[54] G. Kébrich u. D. Merkel, Angew. Chem. 82, 257 (1970); Angew.
Chem. internat. Edit. 9, 243 (1970); G. Kébrich, D. Merkel u. K.-W.
Thiem, Chem. Ber. 105, 1683 (1972).

[55) G. Miirki u. A. Merz, Tetrahedron Lett. 1971, 1269.

(56) G. L Closs u. V. N. M. Rao, J. Amer. Chem. Soc. 88, 4116 (1966).
(57) G. Kébrich u. W. Werner, Tetrahedron Lett. 1969, 2181.

(58] Ubersichten iiber nucleophile Acylierungen: D. Seebach, Angew.
Chem. 8/, 690 (1969); Angew. Chem. internat. Edit. 8, 639 (1969);
Synthesis /969, 17.

[59) A.Kirrmann, P. Duhamelu. R. Nouri-Bimorghi, Liebigs Ann. Chem.
691,33(1966); Ubersicht: R. N. McDonald u. B. §. Thyagarajan : Mecha-
nisms of Molecular Migrations. Interscience, New York 1971, S. 6711
[60] a) J. A. Deyrup u. R. B. Greenwald, Tetrahedron Lett. 7965, 321;
b) G. Cainelli, A. U. Ronchi, F. Bertini, P. Grasselli u. G. Zubiani, Tetra-
hedron 27, 6109 (1971).

(61] G. Kabrich v. H. R. Merkle, Chem. Ber. 100, 3371 (1967); Angew.
Chem. 79, 50 (1967); Angew. Chem. internat. Edit. 6, 74 (1967).

[62] G. Wittig, L. Gonsior u. H. Vagel, Liebigs Ann. Chem. 688, 1 (1965);
H. Jiger u. G. Hesse, Chem. Ber. 95, 345 (1962).

[63] A. Suzuki, N. Miyaura u. M. Itoh, Tetrahedron 27, 2775 (1971).
[64] H. C. Brown, B. A. Carison u. R. H. Prager, J. Amer. Chem. Soc.
93, 2070 (1971).

(65) G. Kaébrich, H. Fréhlich u. W. Drischel, J. Organometal. Chem. 6,
194 (1966); H. Frihlich, Dissertation, Universitit Heidelberg 1964;
M. Fariborz, Diplomarbeit, Universitit Heidelberg 1968.

[66] a) G. Kdbrich v. H. Biittner, Tetrahedron 25, 883 (1969); b) G.
Kébrich u. H. Biittner, Naturwissenschafien 54, 491 (1967).

[67] a) G. Kabrich u. H. Biittner, Tetrahedron 25, 2223 (1969); b) J.
Organometal. Chem. /8, 117 (1969).

Intermolekulare Wechselwirkungen: van-der-Waals-Molekiile!™

Von George E. Ewing!!

Experimente unter Benutzung von Elektronenbeugung, Spektroskopie im optischen und
Infrarot-Bereich sowie Massenspektroskopie haben in jiingster Zeit iiberzeugende Beweise
fiir die Existenz von gebundenen Zustéinden in der Gasphase — von (Ar),, (H;),, (0,),, NO),
und anderen einfachen Dimeren - erbracht. Die Stirke der Bindung dieser ,,van-der-Waals-
Molekiile“ ist hundertemal geringer als die gewohnlicher chemischer Bindungen. Aus den
Untersuchungen gehen Informationen iiber die Struktur und Stabilitit solcher Spezies her-
vor und sie ermdglichen neue Einblicke in die Natur schwacher intermolekularer Wechsel-

wirkungen.

1. Einleitung

Die Erforschung intermolekularer Wechselwirkungen wur-
de stets mit groBer Aktivitiit betrieben. Fortschrittsberichte
iiber dieses Gebiet werden jihrlich publiziert!!~4), Zweck
der experimentellen und theoretischen Arbeiten ist es, die
Form des intermolekularen Potentials niher zu charak-
terisieren.

Dieses Ziel kann einmal durch Messungen makroskopi-
scher GroBen, wie Virialkoeffizienten und TransportgroBen
bei Gasen oder andere physikalischen Eigenschaften bei
Festkorpern und Fliissigkeiten, die zu Parametern der
Potentialfunktion fiihren, erreicht werden. Aber auch
theoretische Studien und besonders Molekularstrahlex-
perimente tragen vom Mikroskopischen her zur Vervoll-
stindigung des Bildes bei.

In neuerer Zeit sind nun einige Verdffentlichungen iiber
Molekiile erschienen, die durch schwache, intermolekulare
Krifte verbunden sind. Die Eigenschaften solcher ,van-
der-Waals-Molekiile“, die einen direkten Zugang zum
Studium der intermolek ularen Wechselwirkungen er6ffnen,
werden in diesem Beitrag behandelt.

{*] Prof. Dr. G. E. Ewing

Department of Chemistry

Indiana Universsity

Bloomington, Indiana 47401 (USA)
[**] Diese Arbeit (Contribution No. 2049) wurde von der National
Science Foundation, GP 27269, unterstiitzt.
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Da theoretische Arbeiten iiber intermolekulare Wechsel-
wirkungen hiufig diskutiert werden, sind nur solche im
Kapitel ,,Theoretische Aspekte” {Abschnitt 2) aufgefiihrt,
die sich unmittelbar mit van-der-Waals-Molekiilen be-
fassen. Experimentelle Ergebnisse werden in den folgenden
Abschnitten beschrieben. Besser als eine fliichtige Zu-
sammenfassung aller Befunde erscheint die eingehende
Darlegung einiger Beispiele. Sie soll dem Leser einen Ein-
blick in die aktuellen Moglichkeiten geben, van-der-Waals-
Molekiile zu untersuchen. Die Diskussion soll im wesent-
lichen auf kleine van-der-Waals-Molekiile beschrinkt blei-
ben, mit schwachen Wechselwirkungskriften zwischen
Atomen (z. B. Ar,, RbKr) oder zweiatomigen Molekiilen
(z. B. (H,),, (HCl),, (NO),). Dazu gehoren Dispersions-
krifte und elektrische Multipolwechselwirkungen ebenso
wie Wasserstoffbriicken. Die darauf zuriickgehenden Bin-
dungsstirken sind hundertemal kleiner als die normaler
chemischer Bindungen.

2. Theoretische Aspekte

Es ist sehr wichtig, zu Anfang eine genaue Definition eines
van-der-Waals-Molekiils zu geben. Bei der Wechselwir-
kung von Molekiilen in der Gasphase kann man drei Typen
von biniren Gebilden unterscheiden: StoBpaare, meta-
stabile und gebundene Dimere!® =), Abbildung 1 illustriert
dies fiir Atome, deren Wechselwirkungspotential V(r) nur
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vom Abstand r abhiingt. Besitzt das Paar einen Drehimpuls,
charakterisiert durch die Rotationsquantenzahl L, so setzt
sich das effektive Potential V., aus dem Wechselwirkungs-
potential V(r) und einem Zentrifugalpotential zusammen:

h? L(L+1)
V=V + PP

wobei p die reduzierte Masse der Atome und h die Planck-
Konstante bedeutet. Das Zentrifugalpotential ist stets
positiv und dadurch abstoBend, da bei einem rotierenden
Paar die Zentrifugalkraft gegen jede mogliche anziehende
van-der-Waals-K raft wirkt. Wechselwirkende Atome ohne
Drehimpuls (L=0; V =V(r)) sind in Abbildung 1 links
dargestellt.

L=0 L=30
[ Vin kg Vetr
wf f
Zentrifugatbamere
10 Kontinyum ]38
T :
0 i o 3 Metastabile
- $ 2 Iustande
g -wp * -0r Gebundene
- ] ! Iustande
Eof o g
_]0 L ) -30 -
-w - V'D _w L
e
0 -5 v % 2 b 5 10 1B N
(&) r(h—

Abb. 1. Intermolekulare Potentiale und deren Zustinde fiir Atome.
Die linke Seite der Abbildung veranschaulicht die gegenseitige Wechsel-
wirkung von Paaren ohne Drehimpuls (L =0). Das Minimum der Po-
tentialkurve erscheint beim Abstand r,. Dic Topftiefe betrigt e. Den
Zustiéinden im Kontinuum entsprechen Zusammensté8e. Unterhalb der
Dissoziationsgrenze existieren gebundene Zustinde des nichtroticren-
den van-der-Waals-Molekills.

