3  Die vaNn bErR WaaLs-Wechselwirkung?

Bekanntlich lassen sich alle atomaren und molekularen Gase wie Ar, Xe, HCI oder SiH,
durch Abkiihlen auf ausreichend tiefe Temperaturen bei Normaldruck verfliissigen und
schlieBlich zur Kristallisation bringen. Nur beim He erfordert die Kristallisation auler
starker Kiihlung einen erh6hten Druck, ndmlich 2.6 MPa. Das zeigt, dass auch zwischen
solchen Atomen und Molekiilen, die untereinander keine kovalenten Bindungen mehr
eingehen, Anziehungskrifte wirken. Diese Kréifte nennt man van pER Waars-Krifte;? sie
fithren zu relativ schwachen Bindungen mit einer Bindungsenergie von maximal 20 kJ
mol-!. Diese Energie manifestiert sich bei den kristallinen Stoffen, d.h. den Atom- und
Molekiilgittern, als Sublimationsenergie, bei den entsprechenden Fliissigkeiten als Ver-
dampfungsenergie. Grundsitzlich sind van pER WaaLs-Kréfte zwischen allen Atomen,
Tonen und Molekiilen wirksam. Sie tragen daher auch zur Bindungsenergie kovalenter
Bindungen und zur Gitterenergie von Ionenkristallen bei.

Die van pER WaaLs-Krifte lassen sich in drei Komponenten zerlegen: den stets vor-
handenen Dispersionseffekt und die bei Molekiilen mit einem permanenten Dipolmo-
ment zusdtzlich auftretenden Dipol- und Induktionseffekte. Am leichtesten versténdlich
ist der Dipoleffekt.

3.1 Der Dipoleffekt

Ein Atom, Molekiil oder Molekiilteil hat ein elektrisches Dipolmoment p, wenn die
Schwerpunkte der positiven und der negativen Ladungen nicht zusammenfallen, sondern
durch einen Abstand / getrennt sind. Das Dipolmoment ist dann definiert als p=e - /
(e: Elementarladung). Das Dipolmoment ist ein Vektor, dessen Betrag direkt gemessen
werden kann, beispielsweise mittels Mikrowellenspektroskopie gasformiger Molekiile
oder durch Bestimmung der Orientierungspolarisation der geldsten Substanz in einem
elektrischen Kondensatorfeld. Die Mafleinheit des Dipolmomentes ist das Debye (D).
Zwei Ladungen e* und e~ im Abstand von 100 pm erzeugen ein Dipolmoment von 4.8 D.
Die SI-Einheit des elektrischen Dipolmomentes ist allerdings 1 C m (Coulomb-Meter),
wobei 1 D =3.336-103° C m.

Molekiile haben dann und nur dann ein Dipolmoment, wenn sie zu einer der Punkt-
gruppen C, oder C,, gehdren (n=1,2,3 ...; C,, = C,). Bei einer anderen Symmetrie fal-

I G. C.Maitland, M. Rigby, E. B. Smith, W. A. Wakeham, Intermolecular Forces — Their Origin and
Determination, Oxford, 1987. Eine ausfiihrliche und immer noch sehr lesenswerte Diskussion
findet man bei H. A. Stuart, Molekiilstruktur, 3. Aufl., Springer, Berlin, 1967.

2 Nach JoHANNES vAN DER WaaLs, der 1873 die Zustandsgleichung realer Gase publizierte, die
das Volumen und die Wechselwirkung von Molekiilen in der Gasphase beriicksichtigt (Nobel-
preis fiir Physik des Jahres 1910); zu Person und Werk siehe K.-T. Tang, J. P. Toennies, Angew.
Chem. 2010, 122, 9768.

3 Benannt nach dem Physiker PETER DEBYE (1884—1966; Nobelpreis fiir Chemie des Jahres 1936).
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len die Schwerpunkte der positiven und negativen Ladungen immer zusammen. Beispiele
sind in Tabelle 3.1 aufgefiihrt.

