§2 Elektronische Zustiande & Heitler-London Naherung

Die Analyse der chemischen Bindung als quantenmechanischer Effekte beginnt mit HEITLER &
Lonpon*. Da man die SCHRODINGERgleichung fiir zwei Elektronen des Wasserstoffmolekiils Ho

[~ (V34 V3) + V] = By (1)

nicht 16sen kann mit einem komplizierten Potential, bestehend aus 6 Beitragen zwischen den beiden
Elektronen 1 und 2 und den Kernen A und B im Abstand R

Ve-—o-o— - - — + —, (la)

ist der Ausgangspunkt ein Produktansatz

Y =a(r1) pp(r) , (2)
der fiir grole Absténde der beiden Wasserstoffatome R im Grundzustand
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richtig ist. Denn fiir groe Absténde hat man zwei isolierte H-Atome mit diesen Wellenfunktionen.
Verringert man den Abstand, dann beginnen die

Wellenfunktionen des Grundzustandes der beiden 1 Mo 2
H-Atome zu iberlappen. Das bedeutet, dafl das o
Elektron 2, das zum Kern B gehort auch unter den MA Fop g
Einflufl des Kerns A kommt und natiirlich auch & %
umgekehrt. In ersten Ordnung Stérungstheorie < A R : B

schétzt man diesen Einflul ab, wobei alle Wech-
Bezeichnungen der sechs Wechselwirkungen.

selwirkungsterme, bis auf die zwei, die bereits bei
den isolierten Atomen beriichsichtigt sind, zu W zusammengefafit sind. Es ist also mit
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in erster Ordnungs die Korrektur K zur Energie

K= / d3r) / 031y pa(r1) wa(m) W os(rs) op(ra) (30)

Der Ansatz (2) fiir die Wellenfunktion des Ho—Molekiils ist jedoch nicht komplett, es fehlt der Aus-
tauschterm. Fir die Spinzustdnde mit Gesamtspin 0 und mit Spin 1 mufl man die Wellenfunktion
symmetrisch bzw. antisymmetrisch beziiglich der Vertauschung der Koordinaten wahlen

s = N [pa(r1) - op(r2) + @a(r2) - ¢p(ri)] (4a)
Ya = Na[pa(r1) -¢p(ra2) — @alr2) - ¢p(ri)], (4b)

denn die zugeorigen Spinfunktionen sind antisymmetrisch fiir S = 0 und symmetrisch fiir S = 1.

* W. Heitler und F. London, Zeits. f. Physik 44, 455 (1927).
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Falls die Distanz R zwischen den beiden Wasserstoffatomen schrumpft, mufl man dies auch bei
der Normierung beriicksichtigen. Sowohl beim Uberlapp als bei der Korrektur zur Elektrostatik
bekommt man zusétzliche “Austauschterme”

S = /d?’rl/d3r2 wa(r)ep(ra) - wa(ra) ep(ri) (30)

J = /d3r1/d3rg (,DA(Tl)ﬁ,DB(T2) WSOA(T2) @B(Tl) . (36)

Die Normierung der Wellenfunktionen (4a) und (4b) sind damit

1 1

Ny=— und N, = ——.
V2+28 V2-2S

Fiir die Energie des Ho—Molekiils ergibt sich entsprechend

K+J K—J
E, =2F .
g LR s

E, =2Fyg +

Fiir groBe R sind J und S Null, weil die Wellenfunktionen keinen Uberlapp haben. Aber auch K
verschwindet, weil die elektrostatischen Beitrdge W von GIl.(1b) sich gegenseitig wegheben, denn
die Ladungsverteilung der isolierten Wasserstoffatome ist sphérisch symmetrisch. Fiir beide Falle
bleiben dann nur noch die Grundzustandsenergien E der beiden Wasserstoffatome tibrig. Fiir den
anderen Grenzfall dominiert die Abstofung der Atomkerne, d.h. limgr_,o W = ¢?/R.

Fiir mittlere Abstdnde ist J negativ. Die Ursache hierfiir ist, daf§ (mit einer Umschreibung
dieses Integrals (3c) auf die folgende Form ist es besser sichtbar)

J = /d3r1/d37’2 oa(r) ep(r1) Wea(rs) ¢p(ra) (3¢)

die “Dichte” 4 (ry) ¢p(rs) in der Nihe der Kerne grof wird, wenn deren Abstinden auf 1 A oder
kleiner schrumpfen, so daf8 der Anteil —e?/r34 von W z.B. einen betrichtlichen negativen Beitrag
liefert kann. Letzlich miifite man die einzelnen Beitrdge alle ausrechnen, was hier nicht geschehen
soll, denn alle Integrale sind zwar analytisch bestimmbar, aber nur mit technischen Aufwand.

Es ist jedenfalls dieser quantenmechnische Effekt, so &hnlich wie der Austauschterm bei den
HarTtrEE-Fock Gleichungen, der die Bindung im Ho—Molekiil erzeugt. Fiir die Triplettwellenfunk-
tion mit S = 1 kommt es auf Grund der Antisymmetrie der Wellenfunktion v, zu keiner Bindung
wie in Gleichungen (5) zu sehen ist. Das negativen Vorzeichen von J in E, verhindert dies*.

Die Storungsrechnung nach W kann man als Variationsverfahren optimieren, indem man den
Bonrschen Radius fiir die Funktionen in (2a) anpasst. Man erhélt damit eine Bindungsenergie von
3,14 eV verglichen mit dem experimentellen Wert von 4,70eV. Genaue Variationsrechnungen sind
von JAMES & CooLIDGE gemacht worden, die mit den experimentellen Daten iibereinstimmen (J.
Chem. Phys. 1, 825 (1933) & 3, 129 (1935),. Der Ansatz ist dhnlich wie bei den Rechnungen von
HyLLERAAS fiir das H™—Ion.

* Fiir mehr Details siche: G. Herzberg, Molecular Spectra & Molecular Structure, Spectra of Diatomic Molecules,
— Stability of Molecular Electronic States.



