
Die ganze Vielfalt der Wasserstoffbrückenbindungen



1. Einleitung

Die Wasserstoffbr¸cke (Wasserstoffbr¸ckenbindung; engl. :
hydrogen bond, gelegentlich hydrogen bridge) ist schon vor
¸ber 100 Jahren entdeckt worden,[1] wird aber nach wie vor
intensiv untersucht. Der Grund f¸r dieses lang anhaltende
Interesse liegt in ihrer Bedeutung f¸r die Struktur, Funktion
und Dynamik einer sehr gro˚en Zahl chemischer Systeme, die
von der Anorganischen Chemie bis zur Biologie reichen.
Diese Gebiete umfassen Mineralogie und Materialwissen-
schaften ebenso wie allgemeine Anorganische und Organi-
sche Chemie, Supramolekulare Chemie, Biochemie, Moleku-
lare Medizin und Pharmazie. Die st‰ndige Weiterentwicklung
aller dieser Gebiete h‰lt auch die Untersuchung von Wasser-
stoffbr¸cken in Bewegung. Vor allem in den letzen Jahren
wurde die Forschung ¸berWasserstoffbr¸cken sowohl vertieft
als auch in der Breite ausgedehnt, neue Konzepte wurden
entwickelt, und die Komplexit‰t der untersuchten Ph‰nome-

ne hat sich betr‰chtlich erhˆht. Der vorliegende Aufsatz
versucht, einen zusammenh‰ngenden ‹berblick ¸ber den
aktuellen Forschungsstand zu geben. Dabei wird der Schwer-
punkt auf Festkˆrperstrukturen und ihre Grundlagen gelegt.
Es sind bereits mehrere B¸cher[2±9] und zahlreiche ‹ber-
sichtsartikel zu diesem Thema erschienen, sodass ein histo-
rischer ‹berblick nicht notwendig ist. Teile des publizierten
Zahlenmaterials sind inzwischen etwas ¸berholt, sodass der
vorliegende Aufsatz neue Daten enth‰lt, die aus der Cam-
bridge Structural Database (CSD)[10] entnommen wurden.
Es ist hilfreich, hier an die fr¸here, πklassische™ Vorstellung

von der Wasserstoffbr¸cke zu erin-
nern. Hierzu mag das Beispiel der
gerichteten Wechselwirkung zwischen
zwei Wassermolek¸len dienen (Sche-
ma 1, das Schema enth‰lt auch Defini-
tionen von geometrischen Parame-
tern). Die Elektronegativit‰ten der
Atome H und O sind sehr verschieden,
sodass die O-H-Bindungen in H2O mit
Partialladungen von ca. �0.4 auf je-
dem H- und �0.8 auf dem O-Atom
stark polar sind. Benachbarte Wasser-
molek¸le orientieren sich so, dass lo-
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Die Wasserstoffbr¸cke ist die wichtigs-
te der gerichteten intermolekularen
Wechselwirkungen. Sie spielt f¸r die
molekulare Konformation, Aggrega-
tion und Funktion einer gro˚en An-
zahl chemischer Systeme, die vom
anorganischen bis zum biologischen
Sektor reichen, wichtige Rollen. Die
Forschung ¸ber Wasserstoffbr¸cken
stagnierte in den 1980er Jahren, wurde
um 1990 aber wieder belebt und ist
seither in schneller Bewegung. Die
Wasserstoffbr¸cke wird heute als ein
sehr breites Ph‰nomen mit offenen
Grenzen zu anderen Effekten begrif-
fen. In den kondensierten Phasen gibt

es dutzende Arten von h‰ufig vor-
kommenden X�H ¥¥¥A-Wasserstoff-
br¸cken und zus‰tzlich sehr viele we-
niger h‰ufige Typen. Die Dissozia-
tionsenergien ¸berstreichen mehr als
zwei Grˆ˚enordnungen (etwa 0.2 bis
40 kcalmol�1). Innerhalb dieses Berei-
ches ist die Natur der Wechselwirkung
nicht konstant, sondern ihre elektro-
statischen, kovalenten und dispersiven
Anteile variieren in ihren relativen
Beitr‰gen. Die Wasserstoffbr¸cke hat
breite ‹bergangsbereiche zur kovalen-
ten Bindung, zur Van-der-Waals-
Wechselwirkung, zur ionischen Wech-
selwirkung und zur Kation-�-Wechsel-

wirkung. Wasserstoffbr¸cken kˆnnen
als beginnende Protonentransferreak-
tion aufgefasst werden, und f¸r starke
Wasserstoffbr¸cken kann diese Reak-
tion bereits in einem fortgeschrittenen
Stadium sein. In diesem Aufsatz wird
versucht, einen zusammenh‰ngenden
‹berblick ¸ber alle diese Aspekte zu
geben.

Stichwˆrter: Donor-Acceptor-Syste-
me ¥ Elektrostatische Wechselwirkun-
gen ¥ Nichtkovalente Wechselwirkun-
gen ¥ Protonentransfer ¥ Wasserstoff-
br¸cken

Schema 1. Das Was-
serdimer als Beispiel
einer typischen Was-
serstoffbr¸cke. Defini-
tion der geometri-
schen Parameter: d�
H ¥¥¥O-Abstand, D�
O ¥¥¥O-Abstand, ��
O�H ¥¥¥O-Winkel.
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kale Dipole O���H�� auf negative Partialladungen O��

zeigen, also auf die freien Elektronenpaare der gef¸llten
p-Orbitale, O�H ¥¥¥ �O. Dabei verk¸rzt sich der intermoleku-
lare Abstand im Vergleich zur Summe der Van-der-Waals-
Radien von H und O[11] um ca. 1 ä (1 ä� 100 pm), was auf
eine signifikante ‹berlappung von Orbitalen und die Bildung
einer chemischen Drei-Zentren-vier-Elektronen-Bindung
hinweist. Trotz eines gewissen Ladungstransfers ist die
Wechselwirkung elektrostatisch dominiert, und dies f¸hrt zu
einer ausgepr‰gten Flexibilit‰t der Bindungsl‰ngen und
-winkel. Die Dissoziationsenergie liegt im Bereich von ca.
3 ± 5 kcalmol�1.
Diese kurze Beschreibung der Wasserstoffbr¸cke zwischen

Wassermolek¸len kann mit nur geringf¸gigen ænderungen
auf analoge X�H ¥¥¥A-Wechselwirkungen ¸bertragen wer-
den, die sich zwischen stark polaren Gruppen X���H�� auf
der einen und Atomen A�� auf der anderen Seite bilden (X�
O, N, Halogen; A�O, N, S, Halogenid etc.). Viele Aspekte
von Wasserstoffbr¸cken in der Strukturchemie und der
Strukturbiologie kˆnnen zwanglos auf dieser Ebene erkl‰rt
werden ± ein unbestrittener Erfolg, der zu einer jahrzehnte-
langen Dominanz dieser Vorstellungen f¸hrte. Die Dominanz
war zeitweise so stark, dass die Forschung ¸ber Wasserstoff-
br¸cken, die sich wesentlich von der zwischen Wassermole-
k¸len unterscheiden, behindert wurde.[8]

Heute wei˚ man, dass die Wasserstoffbr¸cke ein viel
allgemeineres Ph‰nomen ist als oben skizziert. Was man die
πklassische Wasserstoffbr¸cke™ nennen kann, ist nur ein
Typus unter vielen (allerdings ein sehr h‰ufiger und wichti-
ger). Man kennt Wasserstoffbr¸cken, die so stark sind, dass
sie wie kovalente Bindungen erscheinen, w‰hrend andere so
schwach sind, dass man sie kaum von der Van-der-Waals-
Wechselwirkung unterscheiden kann. Die Wasserstoffbr¸cke
hat flie˚ende ‹berg‰nge zu so unterschiedlichen Effekten
wie der kovalenten Bindung, der rein ionischen, der Kation-�-
und der Van-der-Waals-Wechselwirkung. Die Wasserstoff-
br¸cke ist nur in bestimmten Konformationen elektrostatisch
dominiert, w‰hrend dieses Kriterium in anderen nicht erf¸llt
ist. Die H ¥¥¥A-Bindungsl‰nge ist nicht in allen Wasserstoff-
br¸cken k¸rzer als die Summe der Van-der-Waals-Radien.
Damit eine X-H-Gruppe Wasserstoffbr¸cken bilden kann,
muss X nicht unbedingt πsehr elektronegativ™ sein, sondern es
ist nur eine leichte Polarit‰t der X-H-Bindung erforderlich.

Dies schlie˚t X-H-Gruppen wie C-H und P-H ein sowie einige
Metallhydride. X-H-Gruppen mit der umgekehrten Polarit‰t,
X���H��, kˆnnen intermolekulare Wechselwirkungen einge-
hen, die viele Parallelen zu Wasserstoffbr¸cken aufweisen
(man sollte sie aber besser nicht als solche bezeichnen).
Auch der Bindungspartner A muss nicht unbedingt ein
sehr elektronegatives Atom oder ein Anion sein, sondern
muss nur eine sterisch zug‰ngliche Konzentration negativer
Ladung tragen. Der Bereich der Dissoziationsenergien ¸ber-
streicht mehr als zwei Zehnerpotenzen, ca. 0.2 bis
40 kcalmol�1, und die Funktionen eines bestimmten Typs
von Wasserstoffbr¸cke h‰ngen von der Position auf dieser
Skala ab. All diese Umst‰nde werden im Folgenden genauer
diskutiert.
Aus Platzgr¸nden kann der Aufsatz nicht alle Aspekte der

Wasserstoffbr¸cke in gleicher Ausf¸hrlichkeit behandeln.
Teilgebiete, f¸r die aktuelle ‹bersichtsartikel zur Verf¸gung
stehen, werden deshalb nicht im Detail diskutiert. Ein Bei-
spiel daf¸r ist die Rolle der Wasserstoffbr¸cke in molekularen
Erkennungsmustern, in πSupramolekularen Synthonen™[12]

und im Einsatz hinreichend robuster Wechselwirkungsmotive
f¸r die Konstruktion kristalliner Architekturen mit gew¸nsch-
ten Eigenschaften (πKristall-Engineering™).[13, 14] Dies
schlie˚t auch das Wechselspiel von Wasserstoffbr¸cken mit
anderen intermolekularen Kr‰ften und mit ganzen Netzwer-
ken solcher Kr‰fte ein, ebenso wie Hierarchien innerhalb
solcher Wechselbeziehungen. Leser mit Interesse an diesem
komplexen Gebiet werden auf die Arbeiten von Desira-
ju,[12, 13] Leiserowitz et al.[15] und anderen Arbeitsgruppen[16]

verwiesen. Ein weiteres Thema, das hier nicht behandelt wird,
ist die symbolische Beschreibung von Wasserstoffbr¸cken-
netzwerken mit den Methoden der Graphentheorie,[17] insbe-
sondere der Graphensatzanalyse.[18] Auch hierzu gibt es einen
ausgezeichneten ‹bersichtsartikel.[19] Zum Thema der Was-
serstoffbr¸cken in biologischen Strukturen wird auf das Buch
von Jeffrey und Saenger verwiesen,[5] f¸r theoretische Aspek-
te auf das Buch von Scheiner[7] und eine Reihe von ‹ber-
sichtsartikeln.[20] Auf anderen experimentellen Methoden als
der Diffraktion basierende Ergebnisse werden eher kurz
behandelt, was mˆglicherweise manche Leser unbefriedigt
lassen wird. Die Rolle von Wasserstoffbr¸cken in speziellen
chemischen Systemen wird gar nicht behandelt, einfach weil
es zu viele solcher Systeme gibt.
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2. Grundlagen

2.1. Definition der Wasserstoffbr¸cke

Bevor die Wasserstoffbr¸cke besprochen werden kann,
muss der Begriff selbst definiert werden; da Definitionen oft
die Grenzen ganzer Gebiete bestimmen, ist dies ein wichtiger
Punkt. Dar¸ber hinaus ist es auch ein schwieriger Punkt: Es
sind sehr unterschiedliche Definitionen der Wasserstoff-
br¸cke vorgeschlagen worden, und teilweise wird in der
Fachliteratur recht unkritisch auf den Wert oder die G¸ltig-
keit einer gerade bevorzugten Formulierung vertraut.
Aller Erfahrung nach kˆnnen nur sehr allgemeine und

flexible Definitionen des Begriffs πWasserstoffbr¸cke™ dieses
komplexe und chemisch variable Ph‰nomen angemessen
erfassen. Es sollen ja die st‰rksten wie die schw‰chsten und
inter- ebenso wie intramolekulare Br¸cken eingeschlossen
werden. Eine fr¸he weitblickende Definition stammt von
Pimentel und McClellan, die imWesentlichen schreiben π.. . a
hydrogen bond exists if (1) there is evidence of a bond and (2)
there is evidence that this bond sterically involves a hydrogen
atom already bonded to another atom.™[2] Diese Definition
l‰sst die chemische Natur der Bindungspartner offen, ebenso
ihre Polarit‰ten und Ladungen. Die Geometrie der Wechsel-
wirkung wird auf nichts weiter beschr‰nkt, als dass das
H-Atom auf irgendeine Weise πbeteiligt™ sein muss. Die
wesentliche Bedingung ist die Bildung einer πBindung™ ± ein
Begriff, der selbst nicht leicht zu definieren ist. Es gibt nur
beschr‰nkte Mˆglichkeiten, experimentell festzustellen, ob
die Bedingungen 1 und 2 erf¸llt sind. F¸r kristalline Sub-
stanzen kˆnnen Diffraktionsexperimente meist kl‰ren, ob ein
H-Atom an einer Bindung beteiligt ist, aber es ist schwer zu
zeigen, dass ein gegebener Kontakt tats‰chlich eine Bindung
darstellt.
Die Pimentel-McClellan-Definition hat den Nachteil, dass

sie, genaugenommen, reine Van-der-Waals-Wechselwirkun-
gen einschlie˚t (die eindeutig πbindend™ mit Dissoziations-
energien von mehreren zehntel kcalmol�1 sein kˆnnen). Sie
schlie˚t weiterhin Drei-Zentren-Zwei-Elektronen-Bindun-
gen ein, bei denen Elektronendichte einer X-H-Bindung
seitlich an ein elektronenarmes Zentrum abgegeben wird
(πagostische Wechselwirkung™). Es sollte daher Punkt 2 der
Definition modifiziert werden, etwa indem gefordert wird,
dass X-H eine Rolle als Protonendonor (nicht Elektronen-
donor) spielt. In diesem Sinne wird hier folgende Definition
der Wasserstoffbr¸cke vorgeschlagen:

Eine X�H ¥¥¥A-Wechselwirkung wird πWasserstoff-
br¸cke™ genannt, wenn sie 1. eine lokale Bindung darstellt
und wenn 2. X�H als Protonendonor gegen¸ber A agiert.