Die rechte Seite der Abbildung zeigt ein Paar mit Drehimpuls (z. B.
L=30). Atome iiber der Zentrifugalbarriere stoBen nur fliichtig zu-
sammen. Fiir das rotierende van-der-Waals-Molekiil existieren unter der
Zentrifugalbarriere diskrete Zustinde. (Die Werte wurden [14] ent-
nommen. Die Energiezustinde fir L=0 wurden mit cinem Morse-
Potential berechnet [15].)

Zwei Atome, die sich im Potentialtopf auf einem der
Schwingungsniveaus unterhalb der Dissoziationsgrenze
befinden, sind gebundene Dimere. Die Schwingungsni-
veaus werden durch die Quantenzahl v charakterisiert.
Atome im Kontinuumsbereich oberhalb der Dissoziations-
grenze sind StoBpaare.

Rotieren die wechselwirkenden Atome, d. h. L #0, so er-
scheint im Potentialverlauf ein absolutes Maximum (Zen-
trifugalbarriere). Dimere unter der Dissoziationsgrenze
sind weiterhin stabil. Dimere iiber der Dissoziationsgrenze,
aber unterhalb dieses Maximums sind metastabil. Aus der
Sicht der klassischen Mechanik wiren auch diese stabil,
die Quantenmechanik erlaubt jedoch einen Durchgang
durch den Potentialwall (Tunneleffekt).

Die Bildung eines gebundenen Zustandes ohne Drehimpuls,
d. h. L=0, kann nur erfolgen, wenn zwei sich im Konti-
nuumsbereich annihernde Atome in Anwesenheit eines
dritten Atoms oder Molekiils zusammenstoBen. Dieses
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dritte Teilchen fiihrt die iiberschiissige kinetische Energie
ab und ermoglicht es so, daB die zusammengestoBenen
Teilchen auf einen der diskreten Zustiinde im Potentialtopf
fallen. Fiir L +0 ist ein drittes Teilchen ebenfalls erforder-
lich, wenn das StoBpaar mehr kinetische Energie besitzt,
als der Hohe der Zentrifugalbarriere entspricht. Nihern
sich die Teilchen jedoch unterhalb des Maximums, aber
oberhalb der Dissoziationsgrenze, kann ein metastabiles
Dimer in Abwesenheit eines dritten Teilchens durch den
Tunneleffekt erzeugt werden, wenn die Energie mit einem
metastabilen Niveau iibereinstimmt. SchlieBlich kénnen
sich unmittelbar iiber der Zentrifugalbarriere ,Resonan-
zen” einstellen, die physikalisch eine mehrmalige Drehung
des StoBpaares und nachfolgende Dissoziation bedeuten.

Die Erweiterung obiger Definitionen auf intermolekulare
Wechselwirkungen zwischen zwei- oder mehratomigen
Molekiilen, bei denen das Potential noch von der Orientie-
rung zueinander abhingt, geschieht analog, ist aber auBer-
ordentlich kompliziert.

Im folgenden sollen unter van-der-Waals-Molekiilen nur
metastabile und gebundene Dimere verstanden werden.
Molekiile, die sich im Kontinuumsbereich des Potentials
iiber der Zentrifugalbarriere oder -~ im Fall L =0 - iiber der
Dissoziationsgrenze befinden, werden StoBpaare genannt.

Eine Vielzahl von Potentialfunktionen kann intermole-
kulare Wechselwirkungen mathematisch ausdriicken. Bei
den experimentellen Untersuchungen an van-der-Waals-
Molekiilen werden zur Auswertung der Daten hiufig win-
kelunabhingige Potentialfunktionen herangezogen. Fiir
komplexe Systeme mit Winkelabhzngigkeit des Potentials
(entsprechend der relativen Orientierung der Komponen-
ten) wird die Auswertung im allgemeinen zu kompliziert,
um nihere Aussagen iiber das intermolekulare Potential
zu erhalten.

Eine auBerordentlich brauchbare Beschreibung inter-
molekularer Wechselwirkung ist das winkelunabhingige
Lennard-Jones-(6-12)-Potential

v+

wobei € die Topftiefe und r, den Minimumsabstand angibt.

Fiir einige Atome und Molekiile sind die Werte der Len-
nard-Jones-Parameter in Tabelle 1 zusammengefaB3t. Diese
Werte sind nicht aus Untersuchungen an van-der-Waals-

Tabelle 1. Lennard-Jones-(6-12)- Parameter (iir einige typische van-der-
Waals-Wechselwirkungen (nach [8]).

System ¢k[°K]  Re/k[cal/mol]  emefem™']  r,[A]
He—He 10.22 20.31 7.10 2.869
H;—H, 37.00 73.53 2572 3.287
Ar—Ar 119.8 2381 83.27 3.822
Xe—Xe 21 439 154 4.602
N,—N, 95.05 1889 66.07 4.151
0,—0, 117.5 2335 81.67 4.02
NO—NO 131 260 91.05 3.56
Cl,—Cl, 357 709 248 4.619
)=, 550 1093 382 5.592
HCI—HCl 360 s 250 3710
HJ—H) 324 644 225 4.628




Molekiilen, sondern aus thermodynamischen Daten be-
stimmt worden. Nicht-kugelsymmetrische Molekiile sind
ebenfalls aufgefiihrt, obwohl sie eigentlich nicht durch das
winkelunabhiingige Lennard-Jones-Potential beschrieben
werden kénnen. Denn wir werden anhand der Experimente
sehen, daB die winkelabhiingige Wechselwirkung fiir man-
che dieser Molekiile (insbesondere bei tiefer Temperatur)
eine wesentliche Rolle spielt. Ein Lennard-Jones(6-10)-
Potential wird 6fters benutzt, da es den mathematischen
Aufwand vereinfacht. Auch eine Anzahl anderer Potential-
funktionen wird vorgeschlagen!®),

-
Sehr niitzlich bei der Auswertung spektroskopischer Daten
ist das Morse-Potential!®!

V(l’) = :[“ _e'l(v-r.))l - 1] (2)

das die drei Parameter ¢, r, und B enthilt. Der Hamilton-
Operator mit diesem Potential ist durch die Quanten-
mechanik analytisch I6sbar. Die aus dem Morse-Potential
fir L=0 resultierenden Schwingungsniveaus (in cm™?)
sind gegeben durch

G =, +H-ox v+
3)

Die Schwingungsniveaus werden vom Topfboden aus be-
rechnet. Wenn so G(v) fiir die verschiedenen Niveaus be-
kannt ist, kénnen ¢ und B ermittelt werden. Entnimmt man
den Wert r, anderen Messungen, so liBt sich das Potential
aus spektroskopischen Daten vollstindig bestimmen.

Die Energiezustinde von van-der-Waals-Molekiilen sind
schon mehrfach berechnet worden. Unter Benutzung eines
Lennard-Jones-(6-12)- Potentials fand Cashion!*®! numeri-
sche Losungen der radialen Schrédinger-Gleichung fiir
Zustinde mit Schwingungs- und Rotationsenergie.  Die
von ihm hergeleitete Formel driickt die Energie T(v,L)
eines Zustandes mit der Schwingungsquantenzahl v und
der Rotationsquantenzahl L durch Koeffizienten Y),; aus:

TwL) =Y Y,(v+HLIL+1Y (@)
LJ

Jeder der berechneten 18 Koeffizienten Y; liBt sich durch
die Parameter £ und r, des Lennard-Jones-Potentials dar-
stellen. Ein Tischrechner oder e¢in kleiner Computer reicht
aus, um dann die einzelnen Zustiinde mit groBer Genauig-
keit zu berechnen. Bei aller Niitzlichkeit dieser Formel und
der Leichtigkeit, mit der Energiezustinde so zahlenmiBig
bestimmt werden kénnen, darf aber nicht vergessen werden,
daB ein van-der-Waals-Molekiil, das cinem Lennard-
Jones-(6-12)-Potential gehorcht, nur ein hypothetisches
Gebilde ist.

