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2. MOLEKYLORBITALTEORIEN.
2.1. INNLEDNING.

Et total forståelse av molekylorbitalteorien er ikke mulig innen dette kurset, ja, en full​sten​dig forståelse av alle as​pekter av teorien er vel ikke oppnådd av noen overhodet. For de mer avan​serte behov er molekylorbitalteorien en algoritme som krever store regne​​​maskinprogrammer for å gi de ønskede resul​tater. Hva er da vitsen med i det hele tatt å sette seg inn i en slik teori?

Én teori er ikke nok til både å forklare og forstå bindingene i molekylene. Valens​båndteorien, som behandler de vanlige en​keltbindinger og dobbeltbindinger, forklarer det meste og på en måte som ikke er for vanskelig å forstå. Det er sagt at mens mole​​kyl​​orbi​tal​teorien er for sann til å være god, så er valens​bånd​teorien for god til å være sann. Valensbåndteorien kan dog forsvares med politikeruttalelsen: "Det hen​der man må lyve litt for å få fram sannheten". Men det er visse områder hvor valens​bånd​​teorien gir gale konklusjoner, og det finnes fenomener som ikke stemmer over​ens med denne en​kle teorien. Dessuten, valensbåndteorien er rett og slett gal, når den gir riktige svar er det med gal begrunnelse.

Grunnen til å lære MO-teorien er å tilegne seg en ny måte å se bin​dingene på. Fri​gjø​re seg fra de vante begreper med enkel- og dobbeltbindinger slik at man lettere kan se nye mulig​heter. Det er lett å overse den riktige strukturen for et molekyl hvis man har fått en uriktig forestilling av at strukturen er umulig. 

En annen grunn til å lære molekylorbitalteori, er at det finnes til​gjengelig program​pak​ker som kan beregne stabilitet og struktur for molekyler ved hjelp av MO-bereg​nin​​ger. Slike pro​grammer er ofte meget nyttige både innen grunnleggende og anvendt for​sk​​ning, og jeg vil til slutt i dette kapittelet gi noen eksem​pler på slik anvendelse.

Dette skrivet tar for seg noen prinsipper om hvordan man skal kunne forutsi energi​forhold og stabilitet for enkle molekyler utfra MO-teorien. Målsetningen er ikke å gjøre dere til eksperter i å finne strukturer ved denne metoden, men å gi dere en mer riktig følelse av bindingsfor​holdene i et molekyl. Dette gjøres lettest ved at dere an​ven​der teorien på enkle molekyler.

Ved bruk av MO-teorien bør man være klar over to forhold:

- Selv om MO-teorien så langt vi kjenner er en perfekt teori, så vil vår framstilling av MO-diagrammer all​tid innebære forenklinger. Bl.a. tar vi utgangspunkt i LCAO-appro​ksi​​masjonen, som sier at alle MO kan dannes ved lineærkombinasjon av AO. Dette er ikke helt riktig, men feilen er nor​malt ikke avgjørende.

- Et MO-diagram for en gitt struktur kan bare fortelle noe om den strukturen MO-diagrammet er laget for. Skal vi finne ut hvilken struktur et molekyl har må vi prøve oss fram med ulike strukturer og sette opp et MO-diagram for hver av dem og så fin​ne ut hvilken som har lavest energi. I så måte er valensbåndteorien en raskere måte å finne et svar.

2.2. ENERGINIVÅER.

Første trinn i oppbyggingen av et MO-diagram er å finne energinivåene for orbitalene i de atomene som bygger opp molekylet. For atomer med mer enn noen få elektro​ner kan man bruke tabeller som angir energien for de enkelte orbitaler. For mindre ato​mer eller for omtrentlige og forenklede analyser kan man klare seg med en del tommel​​​finger​regler.

Det er nødvendig med en viktig presisering: Den såkalte "auf​bauregelen", som for​tel​ler hvordan man bygger opp elektron​struk​turen for et atom, kan ikke brukes til å for​ut​si den inn​byrdes energien for orbitalene i et atom. F. eks fylles 4s orbitalen før 3d. For første rad av overgangsmetaller er imidler​tid energien for 4s høyere enn for 3d, alt​så motsatt av hva det ville ha vært om "aufbau-regelen" hadde vært retnings​gi​ven​de. Ved ionisering fjernes 4s-elektronet før 3d-elektroner.

For atomene hydrogen til neon kan man imidlertid gå utfra at 2p > 2s >> 1s gir en god beskrivelse av energinivåene. Man bør imidlertid være oppmerksom på at ener​gi​​​for​skjellen mellom 2s og 2p er så liten at atomorbitalene påvirker hverandre vesent​lig når de kombineres til molekylorbitaler.

En orbitals energi vil være avhengig av hvilket atom man har. Eks. vil 1s for Na ha langt lavere energi enn 1s for H. Jo høyere kjerneladning, jo lavere energi for en gitt orbi​tal. Derfor må alle orbitalene for et C-atom ligge høyere enn tilsvarende for et N-atom, som igjen må ligge høyere enn i en O-atom.