Die zweite Forderung steht mit den S‰ure-Base-Eigen-
schaften von X-H und A in Beziehung und hat zur Folge, dass
eine Wasserstoffbr¸cke zumindest im Prinzip als beginnende
Protonentransferreaktion von X-H zu A aufgefasst werden
kann. Sie schlie˚t beispielsweise reine Van-der-Waals-Kon-
takte, agostische Wechselwirkungen, die sogenannten πinver-
sen Wasserstoffbr¸cken™ (siehe Abschnitt 8), und B-H-B-
Br¸cken aus. Selbstverst‰ndlich sollte Punkt 2 ausreichend
liberal interpretiert werden, um symmetrische Wasserstoff-

br¸cken X-H-X einzuschlie˚en, bei denen man nicht zwi-
schen Donor und Acceptor unterscheiden kann. Die Richtung
des formalen oder realen Elekronentransfers in der Wasser-
stoffbr¸cke ist entgegengesetzt zur Richtung der Protonen-
donierung.
Neben den allgemeinen chemischen Definitionen gibt es

viele spezielle Definitionen der Wasserstoffbr¸cke, die auf
gewissen Eigenschaften (oder Gruppen von Eigenschaften)
basieren, die man mit einer speziellen Methode erfassen
kann. Beispielsweise wurden Wasserstoffbr¸cken oft auf der
Grundlage von Wechselwirkungsgeometrien in Kristallstruk-
turen definiert (kurze interatomare Abst‰nde, relativ πlineare
Winkel™ �, auf der Grundlage von IR-Absorptionsspektren
(Rotverschiebung und Intensit‰tszuwachs von �XH etc.) oder
anhand von experimentell bestimmten Elektronendichtever-
teilungen (Existenz eines πbindungkritischen Punktes™ zwi-
schen H und A mit numerischen Parametern innerhalb
gewisser Grenzen). Alle derartigen Definitionen sind mit
speziellen experimentellen Methoden eng verbunden. Im
Bereich, der der entsprechenden Methode zug‰nglich ist,
kˆnnen sie sehr n¸tzlich sein. Au˚erhalb des methodisch
zug‰nglichen Bereichs sind sie dagegen unbrauchbar, und
viele Missverst‰ndnisse (und fehlerhafte Aussagen) in der
Literatur ¸ber Wasserstoffbr¸cken beruhen auf der Verwen-
dung von speziellen Definitionen jenseits des Horizonts ihrer
Anwendbarkeit.
In der Praxis werden technische Definitionen der Wasser-

stoffbr¸cke aber oft wirklich gebraucht, insbesondere in
automatisierten Methoden der Datenverarbeitung. In diesem
Aufsatz sollen keine numerischen Kriterien diskutiert wer-
den, die eine Wechselwirkung erf¸llen muss, damit sie nach
dieser oder jener technischen Definition als πWasserstoff-
br¸cke™ gelten kann. Es sei nur erw‰hnt, dass das sogenannte
πVan-der-Waals-Grenzwert™-Kriterium[21] zur Identifizierung
vonWasserstoffbr¸cken in Kristallstrukturen viel zu restriktiv
ist[5, 6, 8] und nicht mehr verwendet werden sollte. (Diese
Definition erfordert, dass der H ¥¥¥A-Abstand wesentlich
k¸rzer ist als die Summe der Van-der-Waals-Radien von H
und A.) Wenn Abstandskriterien verwendet werden m¸ssen,
sollten X�H ¥¥¥A-Wechselwirkungen mit H ¥¥¥A-Abst‰nden
bis zu 3.0 oder sogar 3.2 ä als potentielle Wasserstoffbr¸cken
ber¸cksichtigt werden.[6] Der Winkel � kann auf Werte �90�
oder, etwas konservativer, auf �110� begrenzt werden. Ein
notwendiges Kriterium f¸r eine Wasserstoffbr¸cke als solche
ist eine positive Richtungspr‰ferenz, das hei˚t, dass weitge-
hend lineare Winkel � statistisch bevorzugt sein m¸ssen; dies
ist eine Konsequenz von Punkt 2 der hier benutzten Defini-
tion der Wasserstoffbr¸cke.[22]

2.2. Weitere Terminologie

Ein Teil der Terminologie von Wasserstoffbr¸cken wird in
der Literatur nicht einheitlich gebraucht, und terminologische
Inkonsistenzen f¸hren bis heute zu Missverst‰ndnissen zwi-
schen verschiedenen Autoren. Um dem vorzubeugen ist f¸r
einige Begriffe eindeutig zu definieren, wie sie in diesem
Aufsatz verwendet werden.
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In einer Wasserstoffbr¸cke
X�H ¥¥¥A wird die X-H-Gruppe
Donor genannt und A Acceptor
(kurz f¸r Protonendonor bzw. Pro-
tonenacceptor). Im Deutschen wird
X-H oft πDonator™ genannt, was
aber keinen Vorteil gegen¸ber dem
k¸rzeren πDonor™ bedeutet. Einige
Autoren bevorzugen eine umge-
kehrte Nomenklatur (X-H�Elek-
tronenacceptor und A�Elektro-
nendonor), die ebenfalls gerechtfer-
tigt ist.
Eine πnormale™ Wasserstoff-

br¸cke ist eine Wechselwirkung
von einem Donor mit einem Ac-
ceptor (Schema 2a). Wegen der
gro˚en Reichweite der Wasserstoff-
br¸cke kann aber ein Donor auch
mit mehr als einem Acceptor wech-
selwirken (Schema 2b, c). Wasser-
stoffbr¸cken mit mehr als drei Ac-
ceptoren sind prinzipiell mˆglich,
benˆtigen aber eine sehr hohe lo-
kale Dichte von Acceptoren und
kommen daher in der Praxis nur
selten vor. Im Deutschen werden
die Anordnungen in Schema 2b

und c meist πgegabelt™ bzw. πmehrfach gegabelt™ genannt
(engl. : πbifurcated™ f¸r den in Schema 2b und πtrifurcated™
f¸r den in Schema 2c dargestellten, πmultifurcated™ f¸r den
allgemeinen Fall). Als alternative Beschreibung wurden die
Begriffe πZwei-Zentren™-, πDrei-Zentren™- und πVier-Zent-
ren™-Wasserstoffbr¸cke f¸r die Anordnungen in Sche-
ma 2a, b bzw. c vorgeschlagen (das H-Atom ist an zwei, drei
bzw. vier andere Atome gebunden und wird selbst nicht als
Zentrum gez‰hlt).[5, 6] Diese Terminologie ist logisch, f¸hrt
aber zu einem Konflikt mit der Bezeichnung der normalen
Wasserstoffbr¸cke O�H ¥¥¥O als πDrei-Zentren-Vier-Elek-
tronen-Bindung™, bei der das H-Atom sehr wohl als Zentrum
gez‰hlt wird. Eine gegabelte Wasserstoffbr¸cke (Schema 2b)
w‰re demnach einerseits eine πDrei-Zentren-Br¸cke™ und
andererseits eine πVier-Zentren-sechs-Elektronen-Wechsel-
wirkung™. Um solche Konflikte zu vermeiden, wird hier der
‰ltere Begriff πgegabelt™ vorgezogen.
Auch bei der Verwendung der Begriffe πanziehend™ und

πabsto˚end™ gibt es betr‰chtliche Unstimmigkeiten, beson-
ders im englischen Sprachgebrauch (πattractive™ bzw. πrepul-
sive™). Diese Begriffe beschreiben Kr‰fte, w‰hrend einige
Autoren damit Energien charakterisieren wollen. Dabei wird
das Wort πanziehend™ f‰lschlich als Synonym f¸r πbindend™
verwendet (diese Praxis wird z.B. in Lit. [23] ausf¸hrlich
kritisiert). Im vorliegenden Aufsatz werden die Worte πan-
ziehend™ und πabsto˚end™ ausschlie˚lich zur Bezeichnung
von Kr‰ften gebraucht. Negative und positive Bindungs-
energien werden durch die Worte πstabilisierend™ (oder
πbindend™) und πdestabilisierend™ angezeigt. Abbildung 1
zeigt ein schematisiertes Wasserstoffbr¸ckenpotential, und
daran ist zu erkennen, dass eine stabilisierende Wechselwir-

Abbildung 1. Schematische Darstellung eines typischen Wasserstoffbr¸-
ckenpotentials.[8] Eine von d0 verschiedene Bindungsl‰nge verursacht eine
Kraft in Richtung auf eine Geometrie mit niedrigerer Energie, d.h. bei d�
d0 tritt Anziehung, bei d� d0 Absto˚ung auf. Man beachte, dass die
Wechselwirkung zugleich stabilisierend und absto˚end sein kann! In realen
Systemen sind die vorkommenden Verzerrungen gegen¸ber d0 durch die
aufzuwendende Energiedifferenz begrenzt. In Kristallen haben Wasser-
stoffbr¸cken nur selten Energien, die sich mehr als 1 kcalmol�1 vom
Optimum unterscheiden.

kung (d.h. mitE� 0) mit einer absto˚enden Kraft einhergeht,
wenn die Bindungsl‰nge k¸rzer als der Gleichgewichtsab-
stand ist (weitere Details siehe Abbildungslegende).[8]

Manchmal werden Wasserstoffbr¸cken als πnichtbindende
Wechselwirkungen™ bezeichnet (πnonbonded interaction™).
Dies erscheint dem Autor als innerer Widerspruch, weshalb
dieser Terminus vermieden werden sollte.

2.3. Zur Wasserstoffbr¸cke beitragende
Wechselwirkungen

Die Wasserstoffbr¸cke ist aus mehreren Beitr‰gen zusam-
mengesetzt, die sich in ihrer Natur unterscheiden.[6, 7] Diese
Beitr‰ge kˆnnen theoretisch separiert werden, und am
popul‰rsten sind Separationsmoden nach Morokuma.[24] Die
Gesamtenergie einer Wasserstoffbr¸cke (Etot) wird dabei in
Beitr‰ge von Elektrostatik (Eel), Polarisation (Epol), Ladungs-
transfer (Ect), Dispersion (Edisp) und Austauschabsto˚ung
(exchange repulsion; Eer) aufgespalten (es gibt auch noch
andere, aber doch eng verwandte Separationsmˆglichkeiten).
Die Abstands- und Winkeleigenschaften dieser Beitr‰ge sind
sehr verschieden. Der elektrostatische Beitrag ist gerichtet
und hat eine lange Reichweite (langsames Abnehmen mit
� r�3 f¸r Dipol-Dipol- und mit � r�2 f¸r Dipol-Monopol-
Wechselwirkungen). Die Polarisation nimmt mit steigendem
Abstand schneller ab (� r�4) und der Ladungstransfer noch
schneller (ungef‰hr mit e�r ; nach der πNatural-Bond-Orbi-
tal™-Analyse geht der Ladungstransfer von einem freien
Elektronenpaar von A zu einem antibindenden Orbital von
X-H vor sich,[25] also nA��*X-H�. Der Dispersionsbeitrag ist
isotrop mit einer Abstandsabh‰ngigkeit gem‰˚ � r�6. Der
Beitrag der Austauschabsto˚ung steigt mit sinkendem Ab-
stand sehr schnell an (mit� r�12). Die Beitr‰ge von Dispersion
und Austauschabsto˚ung werden oft zu einem isotropen
πVan-der-Waals™-Term kombiniert, der durch das bekannte

54 Angew. Chem. 2002, 114, 50 ± 80

X H A

X H
A

X H A

A

A

A

b)

c)

a)
d

d1

d2

d1

d2

d3

Schema 2. Verschiedene
Typen von Wasserstoff-
br¸cken. a) Wasserstoff-
br¸cke mit nur einem Ac-
ceptor. b) Gegabelte (πbi-
furcated™) Wasserstoff-
br¸cke; wenn die beiden
H ¥¥¥A-Abst‰nde deutlich
verschieden sind, nennt
man den k¸rzeren Kon-
takt die Hauptkomponen-
te (πmajor component™)
und den l‰ngeren die Ne-
benkomponente (πminor
component™) der gegabel-
ten Br¸cke. c) Zweifach
gegabelte (πtrifurcated™)
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Lenard-Jones-Potential n‰herungsweise beschrieben wird
(EvdW�A r�12�Br�6). F¸r Kombinationen verschiedener Do-
noren und Acceptoren sowie f¸r verschiedene Kontaktge-
ometrien haben diese Beitr‰ge unterschiedliche relative
Gewichte. Es kann nicht global festgestellt werden, dass die
Wasserstoffbr¸cke an sich von diesem oder jenem Term
dominiert ist.
Aus den Abstandseigenschaften kˆnnen einige allgemeine

Schl¸sse gezogen werden. Insbesondere ist es wichtig, dass
mit steigendem Abstand der elektrostatische Beitrag am
langsamsten abnimmt. Daher wird das Wasserstoffbr¸cken-
potential (Abbildung 1) f¸r jede beliebige Kombination von
Donor und Acceptor bei gro˚en Abst‰nden von der Elek-
trostatik dominiert. Dies gilt auch, wenn bei optimalen
geometrischen Gegebenheiten der Ladungstransfer eine
gro˚e Rolle spielt. Die Streckung einer Wasserstoffbr¸cke
aus ihrer Gleichgewichtsgeometrie macht sie in jedem Fall
elektrostatischer.
In denmeistenWasserstoffbr¸cken istEel der Termmit dem

grˆ˚ten Gewicht, aber ein gewisser Ladungstransfer findet
ebenfalls statt. Der Van-der-Waals-Term ist immer signifi-
kant, und bei den schw‰chsten Arten der Wasserstoffbr¸cke
kann die Dispersion ebenso viel wie die Elektrostatik zur
Gesamtenergie beitragen. F¸r Wasserstoffbr¸cken im mitt-
leren Energiebereich kˆnnen reine πElektrostatik-plus-
van-der-Waals™-Modelle trotz ihrer Einfachheit erstaunlich
erfolgreich sein.[26] F¸r die st‰rksten Wasserstoffbr¸cken
scheitern solche einfachen Modelle, und ihre quasikovalente
Natur muss vollst‰ndig ber¸cksichtigt werden (siehe Ab-
schnitt 7).