Cashion gibt auch die Anzahl der gebundenen und meta-
stabilen Zustiinde fiir einige van-der-Waals-Molekiile an.
Fiir (O,), hat der (L =0)-Zustand 7 verschiedene Schwin-
gungsniveaus. Da die Zentrifugalbarriere die Tiefe des
Potentialtopfes vermindert (siche Abb. 1), haben hohere
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L-Zustinde weniger Schwingungsniveaus. Die Gesamt-
zahl aller L- und v-Zustinde von (Q,), betrigt 140. Die
Anzahl der Energieniveaus reicht von 1 fiir (He),, 2 fir
(H,),, 171 fiir (Ar), bis zu iiber 10000 fiir (J,),. Die fir
(He), erhaltene Zahl ist besonders interessant, da die Exi-
stenz cines Bindungszustandes kritisch von den gewihlten
Werten fiir £ und r, abhingt.

Die einzelnen gebundenen Zustidnde lassen sich auch auf
andere Weise berechnen. So kann das Morse-Potential
benutzt werden, um intermolekulare Wechselwirkung inder
Gasphase zu beschreiben ; die Schwingungszustiinde folgen
aus Gl. (3)'*°~ 12, St5rungs-, Variations- und WBK-Rech-
nungen fiihren ebenfalls zu Bindungszustinden!® '3~ 13),

Aus der Verteilung der Energiezustiinde eines van-der-
Waals-Molekiils kann die Gleichgewichtskonstante K der
Dimerisation A +A==A, bestimmt werden!** 1€, Sie 136t
sich iiber die Zustandssummen Q, fiir die Monomeren und
Qa, fiir die Dimeren berechnen nach

[Az] (QA /V )

T @Ar TR @

worin [ ] die Konzentration in mol/1 angibt. Ist A ein 'S,-
Atom, so liefert nur die Translationsenergie einen Beitrag
zur Zustandssumme:

(2xm, kT)*?
—gV

Q= b

mit m, als Masse von A und V als Volumen des Systems.
Die Zustandssumme fiir Dimere A, entspricht

(4nm, kT)*?
Qi = T

v z e-'l'('.l.)l“‘
vl

wobei in der Summe die Kern-Spin-Symmetrie beriick-
sichtigt werden muB. Eine Anzahl von Vereinfachungen
ermoglicht die Berechnung dieser Funktion sowie der
Gleichgewichtskonstante K. Dabei ist eventuell zwischen
metastabilen und stabilen Dimeren zu unterscheiden.

Stogryn und Hirschfelder'®) versffentlichten Berechnungen
unter Benutzung einer Kklassischen Zustandssumme mit
gesonderter Behandlung von metastabilen und stabilen
Dimeren. Thre Ergebnisse vermitteln eine Vorstellung von
den geringen Konzentrationen an Dimeren, selbst unter
Bedingungen, die ihre Bildung begiinstigen.

Als Beispiel sei Argon bei 120°K betrachtet. Die Topftiefe
betrigt dann etwa &/k. Bei einer Konzentration von
[Ar] = 1/22.4 mol 1! (dies entspricht 1 atm bei Normal-
bedingungen), sind nur 0.35 bzw. 0.16%, der Ar-Atome
stabil bzw. metastabil dimerisiert. Konzentrationen an van-
der-Waals-Molekiilen wurden auch fiir Alkalimetall-Edel-
gas-Paare!'*~ 'tund andere einfache Systeme!!!: 12- 1M pe.
rechnet.

Die Lebensdauer der Metastabilen wurde fiir eine Reihe
von Systemen nach der WBK-Methode abgeschiitzt. Dabei
wurde von einem winkelunabhiingigen intermolekularen
Wechselwirkungspotential ausgegangen® 4! Fiir Ar, reicht
die mittlere Lebensdauer der metastabilen Zustinde von
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107! bis gut iiber 10'° s!°). Da die mittlere Zeit zwischen
zwei ZusammenstoBen bei 1 atm und Raumtemperatur in
der GroBenordnung 10~? bis 10~ 1° s betrigt, werden die
meisten metastabilen Molekiile eher bei Zusammenst5Ben
als durch Tunneln durch die Zentrifugalbarriere dissoziie-
ren.

Fir das Beispiel aus Abbildung 1 (L =30 von RbAr) hat
Baylies fir den (v=4)-Zustand eine Lebensdauer von
9-10* s berechnet!’®); fiir den (v=5)-Zustand, der dicht
unter dem Maximum des Potentials liegt, betragt die mitt-
lere Lebensdaver jedoch nur noch 3-107 %5,

Bisher haben wir uns fast ausschlieBlich mit aus Atomen
entstehenden van-der-Waals-Molekiilen befafit. Bei Di-
meren aus Molekiilen - z. B. HCI-Ar, (N,),, (O,), - wird
auch oft angenommen, daB ein winkelunabhiingiges Po-
tential ausreicht, um die intermolekularen Wechselwir-
kungen zu beschreiben. In manchen Fillen fiihrt diese
Annahme zu guten Annidherungen. Aber wir werden noch
sehen, daB eine erfolgreiche Auswertung der Spektren so
nur beschrinkt moglich ist: Bei freier Rotation der beiden
Molekiile des Dimeren (z. B. (H,),) ist die Winkelabhingig-
keit des Potentials vernachlissigbar. Eine feste Orientie-
rung der beiden Molekiil-Komponenten hingegen (z. B.
{NO),), fihrt zu einem betrachtlich winkelabhiingigen
Potential. Zwischen diesen beiden ,,Grenzfillen gestaltet
sich die Untersuchung der van-der-Waals-Molekiile auBer-
ordentlich komplex.

Zweck dieses Abschnittes ist es, einige gemeinsame Merk-
male der van-der-Waals-Molekiile herauszustellen. Die
extreme Schwiche ihrer Bindungen impliziert Eigenschaf-
ten, die sie von gewohnlichen Molekiilen deutlich unter-
scheiden.

Die Dissoziationsenergie eines typischen Dimeren betrigt
einige hundert cal/mol (vgl. Tabelle 1). Dieser Wert ist sehr
viel kleiner als der gewohnlicher chemischer Bindungen.
Selbst bei Temperaturen, wo die kinetische Energie der
Topftiefe vergleichbar wird, sind weniger als 19 des Gases
bei 1 atm dimerisiert. Eine weitere Temperaturerniedrigung
wird natiirlich die Konzentration an Dimeren erhdhen,
vorausgesetzt, daB sich die Dichte der Monomeren nicht
dndert. Unter dem Kondensationspunkt fillt jedoch der
Druck stark ab, so daB sich auch die Konzentration an
Dimeren drastisch verringert, da sie quadratisch von der
Dichte der Monomeren abhiingt ([A,] = K[A]?).

Diese Griinde legen es nahe, Nichtgleichgewichts-Techni-
ken zur Herstellung von van-der-Waals-Molekiilen anzu-
wenden. Da die Rotationsenergie vergleichbar mit der
Topftiefe ist, werden die Konzentrationen gebundener und
metastabiler Molekiile anndhernd gleich sein.

Gewbdhnliche Molekiile werden im allgemeinen in ihrem
Schwingungsgrundzustand untersucht, weil héhere Zu-
stande nur schr schwach besetzt sind. Wegen ihres geringen
Abstandes bei einem van-der-Waals-Molekiil werden dort
Jjedoch alle Schwingungsniveaus signifikant besetzt sein.

Man kann sich vorstellen, daB solche Eigenschaften zur
experimentellen Untersuchung der van-der-Waals-Mole-
kiile herausfordern. Darin findet sich aber zum Teil auch
cine Erklirung dafiir, warum mehr Information iiber diese
interessanten Spezies gerade erst zugdnglich geworden ist.
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3. Elektronenbeugung

Ein ausgezeichnetes Verfahren zur direkten Untersuchung
von van-der-Waals-Molekiilen stammt von Audit, Rouault
und Farges''®~ 21, Sie benutzen dafiir Elektronenbeugung
an Molekularstrahlen. Komprimiertes Gas wird an einer
Diise entspannt und stromt unter adiabatischer Ab-
kiihlung mit Uberschallgeschwindigkeit aus (s. Abb. 2).
Durch einen Abschiler und einen Kollimator wird
daraus ein Molekularstrahl erzeugt. Ein senkrecht auf-
treffender Elektronenstrahl wird am Molekularstrahl ge-
beugt, die durch die Beugung entstehende Interferenzfigur
auf einer photographischen Platte registriert. Das Aus-
mafl der Kondensation im Molekularstrahl hingt vom
Anfangsdruck und von der Gastemperatur ab. Bei 50 atm
Druck und Raumtemperatur kénnen im Molekularstrahl
Temperaturen bis 35°K erreicht werden. Je nach An-
fangsbedingungen befinden sich im Molekularstrahl Mo-
nomere, Dimere, Polymere, fliissige und feste Teilchen.