Tab. 3.1 Dipolmomente u wichtiger Molekiile (in Debye nach Landolt-Bornstein, Springer, Berlin
1982/3)

u u u W
Co 0.11 HO 186 0, 0.53 CH,F 186
NO 0.14 HS 094 H,0, 157 CH,CN  3.92
HF 1.87 NH, 147 SO, 1.63 Pyridin 222
HCl 111 PH,  0.57 SCL, 036 THF 1.63
HBr 083 N,O 0.6 H,80, 273 HCN 2098
HI 0.45 NF, 023 OPF, 187 CH,OH 1.70
IF 1.95 NCl, 039 HN, 170

Da zur Beschreibung der Polaritit eines Molekiils oft die Partialladungen 8e verwendet
werden (siehe Kap. 4.6), kann man das elektrische Dipolmoment eines zweiatomigen
Molekiils auch wie folgt definieren: u = de - d (d = Gleichgewichtskernabstand).

Bei nicht zu hohen Temperaturen orientieren sich Dipolmolekiile aufgrund ihrer Wech-
selwirkung in bestimmter Weise zueinander und gehen dadurch in einen energiedrmeren
Zustand iiber, z.B. folgendermalBen:

Bei den ersten beiden Anordnungen ist die Bindungsenergie proportional zu u?/73, sofern
der Abstand » der Dipolschwerpunkte grof ist sowohl gegeniiber / als auch gegeniiber dem
Produkt & T (starre Orientierung: k: Bortzmann-Konstante, 7 absolute Temperatur). Bei
héheren Temperaturen wird die Orientierung der Dipole durch die Warmebewegung der
Molekiile gestort und teilweise aufgehoben. Die Bindungsenergie ist dann temperatur-
abhéngig und proportional zu p#/k7r¢. Der Dipoleffekt ist offensichtlich grof bei kleinen
Molekiilen mit groBem Dipolmoment. Daher weisen diese meistens hohere Siedepunkte
auf als solche mit kleinerem Dipolmoment aber vergleichbarer Molekiilmasse. Beispiel-
weise siedet SF, (Symmetrie C,,) bei —40°C, SF4 (Punktgruppe O,) aber bei —64°C.
Selbstverstandlich konnen sich Dipolmolekiile bei entsprechender Orientierung auch
gegenseitig abstoBBen.* Diese energiereicheren Anordnungen sind jedoch weniger wahr-
scheinlich als diejenigen, bei denen eine Anziehung resultiert. Daher wird beispielsweise
die Assoziation in Flissigkeiten auch durch eine starke Warmebewegung nicht vollig
aufgehoben, es sei denn, die Temperatur ist sehr hoch. Die Reichweite des Dipoleffektes
betrigt etwa 500 pm. Unter Reichweite ist dabei die Entfernung zu verstehen, bei der die
Wechselwirkungsenergie U auf den Betrag abgenommen hat, den das Produkt 47" bei

4 Daher enthilt die entsprechende Formel einen Term fiir die gegenseitig Orientierung, d.h. die
Winkelabhdngigkeit.
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25°C hat (2.5 kJ mol!); kT ist die Energie, die in einem Schwingungsfreiheitsgrad
gespeichert wird. Ist das Produkt kT groBer als U, dann fiihrt bereits eine Schwingung
zur Dissoziation der ,,Bindung*. Die so definierte Reichweite betrigt bei der Wechselwir-
kung von Kationen mit Anionen (im Vakuum) etwa 50000 pm und bei einem Paar Ion/
Dipol etwa 1400 pm. Sie ist also fiir den Dipoleffekt mit 500 pm entsprechend der hohen
Potenz von » im Nenner des Abstandsgesetzes sehr klein.

Molekiile ohne &uBleres Dipolmoment kdnnen ein Quadrupolmoment besitzen, d.h.
zwei interne Dipole, die sich gegenseitig kompensieren. Ein Beispiel dafiir ist das lineare
Molekiil XeF,, das zwei stark polare XeF-Bindungen aufweist, deren Dipole aber entge-
gengesetzt gerichtet sind. Ein Quadrupolmoment ist ebenfalls fiir intermolekulare Anzie-
hung verantwortlich und fiihrt beispielsweise dazu, dass XeF, einen hoheren Schmelz-
punkt hat als XeF, und XeF, (Tab. 14.1 im Kapitel Edelgase). In Abbildung 3.1 ist die
Kristallstruktur von XeF, gezeigt. Wihrend die partiell positiv geladenen Xenonatome mit
431.5 pm weiter voneinander entfernt sind als im festen Xenon, kommt es zu einer An-
néherung von Xenon- und Fluoratomen benachbarter Molekiile: Der Xe----F-Abstand von
341 pm ist kleiner als die Summe der betreffenden van DER WaaLs-Radien (365 pm; siche
Tab. 3.3). Da die Wechselwirkung von Quadrupolen aber mit einer hohen Potenz des Ab-
standes kleiner wird, spielt sie nur bei unmittelbarer ,,Beriihrung® der Molekiile eine Rolle.
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Abb. 3.1 Anordnung der Molekiile in der Kristallstruktur von Xenondifluorid (tetragonale Sym-
metrie). Das Xenonatom im Zentrum ist an zwei Fluoratome im Abstand von 200 pm kovalent ge-
bunden und von weiteren acht ungebundenen Fluoratomen der Nachbarmolekiile im Abstand von
341 pm umgeben.