2.4. Energien

Die Energie von Wasserstoffbr¸cken im Festkˆrper kann
nicht direkt gemessen werden, und bei vielen Strukturunter-
suchungen bleiben dadurch Fragen offen. Andererseits liefert
die computergest¸tzte Theoretische Chemie Berechnungen
von Wasserstoffbr¸ckenenergien in geradezu inflation‰rem
Tempo,[7, 20] manche auf hohem theoretischem Niveau und
andere nach reinen Routineverfahren. Theoretische Metho-
den gehˆren nicht zum Thema dieses Aufsatzes, aber es sollte
doch zumindest eine Vorstellung von den auf diesem Wege
erhaltenen Ergebnissen gegeben werden. In Tabelle 1 sind
daher berechnete Energien einiger Wasserstoffbr¸cken auf-
gez‰hlt.[27] Die berechneten Energien ¸berstreichen mehr als
zwei Grˆ˚enordnungen, ca. �0.2 bis �40 kcalmol�1. Auf
einer logarithmischen Skala w¸rde das Wasserdimer etwa in
der Mitte dieses Bereichs liegen.
Die Werte in Tabelle 1 wurden durchwegs f¸r Dimere mit

optimaler Geometrie berechnet, die von der Umgebung nicht
beeinflusst werden. Im Festkˆrper weisen Wasserstoff-
br¸cken aber so gut wie nie eine optimale Geometrie auf
und werden immer von ihrer Umgebung beeinflusst. Es gibt
verschiedene Einfl¸sse der nahen und auch der ferneren
Umgebung, die Wasserstoffbr¸ckenenergien betr‰chtlich he-
ben oder senken kˆnnen (πKristallfeldeffekte™). Wasserstoff-
br¸cken kommen meist nicht als isolierte Einheiten vor,
sondern sie bilden Netzwerke, in denen die Energien nicht

additiv sind (siehe Abschnitt 4). Es ist nicht sehr sinnvoll, ein
solches Netzwerk in seine Einzelteile aufzuspalten und die
Energien der einzelnen Br¸cken zu berechnen. In diesem
Sinne sind berechnete Energien von Wasserstoffbr¸cken
immer mit Vorsicht zu betrachten.

2.5. ‹bergang zu anderen Wechselwirkungsarten

Wie in Abschnitt 2.3 erw‰hnt ist die Wasserstoffbr¸cke aus
verschiedenen Beitr‰gen zusammengesetzt, die in ihrem
relativen Gewicht ver‰nderlich sind. Durch chemische Varia-
tion von Donor und/oder Acceptor oder auch der Umgebung
kann man den kontinuierlichen ‹bergang einer Wasserstoff-
br¸cke zu einer anderen Wechselwirkungsart bewirken. Dies
soll hier f¸r die wichtigsten F‰lle dargelegt werden.
Sehr h‰ufig ist der ‹bergang zur reinen Van-der-Waals-

Wechselwirkung. In der Anordnung X���H�� ¥ ¥ ¥ A�� kann die
Polarit‰t von X-H oder A (oder von beiden) durch geeignete
Variation von X oder A verringert werden. Dies verringert
den elektrostatischen Beitrag der Wechselwirkung, w‰hrend
der Van-der-Waals-Anteil weniger betroffen ist. Das relative
Gewicht des Van-der-Waals-Anteils steigt daher, und die
Winkeleigenschaft ‰ndert sich von gerichtet nach isotrop. Die
Polarit‰ten von X��-H�� und A�� kˆnnen kontinuierlich bis
auf Null verringert werden, und daher gibt es einen entspre-
chend kontinuierlichen ‹bergang zwischen der Wasserstoff-
br¸cke und der reinen Van-der-Waals-Wechselwirkung. Die-
ses Verhalten wurde f¸r die Richtungseigenschaft von
C�H ¥¥¥O�C-Wechselwirkungen tats‰chlich demonstriert,
die bei der Variation des Donors von C�C�H ¸ber C�CH2
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Tabelle 1. Berechnete Dissoziationsenergien von Wasserstoffbr¸cken (in
kcalmol�1) f¸r einige Dimere in der Gasphase.[a]

Dimer Energie Lit.

[F�H�F]� 39 [27a]
[H2O�H�OH2]� 33 [27b]
[H3N�H�NH3]� 24 [27b]
[HO�H�OH]� 23 [27a]
NH4

� ¥ ¥ ¥ OH2 19 [27c]
NH4

� ¥ ¥ ¥ Bz 17 [27d]
HOH ¥¥¥ Cl� 13.5 [27c]
O�C�OH ¥¥¥O�C�OH 7.4 [27e]
HOH ¥¥¥OH2 4.7; 5.0 [27f,g]
N�C�H ¥¥¥OH2 3.8 [27h]
HOH ¥¥¥ Bz 3.2 [27i]
F3C�H ¥¥¥OH2 3.1 [27j]
Me�OH ¥¥¥ Bz 2.8 [27k]
F2HC�H ¥¥¥OH2 2.1; 2.5 [27j,f]
NH3 ¥¥¥ Bz 2.2 [27i]
HC�CH ¥¥¥OH2 2.2 [27h]
CH4 ¥¥¥ Bz 1.4 [27i]
FH2C�H ¥¥¥OH2 1.3 [27f,j]
HC�CH ¥¥¥ C�CH� 1.2 [27l]
HSH ¥¥¥ SH2 1.1 [27m]
H2C�CH2 ¥¥¥ OH2 1.0 [27l]
CH4 ¥¥¥ OH2 0.3; 0.5; 0.6; 0.8 [27f,n ± p]
C�CH2 ¥¥¥ C�C 0.5 [27l]
CH4 ¥¥¥ F�CH3 0.2 [27q]

[a] F¸r Details der Rechnungen wird auf die Originalliteratur verwiesen. ±
Bz�Benzol.
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zu C�CH3 schrittweise die Bevorzugung der Linearit‰t
verliert (siehe Abbildung 8, Abschnitt 3.2).[22] Auf der Ac-
ceptorseite ist S ein typisches Beispiel f¸r ein Atom, dessen
Partialladung kontinuierlich von A�� nach A�� variiert
werden kann. Es gibt daher ein Kontinuum von chemischen
Situationen zwischen den beiden F‰llen, dass S als recht
starker Acceptor wirkt oder vˆllig inert gegen¸ber der
Bildung von Wasserstoffbr¸cken ist (die Extremf‰lle sind
ionische Spezies wie X�S� und X�S��Y).
Am anderen Ende der Energieskala gibt es einen kon-

tinuierlichen ‹bergang von der Wasserstoffbr¸cke zur kova-
lenten Bindung.[28] In der sogenannten symmetrischen Was-
serstoffbr¸cke wird das H-Atom zu gleichen Teilen zwischen
zwei chemisch ‰quivalenten Atomen X πaufgeteilt™, X�H�X.
Es kann dann kein Unterschied zwischen einem Donor und
einem Acceptor oder einer πkovalenten™ X-H- und einer
πnichtkovalenten™ H ¥¥¥A-Bindung gemacht werden (experi-
mentell gefunden f¸r X�F, O und wahrscheinlich auch N).
Diese Situation kann zwanglos so aufgefasst werden, dass das
H-Atom zwei kovalente Bindungen mit Bindungsordnungen
von s� 1³2 bildet. In Kristallen (und auch in Lˆsung) gibt es ein
Kontinuum von Situationen zwischen den Extremf‰llen
X�H ¥¥¥X und X�H�X. Stark kovalente Wasserstoffbr¸cken
werden in Abschnitt 7 ausf¸hrlich diskutiert, und in Ab-
schnitt 9 werden die Bindungsordnungen von H ¥¥¥O ¸ber
einen gro˚en Bereich von Bindungsl‰ngen angegeben (Ta-
belle 7).
Weiterhin gibt es einen kontinuierlichen ‹bergang von der

Wasserstoffbr¸cke zur rein ionischen Wechselwirkung. Die
Elektrostatik einer X���H�� ¥ ¥ ¥ Y���H��-Wechselwirkung mit
Nettoladungen von Null f¸r X-H und Y-H ist vom Dipol-
Dipol-Typ. Im Allgemeinen sind die Nettoladungen aber von
Null verschieden. Alkoholische O-H-Gruppen tragen au˚er
ihrem Dipolmoment noch eine negative Nettopartialladung,
Ammoniumgruppen tragen eine positive Nettoladung usw.
Dies f¸hrt zu einer ionischen Wechselwirkung zwischen den
Ladungsschwerpunkten mit einer � r�1-Abstandseigenschaft
der Energie. Bei gro˚en Nettoladungen wird das ionische
Verhalten dominant. Wenn beide Partner einer Wasserstoff-
br¸cke eine vollst‰ndige Ladung tragen, werden die Energie-
verh‰ltnisse normalerweise von der Coulomb-Wechselwir-
kung der Ladungszentren bestimmt; die Wasserstoffbr¸cke
bleibt dabei aber sehr wohl gerichtet, d.h., der X-H-Vektor ist
nicht zuf‰llig orientiert, sondern zeigt auf A. Ein wichtiges
Beispiel sind die so genannten Salzbr¸cken zwischen prim‰-
ren Ammonium- und Carboxylatgruppen in Strukturen von
Biomakromolek¸len,[5] N��H ¥¥¥O�. Wenn schwach polare
X-H-Gruppen an ein geladenes Atom gebunden sind, wie
etwa die Methylgruppen in Me4N�, bilden sie oft kurze
Kontakte zu einem Gegenion, N��X�H ¥¥¥A�.[8] Solch eine
Wechselwirkung ist zwar gerichtet und kann als eine Art von
Wasserstoffbr¸cke angesehen werden, aber ihr dominieren-
der Anteil ist nat¸rlich die ionische Wechselwirkung
N� ¥ ¥ ¥ A�.
Schlie˚lich gibt es auch einen ‹bergangsbereich zwischen

der Wasserstoffbr¸cke und der Kation-�-Wechselwirkung. In
einer reinen Kation-�-Wechselwirkung steht ein sph‰risches
Kation wie K� in Kontakt mit der Ansammlung negativer
Ladung in �-Bindungen, wie etwa in Phenylringen. Dies kann

als elektrostatische Monopol-Quadrupol-Wechselwirkung
aufgefasst werden.[29] F¸r das Beispiel K� ¥ ¥ ¥ Benzol(Bz)
betr‰gt die Bindungsenergie �19.2 kcalmol�1. Reine �-Was-
serstoffbr¸cken dagegen, X���H�� ¥ ¥ ¥ Ph, sind formal betrach-
tet Dipol-Quadrupol-Wechselwirkungen und haben viel ge-
ringere Bindungsenergien im Bereich von wenigen kcalmol�1

(Tabelle 1). Wenn nun ein geladener Donor wie NH4
� in

Kontakt mit einer �-Elektronenwolke steht, orientieren sich
seine lokalen Dipole in Richtung der �-Elektronen,[30] w‰h-
rend die Energie von der Monopol-Quadrupol-Wechselwir-
kung dominiert wird[27d] (experimenteller Wert f¸r NH4

� ¥ ¥ ¥
Bz: �19.3 kcalmol�1).[29] Wenn X-H-Gruppen eines Kations
nur schwach polar sind, werden sie sich ebenfalls in Richtung
der �-Elektronen orientieren und damit eine gewisse Modu-
lation der dominanten Kation-�-Wechselwirkung verursa-
chen, aber diese Modulation verschwindet mit fallender
Polarit‰t von X-H.

2.6. Die Wasserstoffbr¸cke als beginnende
Protonentransferreaktion

Man kann die Wasserstoffbr¸cke als beginnende Protonen-
transferreaktion auffassen. Die stabile Wechselwirkung
X�H ¥¥¥Y wird dabei als ein πeingefrorenes™ Stadium der
chemischen Reaktion X�H 	 	 	Y�X� 	 	 	H–��Y (oder
X��H 	 	 	Y�X 	 	 	H–��Y etc.) angesehen. Dabei ist eine
partielle Bindung H 	 	 	Y bereits gebildet, w‰hrend X-H
entsprechend geschw‰cht ist.[31] In starken Wasserstoff-
br¸cken kann das Stadium der Protonentransferreaktion
schon recht fortgeschritten sein. In manchen Wasserstoff-
br¸cken ist die Lage des Protons nicht stabil, entweder bei X
oder bei Y, sondern ein Transfer zwischen zwei Positionen
findet tats‰chlich mit hohen Geschwindigkeiten statt. In
anderen F‰llen sind die realen Transfergeschwindigkeiten
sehr klein oder vernachl‰ssigbar.
Die Interpretation als beginnende chemische Reaktion ist

komplement‰r zu elektrostatischen Bildern der Wasserstoff-
br¸cke. Sie bringt S‰ure-Base-Betrachtungen, Protonenaffi-
nit‰ten sowie die partiell kovalente Natur der H ¥¥¥ Y-Bindung
ins Spiel und ist besonders f¸r das Verst‰ndnis der st‰rksten
Wasserstoffbr¸cken ein sehr wichtiges Konzept. Beispielswei-
se folgt daraus zwanglos, dass die H ¥¥¥ Y-Bindung nur dann
stark werden kann, wenn ihre Orientierung zumindest grob
mit der Orientierung der fertigen H-Y-Bindung ¸berein-
stimmt, die bei einem Protonentransfer gebildet w¸rde.
Ann‰herung in einer anderen Richtung kann zwar elektro-
statisch g¸nstig sein, f¸hrt aber nur zu einer m‰˚ig starken
Wasserstoffbr¸cke.
Die Interpretation der Wasserstoffbr¸cke als Beginn einer

Protonentransferreaktion kann auch bei der Entscheidung
helfen, ob eine bestimmte Art von X�H ¥¥¥A-Wechselwir-
kung ¸berhaupt als Wasserstoffbr¸cke bezeichnet werden
kann oder nicht (vergleiche die Definition in Abschnitt 2.1).
Nur wenn sie als eingefrorene Protonentransferreaktion
aufgefasst werden kann, darf sie Wasserstoffbr¸cke genannt
werden.
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2.7. Aufenthaltsort des H-Atoms