Når man skal kombinere orbitaler for to ulike atomer kan det være vanskelig å gjette hvor orbitalenes energi skal ligge i forhold til hverandre. Normalt er man godt hjulpet med følgende regler: 1) Alle fulle orbitaler har lavere energi enn alle tomme orbitaler. 2) Lewis-syrer har den laveste LUMO (laveste tomme orbital) og Lewis-baser har den høyeste HOMO (høyeste orbital med elektroner). 3) HOMO vil ha høyest energi for det atomet/molekylet som har lavest ioniserings​ener​gi. F.eks. vil energien for valens-elek​tronet i Na være høyere enn energien for valens-elek​tronene i Cl fordi ioni​​se​rings​energien for Cl er høyere enn for Na. Ener​gien for elektro​net i et hydro​gen​atom vil være et sted mellom energiene for ytterste elek​tron i natrium og klor.

2.3. KOMBINASJON AV ATOMORBITALER TIL MOLEKYLORBITALER.

Ved kombinasjon av to atomorbitaler i et toatomig molekyl gjelder følgende regler:

1) Det dannes enten en bindende og en anti-bindende orbital eller de to orbitalene forblir ikke-bindende. 

Dannelse av et bindende og et anti-bindende orbital. Det dannes et par med binden​de/anti-bindende orbitaler hvis det overhodet finnes mulighet for overlapping mellom atom​​orbitalene. Jo bedre overlappingen er, jo større vil oppsplittingen mellom orbita​le​ne være. God overlapp betyr at orbitalene i stor grad finnes på samme sted i rommet og at de har omtrent samme energi.

Den bindende (+/+) og den anti-bindende (+/-) overlappingen oppveier hverandre. Det dannes ingen nye orbitaler, og orbitalene forblir ikke-bindende. Men merk: Hvis en av orbitalene (eller begge) danner bindende overlapp med en annen orbital har den ikke-bindende overlappingen ingen betydning. En orbital blir bare ikke-bindende hvis den overhode ikke overlapper med noen andre orbitaler.

2) Atom-orbitalene behøver ikke være av samme type for å kunne kombineres, et s-or​bi​​tal eller et d-orbital kan kombineres med et p-orbital, eneste forutsetning er at det blir netto positiv overlapp.

Kombinasjon av orbitaler med ulik symmetri.

3) For å finne ut hvilke orbitaler som kan kombineres kan man bruke følgende regler.

A) En orbital som ikke har noe nodalplan langs bindingen kan bare kombineres med andre orbitaler som ikke har nodalplan langs binding. Slik overlapp vil alltid gi σ-orbi​ta​ler.

Eks.:

B) En orbital som har nodalplan langs bindingen kan bare kombineres med en annen orbi​tal som også har nodalplan langs bindingen. Slik overlapp vil alltid gi π-orbitaler.

Eks.:

Regel B forteller oss at en s-orbital aldri kan bidra til en π-binding.

C) Kombinasjon av to orbitaler med to nodalplan langs aksen vil gi en δ-orbital. Dette skjer normalt bare ved kombinasjon av to d-orbitaler som ligger flatt mot hverandre. (Sml. to vaffelplater, hver med fire vafler som ligger oppå hverandre.)

4) Jo større forskjell i energinivå for de to atom-orbitalene som kombineres, jo mindre overlapp får vi, og desto mindre forskjell er det mellom energiene i atom-orbi​ta​lene og de resulterende molekyl-orbitalene. Hvis energiforskjellen er meget stor, vil ener​giene for de opp​rin​ne​lige orbitalene bare endres lite. Det vil da i praksis bli en ione​binding.

Forskjellen mellom energinivåene for valenselektronene for nat​rium og klor er meget stor og de resulterende molekyl-orbi​talene er meget lik de opprinnelige atom-orbi​ta​le​ne. Når begge elek​tronene her havner i det laveste energinivået vil det i praksis si at begge er lokalisert på kloratomet. Vi ender derfor opp med et Na+ og et Cl- ion, og det var jo ikke uventet.

5) Hvis molekyl-orbitaler av samme type (dvs. to π-orbi​taler eller to σ-orbitaler) har rela​​tivt lik energi, vil de utveksle energi med hverandre slik at orbitalen med lavest ener​gi får enda lavere energi, mens orbitalen med høyest energi får øket sin energi ytter​ligere. (Merk at σ-orbitaler omfatter både σ- og σ*-orbitaler.)

Kombinasjon av to par atomorbitaler fra to like atomer.

Samme situasjon som ovenfor, men her har man tatt hensyn til interaksjon mellom mole​kyl​orbitaler av samme type. Merk at vi nå får annenhver bindende og annenhver anti-bindende orbital, slik at det ikke blir mulig med netto dobbelt σ-binding.

