Versuch C3

Quantenmechanische Berechnung von angeregten Zustinden:
Absorption und Fluoreszenz

Hinweis: Dieser Versuch befindet sich noch im Aufbaustadium, d.h. es kann noch zu
Anderungen der Versuchsvorschrift kommen. Bitte machen Sie sich daher auch unmittelbar
(1 Tag) vor Versuchsdurchfiihrung nochmals mit der dann giiltigen Beschreibung vertraut.

1 Zielsetzung

In diesem Versuch soll die Anregungsenergie von trans-Butadien mit Hilfe von Hartree Fock
und DFT berechnet werden. Ebenso soll die Absorption und Fluoreszenz von Naphthalin
berechnet und die Verdnderungen der Molekiilstruktur im angeregten Zustand untersucht
werden. Dabei sollen die Vor- und Nachteile und die Unterschiede der verwendeten Me-
thoden verstanden und herausgearbeitet werden.

2 Theoretische Grundlagen

Durch Wechselwirkung mit elektromagnetischer Strahlung kénnen Molekiile aus dem elek-
tronischen Grundzustand in den elektronisch angeregten Zustand {iberfithrt werden. Die
absorbierte Energie kann in einer chemischen Reaktion (z.B. Isomerisierung), durch Aus-
sendung von Licht (Fluoreszenz, Phosphoreszenz) oder in Form von Wéarme wieder abge-
geben werden.

2.1 Elektronische Anregung acyclischer konjugierter Polyene

In organischen Verbindungen kénnen folgende Anregungen stattfinden:

m — m*  Alkene, Alkine und aromatische Verbindungen

n — 7 z.B. Carbonyle (-C=0), Thiocarbonyle (-C=S), Imine (-C=N)
n — o* z.B. Amine, Alkohole

o — o* Alkane
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Abbildung 1: Mogliche Anregungen in organischen Verbindungen



Acyclische Polyene, wie Ethen, Butadien, Hexatrien und Octatetraen absorbieren im UV
Bereich (siehe Abbildung 2). Fiir acyclische Polyene gilt: Mit Zunahme der Konjugation
nimmt der Energieunterschied zwischen dem hochst besetztem Molekiilorbital (HOMO)
und dem niedrigsten besetzten Molekiilorbital (LUMO) ab. Damit nimmt die absorbierte
Wellenlédnge zu, da die Anregung weniger Energie erfordert. Ein hinreichend langes Polyen
kann auch Licht im sichtbaren Licht absorbieren. Ein Beispiel dafiir ist S-Carotin, dessen
Absorption bei A\ ~ 450 nm liegt (sichtbares Licht: 400nm - 700nm).

Polyen Anregungsenergie eV j/nm
= 18.1 163
\/\ 14.5 217
\/\/\ 12.7 252
\/\/\/\ 1138 304 SO

Abbildung 2: Elektronische Anregung Polyene (links) und g-Carotin (rechts)

In diesem Versuch wird die Anregungsenergie von trans-Butadien berechnet. Als Be-
rechnungsmethoden werden Hartree Fock und DFT verwendet. Trans-Butadien ist ein
n-Elektronensystem. Hier kann man das C-Atom als sp?-hybridisiert annehmen. Bei kon-
jugierten Polyenen sind die w-Elektronen delokalisiert. Damit lassen sie sich auch wie ein
Teilchen im Kasten beschreiben.

Wichtige Eigenschaften ungeséttigter organischer Molekiile lassen sich allein mit Hilfe
des m-Systems beschreiben. Insbesondere dazu dient die Hiickelsche MO-Methode (HMO-
Methode). Néhere Informationen zu dieser Methode finden Sie im Anhang, Kapitel 5.1.

2.2 Born-Oppenheimer-Naherung und Potentialkurven

Grundsétzlich unterliegen sowohl Elektronen als auch Atomkerne der Beschreibung der
Quantenmechanik, d.h. fiir ein Molekiill muss die Gesamtwellenfunktion =y sowohl die
Elektronen als auch die Atomkerne enthalten. Diese Beschreibung erweist sich jedoch be-
reits fiir sehr kleine Systeme als nicht praktikabel. Deshalb wird die Born-Oppenheimer-
Naherung angewendet. Elektronen sind sehr viel leichter als Kerne, deshalb kann die Wel-
lenfunktion der Kerne yn und die Wellenfunktion der Elektronen ¥y getrennt betrachtet
werden. Das bedeutet, dass bei jeder Kernkonfiguration die Elektronen in einem statio-
ndren Zustand N (Grund- oder angeregter Zustand) sind. Die Gesamtwellenfunktion fiir
den Grundzustand sieht dann wie folgt aus:

Eg(Rl, ceey RN,Tl, ...,TM) = X%(Rl, ...,RN)\I/G(Tl, ...,T'M)

wobei I; die Kernkoordinaten und r; die Elektronenkoordinaten sind.

Es gibt fiir einen stationdren Zustand (Grund- oder angeregter Zustand) mehrere vibro-
nische Zustédnde, also unterschiedliche Kernschwingungszustinde. Jede Losung der Kern-
wellenfunktion yn représentiert dabei einen Vibrationszustand. Wird beispielsweise in
einem zweiatomigen System der Kernabstand systematisch variiert, konnen im Rahmen
der Born-Oppenheimer-Néherung Potentialkurven konstruiert werden. An dem Punkt der



geringsten Energie befindet sich der Gleichgewichtskernabstand.

2.3 Franck-Condon-Prinzip

Fiir den angeregten Zustand kénnen ebenfalls Potentialflichen konstruiert werden. Sie un-
terscheiden sich im Vergleich zum Grundzustand in der Energie (die ist im angeregten
Zustand natiirlich hoher) und im Gleichgewichtbindungsabstand (die Bindung im ange-
regten Zustand ist langer). In Abbildung 3 wird das schematisch verdeutlicht.
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Abbildung 3: Linke Seite: Energie vs Kernabstand eines Dimers im Grund- und angereg-
ten Zustand. Rechte Seite: Vibronische Struktur eines Anregungsspektrums
(blau) und Fluoreszenzspektrum (griin)

Das Franck-Condon-Prinzip besagt, dass ein elektronischer Ubergang so schnell erfolgt,

dass die Kerne ihre Position bei einem Ubergang beibehalten. Die Anregung findet des-
halb vertikal statt (Blauer Pfeil in Abbildung 3 links). Die Kerne befinden sich nach der
elektronischen Anregung nicht mehr in ihrem Potentialminimum, d.h. nicht mehr in ihrem
Gleichgewichtsabstand. Es erfolgt also auch eine Anregung in einen héheren vibronischen
Zustand. Dies wird vibronischer Ubergang genannt. Diese Energie steht dem Molekiil dann
als Schwingungsenergie zur Verfiigung. Das Molekiil wird aber nicht nur in einen Vibrati-
onszustand angeregt, sondern in verschiedene (v = 0,1,2,3,...). Jede dieser Anregungen
ergibt eine Linie im Spektrum, daraus entsteht die vibronische Struktur eines Anregungs-
spektrums. (Abbildung 3 blaues Spektrum rechts)
Von dem Punkt, auf dem der neue Zustand erreicht wird, relaxiert das Molekiil strah-
lungsfrei zum Minimum der Potentialfliche. Von diesem Punkt aus kann dann eine neue
Potentialfliiche durch einen elektronischen Ubergang erreicht werden (griiner Pfeil in Ab-
bildung 3 links). Dies wird als Fluoreszenz bezeichnet. Auch hier finden Uberginge in
unterschiedliche Schwingungszustédnde statt. Das fithrt im Fluoreszenzspektrum ebenfalls
zu einer vibronischen Struktur des Floureszenzspektrums (Abbildung 3 griines Spektrum
links)



2.4 Potentialenergieflachen (potential energy surface: PES)

Molekiile mit abgeschlossenen Schalen liegen im Grundzustand als Singulett (,,S%) vor
und der elektronische Grundzustand wird mit Sy bezeichnet. Hoher angeregte Singulett-
Zustdnde werden mit S, bezeichnet, wobei n fiir die n-te Anregung steht. Nahezu gleich
wichtig sind angeregte Zustédnde, bei denen eine Triplett-Konfiguration der Elektronen vor-
liegt. Diese werden entsprechend mit 7;, bezeichnet. Meist verwendet man fiir die Reakti-
onskoordinate R eine kollektive Koordinate, die eine Anderung mehrerer Bindungslingen,
Winkel etc angibt. Beispielsweise dndert sich beim Os-Molekiil im angeregten Zustand
die Bindungslidnge. Dies eignet sich z.B. als Reaktionskoordinate zur Rekonstruktion der
Potentialenergiefliche. Ein weiteres Beispiel: Bei Polyenen éndert sich bei der Anregung
die Lange aller Doppel- und Einfachbindungen, es dndert sich die Bindungsalternanz, d.h.
die Differenz zwischen Doppel- und Einfachbindungsldnge. Diese Bindungsalternanz kann
als Reaktionskoordinate dienen.