Ein Atom besteht aus dem Kern und seiner Elektronen-
h¸lle. In der Regel fallen die Schwerpunkte von Kern und
H¸lle zusammen, und dieser gemeinsame Schwerpunkt wird
als πLage™ des Atoms bezeichnet. F¸r H-Atome ist dies
allerdings oft nicht der Fall. Wenn ein H-Atom eine kovalente
Bindung mit einem elektronegativeren Atom eingeht, wird
der Schwerpunkt seines Elektrons in Richtung auf das andere
Atom verschoben, und die Schwerpunkte von Kern und H¸lle
fallen nicht mehr zusammen. Dann stellt sich die Frage: Was
ist die πLage™ des Atoms? Es ist vom chemischen Stand-
punkt her nicht sinnvoll, einen der beiden Schwerpunkte
als die πrichtige™ Lage des Atoms anzusehen und den an-
deren als eine πfalsche™, sondern man muss akzeptieren,
dass das Modell einer atomaren Punktlage in dieser Situation
zu einfach ist.[32, 33] In der Praxis f¸hrt das zu recht un-
angenehmen Komplikationen. Bei Rˆntgendiffraktionsexpe-
rimenten werden Elektronendichteverteilungen bestimmt
und damit die Schwerpunkte der atomaren Elektronenh¸l-
len lokalisiert. Mit Neutronendiffraktionsexperimenten
werden dagegen die Schwerpunkte der Kerne gefunden.
F¸r H-Atome weichen die Ergebnisse beider Methoden
oft um ¸ber 0.1 ä voneinander ab.[34] Keines der
beiden Ergebnisse ist richtiger als das andere, sondern
sie sind komplement‰r, und beide stellen n¸tzliche In-
formation ¸ber das untersuchte System dar. Die Neutronen-
diffraktion liefert allerdings wesentlich genauere und
zuverl‰ssigere Daten und gestattet die Bestimmung der
Protonenpositionen mit ‰hnlicher Genauigkeit wie f¸r
andere Kerne.
Bei der Auswertung von Rˆntgenstrukturanalysen ist es

eine g‰ngige Praxis geworden, X-H-Bindungen zu πnormali-
sieren™, indem die beobachtete Lage des H-Atoms (also des
Schwerpunkts seiner Elektronendichte) entlang des X-H-
Vektors bis zum Durchschnittswert der beobachteten inter-
nuclearen Abst‰nde verschoben wird (also etwa zur Position
des Protons).[35] Diese theoretische Position wird dann zur
Berechnung der Wasserstoffbr¸ckengeometrie verwendet.
Die gegenw‰rtigen Standardwerte f¸r X-H-Bindungsl‰ngen
sind: O�H� 0.983, N�H� 1.009, C�H� 1.083, B�H� 1.19,
S�H� 1.34 ä; eine vollst‰ndige Auflistung ist in Lit. [8] zu
finden. Das Verfahren der Normalisierung ist vern¸nftig und
gut geeignet, um die gro˚en statistischen Fluktuationen von
X-H-Bindungsl‰ngen bei Rˆntgenstrukturanalysen zu gl‰t-
ten. Besonders n¸tzlich ist es bei statistischen Datenbank-
analysen. Allerdings muss man sich bei seiner Anwendung
dessen bewusst sein, dass es keine Korrektur im eigentlichen
Sinn darstellt, sondern dass eine gewisse Struktureigen-
schaft (Position eines Elektronendichtemaximums) durch
eine chemisch andere (Position des Protons) ersetzt wird.
Des Weiteren ist die internucleare X-H-Bindungsl‰nge nur
in schwachen und m‰˚ig starken Wasserstoffbr¸cken einiger-
ma˚en konstant, w‰hrend sie in starken signifikant ge-
streckt wird. Diese Streckung sollte zumindest im Prinzip
bei der Normalisierung ber¸cksichtigt werden. Dazu muss
allerdings der entsprechende Zusammenhang zwischen den
X-H- und H ¥¥¥A-Bindungsl‰ngen bekannt sein (siehe Ab-
schnitt 3.6).[36]

2.8. Eigenschaften der Ladungsdichte

Die Ladungsdichteverteilung innerhalb von Wasserstoff-
br¸cken kann mit hochauflˆsenden Methoden der Struktur-
chemie experimentell ermittelt werden,[37] und es gibt eine
gro˚e Zahl von Einzelstudien hierzu.[38] Zur formalen Analy-
se von Ladungsdichten wird gegenw‰rtig meist Baders
Konzept der πAtome in Molek¸len™ (AIM) verwendet.[39]

Jeder Punkt im Raum wird durch eine Ladungsdichte �(r)
und weitere Grˆ˚en wie den Gradienten von �(r), die
Laplace-Funktion von �(r) und die Matrix der zweiten
Ableitungen von �(r) (Hessesche Matrix) charakterisiert.
Wichtige Definitionen und die Topologie von �(r) in einem
Molek¸l oder einem Molek¸laddukt kˆnnen am besten
anhand einer Illustration verstanden werden (Abbildung 2;
Details siehe Abbildungslegende).[40] Die d¸nnen Linien sind

Abbildung 2. Topologie einer Elektronendichteverteilung am Beispiel des
Addukts aus Chloroform und Formaldehyd, das durch eine C�H ¥¥¥O-
Wasserstoffbr¸cke verbunden ist.[40] Die Linien steilsten Anstiegs durch
�(r) (Trajektorien) sind d¸nn gezeichnet. Kritische Punkte (critical points,
CP) von �(r) sind Maxima und Punkte, an denen die erste Ableitung
verschwindet. Im dreidimensionalen Raum gibt es vier Arten von
kritischen Punkten (Rang 3, also nichtentartet). Maxima werden mit (3,
�3) bezeichnet und Minima mit (3, �3). Minima werden auch πK‰fig-
kritische Punkte™ (cage critical points, CCP) genannt. Sattelpunkte, die in
eine Richtung ein Minimum und in zwei dazu orthogonalen Richtungen
Maxima darstellen, werden πBindungs-kritische Punkte™ (bond critical
points, BCP) genannt und mit (3, �1) bezeichnet. Sattelpunkte, die in zwei
orthogonalen Richtungen Minima darstellen und in der dritten Richtung
ein Maximum, werden πRing-kritische Punkte™ (ring critical points, RCP)
genannt und mit (3, �1) bezeichnet. Die an einem Atomkern endenden
Trajektorien bilden eine πmolekulare Senke™. Die Senken benachbarter
Atome werden durch Trajektorien getrennt, die nicht an Atomkernen
enden (also durch die πinteratomare Oberfl‰che™). Trajektorien, die
Atomkerne ¸ber einen BCP verbinden, werden Bindungspfad genannt.
Die Elektronendichten an BCPs sind Minima entlang des Bindungspfades
und lokale Maxima in der interatomaren Oberfl‰che. In der Abbildung
werden BCPs als Quadrate gezeigt.

die Linien des steilsten Anstiegs durch �(r) (Trajektorien).
Wenn eine chemische Bindung zwischen zwei Atomen
existiert (wie etwa eine Wasserstoffbr¸cke), sind sie direkt
durch eine Trajektorie verbunden, die Bindungspfad (πbond
path™) genannt wird. Der Punkt mit dem niedrigstem �-Wert
entlang des Bindungspfads stellt einen Sattelpunkt von �(r)
dar und wird als bindungskritischer Punkt bezeichnet (πbond
critical point™, BCP; genau genommen enden Trajektorien
am BCP, sodass der Bindungspfad ein Paar von Trajektorien
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darstellt, von denen jede einen Kern mit dem BCP verbindet).
Unterschiedliche Arten von chemischer Bindung haben BCPs
mit unterschiedlichen charakteristischen Zahlenwerten, wie
etwa unterschiedlichen Elektronendichten �BCP und unter-
schiedlichen Werten der Laplace-Funktion (negativ f¸r kova-
lente Bindungen und die H ¥¥¥A-Wechselwirkung von sehr
starken Wasserstoffbr¸cken, positiv f¸r ionische Bindungen,
Van-der-Waals-Wechselwirkungen und die H ¥¥¥A-Wechsel-
wirkung von m‰˚ig starken und schwachen Wasserstoff-
br¸cken).
In starken Bindungen ist die Elektronendichte am BCP,

�BCP, hˆher als in schwachen. In einer Wasserstoffbr¸cke
X�H ¥¥¥A gibt es zwei BCPs, einen zwischen X und H und
einen anderen zwischen H und A. In m‰˚ig starken Wasser-
stoffbr¸cken ist �BCP f¸r die X�H-Bindung viel hˆher als f¸r
die H ¥¥¥A-Wechselwirkung. Mit zunehmender St‰rke der
Wasserstoffbr¸cke nimmt �BCP von H ¥¥¥A zu, w‰hrend �BCP
von X�H gleichzeitig abnimmt. Im Fall genauer Symmetrie,
X-H-X, ist �BCP f¸r beide Bindungen gleich. Dieses Verhalten
wurde f¸r O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken sehr schˆn
demonstriert (Abbildung 3).[41] Bindungspfade mit signifikan-
ten Werten von �BCP wurden auch f¸r schwache Wasserstoff-
br¸cken der Typen C�H ¥¥¥O[40] und C�H ¥¥¥�[27l] sowie f¸r
πDiwasserstoffbr¸cken™ (πdihydrogen bonds™)[42] berechnet.
Die Eigenschaften der Ladungsdichte bei agostischen Wech-
selwirkungen wurde ebenfalls berechnet und denen in Was-
serstoffbr¸cken gegen¸bergestellt.[43]

Abbildung 3. Elektronendichte an den Bindungs-kritischen Punkten, �BCP,
einiger O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken, zusammen mit angepassten loga-
rithmischen Beziehungen f¸r experimentelle und theoretische Daten. (Mit
Ver‰nderungen aus Lit. [41] ¸bernommen.)

Gelegentlich werdenWasserstoffbr¸cken ausschlie˚lich auf
der Basis einer topologischen Analyse von theoretischen �(r)-
Verteilungen diskutiert. Trotz der Vorteile der Methode
werden solche Diskussionen leicht sehr formalistisch und
nehmen eventuell sogar Konflikte mit den experimentellen
Daten in Kauf.

2.9. IR- und NMR-spektroskopische Eigenschaften

IR- und NMR-Spektroskopie z‰hlen zu den experimen-
tellen Standardmethoden f¸r die Untersuchung von Wasser-
stoffbr¸cken im Festkˆrper.[6] Sie stehen allerdings nicht im
Blickpunkt dieses Aufsatzes und kˆnnen daher nur kurz
behandelt werden.

Die Bildung einer Wasserstoffbr¸cke beinflusst die Eigen-
schwingungsmoden der beteiligten Molek¸le auf vielf‰ltige
Weise.[44] F¸r einfache Systeme kˆnnen diese Effekte mit
Festkˆrper-IR-Spektroskopie quantitativ untersucht werden.
Wenn ein System aber viele symmetrieunabh‰ngige Wasser-
stoffbr¸cken enth‰lt, verhindert die ‹berlappung der einzel-
nen Absorptionsbanden meist eine detaillierte Analyse. Die
Frequenz der X�H-Streckschwingung des Donors, ��X�H, ist
leicht in Absorptionsspektren zu identifizieren (zumindest bei
polaren X-H-Gruppen) und reagiert meist sehr empfindlich
auf die Bildung einer Wasserstoffbr¸cke (Rotverschiebung
der Absorptionsbande, Bandenverbreiterung oder -intensi-
vierung), weshalb sie gerne f¸r die Untersuchung herange-
zogen wird. F¸r O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken ist ��O�H mit
dem O ¥¥¥O-Abstand korreliert (Abbildung 4).[45, 46] Analoge
Korrelationen wurden auch f¸r weniger h‰ufige Wasserstoff-
br¸cken aufgestellt, wie etwa zwischen dem Donor C�C�H
und den Acceptoren O,[47] N[48] und C�C.[49] Bei diesen
Korrelationen weisen die Daten eine betr‰chtliche Streuung
auf, die nicht allein durch die experimentelle Ungenauigkeit
verursacht ist. Die Korrelationen stellen also nur Trends
zwischen verschiedenen physikalischen Grˆ˚en dar, aber
keine strengen Gesetzm‰˚igkeiten (ein spezielles Beispiel
wird in Fu˚note [50] diskutiert).

Abbildung 4. Zusammenhang von IR-Streckfrequenzen ��OH mit O ¥¥¥O-
Abst‰nden in O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken (Quadrate: Kombinationen
aus S‰uren und konjugaten Basen; schwarze Kreise: resonanzunterst¸tzte
Wasserstoffbr¸cken (RAHB); Dreiecke: Wasserstoffbr¸cken mit �-Bin-
dungs-Kooperativit‰t; Kreuze: isolierte Wasserstoffbr¸cken).[46] (Die IR-
spektroskopischen Daten wurden aus Lit. [45a] ¸bernommen.)

Die Differenz der ��X�H-Werte von freien und in Wasser-
stoffbr¸cken gebundenen X-H-Gruppen, ���X�H, steigt sys-
tematisch mit fallender Bindungsl‰nge von H ¥¥¥A (oder
X ¥¥¥A). Es wurde sogar eine allgemeine Korrelation ���X�H�
f(H ¥¥¥A) vorgeschlagen, die f¸r eine Reihe von unterschied-
lichen X�H ¥¥¥A-Wasserstoffbr¸ckenarten n‰herungsweise
g¸ltig ist.[51] Aus einem Satz organischer und anorganischer
Kristallstrukturen wurde sie wie folgt parametrisiert: ���X�H�
0.011dHA�6.1 (��X�H in cm�1, d in nm).[51] F¸r den Sonderfall
der O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken wurde ein n‰herungswei-
ser Zusammenhang mit den Bindungsenthalpien vorgeschla-
gen, ��H� 0.134dHA�3.05 (H in kJmol�1, d in nm; der
‰quivalente Zusammenhang mit der Verschiebung von ��X�H
ist: ��H� 1.3 (���X�H)0.5).[51] Die Vorhersagekraft aller dieser
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Korrelationen in der Praxis ist durch ihre gro˚e Streuung
begrenzt.
Weitere wichtige Eigenschaften von �X�H sind die Banden-

breite und die integrierte Bandenintensit‰t I(�X�H). Die
Bildung einer Wasserstoffbr¸cke f¸hrt zu einer Verbreiterung
der Bande und zu einem starken Anstieg von I(�X�H), und dies
wird oft als ein verl‰sslicherer Indikator f¸r eine Wasserstoff-
br¸cke angesehen als eine Rotverschiebung von ��X�H. F¸r
C�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken gibt es F‰lle, in denen ���X�H
kaum gemessen werden kann, w‰hrend ein Anstieg von
I(�X�H) klar zu beobachten ist.[52] Die Zunahme von I(�X�H)
wurde mit der St‰rke von Wasserstoffbr¸cken korreliert, und
der n‰herungsweise Zusammenhang ��H� 12.2�I(�X�H)0.5
wurde vorgeschlagen.[53]

Im Prinzip ist die Beobachtung einer H ¥¥¥A-Streckschwin-
gung der direkteste spektroskopische Indikator f¸r die
Bildung einer Wasserstoffbr¸cke. F¸r die meisten Wasser-
stoffbr¸cken liegt diese Bande allerings im fernen IR-Bereich
und wird dann meist nicht untersucht. Oft kann ein direkter
Effekt der Bildung einer Wasserstoffbr¸cke auch auf der
Acceptorseite beobachtet werden. In X�H ¥¥¥O�C-Wasser-
stoffbr¸cken wird beispielsweise die O�C-Bindung ge-
schw‰cht, sodass die Frequenz ihrer Streckschwingung sinkt.
Die oben skizzierten Effekte haben viele Anomalien.