2.4. EKSEMPLER PÅ ANVENDELSE AV MOLEKYLORBITALTEORIEN PÅ ENKLE MOLE​KY​LER.

H2: Dette er det enkleste av alle molekyler. En 1s-orbital i hvert atom kombineres til en bindende og en anti-bindende mole​kyl​-orbital. Den bindende orbitalen får lavere ener​​gi, mens den anti-bind​ende få høyere energi enn de opprinnelige atom-orbita​le​ne. De to elektro​nene går inn i orbitalen som har lavest energi. En bindende orbital er fylt, resultatet er en enkelt-binding. Vi kan regne ut bindingsorden (BO) på føl​gen​de måte: BO = (antall e- i bin​dende MO minus antall e- i anti-bindende MO)/2. For H2 blir derfor BO = (2-0)/2 = 1, dvs. enkeltbinding. (For molekyler med mer enn 2 atomer må vi dele på antall bindinger. F.Eks.: For H2O har vi BO = 2. Men fordi vi har to bindinger blir BO pr. binding lik 1, eller enkeltbinding.)

He2: Dette gir samme MO-diagram som for H2, selv om opp​splittingen ikke er nøyak​tig den samme. Fordi man har 4 elek​troner, blir to plassert i den bindende og to i den anti-bindende orbitalen. Dette gir BO = 0 og ingen binding, og på grunn av repul​​sjonen mellom kjernene eksisterer ikke dette mole​kylet. Hvis vi derimot fjerner ett elektron og dan​ner He2+-ionet vil vi få netto en halv binding. Dette ionet er påvist spektro​​skopisk.

He2-: Her får vi ett problem, for i He2-diagrammet er alle orbitalene fulle, og nå har vi ett elektron til. Hvor skal dette plasseres? Eneste mulighet er en ny orbital. Denne orbi​talen må ligge høyere i energi enn de to vi har fra før. Elektronene går alltid i de lavest​liggende orbitalene (vi fyller elektroner i MO-diagrammet som vi fyller vann i en flaske: nedenfra og opp), derfor kan vi ikke ha tomme, ledige orbitaler som ligger under de fulle orbitalene (Dette gjelder selvfølgelig ikke i eksiterte tilstander!). Vi kan heller ikke bruke 1s-orbitalene på He-atomene. Når MO'ene er dannet, eksisterer ikke AO'ene lenger.

Går vi høyere i energi finner vi 2s-orbitalene, men også disse vil kombineres til MO. Vi ender derfor opp med et MO-diagram som det under til venstre, og det siste elek​tro​net får plass i en bindende σ-orbital. Netto bindingsorden er (3-2)/2 = 2.

He2*: Hvis vi eksiterer ett elektron fra HOMO til LUMO (se fig. ovenfor til høyre) vil vi få BO = (3-1)/2 = 1. Ved å tilføre energi gjør vi altså molekylet mer stabilt, selv om lavere ener​gi alltid er mest stabilt? He2 er selvfølgelig mer stabilt enn He2*, og He2* vil i løpet av kort tid gi fra seg energi og bli til He2. Men bindingen mellom He og He* er mer stabil enn bin​dingen mellom He og He, kvantemekaniske beregninger har vist oss at He2* har en bin​dingslengde som er kortere enn i H2.

N2: Figuren under til venstre gir kombinasjonen av atom-orbitaler til molekyl-orbitaler for nitrogen-molekylet. Figuren er imidler​tid ikke realistisk da to av σ-bindingene har fått meget lik energi. Orbitalene vil derfor utveksle energi og situasjonen til høyre vil være riktigere. Denne energikoplingen forklarer hvorfor begge σ-orbi​talene dannet av 2p-orbitalene har høyere energi enn de tilsvar​ende π-orbitalene. 

Et naturlig spørsmål er: Hvorfor dannes det ett sett σ-​orbitaler og to sett π-orbitaler av 2p-orbitalene? Dette for​klares av figuren under. De to p-orbitalene som ligger langs aksen mellom atomkjernene vil kombineres til et sett orbitaler som ikke har noe nodal​​plan langs denne aksen, dvs. til σ-bind​inger. De to øvrige parene vil gi orbitaler med nodalplan langs denne aksen, altså π-bindinger. Merk at energien fra π-bindin​ge​ne ikke påvirkes av energien av σ-bindingene. Dette skyldes at molekylorbitalene har ulike symmetri​egenskaper.

I nitrogenmolekylet har vi fylt 5 bindende orbitaler, mens to anti-bindende er fylt, dette gir netto 3 bindinger. 

O2: Oksygenmolekylet er et klassisk eksempel på verdien av molekyl​orbitalteorien. Mens valensbåndteorien forutsier at O2 bare har parede elektroner, så forutsier MO-teo​​rien to uparede elektroner. Det siste stemmer med målinger av magnetisk susep​ti​bilitet. O2 er paramagnetisk og tiltrekkes av magnetfelt. N2 som bare har parede elek​​troner er dia​mag​netisk og frastøtes svakt av magnetfelt.

2.5. MO-DIAGRAM FOR POLYATOMISKE MOLEKYLER.

MO-diagram for slike molekyler blir lett meget kompliserte. I faget nøyer jeg meg med omtale av molekyler av typen XHn, dvs. et sentralatom omgitt av et antall hydro​gen​atomer. Mole​ky​ler som er aktuelle å se på er BeH2, H2O, BH3, NH3 og CH4. I dette skrivet skal jeg se på ett eksempel: Hvorfor NH3 er pyramideformet og ikke plant.

