Introduktion till beräkning av molekylorbitaler med Hückelmetoden.

En molekyls egenskaper avgörs i mångt och mycket av dess elektronstruktur, och den kan approximativt beskrivas med molekylorbitaler (n, n = 1, 2,  ... som molekylens elektroner rör sig i. En molekylorbital är, precis som en atomorbital, en vågfunktion för hur en elektron rör sig, men nu i det elektrostatiska fältet av mer än en atomkärna. De övriga elektronerna behandlas som ett ”elektronmoln”, dvs elektronen i molekylorbitalen känner av det elektrostatiska fältet av ett medelvärde av de övriga elektronernas positioner. 

Liksom i fallet med atomorbitaler tillåter Pauliprincipen två elektroner med olika spinn i varje molekylorbital, men den fodrar också att molekylorbitalerna skall vara sinsemellan ortogonala. Varje molekylorbital har en viss orbitalenergi, och när alla molekylens elektroner två och två (eller så långt lagret räcker) har besatt molekylorbitalerna med de lägst liggande energinivåerna är molekylen i sitt elektroniska grundtillstånd (uppbyggnadsprincipen, AJ sid 36-37). 

Molekylens elektroniskt exciterade tillstånd kan beskrivas med att en elektron ”hoppat” från en besatt till en obesatt molekylorbital, och energin hos den foton som absorberats i en sådan process motsvaras av skillnaden mellan dessa orbitalers energier. 

Ett sätt att räkna ut molekylorbitaler är att som i Lab. 2 approximera molekylen med en endimensionell låda, för vilken Schrödingerekvationen har en ganska enkel lösning:

(n = (2/L)½ sin(n(x/L)
n = 1, 2, ...



(1)

där L är lådans längd och x är x-koordinaten. Eftersom ganska få molekyler liknar endimensionella lådor har metoden en begränsad praktisk användbarhet. 

De mest använda metoderna approximerar molekylorbitaler med en linjär kombination av atomorbitaler (linear combination of atomic orbitals, LCAO), något som användes för att beskriva bindning i diatomära molekyler i kapitel 3 (AJ sid 145-152):
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där (i är atomorbital nr i och summeringen går över alla N atomorbitaler man vill ha med för att beskriva molekylorbitalerna. Koefficienten cin, som kan vara positiv, negativ eller lika med noll, talar om hur mycket av atomorbital nr i som ingår i molekylorbital nr n. För att molekylorbitalen ska vara normerad (AJ sid 17) krävs att summan av koefficienternas kvadrater är lika med ett:
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Ju fler och ju exaktare atomorbitaler som tas med i linjärkombinationerna, desto bättre kan de erhållna molekylorbitalerna beskriva molekylens elektronfördelning och dess egenskaper, men desto mer tids- och datorkrävande blir beräkningarna. 


Här ska vi istället använda en enkel men genial metod som på 1930-talet utvecklades av den tyske fysikern Erich Hückel (1896-1980). Den är i sin grundläggande form begränsad till plana, konjugerade kolväten, så som bensen eller karoten (AJ 137-141, 153-155), och beskriver (-orbitaler, dvs de molekylorbitaler som kan kombineras av C2p-orbitalerna som sticker vinkelrät ut ur molekylens plan. I ett konjugerat kolväte är det (-orbitaler som ligger högst i energi bland de besatta molekylorbitalerna, och de är därför de som i första hand är inblandade i kemiska reaktioner och i absorptionen av UV eller synligt ljus. 


Enligt Hückel är det absolut viktigaste bidraget till (-orbitalenergin det som kommer från växelverkan mellan C2p-orbitaler på atomer som är bundna till varandra; alla andra bidrag är antingen konstanta, och därmed oberoende av molekylorbitalens utseende, eller så små att de kan försummas. Varje par av C2p-orbitaler på de sammanbundna atomerna i och j ger ett bidrag som är proportionellt mot produkten av deras normerade koefficienter. Summan av bidragen ger (-orbitalenergin En:
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(4)

där ((i-j) = 1 om i och j är bundna och ((i-j) = 0 om de inte är bundna till varandra. N är antalet C2p-orbitaler och proportionalitetskonstanten ( är en negativ energistorhet, som motsvarar ungefär –2.3 eV (elektronvolt). För enkelhetens skull har vi här antagit att värdet på ( är det samma för alla bindningar mellan sp2-hybridiserade kolatomer i molekylen, oavsett om de verkliga bindningslängderna är lika eller om Lewis-strukturen anger enkel eller dubbelbindning.