Beispielsweise sind die Bindungsenergien und Dissoziations-
konstanten von C�H ¥¥¥O-Wechselwirkungen des Chloro-
formmolek¸ls betr‰chtlich, w‰hrend sich ��X�H sogar zu etwas
hˆheren Frequenzen verschieben kann. Die Intensit‰t steigt
dagegen immer wie ¸blich an.[54] Dieser Effekt, der lange
lediglich als eine exotische Anomalie angesehen wurde, hat
vor kurzem grˆ˚ere Beachtung gefunden. Nach theoretischen
Berechnungen zeigt eine Blauverschiebung von ��X�H das
Vorhandensein einer anderen elektronischen Wechselwir-
kung als in der normalen Wasserstoffbr¸cke an.[55] Demnach
wird Elektronendichte des Acceptors nicht wie ¸blich in ein
antibindendes �*-Orbital des Donors X-H transferiert, son-
dern in weiter entfernte Teile des Donormolek¸ls (wie etwa
den C�Cl-Teil von CHCl3). Dies wird von einer Verk¸rzung
der X-H-Bindung begleitet. Um diese Wechselwirkung von
πnormalen™ Wasserstoffbr¸cken zu unterscheiden, wurde
der Begriff πungewˆhnlich blauverschobene Wasserstoff-
br¸cken™ (improper blue-shifting hydrogen bonds) einge-
f¸hrt.[55]

In den meisten Wasserstoffbr¸cken sind verschiedene
Kerne einer Beobachtung durch NMR-spektroskopische
Methoden zug‰nglich. Insbesondere das Proton ist mit
zunehmender St‰rke der Wasserstoffbr¸cke immer weniger
abgeschirmt, und dies f¸hrt zu 1H-Verschiebungen, die mit
der L‰nge der Wasserstoffbr¸cke korreliert sind (Abbil-
dung 5).[6, 56] Anhand solcher Korrelationen kann die L‰nge
einer Wasserstoffbr¸cke aus NMR-Daten abgesch‰tzt wer-
den. Chemische Verschiebungen von X und A (z.B. 15N),
X/H- und X/A-Kopplungskonstanten und Unterschiede zwi-
schen 1H- und 2H-Signalen in H/D-Austauschexperimenten
enthalten weitere wichtige Informationen ¸ber X�H ¥¥¥A-
Wasserstoffbr¸cken. So wurde zum Beispiel f¸r O�C�OH ¥¥¥
N(Py)-Wasserstoffbr¸cken (in Lˆsung; Py�Pyridin) die 15N-
Verschiebung verwendet, um den Protonierungsgrad des
N-Atoms zu bestimmen: In m‰˚ig starken O�H ¥¥¥ N-Wasser-

Abbildung 5. Typische Korrelation von 1H-NMR-spektroskopischer che-
mischer Verschiebung � und O ¥¥¥O-Abst‰nden in O�H ¥¥¥O-Wasserstoff-
br¸cken.[56c] Andere Autoren haben mit anderen Stichproben ‰hnliche
Bilder erhalten.[6, 56a, 56b]

stoffbr¸cken ist die Verschiebung �� 20, bei symmetrischen
Bindungen O-H-N betr‰gt sie �
� 60 und steigt schlie˚lich
in ionischen Bindungen des Typs O� ¥ ¥ ¥ H�N� auf bis zu ��
�100 an.[57] Die Zeitskala der Protonendynamik in fehlgeord-
neten Wasserstoffbr¸cken kann ebenfalls mit NMR-spektro-
skopischen Methoden ermittelt werden, sofern sie im expe-
rimentell zug‰nglichen Bereich (im �s-Bereich) liegt.

2.10. Die Kategorien der πstarken™, πm‰˚ig starken™ und
πschwachen™ Wasserstoffbr¸cken

Bie Bindungsst‰rken von Wasserstoffbr¸cken ¸berstrei-
chen ein breites Kontinuum. Es kann aus praktischen
Gr¸nden durchaus sinnvoll sein, eine Einteilung in St‰rkeka-
tegorien vorzunehmen, z.B. in πstarke™ und πschwache™
Wasserstoffbr¸cken, und mˆglicherweise noch in eine dazwi-
schen liegende Kategorie. In diesem Aufsatz wird die Ein-
teilung von Jeffrey verwendet,[6] der Wasserstoffbr¸cken
m‰˚ig stark nennt, wenn sie etwa denen zwischen Wasser-
molek¸len oder in Kohlenhydraten ‰hnlich sind (man kˆnnte
sie auch als πgewˆhnlich™ bezeichnen) und Dissoziations-
energien im Bereich 4 ± 15 kcalmol�1 haben. Wasserstoff-
br¸cken mit Energien ober- und unterhalb dieses Bereichs
werden stark bzw. schwach genannt. Einige allgemeine
Eigenschaften dieser Kategorien sind in Tabelle 2 aufgef¸hrt.
Es muss ausdr¸cklich betont werden, dass es keine πnat¸r-
liche™ Grenzen zwischen diesen Kategorien gibt und dass es
nicht sinnvoll ist, dieses oder ein verwandtes System in einem
strengen Sinn auszulegen. Die Namensgebung der Kategorien
ist in Fu˚note [58] kommentiert.

3. Geometrie

Die Geometrie von Wasserstoffbr¸cken, und auch die ihrer
Umgebung, ist in Kristallen wohl definiert. Die ¸ber 200000
publizierten organischen und metallorganischen Kristall-
strukturen enthalten einen gro˚en Schatz an experimentellen
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Befunden ¸ber Wasserstoffbr¸cken, anhand derer die Geo-
metrien auf einem hohen statistischen Niveau analysiert
werden kˆnnen.[10] Die wichtigsten Ergebnisse solcher Analy-
sen werden in diesem Abschnitt besprochen.

3.1. Richtungseigenschaften des Donors

Das Hauptstrukturmerkmal, in dem sich die Wasserstoff-
br¸cke von der Van-der-Waals-Wechselwirkung unterschei-
det, ist ihre Richtungspr‰ferenz (insbesondere ihre Bevor-
zugung der Linearit‰t). Als typisches Beispiel zeigt Abbil-
dung 6 die Verteilung der Winkel � in Kohlenhydraten

Abbildung 6. Richtungspr‰ferenz von O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken in
Kohlenhydraten (H ¥¥¥O� 2.0 ä). a) Konventionelles Histogramm mit
dem Maximum bei leicht gewinkeltem �. b) Histogramm nach einer
πKegelkorrektur™ (Wichtung mit 1/sin�), das die H‰ufigkeit pro Raum-
winkeleinheit darstellt.[59] Die Bevorzugung bestimmter Winkel kann nur
nach der Korrektur beurteilt werden.

(H ¥¥¥ O� 2.0 ä). Die absolute H‰ufigkeit ist zwischen 160�
und 170� am hˆchsten (Abbildung 6a). Um die eigentlich
relevante H‰ufigkeit per Raumwinkeleinheit zu erhalten,
muss man die absoluten Werte mit 1/sin� wichten (πKegel-
korrektur™; engl. : πcone correction™ oder πKroon correc-
tion™).[59] Die so gewichteten H‰ufigkeiten haben ihr Maxi-
mum bei linearen Winkeln (Abbildung 6b).

Die Histogramme in Abbildung 6 haben den
Nachteil, dass sie keine Information ¸ber Bindungs-
l‰ngen enthalten. Bei einer besseren (aber auf-
wendigeren) Methode, Richtungspr‰ferenzen zu
analysieren, werden die Winkel � in Streudiagram-
men gegen die L‰ngen d aufgetragen (πd-�-Dia-
gramm™). Als Beispiel werden in Abbildung 7
solche Streudiagramme f¸r X�H ¥¥¥ Cl�-Wasser-
stoffbr¸cken gezeigt (f¸r Hydroxy-Donoren in Ab-
bildung 7a, f¸r �NH3

�-Donoren in Abbil-
dung 7b).[60] Diese Diagramme enthalten alle Kon-
takte mit d� 4.0 ä bei beliebigem Winkel
ungeachtet dessen, ob es sich dabei umWasserstoff-
br¸cken handelt oder nicht. Bei kleinen d-Werten
und grob linearem � liegt eine dichte Punktwolke, in
der jeder Punkt eine Wasserstoffbr¸cke repr‰sen-
tiert. Die Streuung innerhalb dieser Wolke ist

betr‰chtlich, und ihre R‰nder sind diffus. Die kleinsten
Abst‰nde kommen bei relativ linearem � vor, w‰hrend
l‰ngere Bindungen in einem grˆ˚eren Winkelbereich auf-
treten. Die Nebenkomponenten von gegabelten Wasserstoff-
br¸cken (Schema 2) haben grˆ˚ere Bindungsl‰ngen und
st‰rker gewinkeltes �. Das Gebiet rechts der Punktwolke ist

Abbildung 7. d-�-Streudiagramm von X�H ¥¥¥ Cl�-Winkeln gegen H ¥¥¥
Cl�-Abst‰nde von a) Hydroxydonoren und b) �NH3

�-Donoren (X-H-
Bindungen normalisiert).[60] Es sind alle Kontakte mit H ¥¥¥ Cl�� 4.0 ä
eingetragen, unabh‰ngig davon, ob sie eine Wasserstoffbr¸cke repr‰sen-
tieren oder nicht.
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Tabelle 2. Starke, m‰˚ig starke und schwache Wasserstoffbr¸cken gem‰˚ der Klassi-
fizierung nach Jeffrey.[6] Die Zahlenangaben sind nur als Leitwerte zu verstehen.

Parameter starke
H-Br¸cke

m‰˚ig starke
H-Br¸cke

schwache
H-Br¸cke

Wechselwirkungstyp stark
kovalent

haupts‰chlich
elektrostat.

elektrostat./
dispersiv

Bindungsl‰ngen [ä]
H ¥¥¥A 1.2 ± 1.5 1.5 ± 2.2 � 2.2
Streckung von X�H [ä] 0.08 ± 0.25 0.02 ± 0.08 � 0.02
X�H gegen¸ber H ¥¥¥A X�H
H ¥¥¥A X�H�H ¥¥¥A X�H�H ¥¥¥A
X ¥¥¥A [ä] 2.2 ± 2.5 2.5 ± 3.2 � 3.2

Richtungspr‰ferenz stark m‰˚ig stark schwach

Bindungswinkel [�] 170 ± 180 � 130 � 90

Dissoziationsenergie [kcalmol�1] 15 ± 40 4 ± 15 � 4

rel. IR-Verschiebung ���XH [cm�1] 25% 10 ± 25% � 10%
1H-NMR-Verschiebung 14 ± 22 � 14
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beinahe leer: Lineare, aber lange Wasserstoffbr¸cken kom-
men fast nicht vor (vergleiche Abbildung 1). Bei sehr gro˚en
Abst‰nden d gibt es ein Gebiet mit zuf‰lliger Streuung, das
X-H-Gruppen und Chloridionen repr‰sentiert, zwischen
denen keine direkte Wasserstoffbr¸cke besteht. Bei kleinen
Abst‰nden d sind die Diagramme leer, weil die Austauschab-
sto˚ung eine weitere Ann‰herung verhindert.
Die Details der d-�-Streudiagrammen h‰ngen vom Donor-

typ ab. F¸r den Hydroxy-Donor (Abbildung 7a) enth‰lt das
Schaubild nur die oben erw‰hnten Bereiche, und die Punkt-
wolke der Wasserstoffbr¸cken ist vom Bereich der zuf‰lligen
Streuung klar getrennt. Bei dem komplizierteren Donor
�NH3

� (Abbildung 7b) gibt es eine zus‰tzliche dichte und
langgestreckte Punktwolke bei gro˚en Abst‰nden d und stark
gewinkeltem � (�90�). Diese zus‰tzliche Wolke stammt von
den beiden H-Atomen der �NH3

�-Gruppe, die bei Bildung
einer �NH3

� ¥ ¥ ¥ Cl�-Wasserstoffbr¸cke vom Chloridion weg
orientiert sind. Weiterhin enth‰lt Abbildung 7b einen viel
hˆheren Anteil von gegabelten Wasserstoffbr¸cken als Ab-
bildung 7a, und alle von Punkten besetzten Bereiche gehen
kontinuierlich ineinander ¸ber. Zu Abbildung 7 analoge
Schaubilder wurden f¸r viele andere Sonderf‰lle verˆffent-
licht, etwa f¸r O�H ¥¥¥O-[61] und C�H ¥¥¥O-Wasserstoff-
br¸cken[62] in Kohlenhydraten, und mit enger begrenzten
Winkelbereichen f¸r allgemeine O�H ¥¥¥O- und N�H ¥¥¥
O-,[63] Wassermolek¸l-Wassermolek¸l-,[64] N/O�H ¥¥¥ Ph-,[65]
C�H ¥¥¥ Cl-[66] und sogar C�H ¥¥¥ F(C)-Wasserstoffbr¸cken.[67]
Die Bilder zeigen alle ein ‰hnliches Verhalten (Pr‰ferenz f¸r
Linearit‰t) bei Variationen in den Details, und dies bedeutet,
dass die Winkeleigenschaften aller Typen von Wasserstoff-
br¸cken verwandt sind.
Der Grad der Richtungspr‰ferenz h‰ngt von der Polarit‰t

des Donors ab. Dieser Effekt wird in Abbildung 8 mit �-
Histogrammen von normalen O�H ¥¥¥O�C-Wasserstoff-
br¸cken und C�H ¥¥¥O�C-Wechselwirkungen dreier C-H-
Typen unterschiedlicher Polarit‰t gezeigt.[22] Zum Vergleich
sind auch entsprechende Daten f¸r C�H ¥¥¥H�C-Van-der-
Waals-Kontakte dargestellt. Die Richtungspr‰ferenz f‰llt mit
fallender Polarit‰t der X-H-Gruppe, also gem‰˚ O�H�

C�C�H�C�CH2��CH3. Es ist zu beachten, dass auch bei
C�H ¥¥¥O-Wechselwirkungen von Methylgruppen eine linea-
re Geometrie bevorzugt wird, deutlich anders als im Fall von
Van-der-Waals-Kontakten. Dies ist ein experimenteller Nach-
weis daf¸r, dass C�H ¥¥¥O-Wechselwirkungen von Methyl-
gruppen tats‰chlich als Wasserstoffbr¸cken eingestuft werden
kˆnnen, wenn auch nur als sehr schwache.