Nach Absorption eines Photons und Ubergang in S; kann entweder durch einen strah-
lungslosen oder einen strahlenden Ubergang (Emission eines Photons) der Grundzustand
So wieder erreicht werden. Dies ist abhéngig von der Form und Lage der beiden Potential-
flichen im Grund- und angeregten Zustand. Strahlende Uberginge sind Fluoreszenz und
Phosphoreszenz. Bei strahlungslosen Ubergéingen kann entweder eine Reaktion z.B. eine
Dissoziation oder durch eine konische Uberschneidung der beiden Potentialflichen von Sy
mit Sy eine Isomerisierung stattfinden (Abbildungen 9 und 8). Im folgenden Kapitel wird
nur auf die Fluoreszenz eingegangen. Weitere Informationen finden Sie im Anhang, Kapitel
5.2.

Fluoreszenz

Die Anregung in den S fithrt zu einer Geometrie, die im S7 Zustand oftmals kein Minimum
ist. Nach der Anregung wird sich also die Bindungslidnge verdndern, das Molekiil relaxiert
so lange bis es an einer energetisch giinstigen Position des S Zustandes, einem Minimum
angekommen ist (Abbildung 4).
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Abbildung 4: Relaxation und anschlieBende Fluoreszenz

Die anschlielende Emission fithrt zu einer Geometrie im Sp-Zustand, die ebenfalls nicht
der Struktur mit minimaler Energie entspricht. Daher ist die Emissionswellenlénge gro-



Ber (kleinere Energie) als die Absorptionswellenlinge (hv > hv'). Diese Energiedifferenz
zwischen Absorption und Emission wird auch als Stokes-Verschiebung bezeichnet.

Jablonski-Diagramm

Das Jablonski-Diagramm ist eine schematische Veranschaulichung von strahlenden Uber-
géngen. Eine vereinfachte Darstellung ist oft hilfreich, bei der die einzelnen Potentialfla-
chen nicht mehr konkret aufgezeichnet, sondern nur noch als horizontale Linie dargestellt
werden. Diese Darstellung wird auch als Jablonski-Diagramm bezeichnet, s. Abbildung 5
In dieser Darstellung ist nicht mehr direkt ersichtlich, woher die Entstehung der Stokes-
Verschiebung kommt.
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Abbildung 5: Jablonski Diagramm

2.5 Methoden der Quantenchemie
2.5.1 Hamiltonoperator, Wellenfunktion und Variationsprinzip

Ein Molekiil besteht aus L Atomkernen, und N Elektronen. In der Born-Oppenheimer
(BO) Néherung betrachten wir feste Kernorte, und 16sen dafiir das elektronische Problem,
d.h. die Schrodingergleichung fiir die Elektronen. Als Ergebnis erhalten wir die Wellen-
funktionen ¥, des elektronischen Grundzustandes und der angeregten Zustinde. Denken
Sie hier als Beispiel an die Orbitale des Wasserstoffatoms. Das 1s Orbital ist der elektroni-
sche Grundzustand, die weiteren Orbitale stellen bei Besetzung angeregte Zustinde dar.

Der atomare Hamilton Operator besteht aus der kinetischen Energie der Elektronen T,
dem Coulomb Potential der Elektron-Kern Wechselwirkung Vg (r) und einem Elektron-



Elektron Repulsionsterm Ve (r):

N . N 62
- 2m B + TS S
; 2 Z Z 7]'6 |TZ | 47‘(6 g ‘77 _ ,,.j

Nun miissen wir die Schrodingergleichung
ﬁ‘l’(rl,rg,...mv) = EV(ry,ra,...TN) (2.2)

fiir N Elektronen l6sen. Wir wissen allerdings nicht, wie die Wellenfunktion W (7, ra,...7n)
aussieht. Daher macht man verschiedene Ansétze fiir die Wellenfunktion, die systemati-
sche Verbesserungen darstellen.

Im Prinzip kann man die Wellenfunktion als Produkt von Orbitalen schreiben,

1
U(ry,re...rNy) = ——o¢1(r 72)... TN)- 2.3
(r1,72...7N) \/Mﬁbl( 1)$2(r2)...dm(TN) (2.3)
Im Falle von Atomen sind die ¢; Atomorbitale, bei Molekiilen sind dies Molekiilorbitale.
Jedes Orbital kann durch 2 Elektronen mit entgegengesetztem Spin (Pauli-Prinzip) be-

setzt werden. Daher erhalten wir M=N/2 Orbitale. Dieser einfache Ansatz fithrt jedoch
zu einer schlechten Beschreibung, da gegen das Pauli Verbot verstoflen wird.

Der Ansatz der Wellenfunktion als Determinante

$1(r1)  @a2(r1) . dm(r1)
$2(r2)
¢1(rn)  d2(rn) - dum(rn)
fiihrt zur Hartree-Fock Theorie, die schon eine ganz gute Beschreibung von Molekiilen
erlaubt, u.a. auch weil das Pauli-Prinzip beriicksichtigt ist.
Mit diesem Ansatz kann man nun direkt die Energie
E=<H>= /\I/*H(a:)llldx (2.4)
berechnen. Dabei verwendet man das Variationsprinzip welches besagt, dafl der Grund-
zustand des Molekiils durch die (normierte) Wellenfunktion W gegeben ist, fur die die
Energie minimal ist (Ep).
/ W H (2)Wodz = Ey (2.5)
Fiir jede andere Wellenfunktion & gilt:

/ ®*H(z)®dz > Ey (2.6)



Daher kann man mit einer Versuchswellenfunktion starten und diese so lange variieren
(verdndern), bis man das Minimum der Energie gefunden hat. Dabei wird im Prinzip die
"Form’ der Orbitale so lange verdndert, bis die Energie ein Minimum erreicht hat. Dazu
unten mehr.

Elektronendichte

pi(r1) = ¢; (r1)di(r1) = |pi(r1)[?

geben die Aufenthaltswahrscheinlichkeit des Elektrons 1 im Orbital i wieder. Man
kann dies auch als Elektronendichte p;(r1) interpretieren. Insbesondere gibt die
GroBe p;(r1) die Ladungsdichte des Orbitals i an. Wenn viele besetzte Orbitale
im Molekiil vorhanden sind, ist die gesamte Elektronendichte die Summe iiber alle

Orbitale, d.h.
)= ZPz‘(T) = Z |3 (r)[?

2.5.2 Die Gesamtenergie in Hartree Fock

Mit Hilfe der Elektronendichte kann man die Gesamtenergie wie folgt schreiben:

B _hQZ/@ JAdi(r T_Z47TE/TR|

2

e* [ p(r)p(rs )d \dry + BHF (2.7)
4re |r1 — 72|

Diese Energie hat eine einfache Interpretation: der erste Term ist einfach die kinetische
Energie der Elektronen in den Orbitalen ¢;, der zweite Term ist die Wechselwirkung der
negativ geladenen Elektronendichte p mit den positiven Kernen und der dritte Term ist die
abstoflende Wechselwirkung der Elektronen. Die Elektronendichte in einem infinitesimalen
Volumen dry am Ort r; stofit die Elektronendichte in einem infinitesimalen Volumen drs
am Ort ry ab. Diese Abstoflung wird dann aufintegriert.