3.2 Der Induktionseffekt

Ein Molekiil mit einem permanenten Dipolmoment p induziert in einem benachbarten
Atom oder Molekiil ebenfalls ein Dipolmoment (u;,4), das immer so gerichtet ist, dass
zwischen beiden Dipolen eine Anziehung resultiert. Dabei spielt es keine Rolle, ob das
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benachbarte Molekiil bereits ein Dipolmoment aufweist oder nicht. Der Induktionseffekt
iiberlagert sich also dem Dipoleffekt. Er ist aber im Gegensatz zu diesem temperaturun-
abhdngig. Meistens ist der Induktionseffekt viel kleiner als der Dipol- und der Disper-
sionseffekt, da die Anziehungsenergie proportional zu ou?/r¢ ist (o Polarisierbarkeit).
Man kann den Effekt daher im Allgemeinen vernachléssigen. Stirker ist die anziehende
Wechselwirkung zwischen einer Ladung q und dem von dieser Ladung in einem Nach-
barteilchen induzierten Dipolmoment (E ~ o q%/74).

3.3 Der Dispersionseffekt

Bei Molekiilen mit einem nicht zu groen Dipolmoment (<1 D) ist der Beitrag des Dis-
persionseffektes zu den van bER WaaLs-Kriften grofler als der der beiden anderen Effekte
zusammen. Bei den Edelgasen, die bei tiefen Temperaturen in kubisch-dichtesten Kugel-
packungen mit der Koordinationszahl 12 kristallisieren, sowie bei Molekiilen ohne Di-
polmoment (Cl,, CH,, SFy) ist der Dispersionseffekt allein fiir die Gitterenergie des
Atom- bzw. Molekiilkristalls und damit fiir die Verdampfungs- bzw. Sublimationsenergie
verantwortlich.

Edelgasatome sind wie alle Atome kugelsymmetrisch. Dies ist aber nur eine Wahr-
scheinlichkeitsaussage, d.h. ein Edelgasatom ist nur im zeitlichen Mittel kugelsymme-
trisch. Wird ein Atom zu einem Zeitpunkt betrachtet, ist sein atomares Dipolmoment im
Allgemeinen nicht Null. Die beiden Elektronen eines Heliumatoms zum Beispiel befin-
den sich zwar mit grofiter Wahrscheinlichkeit auf verschiedenen Seiten des Atomkerns,
sie haben aber von diesem in der Regel etwas verschiedene Abstinde und bilden mit dem
Kern einen Winkel von weniger als 180°. Damit ist ein Dipolmoment vorhanden, da jetzt
die Schwerpunkte der negativen und der positiven Ladungen nicht genau zusammenfal-
len. Das so definierte atomare Dipolmoment induziert nun in einem Nachbaratom ein
gleichgerichtetes Dipolmoment, wodurch sich eine Anziehung zwischen den beiden Ato-
men ergibt:

Mat Hind

Nach Fritz Lonpon ist die resultierende Anziehungsenergie U bei zwei gleichartigen
Atomen gegeben durch:
E;: Tonisierungsenergie (eV)

U: — i . l . lzc E .. .
4 (4ne,)? 6 71 & Polarisierbarkeit

r:Kernabstand
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Voraussetzung fiir die Giiltigkeit dieser Beziehung ist, dass » grof3 gegeniiber dem Atom-
durchmesser ist. Der Dispersionseffekt, dessen Reichweite etwa 400 pm betragt, ist also
bei Atomen und Molekiilen mit hoher Polarisierbarkeit besonders grof3. Solche Atome
(,,weiche® Atome) sind zum Beispiel die schweren Nichtmetallatome Xe, I, Br und
Se. ,,Harte** Atome mit geringer Polarisierbarkeit sind dagegen C, N, O, F und Ne. So
wird verstiandlich, warum F, und Cl, unter Standardbedingungen Gase sind, wéhrend Br,
eine Fliissigkeit und I, ein Feststoff ist. Die Hdrte eines Atoms ist definiert als die halbe
Differenz zwischen Ionisierungsenergie und Elektronenaffinitit: n = 3(E; — E,).