3.2. Richtungseigenschaften des Acceptors

Wasserstoffbr¸cken sind auch auf der Acceptorseite ge-
richtet. Bei starken Wasserstoffbr¸cken (aber nur bei diesen
notwendigerweise) entspricht die Orientierung am Acceptor
der Geometrie des kovalenten Produktes einer hypotheti-
schen Protonentransferreaktion. F¸r m‰˚ig starke und f¸r
schwache Wasserstoffbr¸cken ist die Richtungspr‰ferenz viel
geringer ausgepr‰gt, f‰llt aber immer noch mit der Orientie-
rung der freien Elektronenpaare zusammen (in wenigen
F‰llen[68] auch mit der von gef¸llten dz2-Orbitalen von ‹ber-

Abbildung 8. Richtungspr‰ferenz von X�H ¥¥¥O�C-Wasserstoffbr¸cken
mit X-H-Donoren verschiedener Polarit‰ten (kegelkorrigierte Histogram-
me). a) Hydroxy-, b) C�C�H-, c) C�CH2-, d)�CH3-Donoren, e) C�H ¥¥¥
H�C-Van-der-Waals-Kontakte. Der Grad der Richtungspr‰ferenz f‰llt
allm‰hlich von a) nach d), und ist in e) ¸ber einen weiten Winkelbereich
isotrop. Man beachte, dass das Bild f¸r C�C�H dem des konventionellen
Donors O�H sehr ‰hnlich ist. C�H ¥¥¥O�C-Wechselwirkungen von Me-
thylgruppen sind zu einem viel geringeren Grad als C�C�H¥¥¥O�C-
Wasserstoffbr¸cken gerichtet.[22]

gangsmetallatomen). Beim klassischen Beispiel der Carbo-
nylgruppen liegen die freien Elektronenpaare in der R2C�O-
Ebene und bilden Winkel von etwa 120� mit der C�O-
Bindung. In einem Winkelhistogramm ist f¸r N/O-H-Dono-
ren tats‰chlich eine entsprechende Richtungspr‰ferenz von
Wasserstoffbr¸cken zu sehen (Abbildung 9, unten),[69] sie ist
aber schw‰cher, als oft angenommen wird. Ein ‰hnliches Bild
wurde auch f¸r st‰rkere C-H-Donortypen erhalten (C�C�H,
Cl3CH, Cl2CH2).[70] F¸r Thiocarbonylgruppen ist die Rich-
tungspr‰ferenz interessanterweise viel ausgepr‰gter, wobei
die bevorzugte Richtung (also die Orientierung der freien
Elektronenpaare) einen Winkel von nur 105� mit der C�S-
Bindung einschlie˚t (Abbildung 9, oben).[69] F¸r Selenocar-
bonyl-Acceptoren liegt der bevorzugte C�Se ¥¥¥ H-Winkel
noch n‰her bei 90�.[8]

F¸r Hydroxygruppen und Wassermolek¸le als Acceptoren
l‰sst die elektronische Struktur eine bimodale Verteilung mit
zwei bevorzugten Richtungen erwarten, die in Bezug auf die
beiden kovalenten Bindungen eine n‰herungsweise tetrae-
drische Geometrie ergeben. Die tats‰chliche Richtungspr‰fe-
renz in Kristallen ist aber so schwach, dass nur eine Kon-
zentration in der Ebene senkrecht zu R1-O-R2 festzustellen
ist, ohne eine Trennung in zwei Moden.[71] Die Richtungspr‰-
ferenz f¸r das Pyridyl-N-Atom als Acceptor wurde ebenfalls
statistisch charakterisiert.[72]

In den letzten Jahren haben Wasserstoffbr¸cken mit
Halogen-Acceptoren Interesse gefunden. Metallgebundene
Halogenatome sind stark polar und gute Acceptoren. Die
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Abbildung 9. Acceptor-Richtungspr‰ferenz von C�O- (unten) und C�S-
Gruppen (oben) in N/O�H ¥¥¥O/S�C-Wasserstoffbr¸cken.[69] Man beachte
die viel weniger scharf ausgepr‰gte Richtungspr‰ferenz von C�O.

Basizit‰ten der freien Elektronenpaare sind unterschiedlich
(Schema 3),[73] und X�H ¥¥¥ Cl�M-Wasserstoffbr¸cken wer-
den in Kristallen meistens ungef‰hr senkrecht zur M-Cl-
Bindung gebildet (Winkelbereich 80� ± 140�).[73, 74] Als Aus-
nahme unter den metallgebundenen Halogenatomen weist
Fluor ein deutlich isotroperes Verhalten auf.[75]

Das komplizierteste ± und noch nicht vollst‰ndig beschrie-
bene ± Richtungsverhalten weisen die �-Acceptoren auf. F¸r
den einfachsten dieser Acceptoren, C�C, sind Wasser-
stoffbr¸cken anscheinend vorzugsweise auf den Mit-

M Hal

freies sp-artiges Elektronen-
paar (weniger basisch)

freies p-artiges Elektronen-
paar (basisch)

Schema 3. Die freien Elektronenpaare von metallgebundenen Halogen-
atomen.[73]

telpunkt der Dreifachbindung gerichtet, sie kˆnnen aber auch
auf eines der beiden C-Atome zeigen.[8] F¸r die Phenylgrup-
pe, den wichtigsten �-Acceptor, ist die Potentialoberfl‰che
von X�H ¥¥¥ Ph-Wechselwirkungen sehr flach und ermˆglicht
weite Bewegungen des Donors ¸ber der �-Bindungs-Fl‰che,
ohne dass sich die Energie wesentlich ‰ndert.[27i, 27k, 76] Es
besteht noch kein Konsens ¸ber die Position des globalen
Energieminimums: Liegt dort X-H senkrecht ¸ber dem
Ringmittelpunkt (dann kann X-H mit allen Elektronen des
�-Systems wechselwirken), oder zeigt X-H auf eine C-C-
Bindung oder sogar auf ein einzelnes C-Atom? In Kristall-
strukturen kommen diese Orientierungen alle vor, und auch
alle dazwischen liegenden F‰lle. In Abbildung 10 sind zwei

Abbildung 10. O�H ¥¥¥ Ph-Wasserstoffbr¸cken verschiedener Geome-
trien. a) Mit einem fast genau ¸ber einem aromatischen Mittelpunkt M
platzierten Donor; die sechs H ¥¥¥ C-Abst‰nde liegen im Bereich 2.49 ±
2.70 ä; H ¥¥ ¥M ist viel k¸rzer, 2.17 ä, und der O�H ¥¥¥M-Winkel betr‰gt
160� (Rˆntgenkristallstruktur von Cholintetraphenylborat).[77] b) Mit ei-
nem Donor, der auf ein einzelnes C-Atom zeigt, H ¥¥¥ C� 2.34 ä, O�H ¥¥¥
C-Winkel� 174� (Neutronendiffraktionsstudie von 5-Ethynyl-5H-diben-
zo[a,d]cyclohepten-5-ol).[78]

Beispiele f¸r extreme Grenzf‰lle gezeigt (Details siehe Ab-
bildungslegende).[77, 78] Die gro˚e �-Bindungs-Fl‰che macht
den Ph-Acceptor zu einem πZiel, das sehr leicht zu treffen
ist™.[79] Dieser Umstand hat wichtige Konsequenzen f¸r die
Rolle der Phenylgruppe bei der Packung organischer Kristalle
und auch f¸r ihre Rolle als Ersatz-Acceptor in biologischen
Makromolek¸len.[80] Besteht ein lokaler Mangel an st‰rkeren
Acceptoren, kann ein Donor relativ leicht auf die Bildung
einer X�H ¥¥¥ Ph-Wasserstoffbr¸cke ausweichen, wenn eine
Phenylgruppe in auch nur ann‰hernd geeigneter Orientierung
verf¸gbar ist.
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3.3. Verteilung und Mittelwerte der
H ¥¥¥A-Bindungsl‰ngen

Die L‰ngen d von Wasserstoffbr¸cken im Festkˆrper sind
sehr variabel. Sogar bei einer gegebenen Donor-Acceptor-
Kombination streuen Abst‰nde und Winkel ¸ber weite
Bereiche, wie bereits am Beispiel des d-�-Streudiagramms
f¸r C�OH ¥¥¥ Cl�-Wasserstoffbr¸cken in Abbildung 7a ge-
zeigt wurde. In diesem Fall kann die Streuung nicht durch
chemische Variationen der Molek¸le verursacht sein, sondern
nur durch Kristallpackungseffekte, die auf jede einzelne
Wasserstoffbr¸cke in verschiedener Weise wirken (dieser
Umstand wird in Abschnitt 5 genauer diskutiert).
Will man Bindungsl‰ngen in einem Histogramm darstellen,

muss ein Grenzwert der ber¸cksichtigten Winkel � gew‰hlt
werden. Wenn nur relativ lineare Wasserstoffbr¸cken von
Interesse sind, kann man etwa �� 135�w‰hlen und so zu einer
Verteilung gelangen, wie sie in Abbildung 11a f¸r das Bei-
spiel von�N�H3 ¥¥ ¥ Cl�-Wasserstoffbr¸cken gezeigt ist. Diese

Abbildung 11. Typische Verteilungen von H¥¥¥A-Bindungsl‰ngen in Wasser-
stoffbr¸cken bis zu einem Grenzwert von d� 3.0 ä (Daten f¸r �NH3

� ¥ ¥ ¥
Cl�-Wasserstoffbr¸cken wie in Abbildung 7b). a) Nur relativ lineare
Wasserstoffbr¸cken mit �� 135�. Dieses Histogramm enth‰lt die Daten aus
dem horizontalen Ausschnitt 180��� 135� von Abbildung 7b. b) Mit dem
gro˚z¸gigen Winkelkriterium �� 90�. Dieses Histogramm enth‰lt die
Daten aus dem horizontalen Ausschnitt 180� �� 90� von Abbildung 7b.

hat ein klares Maximum, und Anfang und Ende sind relativ
gut definiert. Nur f¸r schwache (oder sterisch stark gehin-
derte) Wasserstoffbr¸cken f‰llt die Verteilung mit steigender
Bindungsl‰nge nicht auf Null, sondern geht in das Kontinuum
der Zufallskontakte ¸ber.[81] Bei einem gro˚z¸gigeren Win-
kelkriterium, wie etwa �� 110� oder 90�, sehen die Vertei-
lungen allerdings wie die in Abbildung 11b gezeigte aus. Da
nun Nebenkomponenten von gegabelten Wasserstoffbr¸cken
eingeschlossen werden, f‰llt die Verteilung mit steigenden
Abst‰nden nicht mehr auf Null: Nach einem mehr oder
weniger ausgepr‰gten Minimum steigen die H‰ufigkeiten
wieder an und gehen schlie˚lich in die Zufallskontakte ¸ber.
Da der relative Anteil an gegabelten Wasserstoffbr¸cken
stark vom speziellen System abh‰ngt (siehe Abschnitt 3.4),
h‰ngt die genaue Form der Abstandsverteilung ebenfalls vom
gew‰hlten System ab. Die statistische Charakterisierung von
Verteilungen wie der in Abbildung 11b gezeigten ist pro-
blematisch.[82]

Die Abbildungen 7 und 11 zeigen Variationen der Geomet-
rie f¸r konstante Donor-Acceptor-Kombinationen. Wenn nun
Donor und/oder Acceptor chemisch variiert werden, erh‰lt
man neue Verteilungen mit anderen mittleren Abst‰nden und
anderen Graden der Richtungspr‰ferenz. Um die allgemei-
nen Regeln zu erl‰utern, die die mittlere L‰nge von

Wasserstoffbr¸cken bestimmen, wurde in den Tabellen 3
und 4 relativ umfangreiches (und neues) Material ¸ber
Wasserstoffbr¸cken zusammengetragen, an denen Wasser-
molek¸le beteiligt sind.[10]

In Tabelle 3 sind die mittleren L‰ngen d und D (Schema 1)
f¸r relativ lineare X�H ¥¥¥OW-Wasserstoffbr¸cken (W�Was-
sermolek¸l) mit 47 X-H-Donortypen (X�O, N, S, C) auf-
gelistet. Wenn man die Rangfolge der L‰ngen als Definition
von πDonorst‰rke™ verwendet, findet man eine Rangfolge der
St‰rke gem‰˚ O�H�N�H� S�H�C�H. Dies sind aber nur
grobe Kategorien mit sehr starken internen Variationen.
Beispielsweise sind Wasserstoffbr¸cken der am st‰rksten
polaren C�H-Gruppen (Cl3CH, C�C�H) im Mittel deutlich
k¸rzer als die der schw‰chsten N-H-Donoren (Csp2�NH2,
N�NH2). Die Rangfolge innerhalb der einzelnen X�H-
Gruppen gen¸gt einer einfachen Regel: Die Donorst‰rke
wird durch benachbarte elektronenziehende Gruppen ange-
hoben und durch elektronenliefernde Gruppen gesenkt. Die
Rangfolge der O�H-Donorst‰rken ist daher H3O��
O�C�OH�Ph�OH�Csp3�OH�H2O�OH�. Die Diffe-
renz der mittleren Bindungsl‰ngen D innerhalb dieser Serie
betr‰gt 0.7 ä! Man darf dabei allerdings nicht vergessen, dass
jede Zeile in Tabelle 3 einem breiten Histogramm (wie dem in
Abbildung 11a gezeigten) entspricht. Die zugehˆrigen Be-
reiche der mittleren 95% erstrecken sich meist ¸ber 0.3 ä
(die letzten beiden Spalten in Tabelle 3), sodass es breite
‹berlappungsbereiche der Wasserstoffbr¸ckengeometrien
verschiedener Donortypen gibt.
In Tabelle 4 ist eine analoge Liste f¸r Wasserstoffbr¸cken

von H2O-Donoren zu 61 verschiedenen Acceptoren zusam-
mengetragen, OW�H ¥¥¥A (A�O, N, S, Se, Halogen, �-
System). Die Acceptorst‰rken werden durch benachbarte
elektronenliefernde Gruppen erhˆht und durch elektronen-
ziehende Gruppen erniedrigt. Die Rangfolge f¸r O-Accepto-
ren ist daher �OH��COO��H2O�Csp3�OH�Ph�OH�

C�NO2�M�CO, mit einer Variation der mittleren Bindungs-
l‰ngen von ca. 0.6 ä. Auch f¸r Fluor wird eine breite
Variation der Acceptorst‰rke beobachtet, F��M�F�
BF4��C�F.
Die Tabellen 3 und 4 enthalten nur Daten mit H2O als

Donor oder Acceptor. Ein vollst‰ndiges Bild m¸sste Daten
aller Donor-Acceptor-Kombinationen enthalten. Allein die
X-H- und A-Gruppen aus den Tabellen 3 und 4 w¸rden dabei
eine 48� 61-Matrix mit ¸ber 3000 Feldern bilden, viel mehr,
als man in der Praxis diskutieren kann. Es wurden allerdings
Daten f¸r einige Ausschnitte dieser Matrix publiziert, und
zwar f¸r die Sonderf‰lle der X�H ¥¥¥Hal�-,[60] C�H ¥¥¥O- und
C�H ¥¥¥N-[83] sowie der C�H ¥¥¥�-Wasserstoffbr¸cken.[84]
Allgemeine Eigenschaften von Donor-Acceptor-Matrizen

kˆnnen am besten anhand ausgew‰hlter Beispiele erl‰utert
werden, wie sie in den Tabellen 5 und 6 gezeigt sind. In
Tabelle 5 ist ein kleiner Teil der O�H ¥¥¥O-Matrix gezeigt,
und zwar mit vier Donoren gegen¸ber vier Acceptoren,
welche nicht gleichzeitig als Donor wirken kˆnnen (C�O
etc.). Die Rangfolge der Donorst‰rken ist hier unabh‰ngig
vom Acceptor, und die Rangfolge der Acceptorst‰rke ist
unabh‰ngig vom Donor.
Tabelle 6 zeigt eine verwandte Matrix mit vier O-H-

Gruppen, die sowohl als Donor als auch als Acceptor wirken
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kˆnnen. Die zentrale Beobachtung ist hier, dass starke
Donoren schwache Acceptoren sind und umgekehrt. Die
O-H-Gruppe der Carbons‰uren ist beispielsweise ein sehr
starker Donor und zugleich ein sehr schwacher Acceptor. Das
Wassermolek¸l ist dagegen ein guter Acceptor und ein
vergleichsweise m‰˚iger Donor.
Nach den skizzierten Eigenschaften der L‰ngen d und D

kˆnnte man vermuten, dass Donor- und Acceptorπst‰rken™
integrale Eigenschaften jeder Gruppe X-H und A sind. Dann

kˆnnte man die k¸rzesten Wasserstoffbr¸cken einfach durch
Kombination des st‰rksten Donors mit dem st‰rksten Accep-
tor erzeugen. Diese Ansicht ist im Bereich der elektrostati-
schen Dominanz der Wasserstoffbr¸cke tats‰chlich korrekt,
also f¸r jene Wasserstoffbr¸cken, die in Abschnitt 2.10 als
πm‰˚ig stark™ und πschwach™ bezeichnet wurden. Sie ist
dagegen nicht korrekt f¸r starke Wasserstoffbr¸cken, f¸r die
die Gesetze der kovalenten Bindung und von Protonentrans-
ferph‰nomenen dominant sind (siehe Abschnitt 7). Wenn
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Tabelle 3. Wasserstoffbr¸cken mit Wassermolek¸len als Acceptor (X�H ¥¥¥OW): Geometrie von relativ linearen Wechselwirkungen (�� 135�) mit
verschiedenen Donoren (Abst‰nde in ä). (F¸r diesen Aufsatz zusammengestellte Datenbankinformation.[10a])

Donor n mittlerer mittlerer H ¥¥¥OW-Abstand X ¥¥ ¥OW-Abstand
H ¥¥¥OW-Abstand X ¥¥¥OW-Abstand (95%)[a] (95%)[a]

O�H-Donoren
H3O� 21 1.54(2) 2.49(2) ± ±
N��OH 1 1.57( ± ) 2.55( ± ) ± ±
S�OH 4 1.58( ± ) 2.55( ± ) ± ±
P�OH 73 1.61(1) 2.575(9) 1.44 ± 1.77 2.42 ± 2.72
Se�OH 4 1.62( ± ) 2.59( ± ) ± ±
O�C�OH 244 1.629(4) 2.591(4) 1.51 ± 1.78 2.49 ± 2.75
N�C�OH 6 1.69(3) 2.60(3) ± ±
N�OH 46 1.68(1) 2.65(1) ± ±
C�C�OH, Ph�OH 162 1.724(8) 2.679(7) 1.55 ± 1.96 2.52 ± 2.88
As�OH 4 1.75( ± ) 2.68( ± ) ± ±
O�OH 2 1.76( ± ) 2.69( ± ) ± ±
Csp3�OH 763 1.804(4) 2.753(3) 1.64 ± 2.06 2.61 ± 2.97
3(‹M)OH[b] 6 1.81(5) 2.76(4) ± ±
2(‹M)OH[b] 14 1.85(4) 2.79(4) ± ±
H2O 2505 1.880(2) 2.825(2) 1.72 ± 2.19 2.68 ± 3.11
B��OH 5 1.91( ± ) 2.86( ± ) ± ±
‹M�OH[b] 5 1.96( ± ) 2.89( ± ) ± ±
�OH 2 2.27( ± ) 3.22( ± ) ± ±

N�H-Donoren
(SO2,SO2)NH 7 1.71(1) 2.70(1) ± ±
Im�N�H 20 1.74(2) 2.73(2) ± ±
Py�N�H 67 1.78(1) 2.75(1) 1.63 ± 2.05 2.63 ± 2.96
(C,C,C)N��H 40 1.82(2) 2.77(1) ± ±
(C,C)N�H2 108 1.87(1) 2.83(1) 1.68 ± 2.19 2.68 ± 3.06
(Csp2,Csp2)N�H 316 1.860(8) 2.835(7) 1.69 ± 2.20 2.69 ± 3.13
C�NH3

� 370 1.878(6) 2.840(5) 1.71 ± 2.17 2.71 ± 3.08
NH4

� 86 1.95(1) 2.91(1) 1.74 ± 2.24 2.73 ± 3.11
(Csp2,Csp3)N�H 178 1.988(9) 2.937(8) 1.79 ± 2.25 2.77 ± 3.18
(Peptid)N�H 118 1.99(1) 2.94(1) 1.80 ± 2.31 2.77 ± 3.18
Csp2�NH2 508 2.016(6) 2.963(5) 1.81 ± 2.31 2.78 ± 3.21
(‹M,C,C)N�H[b] 128 2.05(1) 2.99(1) 1.82 ± 2.35 2.82 ± 3.24
(‹M, Csp2)N�H[b] 18 2.07(3) 3.03(3) ± ±
(‹M,C)NH2

[b] 467 2.084(6) 3.031(5) 1.88 ± 2.35 2.86 ± 3.27
‹M�NH3

[b] 68 2.09(2) 3.03(1) 1.90 ± 2.35 2.89 ± 3.28
(Csp3,Csp3)N�H 13 2.14(3) 3.08(2)

± ±

Csp3�NH2 20 2.12(4) 3.09(4) ± ±
N�NH2 5 2.16( ± ) 3.09( ± ) ± ±

S�H-Donoren
C�SH 1 2.16( ± ) 3.48( ± ) ± ±

C�H-Donoren
Cl3C�H 2 2.06( ± ) 3.07( ± ) ± ±
C�C�H 3 2.10( ± ) 3.16( ± ) ± ±
Cl2CH2 2 2.16( ± ) 3.22( ± ) ± ±
(N,N)Csp2�H 32 2.41(3) 3.38(3) ± ±
(Cl,C)Csp3�H 6 2.46(9) 3.44(5) ± ±
(N,C)Csp2�H 276 2.48(1) 3.47(1) � 2.12 � 3.14
(C,C)Csp2�H 1369 2.553(4) 3.540(4) � 2.22 � 3.23
(C,C,C)Csp3�H 29 2.59(2) 3.59(2) ± ±
O�CH3 80 2.59(2) 3.59(2) � 2.32 � 3.32
Csp3�CH3 533 2.632(6) 3.613(6) � 2.37 � 3.35

[a] Die Bereiche der mittleren 95% der H ¥¥¥OW- und X ¥¥¥OW-Abst‰nde enthalten 95% der Wasserstoffbr¸cken und sind nur angegeben f¸r n� 50. F¸r
Verteilungen ohne ausgepr‰gtes Maximum wird das 2.5te Perzentil anstelle der zentralen 95% angegeben. [b] ‹M�‹bergangsmetallatom.
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Tabelle 4. OW-H ¥¥¥A-Wasserstoffbr¸cken mit Wassermolek¸len als Donor, die nicht an Metallatome koordiniert sind: Geometrie von relativ linearen
Wechselwirkungen (�� 135�) mit verschiedenen Acceptoren (Abst‰nde in ä). (F¸r diesen Aufsatz zusammengestellte Datenbankinformation.[10b])

Acceptor n mittlerer mittlerer H ¥¥¥A-Abstand OW ¥¥¥A-Abstand
H ¥¥¥A-Abstand OW ¥¥¥A-Abstand (95%)[a] (95%)[a]

O-Acceptoren
HO� 8 1.71(3) 2.69(3) ± ±
Se�O 6 1.79(2) 2.74(2) ± ±
As�O 11 1.84(3) 2.76(2) ± ±
P�O, P�O� 664 1.846(4) 2.793(4) 1.69 ± 2.09 2.65 ± 3.01
N��O� 50 1.84(2) 2.80(1) 1.66 ± 2.12 2.64 ± 3.03
(C,C)C�O� 95 1.85(1) 2.80(1) 1.62 ± 2.17 2.59 ± 3.11
�COO� 1035 1.859(4) 2.807(3) 1.72 ± 2.07 2.69 ± 2.99
H2O 2505 1.880(2) 2.825(2) 1.72 ± 2.19 2.68 ± 3.11
R2C�O 2485 1.900(3) 2.840(2) 1.73 ± 2.23 2.69 ± 3.11
Csp3�OH 757 1.891(4) 2.831(4) 1.73 ± 2.19 2.69 ± 3.07
‹M�O�C[b] 560 1.902(6) 2.842(6) 1.66 ± 2.24 2.63 ± 3.12
S�O, S�O� 668 1.914(5) 2.854(4) 1.74 ± 2.27 2.70 ± 3.15
B��O�C 23 1.92(3) 2.86(2) ± ±
‹M�O, ‹M�O�[b] 218 1.94(1) 2.877(8) 1.73 ± 2.30 2.70 ± 3.16
‹M�O2

[b] 16 1.95(3) 2.88(2) ± ±
Ph�OH 89 1.97(1) 2.89(1) 1.72 ± 2.27 2.62 ± 3.17
C�O�C 254 1.978(9) 2.910(7) 1.78 ± 2.33 2.74 ± 3.17
N�OH 20 1.99(3) 2.91(2) ± ±
P�OH 34 1.97(2) 2.91(2) ± ±
NO3

� 195 2.00(1) 2.927(9) 1.77 ± 2.36 2.69 ± 3.24
(O�C)�OH 35 2.01(3) 2.94(3) ± ±
Sb�O�C 20 2.03(4) 2.95(3) ± ±
ClO4

� 180 2.07(1) 2.98(1) 1.80 ± 2.36 2.73 ± 3.25
Te�OH 5 2.07( ± ) 2.99( ± ) ± ±
C�NO2 57 2.13(2) 3.04(2) 1.85 ± 2.38 2.80 ± 3.17
‹M�CO[b] 4 2.30( ± ) 3.11( ± ) ± ±
N-Acceptoren
Csp3�NH2 17 1.88(2) 2.84(1) ± ±
C2sp3NH 23 1.93(3) 2.89(2) ± ±
N�N�N 13 1.94(2) 2.89(2) ± ±
C3sp3N 78 1.96(1) 2.90(1) 1.78 ± 2.27 2.76 ± 3.20
C�N�C 345 1.959(6) 2.905(6) 1.79 ± 2.26 2.75 ± 3.17
C�N�O 24 1.99(3) 2.94(2) ± ±
�C�N 43 2.00(2) 2.94(2) ± ±
Csp2�NH2 25 2.03(3) 2.95(2) ± ±
C�N�N 50 2.03(2) 2.96(2) ± ±
C�N�S 9 2.09(6) 3.03(5) ± ±

S-Acceptoren
C�S� 68 2.38(1) 3.31(1) 2.22 ± 2.61 3.19 ± 3.51
P�S, P�S� 12 2.35(2) 3.31(1) ± ±
Sn�S� 7 2.41(2) 3.33(3) ± ±
R2C�S 73 2.42(1) 3.36(1) 2.26 ± 2.65 3.24 ± 3.58
‹M�S�C[b] 16 2.51(3) 3.43(3) ± ±
C�S�C 2 2.60( ± ) 3.53( ± ) ± ±

Se-Acceptoren
Se 3 2.45( ± ) 3.40( ± ) ± ±

Halogen-Acceptoren
F� 13 1.70(2) 2.67(2) ± ±
SiF62� 12 1.84(2) 2.79(2) ± ±
‹M�F[b] 45 1.85(3) 2.80(2) ± ±
BF4� 34 2.01(3) 2.94(3) ± ±
PF6� 18 2.08(3) 2.98(3) ± ±
C�F 5 2.19( ± ) 3.07( ± ) ± ±
Cl� 1013 2.245(3) 3.196(3) 2.10 ± 2.46 3.06 ± 3.38
‹M�Cl[b] 232 2.349(9) 3.272(8) 2.15 ± 2.62 3.11 ± 3.51
C�Cl 30 2.77(5) 3.62(5) ± ±
Br� 233 2.415(8) 3.350(7) 2.25 ± 2.66 3.21 ± 3.61
‹M�Br[b] 17 2.56(4) 3.47(4) ± ±
C�Br 1 2.83( ± ) 3.66( ± ) ± ±
I� 47 2.68(1) 3.61(1) ± ±
‹M�I 6 2.90(8) 3.74(6) ± ±
�-Acceptoren
Ph 25 2.50(4) 3.38(4) ± ±
C�C 2 2.51( ± ) 3.35( ± ) ± ±
C�C 20 2.73(4) 3.57(4) ± ±
Py 4 2.79( ± ) 3.72( ± ) ± ±

[a] Die Bereiche der mittleren 95% der H ¥¥¥A- und OW¥¥¥A-Abst‰nde enthalten 95% der Wasserstoffbr¸cken und sind nur angegeben f¸r n� 50. F¸r
Verteilungen ohne ausgepr‰gtes Maximum wird das 2.5te Perzentil anstelle der zentralen 95% angegeben. [b] ‹M�‹bergangsmetallatom.
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man bespielsweise versucht, eine kurze O�H ¥¥¥O-Wasser-
stoffbr¸cke durch Kombination des st‰rksten Donors in
Tabelle 3, H3O�, mit dem st‰rksten Acceptor in Tabelle 4,
OH�, zu erhalten, so f¸hrt dies zu einem Protonentransfer,
H2O��H ¥¥¥OH��H2O ¥¥¥H�OH, und einer m‰˚ig starken
Wasserstoffbr¸cke zwischen Wassermolek¸len. Es w‰re auch
falsch, einen strikten Zusammenhang von Wasserstoffbr¸-
ckenl‰nge und -energie zu vermuten. Wasserstoffbr¸cken
zwischen Ionen haben viel hˆhere Dissoziationsenergien als
solche zwischen neutralen Molek¸len (dies ist eine triviale
Folge der Coulomb-Anziehung zwischen den Nettoladungen),
m¸ssen aber keineswegs k¸rzere Bindungsl‰ngen aufweisen
(siehe z.B. den geladenen Acceptor NO3

� in Tabelle 4 mit
seinem sehr gro˚en mittleren O ¥¥¥OW-Abstand von 2.97 ä).