E)f(]F ist ein quantenmechanischer Term, der das Pauliprinzip reprasentiert. Da keine zwei
Elektronen in allen Quantenzahlen iibereinstimmen diirfen, verhindert dieser Term, dass
sich zwei Elektronen mit gleichem Spin zu nahe kommen, d.h. sich quasi im gleichen rdum-
lichen Orbital aufhalten. Mit dem Ansatz Gl. 2.3 wiirde dieser Term nicht auftauchen, und
als Folge kommen sich die Elektronen in Molekiilen im Mittel zu nahe. Durch die dann
auftretenden kurzen Abstédnde zwischen den Elektronen ist die Energie der Elektronenab-
stoBung sehr grof}, und damit wird die chemische Bindung geschwécht.

Ex ist daher eine faktische Abstoflung, der die chemische Bindung stabilisiert. Dieser
Term, der sich nur jeweils auf Elektronen mit gleichem Spin bezieht, hat eine komplizierte
Gestalt und soll daher hier nicht angegeben werden.

2.5.3 Konfigurationswechselwirkung: Configuration Interaction (Cl)

Betrachten Sie die beiden Orbitale von Hs in Abb. 6(a), die durch die Superposition der
H-Atomorbitale entstanden sind. Das antibindende Orbital weist weniger Elektronendich-
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Abbildung 6: (a) Die Orbitale von Hj, (b) Mogliche Anregungen im MO-Schema

te im Uberlappbereich auf, dadurch liegt es energetisch hoher, stellt also einen angeregten
Zustand dar. Allerdings ist auch die Abstoflung der beiden Elektronen, wenn sie sich in
diesem Orbital aufhalten, etwas vermindert.

Abb. 6(b) zeigt das Besetzungsschema der Molekiilorbitale. Gezeigt sind nur jeweils zwei
besetzte und zwei im Grundzustand unbesetzte Orbitale. Die Hartree-Fock Wellenfunktion
U(ry,...ry)HE
ist durch W'F" dargestellt. Diese setzt sich nur aus den besetzten Orbitalen ¢(r1) bis
érr(ry) der N Elektronen zusammen. Nun kann man auch eine Determinante fiir Wi ¥
bilden, hier ist das HOMO ¢ps(ry) durch das LUMO ¢p11(ry) ersetzt. Entsprechend
kann man Determinanten fiir alle héher angeregten Zustidnde erzeugen, indem man nur

die entsprechenden Orbitale austauscht.

Die CI-Methode beruht darauf, dass man die Energie E in Gl. 2.4 nicht nur mit dem
Ansatz U(ry,...rx)"F berechnet, sondern folgenden Ansatz macht:

OOl = Cuuitt + oyl 1 Cowltt 4 oy wlll (2.8)

Es geht also nicht nur die Determinante des Grundzustands ein, sondern auch die der an-
geregten Zustdnde. Wenn man Einfachanregungen berticksichtigt, spricht man von der CI-
Singles (CIS) Methode, bei Einfach- und Doppelanregungen entsprechend von CI-Singles-
Doubles (CISD) usw. Die Rechenzeit steigt jedoch rapide an, weshalb die CI Methoden nur
fiir kleine Molekiile und tiblicherweise nur fiir Einfach- und Zweifachanregungen durchge-
fiihrt werden.

Mit den CI-Methoden kann man dann die Wellenfunktionen des Grundzustandes und der
angeregten Zustinde ¥C! sowie deren Energien E,, bestimmen. Hierfiir wird zunichst eine
HF-Rechnung durchgefiihrt und anschlieend fiir die HF-Orbitale der CI-Ansatz ausge-
wertet. Dabei findet man, dass die Wellenfunktionen WS/ iiblicherweise eine Mischung von
HF-Determinanten sind. Am Beispiel des Grundzustands von Hy: Man findet, dass ¥§’
aus \IIOH F mit einem groBen Koeffizienten Cy und einer kleinen Beimischung von WF be-
steht. Warum ist das so? Wenn man die beiden Elektronen in das erste angeregte Orbital
verschiebt, ist die Energie hoher, was sicher ungiinstiger ist. Allerdings kénnen sich die



Elektronen dort besser aus dem Wege gehen. Die Elektron-Elektron Abstoflung ist gerin-
ger, was zu einer Energieabsenkung fiihrt.! Dadurch wird die Energie in der CI-Methode
gegeniiber HF abgesenkt. Man kann das auch so schreiben:

E§! = EHE 4 phorr (2.9)

Die Energieabsenkung gegeniiber HF, E**'" wird Korrelationsenergie genannt. Sie resul-
tiert daher, dass sich auch Elektronen entgegengesetzten Spins "besser aus dem Weg gehen
kénnen’. Das oben diskuierte E)I_(IF bewerkstelligt das fiir Elektronen gleichen Spins. E*or™
fiihrt dies nun auch fiir Elektronen entgegengesetzten Spins ein. Die Korrelationsengie ist
sehr aufwindig zu berechnen und aktiver Forschungsgegenstand in der Quantenchemie.
Sie bewirkt nur einen sehr kleinen Beitrag zur Gesamtenergie, dagegen aber einen sehr
groflen Beitrag zur Bindungsenergien. Die HF Methode kann daher Geometrien von Mole-
kiilen schon ganz passabel beschreiben, weist jedoch grofle Fehler fiir Bindungsenergien auf.

Angeregte Zustiande

Ebenso erhélt man die Energien E,, und die Wellenfunktionen ‘I/gl der angeregten Zu-
stande (n=1,2,3...). Dabei sind letzere oft ebenfalls eine Summe von verschiedenen Deter-
minanten. Dies bedeutet, dass man einen angeregten Zustand nicht einfach z.B. als eine
Anregung eines einzelnen Elektrons verstehen kann. Sie sind 'Mischungen’ verschiedener
Einzel- und Doppelanregungen.

Oft hat man es mit HOMO-LUMO Anregungen zu tun. Wenn man jedoch die Wellen-
funktion genauer analysiert stellt man fest, dass die HOMO-LUMO Determinante zwar
einen dominanten Beitrag (z.B:. 90 %) zu dieser Anregung hat, jedoch auch weitere Deter-
minanten beitragen. Daher kann man elektronische Anregungen nicht einfach durch das
Anheben eines Elektrons beschreiben.

2.5.4 Die Dichtefunktionaltheorie (DFT)

Da die CI - und andere Methoden der Quantenchemie sehr rechenzeitintensiv sind, hat
sich in den letzten Jahren die sogenannte Dichtefunktionaltheorie etabliert.

DFT __
E N QmZ/gbz JAGi(r T_Z47re/\r—R]

P DFT DFT
d 1d Ex E 2.10
4re / \7’1 — 7’2| 2t +he (2.10)

Im Gegensatz zu HF in GIl. 2.7 bertcksichtigt die DFT nun die so wichtige Korrelati-
onsenergie, hier mit EgF T bezeichnet. Ein Problem bleibt jedoch, dass die sogenannte
Austauschenergie E)D(F T gegeniiber der in HF, E)?F stark angendhert ist. Dies fithrt zu
vielen Problemen der DFT, u.a. auch bei der Beschreibung von angeregten Zustanden.
Die Terme ED FT yund ED FT werden Austausch- und Korrelationsfunktionale genannt. In-
zwischen wurden sehr Vlele verschiedenen Funktionale entwickelt. Nahere Informationen
finden Sie dazu im Anhang, Kapitel 5.3.1.

'Einen dhnlichen Effekt haben Sie schon bei der Hybridisierung kennen gelernt. Auch hier wird (formal)
zunéchst ein Elektron aus einem s- in ein p-Orbital gehoben, die dadurch vermehrten Bindungsmog-
lichkeiten fiihren aber zu einer effektiven Energieabsenkung.