Oppbygging av MO-diagram for planar NH3.
For å lage MO-diagrammet må man først finne alle bindende MO. Man tegner opp mole​​​ky​let en gang for hver valensorbital på sentralatomet. Deretter tegner man inn hver av disse orbitalene i hvert sitt molekyl. Dvs.:

For den siste p-orbitalen må vi snu molekylet for å få tegnet inn orbitalen. (Det er helt vilkårlig hvil​ke orbitaler du velger å kalle px, py eller pz.) Neste trinn er å tegne inn s-orbitalene på H-atomene (de eneste orbitalen H kan bruke) og se om det er mulig å danne binden​de MO. Merk: Vi er bare interessert i de MO som har størt over​​lapp, så vi velger alle hydro​genorbitalenes fortegn slik at de hvis mulig kan danne overlapp. Dette gir følgende overlappinger:

De tre første danner bindende MO. pz-orbitalen overlapper ikke med noen andre orbi​taler i hele mole​kylet, og blir følgelig ikke-bindende. (Merk at jeg har ikke markért for​​tegn på de hydro​genorbitalene som ikke overlapper.) Totalt bli det 3 bindende MO.

For de tre første finner vi enklest den tilsvarende anti-bindende orbitalen ved å snu for​tegnet på sentralatomets orbital. Bemerk at eks. for 2s på N-atomet får vi bare 2 MO, en bindende og en anti-bindende. Det er direkte feil å lage flere MO ved å f.eks. velge 2 av hydro​gen​orbitalene positive og 1 negativ og få en "delvis bindende" MO. En slik orbital finnes ikke i NH3.

Netto blir dette 3 bindende, 3 anti-bindende og 1 ikke-bindende MO. For å få orbita​le​ne på omtrentlig rik​tig energinivå kan man ta utgangspunkt i følgende:

- Orbitalene som stammer fra 2s ligger under de tilsvarende orbitalene fra 2p, fordi 2s ligger lavere enn 2p.

- Normalt for slike forbindelser vil alle bindende MO ligge under alle opprinnelige va​lens​orbitaler, mens alle anti-bindende MO vil ligge over alle opprinnelige valens​orbitaler.

- De ikke-bindende orbitalene vil ha en energi som er lik energien til den opp​rin​ne​lige atom​orbitalen.

- De to p-orbitalene som overlapper vil for dette molekylet gi orbitaler med samme ener​gi (På grunn av 3-tallig symmetriakse).

MO-diagrammet blir dermed slik, med elektroner:

Alle orbitalene er σ-orbitaler. Merk at vi ikke tegner noen forbindelseslinje fra den ikke-bindende p-orbitalen til H-orbitalene (Hvorfor ikke?). Her har vi endt opp med 7 MO og vi startet med 7 AO. Disse tallene må alltid være det samme, men det kan av og til være vanskelig, som jeg skal vise i neste eksempel.

MO-diagrammet tyder ikke på at det er noe galt med strukturen, bortsett fra at vi har fått et elektronpar i en helt ikke-bindende orbital. Dette kan være et tegn på at vi har feil struktur, men det behøver ikke bety noe. Vi har 3 bindende elektronpar og ingen anti-bindende, noe som gir BO = 3 eller en enkeltbinding pr. N-H-binding, noe som virker helt OK. Eneste årsak til at dette molekylet evt. ikke eksisterer må være at det finnes en enda mer stabil struktur.

MO-diagram for pyramideformet NH3.
Hvis vi går ut fra at NH3 er pyramideformet i stedet for flatt blir MO-overlappene stort sett de samme, bortsett fra at nå vil alle 3 p-orbitalene overlappe med H-orbitaler:

Vi får dermed 4 bindende MO og 4 anti-bindende MO, ingen ikke-bindende. Fordi mole​​kylet er blitt bøyd vil px og py overlappe dårligere med hydrogenorbitalene. M.a.o. de bindende orbitalene blir litt mindre bindende og de anti-bindende litt mindre anti-bindende.

Dette gir et MO-diagram som ser ut som til venstre:

Her har vi fått et problem, vi startet med 7 AO og har fått en for mye, nemlig 8 MO. En av de 8 må bort. Vi kan ikke bare fjerne en orbital, vi må gjøre det ved å kombi​ne​re orbitaler. I dette tilfellet må vi kombinere de to nye orbitalene og de to som kommer fra 2s-orbi​ta​len. (Hvorfor det blir slik har med symmetri å gjøre, og går langt uten​​for pensum å gå inn på her.) En helt riktig kombinering er vanskelig, men vanlig​vis gir dette noenlunde riktig svar:

- Kombiner de to midterste til en ny orbital.

- Flytt de to ytterste (dvs. den øverste og den nederste) fra hverandre.

I MO-diagrammet over til høyre er dette gjort. (Jeg har her antydet at den anti-binden​de orbitalen fra 2s kommer høyere enn de anti-bindende orbitalene fra 2p, men det er en ren gjetning.) Her er også elektronene på plass. HOMO er fremdeles å regne som ikke-bin​den​de, men har fått lavere energi enn i det planare strukturen. Frem​deles er total BO = 3, og det er ikke helt lett å se hvorvidt det er blitt noen ekstra bindingsstyrke i NH3 når det bøyes. Men i pyramideformet NH3 er det flere AO som inngår i bindende orbitaler med elek​troner, og det er alltid gunstig. Derfor kan vi konkludere at pyramideformet NH3 er mer stabilt enn planart NH3, og det visste vi jo egentlig fra før.