När två identiska atomorbitaler på två atomer ska kombineras kan det bara göras på två sätt, antingen med en bindande (plus) eller en antibindande (minus) kombination. Eten CH2=CH2 har två C2p-orbitaler, (1 och (2, som sticker ut ur molekylens plan.De kan kombineras till en bindande (-orbital, (2p, och en antibindande, (*2p: 


(2p   = (1= 2-½(1 + 2-½(2     





(5a)

(*2p = (2= 2-½(1 - 2-½(2     





(5b)

Koefficienterna för eten är 


c11 = c21 = c12 = - c22 = 2-½





(6)

vilket insatt i Ekv. 4 ger (-orbitalenergin ( för den bindande och -( för den antibindande (-orbitalen.

Hur går man då gå till väga, när man vill beräkna en (-orbital som ska vara en kombination av mer än två C2p-orbitaler? 

Ekvation 4 kan kombineras med kravet att koefficienterna är normerade (Ekv. 3) och uttryckas som en matrisekvation:


En = ((cnTHcn / cnTcn






(7a)

eller


cnTcn(En/() = cnTHcn






(7b)

där T betecknar transponat och cnT är radmatrisen (radvektorn) som består av koefficienterna [c1n c2n c3n ... ]. 

 Pauliprincipens krav på ortogonala molekylorbitaler leder till att koefficientvektorerna måste vara ortogonala:


caTcb = 0 
för a ( b





(8)

Hückelmatrisen H är en symmetrisk N x N matris, som har elementen Hij = 1 när atomerna nr i och j är bundna till varandra, och annars Hij = 0. 

Antag att un är en egenvektor till H med egenvärdet (n:

Hun = un(n


(1 > (2 ( .... ( (N


(9)

Eftersom H är en symmetrisk matris, har den N ortogonala egenvektorer un. En godtycklig vektor ck kan uttryckas som en linjärkombination av de ortogonala egenvektorerna, som exempel kan vi ta u1 och u2:

ck = au1 + bu2 
(Om a2 + b2 = 1 blir även ck normerad om u1 och u2 är det)

Hck = au1(1 + bu2(2  (   (Ek/() = ckTHck = a2(1 + b2(2  

Eftersom (1 >(2  ( .... ( (N betyder det att (Ek/() är som störst, och alltså energin Ek som minst, om b = 0 och ck = u1. Egenvektorn u1 med det största egenvärdet (1 är alltså den koefficientvektor som ger den lägsta (-orbitalenergin E1 = ((1. På samma sätt kommer man fram till att u2 är den mot u1 ortogonala  koefficientvektor som ger den näst lägsta (-orbitalenergin osv. Det är alltså egenvektorerna till matrisen  H som ger oss koefficienterna till de molekylorbitaler, som gör det möjligt att beskriva molekylens grundtillstånd med så låg energi som möjligt. 

Hückelmodellens styrka ligger i att den, trots sina grova approximationer, ger en god beskrivning av var noderna (teckenväxlingarna) i molekylorbitalerna finns, och därmed hur bindande och antibindande inslag är fördelade.    

I konjugerade system kan vi inte längre tala om rena enkel- eller dubbelbindningar, men för en viss bindning i-j kan vi räkna ut en (-bindningsordning Pij, genom att summera alla bindande och antibindande kombinationer:


Pij = 
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i, j bundna,  n = 1, 2, ...N

(10)

där besättningstalet  en = är antalet elektroner i molekylorbital nr n (dvs 0, 1 eller 2). Pij är 1 för en ren dubbelbindning och 0 för en ren enkelbindning. Följande empiriska korrelation mellan bindningslängd Rij och (-bindningsordning i konjugerade kolväten har visat sig stämma mycket väl:


 Rij /Å = 1.54 – 0.2(Pij






(11)
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