\'fg/ Elektronenbeschleuniger
, —i==a
Hochdruck-fintaf ()} B Magnetische Linsen
§<—Etektmnenstrahl
— L~ ———i ~~~~~ — Molehularstrahl
Duse ,".‘
—: / Kollimator? %
Niederdruck-Einlal e 0
D 2 Photographische Platte

Abb. 2. Schematische Darstellung eines Elektronen-Diffrak tometers fiir
Molekularstrahlen im Uberschallbereich. Das Gas wird an der Diise
entspannt und adiabatisch abgekiihlt. Der Gasstrom wird zu einem
Molekularstrahl gebiindelt. Er enthilt van-der-Waals-Molekiile. Ein
ke der Elektre trahl wird am Molekularstrahl gebeugt und
das Interferenzmuster auf einer photographischen Platte festgehalten
[18-21).

Das Beugungsbild der Elektronen erlaubt Riickschliisse
auf die Zusammensetzung des Molekularstrahls: Ein
schwaches, strukturloses Bild bei niedrigen Driicken
deutet auf die Beugung an Atomen hin. Bei héchsten
Driicken ruft die Beugung an groBen, geordneten Ag-
gregaten (Tropfchen) eine komplizierte Beugungsfigur
hervor. Zwischen diesen beiden Extremen lassen van-der-
Waals-Molekiile Beugungsbilder entstehen, die sich zum
Teil einfach auswerten lassen. Sie werden durch die
sogenannte Interferenzfunktion G(s) ausgedriickt, die
fiir Dimere folgende Form annimmt

sinse
G(s)-2+2T 6)

wobei s=(4n/A) sin 8/2 der ,,Modul des Streuvektors*
genannt wird; A ist die Wellenlinge des Elektronen-
strahls und 0 der Streuwinkel!?!). Die Interferenzfunktion
ist auBerordentlich einfach fiir die Beugung an Dimeren,
da nur eine charakteristische GroBe, der Bindungsabstand
r, die Beugungsfigur bestimmt. Dieser kann daher leicht
aus experimentellen Daten mit Gl. (6) errechnet werden.
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Unter geeigneten Anfangsbedingungen befinden sich im
Molekularstrahl 509, van-der-Waals-Molekiile. Die mit
Gl. (6) berechnete Interferenzfunktion fiir Ar, zeigt
Abbildung 3'2"). Der daraus bestimmte Abstand der Atome
betriigt r=393+0.6 A — ein Wert, der etwas grofer ist als
der aus dem Lennard-Jones-Potential ermittelte (r,= 3.82 A;
vgl. Tabelle 1), jedoch ist er iiber alle Schwingungszustinde
von Ar,, die selbst bei tiefen Temperaturen stark besetzt
sind, gemittelt. Die Erwartungswerte <r >, fiir die ersten v
Schwingungszustinde wurden von Cashion'??) berechnet :
<r>,=389, <r> =408 und <r>;=4.31A. Diese
Werte stimmen mit den Ergebnissen aus der Elektronen-
beugung gut iiberein.

Nicht nur die Lage der Maxima, sondern auch der Ver-
lauf der Interferenzfunktion kann Aussagen iiber die
Eigenschaften des van-der-Waals-Molekiils zulassen. Da
die einzelnen Schwingungszustinde des Molekiils etwas
unterschiedliche Interferenzlingen besitzen, ist der Ver-
lauf der Interferenzfunktion ein MaB fiir die Verteilung
der Bindungsabstinde. Beriicksichtigt man diesen Effekt,
so erhilt die Interferenzfunktion die Form

1532 sinsr
sr

G(s)=2+2e

] bedeutet die mittlere Schwingungsauslenkung.

L Ary
T |
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Abb. 3. Interferenzfunktion fiir Ar, bei der Beugung von Elektronen
an einem Molekularstrahl im Uberschallbereich [21].

Die intensive Beugungsfigur fiir Xe, erlaubt die Bestim-
mung von 121, Es ergibt sich 1=0.11 A fiir den Bindungs-
abstand r=4.41+0.3 A. Der groBe Wert fiir | stimmt mit
der Anharmonizitit des Potentials und der Besetzung
von vielen Schwingungszustinden im untersuchten Fall
iiberein. Da die mittlere Schwingungsauslenkung von der
Temperatur und der Form der Potentialfunktion ab-
hiangt, konnte eine Messung von | bei bekannter Tem-
peratur der Charakterisierung van-der-Waals’scher Wech-
selwirkung dienen. Leider ist die effektive Schwingungs-
temperatur im Molekularstrahl ungewiB, so daB 1 nur
benutzt werden kann, um die Parameter des Lennard-
Jones-Potentials zu iiberpriifen.

Die Benutzung von Molekularstrahlen im Uberschall-
bereich und der Elektronenbeugung zum Studium mehr-
atomiger van-der-Waals-Molekiile erscheint vielverspre-
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chend. Experimente mit CO, lassen annehmen, daB im
Molekularstrahl (CO,), auftritt!>3). Da hier das System
komplizierter als bei Edelgasen ist, kénnen die Daten
bisher nur unvollstindig ausgewertet werden. In naher
Zukunft ist jedoch sicherlich mit der Aufklirung der
Struktur derartiger Molekiile zu rechnen. Aus der be-
kannten Struktur kann sodann die Winkelabhingigkeit
der intermolekularen Wechselwirkung abgeleitet werden.
Hierzu sei auf eine neuere Verdflentlichung von Bonham
etal.24 iiber Untersuchungen an Dimeren und Polymeren
mit festen Wasserstoffbriicken mittels Elektronenbeugung
hingewiesen. Einige der wichtigsten Informationen iiber
polyatomare van-der-Waals-Molekiile sind kiinftig zwei-
fellos von der Methode der Elektronenbeugung zu er-
warten.

4. Spektroskopie

Eines der eindrucksvollsten Beispiele fiir die Brauchbar-
keit der Spektroskopie zur Untersuchung von van-der-
Waals-Molekiilen ist die Arbeit von Tanaka und Yoshino?%!
iiber Ar,. Der Grundzustand von Argon ist 3p%—'S,.
Bei Anregung wird ein p-Elektron in ein hoheres unbesetz-
tes Atomorbital gehoben. Diesen Ubergingen entspricht
bei Raumtemperatur fiir gasformiges Argon unter geringem
Druck eine Absorption im Vakuum-UV-Bereich; man
beobachtet die gewohnliche Linienabsorption eines Atoms.
Bei der Temperatur des fliissigen Stickstoffs tritt jedoch
eine Feinstruktur der Ar-Absorption auf, die durch
Schwingungsiiberginge in gebundenem Ar, entsteht. Im
langwelligen Bereich (System 1, Abb. 4) liBt sich die
molekulare Absorption durch einen Ubergang *Z; « '}
beschreiben. Dabei entspricht der hohere Zustand des
Dimeren einem Atom im niedrigsten angeregten Zustand
3p®4s'-°P), wihrend das andere Atom im Grund-
zustand vorliegt. Der untere Zustand des Dimeren ist zwei
durch Dispersionskrifte zusammengehaltenen Atomen
im Grundzustand zuzuordnen. Die Absorption eines
Dimeren mit einem 'Sy- und einem 3P$-Atom wird als
System II bezeichnet.