Men merk at dette resonnementet er avhengig av at det er elektroner i den ikke-bind​ende orbitalen. For NH32+ har vi ingen elektroner her, og vi må anta at NH32+ er planar.

Sammenligning med MO og VSEPR for NH3.
Ved å utføre en komplisert utledning kan vi ved hjelp av MO-teorien finne ut at NH3 må være pyramideformet. Ved hjelp av VSEPR-teorien kunne vi ha funnet ut riktig struktur i løpet av få sekunder. Men det er to grunner til å advare mot å kun stole på VSEPR-teorien:

1) VSEPR-teorien gir i mange tilfeller feil svar, mens det alltid er mulig å komme fram til riktig svar med MO-teorien.

2) VSEPR-teorien gir vanligvis riktig svar med feil begrunnelse. VSEPR sier at NH3 er pyra​mi​de​formet fordi det ikke-bindende elektronparet trenger egen plass. MO-teo​ri​en sier at pyramideformen er mest stabil fordi det såkalt ikke-bindende elektron​paret dermed kan bidra noe til bindingene.

Videre kan det anføres at mens MO-teorien bygger på en generell teori, som er testet og etterprøvd, så er VSEPR-teorien en regel som kun bygger på erfaringer og obser​va​sjo​ner om molekylers struktur. VSEPR-teorien er derfor mer å betrakte som en huske​regel. Den forteller om molekylers struktur, men forklarer ellers ingen ting.

2.6. ANVENDELSE AV MO I DATAPROGRAMMER.

Ved hjelp av MO-teori og Schrödingerligningen kan man i prin​sippet beregne hva det skal være. Det eneste som kreves er et godt nok dataprogram, og stor nok data​kapa​sitet. Slike programmer finnes og kan beregne energier av orbitaler og vibra​sjons​frekven​ser for molekyler, men også mer konkrete resultater som hvilke struk​turer som er stabile, dannelsesentalpi, reaksjons​mønster og aktiveringsenergi. Men kravet til datakapasitet kan bli meget stort. Det er blitt hevdet at for å beregne nøy​aktig energi​nivåene til samtlige 92 elektroner i et nøytralt uranatom, kreves at man er tildelt til​strekkelig kjøretid ved en datamaskin på stør​relse med uni​verset.

De praktisk anvendbare programmer er av to typer: ab initio og semiempiriske.

Ab initio-beregninger.
Ab initio-beregninger tar utgangspunkt i Schrödingerlikningen. Denne likningen uttrykker sammen​heng mellom molekylets energi og elektronenes bølgefunksjoner (dvs. orbitaler) i molekylet. Lik​ningen inne​holder teoretisk sett all informasjon om molekylet, men den er alt for komplisert til å kunne løses eksakt.

Ved beregningene benytter man seg først og fremst av varia​sjonsprin​sippet. Dette prin​sip​pet sier at en gal bølge​funksjon alltid vil gi for høy energi, og den riktigste bølge​funksjonen vil gi lavest energi. Vi kan derfor prøve oss fram med en lang rekke funk​sjo​ner, og funksjonen som gir den laveste energien vil være den riktigste. 

En slik strategi vil imidlertid ta ekstremt lang tid. Derfor tar man utgangspunktet i LCAO-approksimsjonen som sier at alle MO er lineærkombinasjoner av AO. Dette er det sam​me utgangspunktet vi tar når vi konstruerer et MO-diagram, men med en viktig forskjell: Bereg​ningene ser på alle MO som en kombinasjon av alle AO.

Hvis vi kaller AO'ene for Ψ1, Ψ2, Ψ3, etc. og MO'ene for Φ1, Φ2, Φ3, etc. får vi følgende relasjoner:

Φ1 = C1,1Ψ1 + C2,1Ψ2 + C3,1Ψ3 + ... + Ci,1Ψi
Φ2 = C1,2Ψ1 + C2,2Ψ2 + C3,2Ψ3 + ... + Ci,2Ψi
:

Φj = C1,jΨ1 + C2,jΨ2 + C3,jΨ3 + ... + Ci,jΨi
Vi velger først C-verdier som vi tror er fornuftige og med hjelp av Schrödingerliknin​gen kan vi regne ut energien for hver av orbitalene: Φj = EΦj. Deretter puttes alle elek​​tronene på plass, og man regner ut energien for molekylet. Så varierer man alle C'ene inntil man får den laveste energien. Det ser formidabelt ut å optimalisere alle varia​ble, men ved hjelp av diverse matematiske teknikker og med fornuftige start​verdi​​er går dette forbausende fort.

Når vi skal utføre beregningene må vi oppgi hvilke bølgefunksjoner (Ψ) vi skal bruke. Normalt vil en bølgefunksjon tilsvare en AO. Og vi må ha minst like mange AO som vi trenger MO. Det vil si at vi må ta med alle Ψ'ene til AO som har elektroner + tomme valensorbitaler. Dette kalles et "minimalt basis-sett", og Ψ'ene kalles basis​funk​​sjo​ner. Men vi kan utvide basis-settet ved å ta med utenforliggende orbitaler. Man kan også ha mer enn en Ψ-funksjon eller basisfunksjon pr. orbital. Spesielt er det vanlig med to basisfunksjoner for hver av valensorbitalene, såkalt "split valence" basis-sett.