Werden zwei Edelgasatome einander genihert, iiberwiegen aufgrund des Dispersions-
effektes zunichst die Anziehungskrifte und es ergibt sich ein energiedrmerer Zustand.
Von einem bestimmten Abstand an nimmt jedoch die Energie wieder zu, da bei zu starker
Anniherung starke Abstoungskrifte sowohl zwischen den beiden Atomkernen als auch
zwischen den Valenzelektronen der beiden Atome wirksam werden. Die Wechselwir-
kungsenergie £ muss folglich durch einen Anziehungs- und einen Abstoungsterm be-
schrieben werden:

a
E=——6+%
r r

Dieses so genannte LENNaRD-JONEs-Potential gilt allgemein fiir unpolare und ungeladene
Teilchen. Die Faktoren a und b sind fiir das betreffende Teilchen charakteristische Kon-
stanten, die experimentell zugéngliche GroBen wie o und E; enthalten. Der der obigen
Gleichung entsprechende Energieverlauf ist fiir die Edelgase in Abbildung 3.2 darge-
stellt. Man erkennt, dass die Bindungsenergie und der Gleichgewichtskernabstand mit
dem Atomradius zunehmen.
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Abb. 3.2 Energie von jeweils zwei gleichartigen Edelgasatomen aufgrund der Dispersionswechsel-
wirkung als Funktion ihres Kernabstandes 7. Bei sehr groen Werten von r ist die Energie defini-
tionsgemal Null. Der Kernabstand im Minimum ist der Gleichgewichtsabstand d.
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Dementsprechend nehmen nicht nur die Schmelz- und Siedepunkte, sondern auch die
Schmelz- und Verdampfungsenthalpien vom He zum Xe hin zu (Tab.3.2).

Tab. 3.2 Schmelz- und Siedepunkte sowie Schmelz- und Verdampfungsenthalpien der Edelgase.2

Schmelzpunkt Siedepunkt AH Y el AH

(K) (K) (kJ mol1) (kJ mol-1)
Helium 42 0.021 0.082
Neon 24 27 0.324 1.736
Argon 84 87 1.21 6.53
Krypton 117 121 1.64 9.1
Xenon 161 166 3.10 12.7
Radon 202 211 - 18.1

a He erstarrt bei 0.95K unter einem Uberdruck von 2.6 MPa

Zusammenfassend kann man sagen, dass der Dispersionseffekt bei unmittelbarer Beriih-
rung der Molekiile dominiert, es sei denn, dass man es mit kleinen und harten Molekiilen
mit groBem Dipolmoment zu tun hat, bei denen der Dipoleffekt iiberwiegt (Beispiele:
H,0, HCN).

3.4 vaN DER WaaLs-Radien

Im kristallinen Xenon haben die Atome bei Normaldruck (1.013 bar) und 5 K einen Ab-
stand, der ndherungsweise dem Minimum der in Abbildung 3.2 dargestellten Energie-
kurve, d.h. dem Gleichgewicht zwischen anziehenden und abstoBenden Kréften entspricht
(432 pm). Der kleinste in der kubisch-dichtesten Kugelpackung messbare Kernabstand wird
als van DER WaaLs-Abstand bezeichnet. Die Hilfte dieses Abstandes heif3t (kristallogra-
fischer) van DER WaaLs-Radius des betreffenden Atoms.> Andererseits hat man von allen
Edelgasen (E) in der Gasphase Dimere E, und Komplexe EX (X = Halogen) beobachtet und
deren Kernabstinde bestimmt (siche unten, Abschnitt 3.5). Die daraus ermittelten (idealen)
vAN DER WaaLs-Radien der Halogene und der Edelgase sind in Tabelle 3.3 angegeben.
Entsprechend kann man bei Molekiilkristallen die kleinsten Abstdnde benachbarter,
aber nicht kovalent gebundener Atome verwenden, um fiir die entsprechenden Atome van
DER WaaLs-Radien zu ermitteln. So erhilt man beispielsweise aus der Struktur des beson-
ders effizient gepackten rhomboedrischen Hexaschwefels (S¢) flir das S-Atom den Wert
175 pm. Man darf aber die Genauigkeit der in Tabelle 3.3 aufgefiihrten Radien nicht tiber-
schitzen. Vielmehr ist zu beriicksichtigen, dass Atome keine starren Kugeln mit einer
festen Begrenzung sind, sondern einen langsamen Abfall der Elektronendichte aufwei-