Abbildung 4 zeigt die experimentellen Ergebnisse fiir
beide Systeme. Auf der langwelligen Seite einer jeden
Atomresonanzlinie sind die Schwingungsbandenkdpfe der
Dimeren deutlich 2u erkennen. Fiir beide Systeme werden
Ubergiinge von Schwingungsniveaus v* =0 bis v’ =4 des
Grundzustandes zu verschiedenen Schwingungsniveaus
der angeregten Zustinde beobachtet. Die Diflerenz zwi-
schen Grund- (v'=0) und erstem angeregten Schwin-
gungszustand (v'=1) von Ar, wurde zu 25.5 cm™" be-
stimmt. Der Vergleich mit anderen beobachteten Banden-
systemen fithrt zu sechs gebundenen Schwingungsniveaus
fir das Potential mit L=0. Mit den spektroskopisch be-
stimmten Schwingungsabstinden und einem angenom-
menen Gleichgewichtsabstand liB¢ sich das Morse-Po-
tential fiir Ar, konstruieren. Die daraus erhiltliche Dis-
soziationsenergie betrigt £=91.6cm~! (262 cal/mol) und
stimmt innerhalb 10%, mit Werten aus anderen Messungen
iiberein (vgl. Tabelle 1). Bruch und McGee'?%! weisen darauf
hin, daB der aus spektroskopischen Daten extrapolierte
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Wert fiir ¢ sehr stark vom angenommenen Potential ab-
hiingt und so um mehr als 10%; differieren kann.

Die aus dem Spektrum bestimmten Lagen der Banden-
kopfe decken sich nicht mit dem Potential L=0. Erst
wenn eine Analyse der Rotationsstrukturen in den Banden

System I
V' ] V=1 V-2 V-]
Vi, 0123 0123 012%

0123
e

Weitere experimentelle und theoretische Forschung wird
erforderlich sein, um die Spektroskopie an Alkalimetall-
Fremdgas-Mischungen vollig zu verstehen.

Experimente mit ,,optischen Pumpen“ haben den Beweis
fir die Existenz von van-der-Waals-Molekiilen in Alkali-

System I

V-1 V-2 V-3 V-4 V-5 V-6 v

=——+—— Selbstabsorption
p°s(3/2)],, oder s 2P3
1066.56 4
30545 [3/2])., oder 4s I3 —
10732.614

[N 1 S | A 1 i 1 L 1 1 | 1 i 1 1 4

1070 1075 1080
AR ——

Abb. 4. Absorptionsspektrum von Ar,. Die das Argon (10 Torr bei der oberen, 20 Torr bei der unteren Bildhilfte) enthaltende Kiivette wurde mit
fliissigem Stickstoff gekiihit. Die Bereiche starker Absorption bei ca. 1066.66 und 1073.61 A entsprechen Ubergingen im Ar-Atom. Auf der lang-
welligen Seite dieser atomaren Uberginge erscheinen die Bandenkopfe der Schwingungsiiberginge im Ar,-Molekiil [25]).

der Dimeren méglich ist, wird man genauere Aussagen
iiber das intermolekulare Potential machen kénnen.
Vakuum-UV-Untersuchungen an Xe, und anderen Edel-
gasdimeren!?”) werden zweifellos noch viele Informationen
iiber diese van-der-Waals-Molekiile liefern.

Optische Absorptions- und Emissions-Messungen an
anderen zweiatomigen van-der-Waals-Molekiilen haben
bisher noch keine eindeutigen Riickschliisse auf die inter-
molekularen Wechselwirkungen erméoglicht. Diffuse Ban-
densysteme, die auf Uberginge in StoBpaaren zuriick-
zufiihren sind, wurden bei Hg,, Cd,, Zn, sowie anderen
homonuklearen Molekiilen beobachtet!>®). Eine schwache
Feinstruktur wurde bei Absorptionsmessungen an HgAr
gefunden, und eine genaue Auswertung machte wahr-
scheinlich, daB die absorbierenden Spezies gebundene
Zustinde sind, deren Energien durch ein angenommenes
intermolekulares Potential ausgedriickt werden konn-
ten!??), Strukturierungen wurden auch bei anderen spektro-
skopischen Untersuchungen an Hg-Fremdgas-Mischungen
beobachtet, jedoch noch nicht niiher gedeutet(39),

Uber die Absorptions- und Emissions-Spektren von
Alkalimetall-Fremdgas-Gemischen sind viele Arbeiten ver-
offentlicht worden®!~34). Die Satellitenbanden zu beiden
Seiten der Alkalimetall-Uberginge hingen von der Art
des Fremdgases, von Druck und Temperatur in kom-
plexer Weise ab. Dije Deutung der Daten ist noch im
FluB, und wenn auch einige Merkmale auf Ubergiinge
im van-der-Waals-Molekiil zuriickzufiihren sind!®3-236)
ist es doch evident, daB ein GroBteil der Absorption
StoBpaaren zukommt!*7},
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metall-Edelgas-Gemischen geliefert!*®], Dabei werden die
sehr nahe beieinander liegenden Hyperfein-Niveaus des
Alkalimetalls durch ein Magnetfeld aufgespalten und
durch optisches Pumpen Nicht-Gleichgewichtszustinde
erzeugt. Dann wird die Relaxation, die Riickkehr in den
Gleichgewichtszustand, gemessen. Die Relaxation kann
bei ZusammenstBen mit anderen Atomen, normaler-
weise Edelgas, erfolgen.

Bei Untersuchungen an Rb-Kr wurden zwei Relaxations-
zeiten unterschieden'>®~ 4%, Die eine, 1,, hat die GroBen-
ordnung 107'%s und entspricht der StoBdauer. Die
zweite, 1, etwa 10785, LBt sich der Lebensdauer meta-
stabiler oder gebundener Zustinde zuordnen. Da aber die
RbKr-Molekiile bei StoBen sehr leicht zerfallen, ent-
spricht die gemessene Zeit der Zeit zwischen zwei Zu-
sammenstoBen. Dies wird noch deutlicher durch die
Tatsache, daB bei Zugabe eines Fremdgases, z.B. He, 1,
kleiner wird.

Es ist schwer vorauszusagen, welche neuen Erkenntnisse
aus Experimenten mit optischen Pumpen hervorgehen
werden. Die Lebensdauer von van-der-Waals-Molekiilen
mit Alkalimetallen 4Bt sich nach diesem Verfahren
immerhin sehr gut bestimmen.

Als besonders niitzlich hat sich die Methode der stoB-
induzierten Absorption erwiesen, diec von Welsh et al.14!)
entwickelt wurde. Homonukleare Molekiile wie H,,N,, 0,
etc. besitzen kein Dipolmoment und deshalb auch keine
erlaubte Dipol-Absorption im IR. Kommt jedoch eines
dieser Molekiile in engen Kontakt mit einem anderen
Molekiil oder Atom, kann sein Quadrupolmoment im
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Nachbarn ein Dipolmoment induzieren. Zusitzlich kon-
nen sich iiberlappende Elektronenwolken eine Storung
erfahren und im wechselwirkenden Molekiil-Paar ein
Dipolmoment erzeugen. Solche induzierten Dipole werden
durch die Schwingungen und Rotationen der Molekiile
moduliert, so daB IR-Absorption mdglich ist.

Die Theorie zu dieser Absorption stammt von van Kra-
nendonk'*?). Die Effekte sind gering, und daher sind
optische Weglingen zwischen 10 und 100 m fiir eine
meBbare Absorption bei Gasen unter einem Druck von
1 atm erforderlich.

Die Erscheinung der Absorption hiingt von der Natur der
Paar-Wechselwirkung ab: Bei StoBpaaren finden die
Ubergiinge im Kontinuumsbereich iiber der Dissoziations-
grenze des intermolekularen Potentials statt und fiihren zu
breiten, diffusen Absorptionen. Uberginge im gebundenen
van-der-Waals-Molekiil mit diskreten Energieniveaus er-
geben hingegen scharfe Absorptionsprofile (vgl. Abb. 1).

Watanabe und Welsh*® wiesen spektroskopisch das
(H,),-Molekiil nach. Es besitzt eine Dissoziationsenergie
von nur 10 cal/mol!*4), Einen etwas stabileren Komplex
bildet H, mit Fremdgasen!*3~47), Als Beispiel ist in
Abbildung 5 ein Teil des H,—Ar-Spektrums!* wieder-
gegeben. Die Absorption liegt im Grundschwin-
gungsbereich von H, mit den Rotationsiibergingen
J=0-J=26,0)und J=1-1=3(5,(1)).
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Abb. 5. IR-Spektrum von H,—Ar. Die optische Weglinge betragt 165 m.
Die Gesamtdichte beliiuft sich auf 1-2 Amagat (1 Amagat ist die Gas-
dichte bei 1 atm und 0°C) [46).