Eksempel: CCl4

C:
1s, 2s, 2p (3 stk.)

4 Cl:
1s (4), 2s (4), 2p (12), 3s (4), 3p (12)

Minimalt basis-sett betyr en basisfunksjon for hver av orbitalene, totalt 41 basis​funk​sjo​ner. Hvis vi tar med d-orbitaler på Cl-atomene, noe vi bør gjøre, får vi 61 basis​funk​​sjoner (4 atomer med 5 d-orbitaler på hver). Legger vi på en ekstra basisfunk​sjon på hver av valensorbitalene, noe vi også bør gjøre, får vi 20 til, og tar vi også med d-orbitaler på C kommer vi opp til 86 basisfunksjoner. Da har vi et basis-sett som kan hete 6-31G*, og som omtrent er det minste forskere ville godta. Fordi regne​​​​tiden øker proporsjonalt med an​tall basisfunksjoner i 4. potens betyr det at vi øker regne​tiden 20 ganger ved å gå fra minimalt basis-sett til 6-31G*. Å regne ut energi for et slikt molekyl med 6-31G* vil ta rundt 1 minutt på CRAY (superdata​maski​nen ved NTH). Å regne ut geometrien vil ta rundt en time.

Store beregninger kan fort ta astronomisk lang tid. Klassisk er historien om stu​den​ten som startet 4 beregninger og dro på inter-rail. Da han kom tilbake var ingen av dem fer​di​ge. Normalt kan man forutse omtrent hvor lang tid beregninger vil ta og unngå de ver​ste tilfellene. Men jeg vet om tilfeller ved kjemi hvor enkelt beregninger har tatt mer enn 100 regnemaskindøgn!

Et kjennetegn ved ab initio metoder er at det alltid er mulig å forbedre en beregning hvis man bare har nok tilgang til regnemaskin og gode nok programmer. Vi kan alltid forbedre resultatet ved å legge på flere orbitaler, flere basisfunksjoner. Men det ligger også begrensinger i valg av regne​formler. Når vi ikke kan komme videre med en metode kan vi bruke mer kom​pli​serte metoder. Det fører for langt å komme inn på dette, men her er det mye spen​nen​de for den som er interessert, og det kommer stadig nytt til.

Med så store datamaskinkrav som slike beregninger setter, har ab initio hittil bare vært brukt i grunn​forskning. Med utvikling av nye, raske og rimelige datamaskiner be​gynner nå også indu​strielle forskningssentre å interessere seg for slike beregnin​ger.

En grundig forståelse og detaljert tolkning av bereg​ningsresultater krever naturlig nok både erfaring og kunn​skap. Det er likevel vår erfaring at studenter raskt lærer seg å bruke slike programmer for løsning av spesifikke opp​gaver.

Semi-empiriske beregninger.
TC \l3 "Semi-empiriske beregninger.
Mens ab initio-beregninger foreløpig har hatt interesse innen grunnforskningen, brukes semi​empi​riske beregninger mye innen anvendt forskning. Programmer for semi-empi​ri​ske beregninger er også vanligvis mer brukervennlige enn ab initio-program​mer. 

De viktigste forskjellene mellom de to beregningsmåtene er følgende:

1) Ved ab initio beregninger tar man med alle atom-orbitalene, dvs. også under​liggen​de orbitaler, og ofte høyereliggende, tomme orbitaler. Og vi kan som nevnt bruke flere basis​funksjoner pr. orbital. Ved semi-empiriske beregninger brukes bare 4 valensorb​ita​ler (1 for hydro​gen), og bare 1 basisfunksjon pr. orbital.

2) Ved semi-empiriske beregninger tas bare hensyn til overlapp mellom atomorbitaler på naboatomer. For CCl4 vil dette gi 64 overlappinger som må beregnes. For ab initio-bereg​ninger må vi også ta hensyn til overlapp mellom atomer som ikke er na​bo​er. For CCl4 gir det hele 1456 beregninger (minimal basis-sett + d-orbitaler på Cl). Dette gir 23x så mange overlapp, noe som betyr at for dette molekylet krever ab initio-beregningen 500 ganger (ca. 235) så lang regnetid som den semi-empiriske.

3) For å rette på de feilene som oppstår som følge av for​enklingene inkluderes en del empiriske korreksjoner. Korreksjons-parametrene ligger i programmet, og er ut​regnet ut​fra tilpasning til eksperimentelle ver​dier, en såkalt parameterisering. Av den grunn kalles beregningsmetoden semi-empirisk.