5 Auch die anderen Edelgase kristallisieren in kubisch-dichtesten Kugelpackungen. Die auf eine
Temperatur von 0 K extrapolierten kleinsten interatomaren Abstinde betragen beim Ne 315.5,
beim Ar 375.5, beim Kr 399.1 und beim Xe 433.6 pm. Mit steigender Temperatur werden diese
Abstinde grofier; J. Donohue, The Structures of the Elements, Wiley, New York, 1974.
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sen. Zwei Atome konnen daher verschiedene Abstinde zueinander einnehmen und sich
dennoch jedesmal ,,beriihren”. Gebundene Atome sind auch nicht mehr in jedem Falle
kugelformig. Hinzu kommt, dass der van DER WaaLs-Radius auch von der Oxidations-
stufe, von der Partialladung und von der Art der Bindungen an dem betreffenden Atom
abhéngt. Weiterhin ist zu bedenken, dass die Gitterkonstanten von Kristallen wegen der
Molekiilschwingungen von der Temperatur abhidngen und dass Kristallstrukturen bei ver-
schiedenen Temperaturen gemessen werden.®

Tab. 3.3 Van pEr WaaLs-Radien in Einfachbindungen (in pm)?

H: 110 He: 140
B: 192 C: 170 N: 155 0O: 152 F: 147 Ne: 154
Si: 210 P: 180 S: 180 ClL: 175 Ar: 188
Ge: 211 As: 185 Se: 190 Br: 183 Kr: 202
Sn: 217 Sb: 206 Te: 206 I: 198 Xe: 216

aNach D. G. Truhlar et al., J. Phys.Chem. A 2009, 113, 5806.

Eine praktische Anwendung finden die van DER WaaLs-Radien bei der Konstruktion von
Molekiilmodellen aus so genannten Kalotten (space filling models). Bei diesen Modellen
entspricht der Radius der Kalotten dem van DER WaaLs-Radius der Atome (7, und 7, in
Abbildung 3.3), und der Kernabstand entspricht der Summe der Kovalenzradien (; und
r,), die als additiv angesehen werden. Mit diesen Modellen erhilt man ein einigermalen
realistisches Bild von der Raumerfiillung eines Molekiils.

Abb. 3.3 Kalottenmodell eines zweiatomigen heteronuklearen Molekiils AB, um die Raumerfiil-
lung der Atome anschaulich zu machen (7, r,: vaN DER WaaLs-Radien; r3, r,: Kovalenzradien).

Liegen in einem Molekiil oder Kristall anscheinend nicht aneinander gebundene Atome
in einem Abstand vor, der wesentlich kleiner als die Summe der vaNn DER WaaLs-Radien
ist, so kann dies manchmal als ein Anzeichen einer (schwachen) kovalenten Bindung ge-
deutet werden. Diese Deutung setzt allerdings voraus, dass an beiden Atomen geeignete
Orbitale vorhanden sind, die sich zu einer 6- oder n-Bindung iiberlappen konnen. Bei-
spiele hierfiir sind die Molekiile S,N, und [Sg]?", die schwache transannulare Bindungen
enthalten (Kap. 12.5 und 12.13).