Angeregte Zustande in der DFT: TD-DFT

Die DFT ist zunachst einmal eine Methode fiir elektronische Grundzustande. Die Anre-
gungsenergie AF ist nicht gleich der HOMO-LUMO Energiedifferenz:

Ey — Ey=AFE # eLumo — €HOMO

Wir haben das oben schon bei der CI-Methode gesehen. Angeregte Zustinde sind oft
Mischungen aus verschiedenen Anregungen, daher muss man diese speziell berechnen. In
der DFT werden die Orbitale und deren Energien zunéchst fiir eine Elektronendichte
berechnet, die dem elektronischen Grundzustand entspricht. Das LUMO-Orbital - anders
als beim H-Atom (das 2s Orbital) - ist nun nicht gleich der Anregungsenergie. Warum
ist das so? Wenn man ein Elektron z.B. vom HOMO in das LUMO setzt, hat es dort
eine andere Wellenfunktion, d.h. eine andere Ladungsverteilung. Das bringt alle anderen
Elektronen dazu, sich ebenfalls etwas umzuorientieren, d.h. die Wechselwirkungsenergie
des angeregten Elektrons mit allen anderen wird sich im Vergleich zum Grundzustand
dndern, man kann in guter Naherung schreiben:

E\ — Ey=AFE = eymo — €eromo + A

Dieses A, d.h. die verdnderte Wechselwirkung der Elektronen untereinander gilt es nun
auszurechnen. Dies wird beispielsweise mit dem Time-Dependent DFT (TD-DFT) Ansatz
erreicht, der hier nicht weiter ausgefithrt wird.

Die Genauigkeit der TD-DFT Anregungsenergien hingt sehr von den verwendeten Funk-
tionalen ab, dabei gibt es einiges zu beachten.

1. LDA und GGA Funktionale sind i.A. sehr gut dazu geeignet, tiefliegende m — 7*
und n — 7* Anregungen zu berechen. Die Genauigkeit ist hier i.A. besser als 0.5 eV.
Hybrid-Funktionale iiberschitzen tendentiell diese Anregungsenergien, durch Anteil
aus EF im Austauschfunktional.

2. Hochangeregte 'Rydberg’ -Zustdnde werden nur sehr ungenau wiedergegeben. Dies
liegt an der LDA/GGA Néherung.

3. Ladungstransfer-Anregungen, d.h. Anregungen bei denen Ladung tiber mehrere Angstrém
innerhalb eines Molekiils oder zwischen Molekiilen verschoben wird, werden aufgrund
der LDA/GGA Niherungen entweder schlecht oder sogar z.T. falsch beschrieben.

4. Sogenannte Doppelanregungen, d.h. Anregungen von zwei Elektronen auf einmal,
wie sie in den Polyenspektren vorkommen, kénnen im Rahmen der DFT nicht be-
schrieben werden.

In diesem Versuch sollen Anregungsenergien und die Fluoreszenz berechnet werden. Da
die TD-DFT Methoden sehr weit verbreitet sind, geht es vor allem auch darum sich fur
die Grenzen der Methodik zu sensibilisieren. Bei Geometrieoptimierung der angeregten
Zusténde verdndert sich die Bindungsalternanz. Dies wird mit TD-DFT (LDA/GGA) oft
stark unterschétzt und ist daher Thema des nachfolgenden Versuchs.
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2.6 Fragen zur Vorbereitung

I.

IT.

I11.
IV.

VI
VII.
VIIL.
IX.

XI.
XII.
XIII.

XIV.
XV.
XVI.

Welche elektronischen Anregungen gibt es in organischen Verbindungen? Was ist ein
n — 7 - Ubergang?

Wieso verhélt sich ein konjugiertes Polyen wie ein Teilchen im Kasten? Wie kann
man damit die UV/Vis-Spektren der Polyene erkldren?

Was ist der LCAO Ansatz?

Erklaren Sie das Spektrum von Ethen und Butadien mit Hilfe der Hiickel-Methode.

. Was versteht man unter der Born-Oppenheimer Naherung?

Erklaren Sie das Franck-Condon-Prinzip.
Skizzieren und erklaren Sie die PES.
Welche photochemischen Prozesse gibt es? Welche Uberginge kénnen stattfinden?

Aus welchen Teilen besteht der Hamilton Operator?

. Wie sieht die Wellenfunktion fur HF und CI aus?

Wie sieht die Wellenfunktion fiir die Korrelationsenergie in CI aus?
Wie wird die Energie in DFT ausgedriickt?

Welche Funktionale gibt es in DFT? Welche Gruppen gibt es und wie unterscheiden
sich diese?

Warum entspricht die HOMO-LUMO-Liicke nicht der Anregungsenergie?
Welche Probleme gibt es bei DFT im Grundzustand und im angeregten Zustand?

Erldutern Sie die Unterschiede zwischen HF und CIS, sowie DFT und TD-DFT.

Wenn Sie bei der Beantwortung der Fragen noch Probleme haben, dann lesen Sie noch
den Anhang durch.
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3 Durchfiihrung

Die Aufgaben in diesem Versuch werden mit TmoleX, der graphischen Oberfliche des
Programmpackets TurboMole durchgefiihrt.
Hinweis: Im Anhang finden Sie ein Handbuch zur Bedienung des Programms TmoleX.

3.1 Anregungsenergien von trans-Butadien
Berechnung der Anregungsenergie mit CIS:

a) Optimieren Sie die Struktur von trans-Butadien im Grundzustand auf HF-Niveau.
Wihlen Sie dazu den Basissatz def2-TZVP.
Verwenden Sie als Input-Struktur: trans-butadiene.zyz

b) Berechnen Sie ausgehend von der optimierten Struktur die Anregungsenergie mit
CIS. Machen Sie dazu eine “Singlet” Berechnung. Die Anzahl der Anregungen be-
tragt 5.

Berechnung der Anregungsenergie mit TD-DFT:

a) Optimieren Sie die Struktur von trans-Butadien im Grundzustand auf DFT-Niveau.
Wiéhlen Sie dazu den Basissatz def2-TZVP und das Funktional B3-LYP.
Verwenden Sie als Input-Struktur: trans-butadiene.zyz

b) Berechnen Sie ausgehend von der optimierten Struktur die Anregungsenergie mit
TD-DFT. Machen Sie dazu eine “Singlet” Berechnung. Die Anzahl der Anregungen
betragt 5.

Auswertung

1) Wie grof} ist die Gesamtenergie nach der jeweiligen Geometrieoptimierung? (In Har-
tree)

2) Schauen Sie sich das HOMO und LUMO (von HF und DFT) an und erstellen Sie
ein Screenshot.

3) Wie sieht das Energieschema (Orbitale und Besetzung) von trans-Butadien aus?
Plotten Sie alle Orbitale fiir das Energieschema und machen Sie jeweils einen Screens-
hot. Welche Anregung findet bei trans-Butadien statt?

4) Vergleichen Sie beide Spektren, die Sie mit CIS und TD-DFT erhalten haben. Wel-
che Anregungsenergien erhalten Sie? Betrachten Sie den Wert der HOMO-LUMO
Liicke und den der Anregungsenergie. Diskutieren Sie die Unterschiede. Erldutern
Sie welche Aussage die HOMO-LUMO Liicke hat. (in eV)

5) Der experimentelle Wert betrégt 5.92 eV (siehe Lit. experimentelle Daten). Verglei-
chen Sie diese mit den berechneten Anregungsenergien. Inwiefern unterscheiden sich
die Methoden?

6) Messen Sie nun die Bindungsldngen (C-C, C=C) der Strukturen, die sie nach der
Geometrieoptimierung erhalten haben (HF und DFT). Suchen Sie nach passenden
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Literaturwerten (exp.) und vergleichen Sie die Werte mit den gemessenen Bindungs-
lingen. Vergleichen Sie auch die Methoden untereinander. Berechnen sie dazu die
Bindungsldangenalternanz (BLA). Diese ist definiert als die Differenz aus dem Mittel-
wert der Einfachbindung und dem Mittelwert der Doppelbindung. Wie héngen BLA
und Anregungsenergie zusammen?