Semi-empiriske beregninger går vanligvis veldig mye raskere enn ab initio-bereg​nin​ger, sær​lig for store molekyler. Beregning av geometri for CCl4 på CRAY ville vært gjort på se​kunder. Hvis molekylet er stort og litt ulenkelig, kan beregningene ta ad​skil​​lig lengre tid. I slike tilfelle er det mange uavhengige bindingsvinkler og avstander som kan varieres, og end​ring av en av dem påvirker flere andre. For bereg​ning av dannelses​entalpi og struktur for fenyl-trietoxy-silan, C6H5Si(OC2H5)3, brukte vi over 60 CPU-timer på en av kjemi​av​de​lingens mikro​vax-maskiner før vi var noenlunde for​nøyd med resultatet. En slik bereg​ning ville vært helt utenkelig med ab initio-beregninger.

Derimot vil svaret være mindre nøyaktig, og først og fremst mindre pålitelig. Og i mot​setning til for ab initio kan man ikke forbedre beregningene ved å legge på flere basis​​funksjoner og bruke mer tid. De unøy​aktighetene som ligger i svaret skyldes først og fremst unøyak​tigheter i basisfunksjonene og korreksjonene, ikke i selve MO-be​reg​ni​ngen. En normal unøy​aktighet kan være noen titalls kJ/mol, og i motsetning til ab initio-beregninger kan semi-empiriske beregninger gi både for høye og for lave verdier for molekylets energi.

MOPAC, et eksempel på et semiempirisk MO-program.
Ved Institutt for Uorganisk Kjemi (og flere andre steder på NTH) har vi tilgjengelig pro​gram​pakken MOPAC (Molecular Orbital Package) som er utviklet ved Frank J. Seilers lab. US Air Force Academy, Colorado Springs, USA. Programmet kan bruke ulike para​me​tri​se​ringer og bør fortrinnsvis brukes på molekyler bestående av følgende atomer: H, Li, Be, B, C, N, O, F, Al, Si, P, S, Cl, Ge, Br, I, Sn, Hg og Pb. Disse atomene er enten små med få orbitaler, og/eller de danner mange flyktige for​bin​delser og organiske/metall​​organiske molekyler. Alle parameteriseringer forutsetter tilgang på data for mole​kyler i gassfase.

Første trinn i beregningene er alltid å beregne mest stabile struktur for molekylet, og så finne dannelsesentalpien. For et molekyl bestående av 2-8 atomer er dette vanlig​vis gjort på under minuttet. Resultatet har en gjennomsnittlig feil på ca. 25 kJ/mol i dannel​ses​entalpien, noe som kan virke mye. Dette svaret kan bare brukes til grovt å anslå stabilitet, og til å sammen​ligne relativt like forbindelser. Strukturen stemmer vanligvis bra, med et middel​avvik på 0.014 Å i bindingslengde (ca.1%), og ca. 2.8 i vink​ler. 

Det hender imidlertid at resultatene blir helt gale. Resul​tatene fra beregningene regnes derfor som lite pålitelige hvis de ikke kan kontrolleres direkte eller indirekte.

Eksempel på MOPAC-beregning.TC \l3 "Eksempel på MOPAC-beregning.
På de følgende 3 sider finnes en utskrift (noe forkortet) av beregning av dannelses​entalpi og struktur for formaldehyd. Innimel​lom er det flettet inn noen kommentarer (merket %%) på engelsk. Ved tolkning av utskriften bør du merke deg følgende:

- Molekylet er beskrevet med indre koordinater (bindinger og vinkler), kartesiske koor​di​na​ter og avstand mellom atomene. 

- Det er i dette tilfellet liten forskjell mellom startverdiene og resultatet. 

- På tross av at bindingslengdene ble justert 1-2% og vinklene 3-4, er det ytterst liten en​dring i energien for molekylet. (Hva betyr dette for stivheten til molekylet?)

- Eigenverdiene er energi for molekylorbitalene. HOMO betyr høyeste besatte mole​kyl-orbi​tal, og har her verdien -11.04137. LUMO betyr laveste ikke-besatte molekyl-orbital, og har verdi 0.85973. 

- Ingen av MO har samme energi. Hvor er det blitt av de to like C-H-bindingene?

- Den beregnede ladningen på enkeltatomene er svært usikker.

- Ved beregning av antall elektroner i hvert atomorbital, er det ikke tatt med 1s på C og O. Hvorfor? Og hva ville resultatet blitt her?

Resultatet av beregningene kan virke lite imponerende, de gir i alle fall ingen nye opp​​lys​ninger i forhold til det vi enkelt kan finne fram til fra tabeller. For mer kompliserte mole​kyler er beregningene mye mer verdifulle. 

Ved Institutt for uorganisk kjemi ble det for noen år siden gjort undersøkelser for å finne ut bindingsfor​holdene for ionet Al2Cl7-. Vi fant fort ut at ionet hadde to AlCl4--tetraedre med en Al-Cl-Al bro. Spørsmålene var: Var denne broen rett eller bøyd, og viktigere, var broen en sterk eller en svak binding. IR-spektre tydet på at broen var bøyd, men det var ikke mulig å finne ut om den var svak eller sterk, IR-spekt​rene kunne for​klares i begge til​feller. MOPAC-beregningene viste at broen måtte være bøyd, den anga til og med bindingsvinkel​en, og at broen var sterk, pro​gram​met sa oss også hvor sterk bindingene var. Resultatet er senere verifisert eks​peri​mentelt.