6 Zur Problematik von van DER WaaLs-Radien und entsprechenden Zahlenwerten siehe S. C. Ny-
burg, C. H. Faerman, Acta Cryst. 1985, 341,274 und S. S. Batsanov, J. Chem. Soc., Dalton Trans.
1998, 1541.
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Andererseits gibt es aber auch sehr viele Molekiile, in denen benachbarte Atome durch
kovalente Bindungen zu dritten Atomen in einen Abstand gezwungen werden, der bis zu 80
pm unter dem VAN DER WaALs-Abstand liegen kann, und zwar ohne dass eine Bindung zwi-
schen diesen Atomen vorhanden ist. Beispielsweise betragt der Abstand der Cl-Atome im
CL,O nur 280 pm und im SCI, nur 310 pm (vaN DER WAALsS-Abstand nach Tab. 3.3: 350 pm).
Die F-Atome im OF, und im SF sind nur 220-230 pm voneinander entfernt, obwohl der
VAN DER WAALs-Abstand 294 pm betrédgt. Die O-Atome im SO,, SO;, NO,, [NO,], [CIO,],
[SO,]? und [ClO,] befinden sich in Abstinden voneinander, die um 40-90 pm unter dem
VAN DER WAALS-Abstand zweier Sauerstoffatome liegen. Ahnliches gilt fiir die Iod-Atome im
1,05-Molekiil. Diese Befunde zeigen, dass sich nicht aneinander gebundene Atome gegen-
seitig etwas durchdringen kdnnen. Dadurch entstehen AbstoBungskrifte, die den aus den
Bindungen resultierenden Anziehungskréiften im Molekiil die Waage halten.

Unter sehr hohem Druck werden die festen Edelgase wie alle anderen Molekiilkristalle
auch zu einer wesentlich hdheren Dichte gezwungen, d.h. die (intermolekularen) Kern-
abstidnde werden wesentlich kleiner, wodurch sich die physikalischen Eigenschaften dras-
tisch dndern konnen. Beispielsweise geht Xenon bei Drucken von iiber 150 GPa in einen
metallischen Zustand liber. Unter diesen Bedingungen iiberlappen sich die Valenzorbitale
so stark, dass es zu einer elektronischen Bandstruktur wie bei Metallen kommt.

3.5 vaN DER WaaLs-Molekle

Obwohl zwischenmolekulare Wechselwirkungen in erster Linie in kondensierten Phasen
wirksam sind, gibt es derartige Effekte natiirlich auch bei Gasen. Mit ausgefeilten spek-
troskopischen Methoden kann man schwach gebundene Dimere zwischen Edelgasato-
men oder Molekiilen auch in der Gasphase nachweisen. Solche Dimere werden als van
DER WaaLs-Molekiile oder -Komplexe bezeichnet.” Ihre Eigenschaften konnen heutzutage
auch mit theoretischen Methoden genau vorhergesagt werden.® Bei steigendem Druck
oder fallender Temperatur werden daneben auch gréfere Cluster beobachtet, die als Zwi-
schenglieder zwischen dem monomeren Molekiil einerseits und der kondensierten Phase
(Flussigkeit oder Kristall) andererseits aufzufassen sind.

Beispielsweise enthilt gasformiges Argon bei 120 K und einem Druck von 445 hPa
etwa 0.5 % Dimere (Ar,). Lasst man Argon unter hohem Druck aus einer Diise in ein Va-
kuum ausstromen, kommt es zu adiabatischer Abkiihlung, wodurch Cluster aus bis zu
20 Atomen entstehen, die in einem derartigen Molekularstrahl massenspektrometrisch
nachgewiesen wurden. Die Bindungsenergie von Ar, betrdgt im Schwingungsgrundzu-
stand 1.2 kJ mol-!; der Kernabstand hat im Energieminimum den Wert 375.7 pm.° Bei
Raumtemperatur befinden sich jedoch viele Dimere bereits in schwingungsangeregten
Zustéanden. Noch viel geringer ist die Bindungsenergie von (H,),, da die Polarisierbarkeit
von H, wesentlich kleiner ist als die von Argonatomen. In Gemischen von Ar mit HCI

7 J. S. Winn, Acc. Chem. Res. 1981, 14, 341; P. Schuster, Angew. Chem. 1981, 93, 532. Themen-
hefte Chem. Rev. 1994, 94 und 2000, 100.

8 @G. Chalasinski, M. M. Szczesniak, Chem. Rev. 1994, 94, 1723 und 2000, /00, 4227.

° Die Kernabstéinde von He, und Ne, betragen 297.0 bzw. 309.9 pm.
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bzw. H,O wurden die Spezies Ar-HCI bzw. Ar-H,O spektroskopisch identifiziert. Gas-
phasenkomplexe zwischen reaktiven Molekiilen wie F, + H,O konnen als Vorstufen fiir
die Reaktion zwischen den Komponenten angesehen werden und ihre Geometrie kann
den Reaktionsverlauf beeinflussen.!?

10 H. Biirger, Angew. Chem. 1997, 109, 743.