3.2 Anregungsenergien und Fluoreszenz von Naphthalin
Berechnung der Anregungsenergie mit TD-DFT:

a) Optimieren Sie die Struktur von Naphthalin im Grundzustand auf DFT-Niveau.
Waiéhlen Sie dazu den Basissatz def2-TZVP und das Funktional B3-LYP. Nehmen
Sie hierzu das Inputstrukturfile napht-b3lyp-ground.zyz.

b) Berechnen Sie ausgehend von der optimierten Struktur die Anregungsenergie mit
TD-DFT. Machen Sie dazu eine “Singlet” Berechnung. Die Anzahl der Anregungen
betragt 3.

Berechnung der Fluoreszenz/Stokes Shift:

a) Optimieren Sie die Struktur von Naphthalin im ersten angeregten Zustand auf DFT-
Niveau. Da diese Optimierung zu lange dauern wiirde, nehmen Sie die schon opti-
mierte Struktur napht-b3lyp-exc.xyz und fahren Sie mit b) fort.

b) Berechnen Sie ausgehend von der optimierten Struktur die Anregungsenergie mit
TD-DFT. Machen Sie dazu eine “Singlet” Berechnung. Die Anzahl der Anregungen
betragt 3.

Fiihren Sie alle Berechnung nochmal durch, verwenden Sie dafiir die HF- und
CIS-Methode anstatt DFT. Wahlen Sie den selben Basissatz. Hierfiir sind ebenfalls
vor-optimierte Strukturen vorhanden.

Inputfiles: napht-hf-ground.zyz und napht-hf-exc.zyz

Auswertung

1) Vergleichen Sie die Spektren, die sie mit CIS und TD-DFT fiir die Absorption und
die Fluoreszenz erhalten haben. Inwiefern unterscheiden sich diese? Schreiben Sie
die beiden wahrscheinlichsten Ubergéinge auf (in eV). Zeichnen Sie qualitativ ein
PES-Schema und tragen Sie die Werte ein. Berechnen Sie den Stokes-Shift.

2) Plotten Sie das HOMO und LUMO (von DFT und HF) und erstellen Sie ein Screens-
hot.

3) Was bedeutet “adiabatische Anregungsenergie,,? Berechnen Sie aus den Gesamtener-
gien nach der Optimierung die adiabatischen Anregungsenergien. Und zeichnen Sie
die adiabatische Anregungsenergie im PES ein.

4) Messen Sie die Bindungsldngen von Naphthalin im Grund- und angeregten Zustand
und vergleichen Sie diese mit Literaturwerten (exp.nur GZ). Was passiert mit den
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Bindungslangen im optimierten angeregten Zustand? Diskutieren Sie das in Bezug
auf Fehlerquellen von DFT.

In der Literatur finden Sie die experimentellen Werte zu Anregungsenergien, Fluo-
reszenz und Stoke Shift. Suchen Sie die Werte fiir Messungen in n-Hexan heraus,
vergleichen Sie diese mit den berechneten Werte und diskutieren Sie Fehlerquellen
(Messung in Losung, Fehler der Methoden, Nullpunktsschwingung, Basissatz, Funk-
tional).
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Anhang

4 Handbuch TmoleX

Start

Gehen Sie in den Ordner "bin". Doppelklick auf "TmoleX” um das Programm zu
starten.

Neues Projekt 6ffnen: File — New Project

Um neue Aufgabe zu starten, oben links “New Job” oder “File/New Job” klicken.
Die ”Jobs” unter dem Namen der jeweiligen Aufgabe abspeichern.

Allgemeine Durchfiihrung von Rechnungen

Koordinaten File importieren: Unter Mentipunkt “Geometry” das Koordinaten-File
importieren (“Import Coordinate File”)

Basissatz festlegen: Im Meniipunkt “Atomic Attributes” unter “Basis Set for all
Atoms” den Basissatz festgelegen.

Extended Hiickel Rechnung: Unter “Molecular Attributes” wird eine erweiterte Hiickel
Rechnung (Extended Hiickel Theory) durchgefiihrt um einen Startsatz an Molekiilor-
bitalen fiir die folgende Optimierung zu generieren (“Generate MOs”). Die Molekiil-
Ladung muss hier ebenfalls angegeben werden.

Rechenmethode auswéhlen: Im Meniipunkt “Method” kann die gewiinschte Rechen-
methode (DFT, HF, usw.) ausgewdhlt werden. Auflerdem miissen die dazugehorigen
Parameter festgelegt werden, z.B. wird hier fiir eine DFT Rechnung das Funktional
festgelegt.

Welche Rechnung (z.B. Geometrieoptmierung, Spektrum) in welchem Zustand (Grund-
oder angeregter Zustand) durchgefiithrt werden soll, wird unter “Start Job” festge-
legt. Dazu unter “Job type” den jeweiligen Job auswéhlen. Klicken Sie zum Start
der Rechnung den “RUN(local)” Button.

Der Mentipunkt “Results” enthélt alle Ergebnisse.

Die Molekiil-Struktur und die eingestellten Eigenschaften kénnen in eine neue Rech-
nung iibernommen werden, in dem unter “Results” der Button “Start new job with
current data as input” angeklickt wird. Es 6ffnet sich ein Reiter mit einem neuen
Job, jedoch mit den Einstellungen des vorherigen Jobs.

Geometrieoptimierung

Hierzu unter dem Meniipunkt “Start Job” in dem Feld “Job type” die Geometrieop-
timierung mit dem jeweiligen Zustand wéhlen.
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e Fiir die Geometrieoptimierung miissen Konvergenzkriterien angegeben werden. Standard-
Konvergenzkriterien sind:
Energy 10~% Hartree
Gradient norm 1073 Hartree/Bohr
Max no. of cycles 50

e Die Anzahl an Zyklen, die fiir die Geometrieoptimierung notig waren, kann unter
"Results” abgelesen werden. Unter “Energy” wird die berechnete Energie des Mole-
kiils angezeigt. Die Energiedifferenz zwischen dem HOMO-LUMO Orbital (HOMO-
LUMO Liicke) ist ebenfalls angegeben.

Anregungsenergie UV /Vis-Spektrum

e Sie kénnen unter “Start Job/Spectra&Excited States” ein UV/Vis-Spektrum be-
rechnen. Das heif3t, hier wird die vertikale Anregungsenergie berechnet, die benotigt
wird um das Molekiil in seinen elektronisch angeregten Zustand zu bringen.

e Unter “Start Job” muss angegeben werden ob der angeregte Zustand im Singulett
oder Triplett Zustand berechnet werden soll und wieviele Anregungen beriicksichtigt
werden sollen (roots).

e Bei einer Berechnung mit TD-DFT soll zusétzlich im Meniipunkt “Method” unter
“SCF Convergence” die “Density Convergence”: 1.0d-7 hinzugefiigt werden.

e Der Meniipunkt “Results” erhélt alle "Output”-Dateien, u.a. das UV /Vis Spektrum.
Unter “UV /Vis Spectrum — Table original data” sind nach Beendigung der Rechnung
die berechneten Ubergiinge tabelliert.

Graphische Auswertung mit Tmolex

e Graphische Darstellung der Orbitale: Im Mentipunkt “Results” unter “Orbital/Density
Plot” entsprechende Orbtiale aussuchen. Unter “View Selected” kénnen nun die Or-
bitale graphisch betrachtet werden. (Achtung die Berechnung mit “Low Resolution”
ist ausreichend)

e Messung der Bindungsldnge: Im Mentipunkt “Result” unter “Gradients” kann das
Molekiil visuell betrachtet werden. Durch Markieren einer Bindung und Rechtsklick,
kann, unter "Label — Length”, die Bindung gemessen werden. Durch Markieren
einer Bindung erscheint im rechten Feld des Fensters die Eigenschaften der Bindung.
Im angeregten Zustand: unter “Orbital/Density Plot” mit “Gradient of electric field”
berechnen, falls nicht automatisch vorhanden.

e Messung des Bindungswinkels: Durch Markieren zweier Bindungen, Rechtsklick un-
ter “Measure bond angle”

e Bild erstellen: Kamera Symbol anklicken
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5 Theoretische Grundlagen

5.1 Elektronische Anregung acyclischer konjugierter Polyene

Die HMO-Methode ist eine einfache Methode, die auf vielen Ndherungen beruht. An-
wendung findet die Methode zum Beispiel bei der Erkldrung von UV /Vis-Spektren von
konjugierten Verbindungen.

