behandelt worden. Die Mitnahme eines quadra-

tischen Terms des Storpotentials ist aber ebenso wie die
Einhaltung der Bedingung (26) von groBer Wichtigkeit.
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koholen 33 zeigt, da3 bei 25 °C, der Temperatur, auf
die sich der experimentelle 4-Wert fiir Methylalkohol
bezieht, ein mittlerer Abstand von 2,8 A bis 2,9 A
vorliegt 3. Vom Wasser ist nur der O ... O-Abstand
in Eis genau genug bekannt3>. Tab. 6 zeigt eine
gute Vertraglichkeit der berechneten Z-Werte mit
den experimentellen Daten. Die Bindungsaufweitung
erweist sich jedoch als zu klein, wie ein Vergleich
mit den Ergebnissen von Neutronenstreuungsexperi-
menten an festem Dy0 36 (v, = 0,05 A) zeigt. Es
sei bemerkt, daBl Frequenzverschiebung und Bin-
dungsaufweitung auch wesentlich von den Anhar-
monizititen im Potential der O —H-Gruppe abhin-
gen. Ein Potentialansatz mit zwei Parametern, wie
der Morskesche, erlaubt daher nur ungefdhre An-
gaben tiber diese Grofen.

Nach den Daten der Tab. 6 ist es (wegen des
Unterschiedes von Eyjo und Eyg) nicht statthaft, die
dynamischen Eigenschaften der Briicke aufler acht
zu lassen. Bei stirkeren Wasserstoftbriicken als den
hier betrachteten, spielen Bindungsaufweitung und
Abnahme der Nullpunktsenergie des Protons eine
noch groflere Rolle.

Nun soll versucht werden, unter Zuhilfenahme
empirischer Parameter, die verbleibenden Anteile
der Wasserstoffbriickenbindungsenergie abzuschat-
zen. Es sind noch die CouromB-Wechselwirkung zwi-
schen der restlichen Molekel My und My, die ge-
samte zwischenmolekulare Austauschenergie und
weitere, in Up;sp. + Uanst. enthaltene Korrekturen zu
beriicksichtigen. Dies kann natiirlich nur in groben
Abschitzungen der gewichtigsten Anteile von Upjgp,
und U ). durchgefiihrt werden.

Upisp. stellt hauptsachlich die Dispersionswechsel-
wirkung zwischen Mj und My dar. Dieser kleine,
anziehende Energiebetrag 1af3t sich leicht iiberschla-
gig durch eine der bekannten Dispersionsformeln
darstellen, von denen die von Stater und Kirk-
woop 3 wegen ihrer guten Ubereinstimmung mit
der Erfahrung besonders geeignet scheint:

Upisp. = — gs , wo A=180"Vna® kcal/mol. (28)

33 G. G. Harvey, J. Chem. Phys. 6, 111 [1938]; 7, 878
[1939]. — W.Kast u. A. Prierscuk, Z. Elektrochem. 47,
112 [1941]. — A. Prierscuk, Z. Phys. 117, 482 [1941].

34 Die AbstandsvergroBerung riihrt von der O ... O-Wirme-
bewegung her, die bei der unsymmetrischen Form des
O ...0O-Potentials starke Anderungen des mittleren Ab-
standes bewirkt.

35 D. M. Dexnisox, Phys. Rev. 17, 20 [1921]. — W. H. Bracc.
Proc. Phys. Soc., Lond. 34, 98 [1922]. — W. H. Barxes,
Proc. Roy. Soc., Lond. A 125, 670 [1929].

ZUR THEORIE DER WASSERSTOFFBRUCKENBINDUNG

R ist der Abstand zwischen den Partnern, n die Zahl
der Elektronen in der Valenzschale der wechselwir-
kenden Gruppen und a ihre Polarisierbarkeit. In
den betrachteten Fillen hat man etwa n=8 und
a=1,05A3 bzw. a=1,48 A3 (mittlere Polarisier-
barkeit einer O —H-Gruppe bzw. einer H,0-Mole-

kel) einzusetzen.

Der Potentialterm U, enthilt vor allem die
von der Durchdringung der Ladungswolken von
M; und My herriihrende AbstoBung. Dafiir sei hier
ein Potentialansatz benutzt, der die restlichen Wech-
selwirkungsglieder in (15) recht gut wiederzugeben
gestattet und aus einer Formel von MuLLIkEN 38 her-
geleitet werden kann. Die AbstoBung U, zwischen
zwei Elektronenpaaren hidngt demnach im wesent-
lichen vom Quadrat der Uberlappung S ihrer lokali-
sierten Eigenfunktionen ab:

U,=-55 =cs. (29)

1-§
C ist eine nach empirischen Regeln bestimmbare
Konstante. Fiir Abstinde, wie sie in einer Wasser-
stoftbriicke auftreten, 1af3t sich S niemals mit genu-
gender Genauigkeit bestimmen. Man kennt jedoch
ungefihr die Abhingigkeit des Uberlappungsinte-
grals vom zwischenmolekularen Abstand R und kann
mit Hilfe des experimentellen Briickenbindungsab-
standes einen Parameter des AbstoBungspotentials
aus der Gleichgewichtsbedingung gewinnen. Sind
die Eigenfunktionen der Molekeln M; und Mj; als
Linearkombination von Atomfunktionen SrLATER-
schen Typs3? angenommen, dann ist die R-Abhin-
gigkeit der Uberlappung fiir groBe Abstinde durch
R8-¢86°R (R in A) gegeben . Das AbstoBungs-
potential kann daher in der Form

Unvst. =B R8 786" R (30)

angenommen werden.