MOPAC har vist seg effektiv til å forutsi vibrasjons​frekvenser for visse uorganiske mole​​kyler. Figurene på foregående side viser hvordan MOPAC ble brukt i oppdagel​sen av ionet Al3Cl10-. Ionet ble for​utsagt utfra termodynamiske data, og ble deretter påvist i et IR-spekter hvor det ble funnet nye bånd. Imidlertid, spekteret var for kom​plisert og smel​ten så oppblandet med andre ioner at det var umulig utfra spekteret alene å si hva slags ion vi hadde funnet. 

Det ble derfor utført beregninger med MOPAC for å simulere IR-spekteret til for​bin​del​sen. Figurene på forrige side viser en meget god tilpasning mellom forutsagt og ob​​ser​vert spekter, og resultatet er publisert og akseptert som bevis på ionets eksi​stens. Figuren viser også den beregnede struktur for ionet.

Vi kan også bruke MOPAC til å beskrive reaksjonsmekanismer. Figuren på neste side viser hvordan energien forandrer seg når et bromion reagerer med kloroform. Etter​hvert som bromionet nærmer seg stiger energien, og vi får en overgangstilstand og en akti​ve​rings​energi. Deretter sparkes klorionet ut og vi får en ny bunnverdi for energien. Kommer bromionet enda nærmere karbonet vil energien stige igjen på grunn av repul​sjon.

Men beregningene viser ikke bare hvordan energien endrer seg. Ved hjelp at en grafisk terminal kan programmet vise oss hvordan strukturen for molekylet endrer seg etterhvert som bromionet kommer nærmere. I figuren er vist strukturen for situa​sjon som er like før overgangstilstanden (transition state).

Programmet kan også brukes for antatte hypotetiske ioner/molekyler, og flere mole​ky​ler kan settes sammen og kan påvirke hverandre. I New Scientist ble det nylig nevnt en bereg​ning som viste at ionet CHe44+ (karbon-tetrahelid) ville være stabilt. Men dette ionet ville neppe være stabilt i nærheten av andre molekyler.

Alt i alt er MO-programmer svært nyttige, og kommer i fram​tiden til å bli brukt mer og mer både til å sjekke empiriske resultater, og til å beregne egenskaper som ikke kan på​vi​ses direkte. Det er typisk at under parameteriseringen, når store mengder data behand​les for å bestemme korreksjonsleddene, så dukker det stadig opp tilfeller hvor enkelte data ikke passer inn i modellen. I svært mange tilfeller viser det seg da at det er målin​ge​ne som er feil.

Forsiktighet i tolkning av beregningsresulteter.
Det er allerede nevnt at beregningene kan være usikre, og at spesielt semi-empiriske be​reg​ninger må verifiseres mot eksperimentelle data for å bli trodd. Dette kan gjøres på flere måter, hvorav de viktigste er de følgende:

- Man kan gjøre beregningen for flere lignende, kjente molekyler, og se om det stem​mer. Eks.: Ved beregning for Al3Cl10- var det trygt å vite at beregningene gav meget gode resultater for Al2Cl7-.

- Man kan beregne en egenskap som lar seg måle. Eks.: For Al3Cl10- kunne vi ikke på​vi​se strukturen, men vi kunne beregne IR-spekteret og påvise dette.

- Man kan beregne hvordan reaksjon med andre atomer, ioner eller molekyler vil skje og prøve dem ut i praksis.

Årsaken til at beregningene er usikre er mange, men de viktigste er disse:

- Beregningene tar normalt utgangspunkt i et frittstående ion eller molekyl, mens i virke​lig​heten vil de alltid være påvirket av andre enheter (unntatt i gassfase). For ionet PSO33- fikk jeg konsekvent 10-15% for lang P-S-binding, noe som er en svært alvorlig feil. Først da jeg tok hensyn til positive naboioner ble feilen rettet opp.

- Vi kan ikke vite om molekylet vi har funnet frem til er det mest stabile, bare hvorvidt det er sta​bilt for seg selv. Eks.: HeH har en halv binding og vil derfor være stabil, men 2 HeH vil helt sikkert gå til 2 He + H2.

- Beregningene gjelder bare for molekyler i ro. Kanskje er molekylet så ustabilt at vibra​​sjonene i molekylet er nok til å rive det i stykker.

- Beregningene kan av og til gi helt feil svar fordi det er visse fenomener i kvante​meka​nik​ken som bare blir tatt hensyn til ved meget avanserte beregninger. Det klassi​ske eksem​pelet er følgende: H2 vil ved høy temperatur splittes i to atomer med ett elektron hver. Enkle beregninger vil gi til svar at H2  H+ + H-.

Med andre ord, fallgrubene er mange, selv om man kan benytt meget avanserte regne​​me​to​der. Derfor bør kvantemekaniske beregninger sees på som eksperimentelt arbeide med datamaskin. Beregningen i seg selv tar ikke så lang tid, det som tar lang tid er å prø​ve ut ulike metoder og sammenligne med andre beregninger for å finne evt. feil​kilder. Datamaskinen tar seg av matematikken, men man må holde seg med sunn fornuft selv.