Als einfaches Beispiel dient Ethen. In der HMO-Methode wird die Wellenfunktion durch
eine Linearkombination von Atomorbitalen yj dargestellt:

N
Ui =Y CikXk
k=1

Wobei ¢ die Koeffizienten sind. Zur Berechnung der normierten Molekiilorbitale, siehe
weiterfiihrende Literatur.

In Abbildung 7 ist das mit Hilfe der HMO-Methode berechnete Energieniveauschema und
die Molekiilorbitale dargestellt.

o
=

Abbildung 7: HMO-Energieniveauschema und Struktur der Molekiilorbitale von Ethen

1 1
Mit: ¥ = ﬁ(m + x2) und ¥y = ﬁ(m - X2)

Mit Hilfe der Eigenwerte konnen verschiedene Informationen erhalten werden, u.a. die An-
regungsenergie. Die "Gesamtenergie" des m-Elektronensystems im HMO-Formalismus wird
als m-FElektronenenergie des Molekiils bezeichnet und wird als Summe der Orbitalenergien
¢; aller m-Elektronen eines Molekiils dargestellt:

Eﬂ- = Z biEi
i=1

Fir Ethen ergibt sich im Grundzustand: E; = 2(a + ) = 2a + 23

Die Anregungsenergie wird aus dem Betrag der Differenz der Gesamtenergie des Grund-
zustands und der des angeregten Zustands erhalten. Die Anregung im HMO-Formulismus
erfolgt durch den Ubergang eines m-Elektrons aus dem MO ¥; in ein MO ¥;, wobei sich
lediglich die Besetzungszahl b; um 1 verringert und b; um 1 erhéht. Mit Ae wird die Dif-
ferenz der beiden betrachteten Orbitalenergien erhalten.

Ae=¢€; — ¢

Zu beachten ist, dass alle andere Elektronen unbeeinflusst bleiben. Im HMO-Formulismus
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gibt es keine Relaxation der Elektronenverteilung bei der Anregung. Beim Ethen erhélt
man fiir die Anregung in den ersten angeregten Zustand (Anregung eines Elektrons aus
dem HOMO in das LUMO):

Ae=(a—B) - (a+p) =28

Allerdings ist im Rahmen der Hiickel Ndherung keine Unterscheidung zwischen Singulett-
und Triplettanregung moglich.

5.2 Strahlende und Strahlungslose Uberginge
5.2.1 Phosphoreszenz

Es kann ein Ubergang von einem Singulett (.S7) in einen Triplett (T3 ) Zustand stattfinden.
Dies wird als Inter-System-Crossing: ISC bezeichnet. Die Phosphoreszenz ist durch den
Ubergang der Strahlung vom 73 Zustand in den Sy Zustand definiert (Abbildung 5). Al-
lerdings sind diese Ubergéinge Spin-verboten. Hierbei éndert sich nimlich der Drehimpuls,
und damit ist die Drehimpulserhaltung verletzt, wenn nicht eine weiterer Faktor (z.B:
StoB mit einem anderen Molekiil) hinzukommt, der die Drehimpulserhaltung garantiert.
Daher ist der 77 ein langlebiger Zustand. Dadurch ist die Phosphoreszenz, gegeniiber
der Fluoreszenz iiber (sehr) lange Zeitrdume (u. U. Minuten bis Stunden) beobachtbar
("Nachleuchten”). Ein haufig auftretender Mechanismus geht iiber die Spin-Bahn Kopp-
lung. Wenn diese grof} ist, kann die Drehimpulsinderung des Spins durch eine Bahndre-
himpulsdnderung kompensiert werden.

5.2.2 Isomerisierung

Auch hier relaxiert das Molekiil nach der Anregung entlang der Reaktionskoordinate des
S1 Zustandes, allerdings kreuzen sich die Potentialflichen des S; und Sy Zustandes. Da-
durch kann das Molekiil strahlungslos in den Grundzustand relaxieren, sieche Abb. 8. Zum
Versténdnis ist der Vorgang beispielhaft an trans-Retinal erklért (Abbildung 8 (a)).

Nach Absorption des Photons wird zunéchst die Bindungsalternanz invertiert, die Bin-
dung Ci3 = Cy , die im Grundzustand formal als Doppelbindung angegeben ist wird
dadurch zu einer Einfachbindung, weshalb eine Rotation moglich wird. Die Reaktionsko-
ordinate ist damit hauptséchlich die Torsion um die Ci3=C14 Bindung, die im Grund-
zustand eine Barriere von 25 kcal/mol aufweist, im angeregten S Zustand (dominant
HOMO-LUMO) ist die um 90° verdrehte Struktur ein Minimum. An dieser Stelle kreuzen
die Energien von Sy und S7. Dies ermdglicht einen sehr schnellen, strahlungslosen Uber-
gang in den Sp. Das Resultat der Isomeriserung ist das 13-cis-Retinal. Der cis-Zustand
liegt energetisch hoher als der trans-Grundzustand. Diese Energie steht dem Molekiil nun
weiterhin zur Verfiigung.

19



H c|;0
2 ﬁméH
A Mol &= P
all-trans retinal 1 |
l hv &
W
f =
w
13
14
w =g
13-cis retinal Lys-216
.:H'C‘Q«/ nllow i o
_NH =] dihedral angle C13-C14

(a) (b)

Abbildung 8: Isomerisierung im ersten angeregten Zustand des Retinal-Chromophors

5.2.3 Dissoziation

Damit ein Molekiil durch Anregung mit Licht dissoziiert, muss die Potentialfliche des
angeregten Zustandes in Richtung unendlichem Kernabstand abfallen, d.h. sie hat kein
Minimum bei einem bestimmten Kernabstand. Wird das Molekiil angeregt, relaxiert es
bis es die energetisch giinstigste Position findet, das ist bei unendlichem Kernabstand.
Das Molekiil wird sozusagen auf eine antibindende Potentialkurve angeregt und relaxiert
in dem es dissoziiert. Ein einfaches Beispiel hierfiir ist das Ho-Molekiil: das Elektron wird
hier in das antibindende Orbital angeregt, die Bindung ist dadurch nicht mehr stabil und

dissoziert.

Energy

Kernabstand

Abbildung 9: Photodissoziation im ersten angeregten Zustand eines zweiatomigen Mole-
kiils
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5.3 Methoden der Quantenchemie
5.3.1 Die Dichtefunktionaltheorie (DFT)
Funktionale

Die Qualitiat der DFT-Methoden steht und fallt mit der Qualitit der Funktionale fiir Ex
und E¢. Hier gibt es eine Hierarchie, die i.A. die Komplexitidt des Funktionals und damit
verbunden die Qualitdt der Ergebnisse betrifft:

1. Die einfachsten Funktionale Exc[p] = Ex + E¢ sind nur Funktionale der Elektro-
nendichte,
Exclpl.

Diese Funktionale verwenden eine lokale Dichtendherung, werden daher LDA (’Lo-
cal Density Approximation’) genannt. Geometrien und Schwingungsgfrequenzen bei-
spielsweise geben sie ganz gut wieder, Reaktionsenergien aber i.A. sehr schlecht. Da-
her wurden die DFT anfangs in der Quantenchemie nicht wahrgenommen. Erst mit
der Entwicklung der

2. Gradientenkorrigierten Funktionale (GGA: Generalized Gradient Approximation)
anderte sich dies (1990er). Diese sind Funktionale der Dichte und des Dichtegradi-
enten,

Exelp, V),

und geben schon recht genaue Energien. Beispiele sind die Funktionale BLYP (Becke
X und Lee, Yang Parr C) oder PBE (Perdue, Burke und Ernzerhof). Es gibt Funktio-
nale fir X und fir C, und i.A. kénnen diese miteinander kombiniert werden. Dennoch
haben sich gewisse Standards herausgebildet, wie etwa BLYP oder PBE.