Der Ubergang vollzieht sich vom Schwingungsgrund-
zustand von H, zum ersten angeregten Schwingungs-
zustand (bezeichnet mit ). In Abwesenheit von Ar be-
stiinde das gezeigte Spektrum lediglich aus zwei scharfen
Signalen, deren Lage durch die Pfeile in Abbildung $§
markiert ist. Diese Absorption rithrt von den auBer-
ordentlich schwachen elektrischen Quadrupoliibergingen
her, die im H, mdglich sind. Ein breites Untergrund-
Kontinuum wird durch die induzierte Absorption bei
StéBen von H, und Ar erzeugt. Die Fiille der beobacht-
baren Feinstrukturen entsteht durch Absorption in ge-
bundenen Zustinden von H,—Ar.

Da die Bindungsenergie dieses Komplexes auBierordentlich
gering und H, ein leichtes Molekiil ist und die Null-
punktsschwingung einen wesentlichen Teil des intermole-
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kularen Potentialtopfes einnimmt, ist nur der Zustand
mit v=0 in Abbildung S zu erkennen. Die Rotations-
quantenzahl J kennzeichnet die innere Rotation von
H,, L die Gesamtrotation von H,—Ar. Die Auswahl-
regeln erlauben nur Uberginge mit AL=+1 und +3,
d.h. R- bzw. T-Banden, sowie AL=—-1 und -3, d.h.
P- bzw. N-Banden (Abb. 5). Nach dieser Zuordnung
kann aus den Rotationskonstanten der intermolekulare
Abstand von H,—Ar im (v=0)-Zustand bestimmt werden
(r=3.94 A). Die beobachteten Energieniveaus T (v, L) kon-
nen auch zur Bestimmung der Koeflizienten Y; von Gl. (4)
benutzt werden. Da Cashion!'®) diese Y,;-K oeffizienten in
Abhingigkeit von ¢ und r, des Lennard-Jones-(6-12)-
Potentials angibt, gestatten die spektroskopischen Daten
somit eine direkte Bestimmung dieser Parameter.

Die meisten Signale stellen Ubergéinge gebunden — gebun-
den von H,—Ar dar, d.h,, die Absorptionen sind charak-
teristisch scharf. Bei Ubergiingen zu héheren L-Zustinden
werden die Absorptionen zunehmend breiter (z. B. Ver-
gleich von T(5) und T(4) im oberen Teil von Abb. 5).
Wenn der Komplex schneller rotiert, wird der Topf des
effektiven Potentials flacher (s. Abb. 1) und der Zustand
v =0 riickt niher an das Maximum der Zentrifugalbarriere
heran. Dann kann aber das Molekiil plétzlich ,.tunneln®,
mit dem Ergebnis, daB sich die Lebensdauer des van-der-
Waals-Molekiils H,—Ar verringert und die Niveaus ver-
breitert werden. Die diffusen Banden sind der Beweis fir
Ubergiinge gebunden — metastabil.

Die bisher diskutierten Erscheinungen sind in Einklang
mit der Modellvorstellung, daB8 H, frei im van-der-Waals-
Molekiil rotiert. Dies ist zu erwarten, wenn das inter-
molekulare Potential isotrop ist. Folgeerscheinungen aniso-
troper Wechselwirkung in H,—Ar sind im unteren Teil
von Abbildung 5 zu sehen: Aufspaitungen der T-Zweig-
Linien als Ergebnis der Kopplung von J und L. Diese
Kopplung wird durch die schwache, anisotrope Wechsel-
wirkung zwischen der inneren Rotation von H, im
Komplex und der Rotation des gesamten Komplexes
hervorgerufen.

Diese Fiille an spektroskopischer Information liefert
nicht nur der Komplex H,—Ar, sondern auch andere H,-
oder D,-Edelgas-Komplexc®343-471 Die Auswertung
der Daten gibt Aufschliisse iiber die GroBen ¢ und r,
ciner angenommenen intermolekularen Potentialfunktion.
Ein sorgfiltiger Vergleich der Spektren mit den Energie-
termen, die aus verschiedenen Potentialansitzen be-
rechnet werden, zeigt, welche Funktion die intermolekulare
Wechselwirkung am besten ausdriickt!*®). Da eine quanti-
tative Erklirung der Aufspaltung von Rotationszustinden
im van-der-Waals-Molekiil noch nicht moglich ist, wird
weitere theoretische Arbeit zweifellos wertvolle Infor-
mationen iiber die anisotropen Wechselwirkungen er-
bringen. Die spektroskopischen Befunde von Welsh et al.
enthalten wahrscheinlich die weitestgehenden Aussagen,
die sich iiber intermolekulare Wechselwirkungen fiir
irgendein polyatomiges van-der-Waals-Molekiil machen
lassen.

Die Kopplung zwischen innerer Rotation und Gesamt-
rotation des Komplexes tritt bei H,—CO oder H,—N,
deutlicher in Erscheinung als bei H,-Edelgas-Komple-
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xen!*6-47), Bei H,—N, z.B. sind die Linien, die zu AL-
Ubergiingen gehoren, diffus im Vergleich zu den scharfen
Linien, dic in Abbildung 5 fir H,—Ar gezeigt sind.

Es wird angenommen*”), daB die innere Rotation von
N, mit der Rotation des gesamten Komplexes koppelt,
und daraus eine komplizierte Linienaufspaltung resul-
tiert, die nicht vollstiindig aufgeldst werden kann. Weiter-
hin kann ein Transfer von Rotationsenergie von innerer
Rotation des N, zur Gesamtrotation des Komplexes
dessen Dissoziation durch Zentrifugalkrifte bewirken,
was eine Verbreiterung der Linien und damit diffuse
Absorption zur Folge hat. Eine derartige Dissoziation
des van-der-Waals-Molekiils nach dem Ubergang von
Rotationsenergie wird auch durch massenspektroskopi-
sche Experimente bestitigt (vgl. Abschnitt 5).

Die Analyse des IR-Spektrums von (NO),!**! hat er-
geben, daB dieses Dimer fast starr ist. Abbildung 6 zeigt
das Spektrum von Stickstoffoxid im Bereich der NO-
Grundschwingung. Spektrum A ist vom Gas bei Raum-
temperatur und weist die gewdShnliche Schwingungs-
Rotations-Feinstruktur von NO auf. Bei tiefen Tempera-
turen erscheinen jedoch Linienziige um 1790 cm™.
Diese Absorption hingt quadratisch von der NO-Dichte
ab, wie es zu erwarten wire, wenn sie (NQO), zuzuordnen ist.
Die Bandenform der Linien gleicht der nicht-aufgeldsten
Schwingungs-Rotations-Absorption e¢ines fast symmetri-
schen Kreisels. Eine Auswertung dieser Bandenform
sowie anderer beobachteter Absorptionscharakteristika
legt die Annahme nahe, daBl das Dimer cis-K onfiguration
hat mit einem van-der-Waals-Bindungsabstand von
r=22+02A und einem NNO-Winkel von ca. 90°.

021
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Abb. 6. IR-Spektrum von (NO),. NO-Druck 480 Torr bei 298°K (A)
und 270 Torr bei 123°K (B); optische Weglinge 6 cm. Spektrum A zeigt
nur die gewdhnliche Schwingungs-Rotations-Absorption von NO bei
Raumtemperatur. Bei Erniedrigung der Temperatur (B) erscheint bei
ca. 1780 cm ™' eine Absorption, die (NO), zuzuordnen ist [49).

Dieses Molekiil besitzt 3N —6=6 Normalschwingungen.
Zwei erscheinen bei hohen Wellenzahlen (1860 und
1790 cm™!) und gehdren zur gleich- bzw. gegenphasigen
Streckung zweier gekoppelter NO-Molekiile. Die anderen
Absorptionen (= 100 cm ™ !) entsprechen den Schwingungs-
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formen der Streckung, Biegung und Torsion gegen die
schwachen van-der-Waals-Krifte. Da diese niedrigen
Schwingungsniveaus noch bei tiefer Temperatur besetzt
sind, wird das zu beobachtende Spektrum so kompliziert,
daB eine genauere Bestimmung der Geometrie von (NO),
unméglich ist.

Eine Untersuchung der Temperaturabhiingigkeit der
Dimer-Absorption gestattet die Abschiitzung der Dis-
soziationsenergie zu AE =2450 cal/mol. Leider entspricht
AE nicht der GroBe &, wie Gl. (5) fordert.