Das gesamte Wechselwirkungspotential U(R) der
Wasserstoffbriicke stellt sich, wenn man Epo durch
quadratische Interpolation aus Tab. 6 entnimmt, mit

36 S. W. Perersox u. H. A. Levy, Phys. Rev. 92, 1082 [1953].

37 J. C. Stater u. J. G. Kirkwoop, Phys. Rev. 37, 682 [1931].
— H. Herumasy, Einfithrung in die Quantenchemie, Franz
Deuticke, Leipzig 1937, S. 191.

38 R.S.MurLiken, Phys. Rev. 74, 736 [1948] ; J. Amer. Chem.
Soc. 72, 4494 [1950]; J. Phys. Chem. 56. 295 [1952].

39 J. C. Stater, Phys. Rev. 36, 57 [1930].

1 Nach den Formeln von: R.S.Muruikex, C. A. Rieke, D.
Orrorr u. H. Orrorr, J. Chem. Phys. 17, 1248 [1949].
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R, P Q A B
A keal/mol - A keal/mol - A2 keal/mol - As kcal/mol - A8

Alkohol 2,69 55,65 — 140,5 547 4,40-107

Eis 2,76 ‘ 54,95 136,5 905 4,50 - 107

Briickenbindungsenergie £

EBo Upisp. U Abst. (theor.) \ (exp.)

kcal/mol kcal/mol kcal/mol kcal/mol kcal/mol
Alkohol — 14,34 — 1,44 10,99 4,8 6
Eis — 9,93 — 2,05 7,56 44 5

Tab. 7. Anteile der Wasserstoffbriickenbindungsenergie.

(28) und (30) so dar:
UR)=U(R,) +P(R—R))

+Q(R—R)2— Ré +BRSe SR, (3])
R, ist ein dem Gleichgewichtsabstand R, nahe lie-
gender Abstandswert aus Tab. 6 (R; =2,7 A). B be-
stimmt sich einfach aus der Gleichgewichtsbedingung
fir das Potential (31) :

(dU/dR) p_o=0.

Die Ergebnisse sind in Tab. 7 zusammengestellt.
Wenn an dem Atom O; ebenfalls eine Wasserstoff-
briicke angreift, verstirkt sich die Energie der
...0—H...O;-Wechselwirkung. Dieser Effekt ist
in den theoretischen Daten nicht beriicksichtigt, wes-
halb die berechneten Werte der Briickenbindungs-

energie etwas zu klein sein miissen. Aus den Sub-
limationsenergien fiir Methylalkohol und Eis (9,8
bzw. 11,8 kcal/mol) lassen sich, nach Abzug iiber-
schiissiger Anteile (Dispersionsenergie der CHj-
Gruppen und Polarisationseffekte bei Methylalkohol,
EinfluB} der nicht ndchsten Nachbarn bei Eis), experi-
mentelle Werte der ...O—H...0—-H...-Wechsel-
wirkungsenergie schétzen, die den berechneten etwa
entsprechen. Die Ubereinstimmung ist recht befrie-
digend und man wird annehmen diirfen, daf} die
Anteile der Briickenbindungsenergie ungefahr rich-
tig angegeben sind.

Herrn Professor Friepricu Huxp danke ich fiir For-
derung und Unterstiitzung. Mein Dank gilt auch Herrn
Professor Kar. Wirrz und der Rechengruppe des Max-
Planck-Instituts fiir Physik, die die Durchfithrung die-
ser Arbeit erméglichten.

Ringformiges Elektronengasmodell zur Beschreibung der Zustinde
der =-Elektronen in aromatischen Kohlenwasserstoffen
Von H. Baur *

Aus dem Institut fiir theoretische Physik der Universitat Mainz
(Z. Naturforschg. 13 a, 1057—1066 [1958] ; eingegangen am 29. Juli 1958)

Zur Beschreibung der stationdren Zustinde der z-Elektronen in aromatischen Kohlenwasserstoffen
wird ein ringformiges Elektronengasmodell eingefiihrt, das gestattet, in einfacher Weise die Bindungs-
verhiltnisse der zz-Elektronen zu berechnen. Die sog. Sonderenergie der Aromaten ergibt sich im
wesentlichen als CouromBsche Wechselwirkungsenergie der zz-Elektronen untereinander.

Zur Beschreibung der stationdren Zustidnde der
n-Elektronen in ungeséttigten und aromatischen
Kohlenwasserstoffen wurde von Kunux und anderen
mit Erfolg das Kastentestverfahren verwandt?!. Ins-
besondere lassen die Zustinde der si-Elektronen in

* Dissertation, Mainz 1958 (gekiirzte Fassung).
! Eine Einfiilhrung in die Problemstellung findet sich in
Experientia 9, 2 [1953].

den Acenen sich recht gut mit dem eindimensionalen
verzweigten Elektronengasmodell darstellen 2. Bei der
Anwendung dieses Modells auf die z-Elektronen der
Phene erhilt man jedoch keinerlei Ubereinstimmung
mit der Erfahrung. Dies 18t vermuten, daf} bei den

® H. H. Perkameus, Z. Naturforschg. 7a, 9 [1952] : Z. physik.
Chem., N. F. 2, 3/4 [1954].