3. Die nichste Stufe bilden Funktionale der Form:
ExC[P7 Vp, Ap].

Die Fortschritte sind of klein bei Standardeigenschaften (Energie, Geometrie, Fre-
quenz), doch z.T. beachtlich bei notorischen DFT-Defiziten wie Reaktionsbarrieren.

4. Hybridfunktionale: DFT approximiert den Austauschbeitrag. Erste Versuche, HF
Austausch mit DFT Korrelation (HF+E,) waren nicht erfolgreich, aber eine partielle
Beimischung von HF-X schon. So hat das Hybridfunktionl B3LYP etwa 20% HF-X
Anteil.

Exclp] =08+ ERFT 1 0.2« EHF 4+ B,

Der Erfolg dieser Hybridmethoden beruht auf einer Fehlerkompensation: so unter-
schatzen DFT Methoden z.B. Reaktionsbarrieren, HF iiberschéitzt diese, und eine
Mischung trifft dann in etwa die Mitte. Das Gleiche gilt fiir HOMO-LUMO Energie-
differenzen. Deshalb sind in der Quantenchemie Hybridmethoden wie B3LYP sehr
beliebt.
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Grenzen

DFT Methoden sind oft genau genug um chemisch interessante Einblicke zu erlauben.
Dennoch gibt es viele Bereiche, wo DFT ungenau ist oder sogar versagt (dabei ist immer
gemeint: die momentan verfiigharen Funktionale).

1. DFT hat einige systematische Probleme: Beispielsweise sind die HOMO-LUMO
Liicken unterschétzt, Reaktionsbarrieren ebenso. Bindungsenergien sind oft iiber-
schétzt. Fir LDA ist der Fehler am grofiten. GGA ist oft viel besser und Hybrid-
Funktionale wie BSLYP haben einen geringeren Fehler. Deshalb hat es sich in der
Chemie etabliert, Hybrid-Funktionale zu verwenden.

2. DFT ist eine Einzelreferenzmethode, d.h. sie funktioniert nur fiir nicht-degenerierte
Grundzusténde. Fiir degenerierte Grundzustinde (z.B. Hy Dissoziation, Ethylen bei
90%) benétigt man sogenannte Multireferenzmethoden.

3. DFT Funktionale iiberschétzen die Polarisierbarkeit von konjugierten Systemen.
Auch dies ist ein prinzipielles Problem der GGA Néherung.

4. DFT-GGA versagt bei der Beschreibung von VdW-Komplexen. Man kann zeigen,
dass DFT die grundlegende anziehende Wechselwirkung nicht enthélt.

5. Die VAW WW wird durch langreichweitige Korrelationseffekte verursacht, die Kor-
relation der Elektronen in den verschiedenen Fragmenten. DFT gibt i. A. lokale
Korrelationen sehr gut wieder, also die Korrelation von zwei Elektronen in einem
MO. Daher auch die gute Beschreibung der kovalenten Bindung. Sobald aber Korre-
lationseffekte liber einen grofleren Abstand wichtig werden, wird es schwieriger. So
hat DFT beispielsweise Probleme bei Isomerisierungs- und Umlagerungsreaktionen,
wo Korrelationen iiber Abstéinde von 2-4 A wichtig sind.

5.3.2 LCAO, Basisfunktionen und Variationsprinzip

Quantenchemische Programme verwenden den Linear Combination of Atomic Orbitals

(LCAO) Ansatz, '
¢i = Z CLT/,UA

wobei die Molekiilorbitale (MO) durch eine Summe von Atomorbitalen (AO) dargestellt
werden. Die AO’s 1, werden auch Basisfunktionen genannt.

Die Energie Gl. 2.7 hingt von den MO’s ¢; ab. Nun haben wir diese durch die AO’s 7,
dargestellt. Wie bauen sich die MO’s nun aus den AQO’s auf, d.h. welche Werte werden
die Koeffizienten cz annehmen. Wie haben das in der PCII exemplarisch fiir H, geldst.
I. A. erhélt man die Losung aus dem Variationsprinzip, d.h. man sucht die Koeffizienten
Cfu fiir die die Energie minimal wird. Das bestimmt dann die Wellenfunktionen und die
Elektronendichte in eindeutiger Weise.
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Basissatze

Nun wollen wir uns der LCAO Entwicklung genauer zuwenden: Beim Hy hatten wir die
Molekiilorbitale (MO) aus atomaren Orbitalen (AO), den H 1s Orbitalen zusammenge-
setzt:

¢1=c(na+nB)

Fir grofle Abstdnde sehen die beiden H-Atomorbitale wie die des isolierten H-Atoms aus,
kommen sie sich aber niher (1.9 A), sieht das MO wie in Abb. 10 aus, fiir den Abstand
1.6 A ist das MO in Abb. 11 gezeigt und fiir den Gleichgewichtsabstand sieht das Orbital
wie in Abb. 12 aus.

Abbildung 10: Hy MO bei einem Kernabstand von 1.9 A

Abbildung 11: Hy MO bei einem Kernabstand von 1.6 A

Abbildung 12: Hy MO am Gleichgewichtsabstand
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Nun ist es keinesfalls zwangslaufig, dass sich die Elektronenverteilung in den MOs durch
lineare Uberlagerung der Atomorbitale gut beschreiben lisst. Die Atomorbitale bieten sich
als einfachster Startpunkt an und stellen eine gute erste Naherung dar, sind aber i.A. nicht
ausreichend. Mathematisch haben wir die folgenden beiden Probleme:

e wir wollen eine Funktion ¢ durch eine Summe anderer Funktionen 7, darstellen. Dies
nennt man Basissatzentwicklung. Dazu werden Basisfunktionen benétigt, die den
rdumlichen Verlauf der Funktion ¢ gut wiedergeben kénnen. Sonst werden eventuell
Teile der Elektronendichte nicht gut beschreiben.

e dann miissen die Matrixelemente < 7,|7 + Vog|n, > (und J und K) berechnet
werden. Da es ziemlich viele davon gibt, muss das schnell gehen. Es miissen daher
Basisfunktionen gewéhlt werden, mit denen dies einfach zu bewerkstelligen ist.

In praktischen Anwendungen (verschiedenden Programmpaketen) werden daher meist eine
der drei Funktionen (typen) als Basisfunktionen verwendet:

e Zum einen kénnen Funktionen gewéhlt werden, die dem atomaren Problem am néch-
sten sind. Diese sind dann die Kugelflachenfunktionen, die u.a. vom H-Atom bekannt
sind. Diese Funktionen stellen den Winkelanteil Y (¢, ) dar. Der Radialteil wird
durch eine Exponentialfunktion dargestellt (Slaterorbitale):

M ~ exp(—=(r)
e Fiir den Radialteil kann auch eine Gaussfunktion
My ~ exp(—ar?)

verwendet werden.

e Manche Programmpakete verwenden auch ebene Wellen. Diese sind giinstig fiir pe-
riodische Systeme, fiir Molekiile sind sie i.A. weniger optimal.
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Abbildung 13: Slater und Gaussfunktionen mit verschiedenen Exponenten
Abb. 13 zeigt Slater- und Gaussfunktionen mit 2 verschiedenen Exponenten. Man sieht

sofort den Unterschied fiir R=0, hier beschreiben Slaterfunktionen die Elektronendichte
wesentlich besser, aulerdem fallen sie nicht so schnell ab wie Gaussfunktionen.
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Gaussfunktionen dagegen haben den Vorteil, dass die Integrale wesentlich leichter zu be-
rechnen sind. Daher verwenden viele Programmpakete Gaussfunktionen als Basissitze.
Das Programm GAUSSIAN hat sogar seinen Namen daher.