Die Gleichgewichtskonstante K kann aus AE und ¢
nur berechnet werden, wenn die Zustandssummen be-
kannt sind'*%), Ein Vergleich der aus spektroskopischen
Messungen erhaltenen geometrischen Daten und der ver-
hiiltnismiBig groBen Dissoziationsenergie mit den Werten
von Tabelle 1 zeigt eine bemerkenswerte Unstimmigkeit.
Dies weist auf die Schwierigkeiten hin, fiir manche Mole-
kiilsysteme aus thermodynamischen Daten geeignete Len-
nard-Jones-Potentiale zu finden. Die Diskrepanz wird
dadurch bedingt, daB} die Werte der Tabelle 1 aus Mes-
sungen bei Raumtemperatur hervorgegangen sind. Mole-
kiile, die bei Raumtemperatur zusammenstoBen, nihern
sich unter willkiirlichen Orientierungen, so da8 sich in die-
sem Fall die intermolekulare Wechselwirkung durch ein
isotropes Lennard-Jones-Potential ausdriicken liBt. Bei
tiefen Temperaturen gewinnt aber die winkelabhingige
Wechselwirkung von gebundenen und stoBenden Teilchen
zusehends an Bedeutung und begiinstigt solche Orientie-
rungen, die die intermolekularen Anziehungskrifte an-
wachsen lassen. Zugleich wird der Potentialtopf tiefer
und der intermolekulare Abstand im Potentialtopf kieiner.

Eine sorgfiltige Priifung der Tieftemperatureigenschaften
eines Gases offenbart die Existenz von Dimeren und fiihrt
zu Bildungsenergien, die in guter Ubereinstimmung mit
spektroskopischen Daten sind!*! ~%3),

Das Tieftemperaturverhalten von NO ist deutlich anders
als das von O, und N,, was die Vermutung nahelegt,
daB die Bindung in (NO), wesentlich stédrker ist, als die
Dispersionskriifte erwarten lassen!®*, Dies wurde auch
durch theoretische Arbeiten bestiitigt. Auf der Suche
nach dem van-der-Waals-Molekiil (O,), mit induzierter
IR-Absorption bei tiefen Temperaturen fanden wir ein
starres Dimer, die Befunde lassen aber noch keine Struktur-
bestimmung zu!*’). Die Dissoziationsenergic von (0,),
stimmt mit dem Wert aus Tabelle 1 iiberein. Fiir gebundene
Zustande von (N,), wurden bisher noch keine IR-spektro-
skopischen Anhaltspunkte entdeckt!6).

Durch IR-Untersuchungen wurden die Bildungsenergien
von (HCl),, HCl—Ar sowie anderen van-der-Waals-
Molekiilen aus der Kombination von Wasserstofthalo-
geniden und Edelgasen bestimmt!®”~ %% Die Wechsel-
wirkung in (HF), ist besonders wichtig, da sie das ein-
fachste Beispiel fiir ecine Wasserstoffbriickenbindung
ist(61:621 Bei solchen Untersuchungen wurden zwischen
den intensiven Schwingungs-Rotations-Linien der freien
Wasserstoffhalogenide scharfe Absorptionen von gebun-
denen Dimeren nachgewiesen. Aus ihrer Temperatur-
abhiingigkeit lieBen sich die Dissoziationsenthalpien dieser
van-der-Waals-Molekiile bestimmen. Ein typischer Wert
ist AH=2140 cal/mol fiir (HC1),!*®). Eine Schwierigkeit
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bei der Auswertung der Spektren liegt darin, daB einige
Dimer-Absorptionen durch die intensiven Monomer-
Absorptionen verdeckt werden.

Wihrend bereits eine allgemeine Theorie fiir die Kopp-
lungsvorginge in van-der-Waals-Molekiilen entwickelt
wurde, hat die Analyse der spektroskopischen Befunde noch
kein vollstindiges Bild von der Geometrie oder Natur der
winkelabhiingigen Krifte in diesen interessanten Spezies
liefern kénnen!%3),

Billingsley und Callear'®*) berichteten iiber die Absorption
von (NO),-Gas im fernen UV und berechneten eine Dis-
soziationsenergie, diec mit den IR-Ergebnissen iiberein-
stimmt!*?), Versuche, andere van-der-Waals-Molekiile an-
hand der Elektroneniiberginge zu untersuchen, waren
nicht sehr erfolgreich. Sie werden unter anderem da-
durch erschwert, daB die erlaubten Ubergiinge der freien
Molekiile die weniger starken Absorptionen der van-der-
Waals-Molekiile iiberdecken. Diese Schwierigkeit kann
vermieden werden, wenn solche Uberginge betrachtet
werden, die fiir das Monomer verboten sind, aber im
Dimeren durch die Anwesenheit der anderen Kom-
ponente induziert werden. Studien an (O,),!* %%,
(Br,),"**) und (J,),7° folgten diesem Weg.

Ein Beispiel ist die Untersuchung des verbotenen Sauer-
stoff-('Ag+—3Zg)-Uberganges!s”). Die Stiirke der Absorp-
tion hiingt quadratisch vom O,-Druck ab. Da die Aus-
wahlregeln nicht mehr streng giiltig sind, wenn ein O,-
Molekiil sich mit einem anderen in Wechselwirkung
befindet, gehort die beobachtete Bande zu (O,),. Wird die
Temperatur des gasformigen Sauerstoffs erniedrigt, so
nimmt die Absorption zu, da durch das anziehende inter-
molekulare Potential mehr Molekiilaggregate gebildet
werden. Jedoch ist noch unklar, ob die Absorption durch
(O,), von StoBpaaren oder von van-der-Waals-Molekiilen
herriihrt. Das Absorptionsprofil ist breit, und eine Fein-
struktur, die auf ein van-der-Waals-Molekiil schlieBen
1dBt, konnte nicht beobachtet werden. Dies heiBit natiirlich
nicht, daB kein gebundener Zustand fiir (O,), existiert,
denn die Theorie!® '®! sowie IR-!**! und massenspektro-
skopische Untersuchungen (vgl. Abschnitt 5) sprechen fiir
die Existenz solcher Zustinde. Wie bereits frither dis-
kutiert, sind fiir StoBpaare breite Linien kennzeichnend.
Jedoch kénnen auch komplexe, sich iiberlappende Ab-
sorptionen von van-der-Waals-Molekiilen bei ungeniigen-
der spektroskopischer Auflosung diffuse Spektren erzeu-
gen. Deshalb wird die optische Absorption von gas-
formigem O, bei tiefen Temperaturen sicherlich teilweise
durch gebundene Dimere verursacht, nur konnen die
spektroskopischen Messungen ihre Gegenwart nicht direkt
bestiitigen.

Bei der spektroskopischen Erforschung von (Br;), und
(J,); hat man ebenfalls breite, strukturlose Absorptions-
banden gefunden!®®- 79, Ferner wurde festgestellt, daB bei
gegebener Dichte an Br, oder J, die Absorption mit fal-
lender Temperatur zunimmt, was die vermehrte Bildung
von Dimeren vermuten liBt. Jedoch erhSht das anziehende
intermolekulare Potential bei tieferer Temperatur die
Wahrscheinlichkeit der Bildung sowohl von Stofipaaren
als auch von gebundenen Zustinden. Wie im Falle des
(0,), kann man aufgrund der breiten Absorptionsprofile
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nicht zwischen StoBpaaren und van-der-Waals-Molekiilen
unterscheiden.

Da die Gleichgewichtsbedingungen keine héheren Kon-
zentrationen an van-der-Waals-Molekiilen begiinstigen,
wurden andere experimentelle Methoden fiir spektro-
skopische Untersuchungen herangezogen. (HCI1),") und
(NO),!"® wurden beispielsweise in einer Matrix unter-
sucht. Die Schwierigkeit dieser Methode liegt nun darin,
daB die intermolekularen Krifte der Matrix vergleichbar
mit den van-der-Waals-Kriften der Molekiile sind, was
betrichtliche strukturelle Unterschiede zwischen den Mole-
kiilen in der Gasphase und in der Matrix erwarten liBt.
AuBerdem werden Rotationen durch die Matrix be-
hindert, so daB die Bandenform keinen Aufschlu mehr
iiber die Struktur gibt. SchlieBlich lassen sich aus der-
artigen Messungen die Bindungsenthalpien nicht be-
stimmen, da beim MatrixeinschluB8 Nicht-Gleichgewichts-
bedingungen herrschen. Trotzdem haben diese Experi-
mente wertvolle Informationen iiber einige der stabilsten
van-der-Waals-Molekiile geliefert. Die Schwingungsfre-
quenzen von (H,0), konnten nur durch diese Technik!"®
bestimmt werden. Ebenso wurde festgestellt, daB die
van-der-Waals-Bindung in (NO), eine N—N-Bindung
ist!72),

Molekularstrahlen im Uberschallbereich lassen zwar nied-
rige Temperaturen erreichen, jedoch ist die Gesamt-
molekiilkonzentration fiir eine gewdhnliche spektrosko-
pische Absorptionsmessung zu gering. Wahrscheinlich
wird sich die Absorptionsspektroskopie im Mikrowellen-
bereich in Verbindung mit einer massenspektroskopischen
Analyse des Strahles in naher Zukunft als eine vielver-
sprechende Technik erweisen!”).

§. Massenspektroskopie

Neue Untersuchungen unter Verwendung der Massen-
spektroskopie waren bei der Bestimmung von Eigen-
schaften einfacher van-der-Waals-Molekiile sehr erfolg-
reich. Leckenby und Robbins!’®! benutzten ein Gas-
Reservoir mit kleiner Offnung als Quelle fiir die Dimeren.
Wenn die mittlere freie Weglinge des ausstromenden
Gases vergleichbar mit dem Offnungsdurchmesser ist,
findet keine adiabatische Abkiihlung wie bei den friiher
beschricbenen Molekularstrahlexperimenten statt. Das
Vorratsgas kann geheizt oder gekiihlt werden, so daB
sich die Eigenschaften des Monomer-Dimer-Gleichge-
wichts im Reservoir bei verschiedenen Temperaturen
direkt priifen lassen.

Quantitative Messungen an Dimeren mittels Massen-
spektroskopie sind experimentell schwierig. GroBite Sorg-
falt muB auf die Unterscheidung von echten Dimeren
aus dem Reservoir und solchen aus lon-Atom-Reaktionen
im Massenspektrometer verwandt werden. Genaue Di-
mensionierung des Vorratsgefifies in Kombination mit
Pumpen hohen Wirkungsgrades, die den Molekular-
strahl aufrechterhalten, unterdriicken die Ion-Atom-Reak-
tionen. Die geringe Dimerenkonzentration erschwert eine
quantitative Analyse. Ferner sind Absolutmessungen we-
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gen der unsicheren Ionisationsquerschnitte nicht sehr
zuverlissig.

Leckenby und Robbins'"%) wiesen Dimere von CO,, N,0,
N,, O,, Ar und Xe nach. Sie fanden, wie erwartet, daB die
Dimerenkonzentration quadratisch vom Gasdruck ab-
hingt. Die Temperaturabhiingigkeit von (Ar), gibt Ab-
bildung 7 wieder. Sie stimmt zufriedenstellend mit den Be-
rechnungen von Stogryn und Hirschfelder'® iiberein.
Den berechneten Konzentrationen fiir gebundene Zu-
stinde entspricht die Kurve ,theor. (b)*, fir gebundene
und metastabile Zustinde die Kurve ,theor. (b.m.)“
Da die Flugzeit vom Reservoir zum Detektor etwa 1073
bis 107%s betrigt, tragen die metastabilen Teilchen
wesentlich zur gefundenen Dimerenkonzentration bei.
Obwohl die Absolutmessungen nur bis auf einen Faktor 2
genau sind, gestatten die Relativkonzentrationen bei ver-
schiedenen Temperaturen eine Bestimmung der Bildungs-
energie.

Dimerenkonzentration (ppm) —>
Py
=2
[—]

10
theor (korrigiertfir
Rotationg-
1 Zerfalll
200
0 (}] 70 0
K)—

Abb. 7. Massenspektrometrisch bestimmte {75] und berechnete (6]
Konzentration von Ar, sowie (N,), in Abhiingigkeit von der Tempera-
tur.

Wihrend die Ubereinstimmung zwischen massenspektro-
metrischer Konzentrationsbestimmung und der Theorie
von Stogryn und Hirschfelder bei Edelgasdimeren zu-
friedenstellend ist, st6B8t man auf eine groBe Diskrepanz
bei der Untersuchung von van-der-Waals-Molekiilen,
die aus mehreren Atomen aufgebaut sind; z.B. liegen
dic gemessenen Konzentrationen fir (N,); und (O,),
um zwei GroBenordnungen unter den theoretischen
Voraussagen. Leckenby und Robbins entwarfen ein ein-
faches und iiberzeugendes Modell, um diese Abweichungen
zu erkliren. Es beruht darauf, daB in Gasen nur wenige
StoBe fiir die Ubertragung von Rotations- und Trans-
lations-Energie erforderlich sind'’. Da ein van-der-
Waals-Molekiil als ein permanenter StoBzustand auf-
zufassen ist, kann man erwarten, daB ein Ubergang
zwischen der Rotation der individuellen Molekiile im
Dimer (z.B. N; in (N,),) und der Gesamtrotation des
Dimers vorliegt. Ubersteigt die gesamte Rotationsenergie
beider Molekiile im Dimer die van-der-Waals-Bindungs-
energie, so kann in kurzer Zeit diese Rotationsenergie
in die Gesamtrotation iibergehen und durch die Zen-
trifugalkrifte zur Dissoziation des van-der-Waals-Mole-
kiils fithren.

Berechnungen, die auf diesem Modell beruhen, ergeben
eine gute Ubereinstimmung mit gemessenen Dimeren-
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konzentrationen fiir polyatomare van-der-Waals-Mole-
kiile. Die so berechneten (fiir Rotationszerfall korrigierten)
Konzentrationen von (N,), werden in Abbildung 7 mit
gemessenen Konzentrationen verglichen. Ein solcher Typ
von metastabilen van-der-Waals-Molekilen, der nur bei
Dimeren aus Molekiilen auftreten kann, wurde durch die
IR-Spektren von H,—N; und H,—CO (vgl. Abschnitt 4.)
nachgewiesen.

Andere Autoren!””~ #°) untersuchten van-der-Waals-Mole-
kiile in einem Molekularstrahl im Uberschallbereich,
der aus einem Gasbehilter unter hohem Druck aus-
stromt. Da die damit einhergehende adiabatische Ab-
kiihlung sehr tiefe Temperaturen erzeugen kann, werden
so neben Dimeren auch Polymere gebildet. Als Beispiel
sei die Arbeit von Milne und Greene!®") erwihnt, die im
Argon Cluster der Zusammensetzung (Ar); bis (Ar);,
nachwiesen.

Der Vorteil der Hochdruck-Quellen (bis 5 atm) ist es,
daB so hohere Konzentrationen an aggregierten Spezies
erreicht werden. Wihrend dies fiir das Studium der Cluster-
bildung sehr interessant ist, sind quantitative Schliisse
auf die Gleichgewichtseigenschaften unsicher. Ist der
Offnungsdurchmesser der Diise groBer als die mittlere
freie Weglinge des Gases, tritt keine adiabatische Ab-
kiihlung ein. In diesem Falle sind die Aussagen iiber das
Monomer-Dimer-Gleichgewicht brauchbar. Die Ergeb-
nisse von Milne und Greene iiber Dimere aus Ar, N, und
O, stimmen mit denen von Leckenby und Robbins iiberein.

6. Schlufibemerkungen

Aus den hier aufgefiihrten Beispielen geht hervor, daB die
Untersuchungen mit Elektronenbeugung, Spektroskopie
im optischen sowie IR-Bereich und Massenspektroskopie
an van-der-Waals-Molekiilen viele Informationen iiber
intermolekulare Wechselwirkungen liefern. Es ist zu er-
warten, daB solche Experimente kiinftig nicht nur quanti-
tative Aussagen iiber die isotrope Wechselwirkung zwi-
schen Atomen, sondern auch iiber die anisotrope Wech-
selwirkung zwischen Molekiilen ermoglichen werden.

Eingegangen am 10. Mai 1971 [A 883]
Ubersetzt von H. Kneppe, Gottingen
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