Allerdings bleibt das Problem, dass Gaussfunktionen atomare Orbitale schlechter beschrei-
ben. Mehrere Gaussfunktionen kommen jedoch ganz gut an die Slaterfunktionen heran, wie
in Abb. 14 gezeigt. Man kann also eine (atomare) Slaterfunktion (mit einem bestimmten

3

Abbildung 14: Darstellung einer Slaterfunktion durch drei Gaussfunktionen mit verschie-
denen Exponenten

() durch drei Gaussfunktionen (mit verschiedenen ;) darstellen:

3
mu(Q) = kig(ai) (5.1)
i=1

5.3.3 STO-3G

Ein solcher Basissatz heifit STO-3G (’SlaterType Orbital” durch 3 Gaussfunktionen darge-
stellt). Dies ist eine Minimale Basis, da jedes MO durch das absolute Minimum dargestellt
wird, ndmlich durch jeweils ein AO fiir jedes s,p,d,f ... Orbital an jedem Atom. So gibt es
dann fiir jedes H Atom im Molekiil ein 1s Orbital in der Basis, fiir O, N, C etc. 1s, 2s und
2ps, 2py und 2p;, also jeweils 5 Orbitale pro Atom. Das MO ist dann:

¢; = Zcfﬂ?u (5'2)
n

wobei p fiir das 1s Orbital beim H steht, fiir die 1s-2p, Orbitale bei O, N und C etc. Eine
Minimale Basis hat den Vorteil, dass nur wenige Matrixelemente ausgerechnet werden
miissen.

5.3.4 Double Zeta (DZ)

Die Elektronen im 7-System, beispielsweise im Benzol, haben wesentlich mehr ’Auslauf’
als die Elektronen in der o-Bindung, man sagt dass das m-System diffuser ist. Die Wellen-
funktionen im m-System sind ausgedehnter als im o-Bereich. Diesen Effekt kann natiirlich
durch eine Funktion fiir jedes Kohlenstoff p-Orbital nicht erreicht werden. Wenn jedoch,
wie in Abb. 15 angedeutet, jedes Atomorbital durch 2 Basisfunktionen dargestellt wird,
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kann sich das o- und w-System beziiglich seiner jeweiligen rdumlichen Ausdehnung ge-
trennt einstellen. Dies wird eine double zeta Basis genannt, z.B.:

3-21G

6-31G

6: Jede 1s Funktion wird durch 6 Gaussfunktionen dargestellt

31: die eine Valenzfunktion wird durch 3, die zweite durch 1 Gaussfunktion dargestellt.

Analog wird die Basis triple zeta genannt, wenn 3 Basisfunktionen beteiligt sind, z.B.:
6-311G

ks P g R

Abbildung 15: Double Zeta Basis

5.3.5 Double Zeta Polarization (DZP)

Polarisationsfunktionen:

Hier wird, wie in Abb. 16 und 17 dargestellt, jede ’atomartige’ Basisfunktion noch durch
eine Funktion mit ’hoherem’ Drehimpuls erganzt.

6-31G(3d,2p) — 6-31G**(O,N,C bekommen noch eine d-Funktion, H eine p-Funktion)

B+ 00 wo.QLi

Abbildung 16: Polarisationsfunktionen fiir s-Orbitale

Es kénnen auch mehrere Polariastionsfunktionen gewéhlt werden.
6-31G(2d,2p) oder 6-31G(3d,3p)

26



Q0 01/
"N T x

Abbildung 17: Polarisationsfunktionen fiir p-Orbitale

QO

Achtung: Basissidtze miissen ausbalanciert sein!

5.3.6 Diffuse Funktionen

Diffuse Funktionen sind unbedingt bei anionischen Systemen (angeregte Zustinde) notig:
Das extra Elektron ist schwécher gebunden, hélt sich daher in den &ufleren Regionen auf.
Um dies zu beschreiben, werden sehr langreichweitige Funktionen bendtigt. Hierzu wird
zu jeder Funktion eine diffuse Funktion mit gleichem Drehimpuls addiert:

6-314+G**

6-311++G**

Das erste '+’ ist fir die schweren Elemente, das Zweite fiir Wasserstoff.

Die hier eingefiihrte Nomenklatur geht auf den Nobelpreistridger John Pople zuriick. Es
gibt auch andere Basissdtze, die Idee ist aber meist dhnlich. In Turbomole werden die so-
genannten "Karlsruher Basen - def2” verwendet. Die ”"def2”-Basissitze sind segmentiert-
kontrahierte Sétze. Es gibt Basen von def2-SV(P) bis def2-QZVPP.

Je grofler der Basisatz, desto besser ist die Beschreibung der MOs. Allerdings ist auch
die Ausgewogenheit wichtig. Bei grofien Basissétzen sind dann viel mehr Integrale zu 16-
sen, die Rechnungen werden aufwendiger. Daher ist die Wahl des Basissatzes immer ein
Kompromiss aus Rechenzeit und Genauigkeit.

Von einer minimalen Basis (’single zeta’ (SZ)) zu einem DZ Basissatz verdoppelt sich
die Anzahl der Basisfunktionen (da jede atomare Funktion verdoppelt wird). Die Anzahl
der Matrixelemente

Py

(und J und K) allerdings vervierfacht sich, damit vervierfacht sich der Aufwand bei der
Integralberechnung. AnschlieBend muss das lineare Gleichungssystem (siehe Hy) geldst
werden. Diese Operation skaliert mit O(N®) (N: Anzahl der Basisfunktionen), also veracht-
facht sich bei Verdopplung der Basis. Die Anwendung von Basissétzen ist ein Handwerk,
das mit der Zeit erlernt wird. Im folgenden ein paar grobe Faustregeln:

e STO und 3-21G: kénnen zum Ausprobieren an sehr grofie Systeme, oder in der Lehre
flir qualitative Zwecke verwendet werden.
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e 6-31G*: Ganz in Ordnung fiir Geometrieoptimierungen, teilweise auch fiir die Fre-
quenzberechnung. Wird oft fiir groere Molekiile (< 100 Atome) verwendet, wenn
grofere Basissdtze die Rechenzeit sprengen wiirden.

e 6-311G(d,p) und 6-311G(2d,2p): ab hier fangen gute Basisitze an, die auch Energien
angemessen wiedergeben.

e + und ++: Nétig z.B. fiir anionische Systeme.

Wichtig zu bemerken ist, dass DFT-Methoden schneller in Bezug auf Basiséitze "konver-
gieren’ als ab initio (MP,CI) Methoden. Fiir letztere wurde spezielle Basissitze entwickelt,
die sogenannten correlation consistent (cc-...) Basiséitze.

5.3.7 Geometrieoptimierung

Bisher hatten wir uns nur mit der Berechnung der Energie und der Orbitale beschéftigt.
Eine wichtige Eigenschaft von Molekiilen ist ihre Struktur. Die Gleichgewichtsstruktur von
Molekiilen ist diejenige, bei der sie die kleinste Energie haben (spéter werden wir noch auf
die Entropie zu sprechen kommen). Wir miissen also die Struktur finden, fiir die die Ener-
gie minimal ist. Dies ist ein typisches Minimierungsproblem, fiir das es viele Losungen gibt.

Wir haben eine Funktion f(x) in Abhéngigkeit einer Variablen x. Nun suchen wir den
Wert von x, fiir den f minimal wird. Dazu kénnen wir die erste Ableitung
df (x)
/ —
bilden. Wie in Abbildung 18 gezeigt, kann man dann der Ableitung folgen, bis sie im

néchsten (lokalen) Minimum verschwindet. Dazu berechnet man die Ableitung und geht
einen Schritt mit der Schrittweite h 'bergab’. Dann iteriert man dies.

e Problem 1: Man kann auch einen Sattelpunkt gefunden haben. Dies stellt man fest,
indem man die zweite Ableitung und dritte Ableitung bildet. Die gefunden Nullstel-
len der zweiten Ableitung sind in der dritten Ableitung ungleich null.

e Problem 2: Man findet nicht notwendigerweise die energetisch tiefste Struktur. Dazu
benétigt man dann andere Methoden, z.B Molekulardynamik (MD) Simulationen.
Oft bendtigt man also etwas chemische Intuition, und man muss mehrere Konfor-
mationen ausprobieren.

ka q

Abbildung 18: Steepest descent Minimierung
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