3.4. Gegabelte Wasserstoffbr¸cken

In gegabelten Wasserstoffbr¸cken bindet ein Donor mehr
als einen Acceptor. Dies ist nur bei hohen lokalen Acceptor-
konzentrationen mˆglich (Schema 2). In Kohlenhydraten sind
¸ber 25% aller O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken gegabelt, und
in Aminos‰uren ist dieser Anteil sogar noch hˆher.[6] Auch
Proteine enthalten viele gegabelte Wasserstoffbr¸cken.[85] Es
ist nicht immer leicht zu zeigen, dass alle Komponenten
tats‰chlich Bindungen darstellen, insbesondere bei sehr nicht-
linearen Winkeln � und/oder wenn einige der potentiellen
Acceptoren nur durch stereochemische Zw‰nge in der N‰he
des Donors gehalten werden. F¸r eine Reihe von gegabelten
Wasserstoffbr¸cken wurden aber in theoretischen Elektro-
nendichteverteilungen eindeutig Bindungspfade f¸r beide
Komponenten gefunden.[86]

Aufgrund ihrer Geometrie sind manche chemische Grup-
pen h‰ufiger an gegabelten Wasserstoffbr¸cken beteiligt als
andere. Als typisches Beispiel ist in Schema 4 die ortho-
Dimethoxyphenylgruppe gezeigt. Bei einer Datenbankanaly-
se wurden 31 O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken mit dieser Grup-
pe als Acceptor gefunden, und davon sind 21 (�68%)

gegabelt, w‰hrend nur 10 auf ein
einzelnes O-Atom gerichtet sind.
Von den gegabelten Br¸cken sind 8
beinahe symmetrisch mit einer Diffe-
renz der beiden Bindungsl‰ngen d
kleiner als 0.2 ä.
Die meisten, aber nicht alle gega-

belten Wasserstoffbr¸cken haben ei-
ne eindeutig st‰rkste πHauptkompo-
nente™. Sogar doppelt gegabelte
(πtrifurcated™) Wasserstoffbr¸cken
weisen allerdings gelegentlich nahezu
dreiz‰hlige Symmetrie auf. Ein Bei-
spiel ist das Triethanolammoniumion,
das in Kristallstrukturen immer in
einer sch¸sselartigen Konformation
vorkommt, in der die O-Atome der drei Hydroxygruppen in
sehr ‰hnlicher Orientierung in Richtung des N�-H-Donors
weisen (Abbildung 12).[77, 87]

Abbildung 12. Doppelt gegabelte (trifurcated) Wasserstoffbr¸cke im
Triethanolammoniumkation (Neutronendiffraktionsstudie von Triethanol-
ammoniumtetraphenylborat-Dihydrat).[87] Die drei N��H ¥¥¥O-Wasser-
stoffbr¸cken haben sehr ‰hnliche Geometrien (H ¥¥¥O� 2.14 ± 2.35, N ¥¥ ¥
O� 2.71 ± 2.86 ä, N�H¥¥¥O� 108 ± 112�).

H‰ufig sind die beiden Acceptoren A1 und A2 einer
gegabelten Wasserstoffbr¸cke chemisch verschieden. Wenn
einer der beiden ein viel schw‰cherer Acceptor ist als der
andere (wie etwa A1�O, N, und A2�Hal�C, � etc.) kann es
schwierig zu beurteilen sein, ob diese Komponente tats‰chlich
eine strukturrelevante Bedeutung hat. In jedem Fall wurden
aber zahlreiche Beispiele von signifikant gegabelten Wasser-
stoffbr¸cken mit einem starken und einem schwachen Accep-
tor gefunden, gelegentlich sogar mit einer g¸nstigeren Ge-
omerie in Bezug auf den schw‰cheren Acceptor (Schema 5).[88]

3.5. H ¥¥¥ H-Wechselwirkungen

Bei der Interpretation von Wasserstoffbr¸ckengeometrien
werden kurze absto˚ende H ¥¥¥H-Wechselwirkungen oft
¸bersehen. Wenn sich eine Wasserstoffbr¸cke zwischen zwei
X-H-Gruppen (oder einer X-H- und einer Y-H-Gruppe)
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Tabelle 5. Intermolekulare O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken mit Acceptoren, die
nicht als Donoren wirken kˆnnen (mittlere O ¥¥¥O-Abst‰nde in ä, Stichpro-
bengrˆ˚e in eckigen Klammern). (F¸r diesen Aufsatz zusammengestellte
Datenbankinformation.[10a])

Donor Acceptor
�COO� R2C�O C�O�C C�NO2

O�C�OH 2.544(3) [421] 2.644(1) [1491] 2.72(2) [29] 2.80( ± ) [3]
Ph�OH 2.65(1) [57] 2.734(5) [412] 2.812(2) [58] 2.96(3) [11]
Csp3�OH 2.736(5) [354] 2.824(2) [2567] 2.885(4) [764] 3.00(1) [74]

Tabelle 6. Intermolekulare O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken: Donor-Acceptor-
Matrix mit O-H-Gruppen, die sowohl als Donor als auch als Acceptor wirken
kˆnnen (mittlere O ¥¥¥O-Abst‰nde in ä, Stichprobengrˆ˚e in eckigen Klam-
mern). (F¸r diesen Aufsatz zusammengestellte Datenbankinformation.[10a])

Donor Acceptor
H�O�H Csp3�O�H Ph�O�H (O�C)�O�H

H�O�H 2.825(2) [2505] 2.831(4) [757] 2.89(1) [89] 2.94(3) [35]
Csp3�O�H 2.753(3) [763] 2.792(2) [4249] 2.84(1) [94] 2.89( ± ) [3]
Ph�O�H 2.679(7) [144] 2.721(7) [145] 2.807(6) [305] 2.97( ± ) [2]
O�C�O�H 2.591(4) [244] 2.646(6) [162] 2.69(2) [8] ±

OO MeMe

O

H

Schema 4. Beispiel einer
funktionellen Gruppe
mit einer starken Ten-
denz zur Bildung von
gegabelten Wasserstoff-
br¸cken (bei einer CSD-
Analyse waren 21 von 31
Wasserstoffbr¸cken ge-
gabelt).[10c]
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Schema 5. Beispiele von gegabelten Wasserstoffbr¸cken mit einem star-
ken und einem schwachen Acceptor. a) Mit den Acceptoren O und
C�C;[8, 88a, 88b] b) mit den Acceptoren O und Ph;[80, 80c] c) mit den
Acceptoren O und F-C.[88d]

bildet, kˆnnen diese eine gerade Linie bilden, sodass die
beiden H-Atome weit voneinander entfernt sind. Sie kˆnnen
aber auch gewinkelt angeordnet sein, und dann kommen sich
die beiden H-Atome recht nahe (Abbildung 13). In Daten-
bankanalysen von anorganischen[89] und organischen Kristall-

Abbildung 13. Typische Beispiele f¸r kurze H ¥¥ ¥H-Abst‰nde in O�H ¥¥¥
O�H-Wasserstoffbr¸cken, wie sie bei Neutronendiffraktionsstudien von
Kohlenhydraten gefunden werden.[90]

strukturen[90] wurde f¸r die H ¥¥¥H-Abst‰nde in diesen
Anordnungen eine Untergrenze von 2.05 ä gefunden. Solche
H ¥¥¥H-Wechselwirkungen betreffen lineare Ketten von Was-

serstoffbr¸cken nicht sehr stark,
bilden aber einen wichtigen be-
grenzenden Faktor f¸r die Geo-
metrie von cyclischen Konfigu-
rationen. Insbesondere kˆnnen
in Ringen aus drei Hydroxy-
gruppen oder Wassermolek¸len
kurze H ¥¥¥H-Abst‰nde nicht
vermieden werden (Schema 6).
Diese Wechselwirkungen wei-
ten die Winkel � auf und sind
wahrscheinlich der Grund f¸r
das relativ seltene Auftreten
solcher Ringe. Kurze H ¥¥¥H-
Abst‰nde kommen auch in cyc-
lischen Dimeren vor, die durch
die Bildung von Wasserstoff-
br¸cken entstehen. Sie de-
stabilisieren die Dimere, z.B.
ein Carbons‰uredimer mit ei-
nem H ¥¥¥H-Abstand von etwa
2.34 ä (Schema 7), und viele
andere Addukte mit verwand-
tem Bindungsmuster.

3.6. Einfluss auf die Geometrie der kovalenten
Bindungen

Wasserstoffbr¸cken beeinflussen die Geometrie der kova-
lenten Bindungen der beteiligten Molek¸le. Eine Streckung
der X-H-Bindung wurde schon in den 1950er Jahren beob-
achtet,[91] und der Zusammenhang der O�H- und H ¥¥¥O-
Bindungsl‰ngen wurde oft und mit immer steigender Genau-
igkeit beschrieben. Die aktuelle Korrelation auf der Basis von
Tieftemperatur-Neutronendiffraktionsdaten ist in Abbil-
dung 14a gezeigt.[92] Mit fallender H ¥¥¥O-L‰nge wird die
O�H-Bindung kontinuierlich gestreckt, bis die symmetrische

Abbildung 14. Streckung der X-H-Bindung in X�H ¥¥¥A-Wasserstoff-
br¸cken. a) Zusammenhang der O-H- und H ¥¥¥O-Bindungsl‰ngen in
O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken.[92] Die Auftragung ist symmetrisch bez¸g-
lich der beiden O-Atome.[31b] b) Zusammenhang der N-H- mit der H ¥¥¥O-
Bindungsl‰nge und der O-H- mit der H ¥¥¥ N-Bindungsl‰nge.[93] Der rechte
Zweig zeigt N�H ¥¥¥O-, der linke Zweig zeigt O�H¥¥¥ N-Wasserstoff-
br¸cken. Beide Auftragungen repr‰sentieren Neutronendiffraktionsdaten.

Geometrie O-H-O bei einem O ¥¥¥O-Abstand von etwa
2.39 ä erreicht ist. Die Korrelation ist vˆllig glatt, und es gibt
keinen Hinweis auf einen kritischen Abstand, bei dem der
Charakter derWasserstoffbr¸cke von einem Typ zum anderen
πumgeschaltet™ w¸rde. F¸r m‰˚ig starke Wasserstoffbr¸cken
liegt die Streckung im Bereich 0.02 ± 0.08 ä (Tabelle 2), aber
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Schema 6. In Ringen aus drei
O�H¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken
kˆnnen kurze H ¥¥¥H-Abst‰n-
de nicht vermieden werden.
Die mittleren geometrischen
Parameter solcher Ringe in
Kristallen sind: d� 2.07(3),
D� 2.89(2) ä, �� 143(2)�,
H ¥¥¥H� 2.21(3) ä.[10d]

O H

O

O

H O

2.34

1.225

1.316

113.6o

123.1o

1.64

Schema 7. Mittlere Geomet-
rie eines Carbons‰uredimers
in Kristallen.[10e] Man beachte
den kurzen destabilisierenden
H ¥¥¥H-Abstand. Der mitt-
lere O ¥¥¥O-Abstand betr‰gt
2.644 ä.
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f¸r starkeWasserstoffbr¸cken kann sie bis zu 0.25 ä betragen.
Ein analoges Diagramm f¸r N�H ¥¥¥O- und O�H ¥¥¥N-
Wasserstoffbr¸cken zeigt ebenfalls eine glatte Korrelation
(Abbildung 14b),[93] bei der der Symmetriefall bei einemO ¥¥¥
N-Abstand von etwa 2.50 ä auftritt. Eine alternative Dar-
stellung solcher Zusammenh‰nge erh‰lt man durch Auftragen
der X�H- und H ¥¥¥A-Bindungsl‰ngen gegen den X ¥¥¥A-
Abstand, wie in Abbildung 15 f¸r das Beispiel der O/N�H ¥¥¥
N/O-Wasserstoffbr¸cken gezeigt ist.

Abbildung 15. Zusammenhang der O�H- und H ¥¥¥O-Bindungsl‰ngen mit
dem O ¥¥¥ N-Abstand in heteronuclearen O/N�H ¥¥¥ N/O-Wasserstoff-
br¸cken (Neutronendiffraktionsdaten).[93]

Eine Streckung der X-H-Bindung wurde auch f¸r viele
andere Typen von X�H ¥¥¥A-Wasserstoffbr¸cken gefunden
und scheint eine allgemeine Eigenschaft der Wasserstoff-
br¸cke zu sein. Aus Neutronendiffraktionsdaten wurde der
Effekt f¸r N�H ¥¥¥N-,[94] O�H ¥¥¥ S-,[36] O�H ¥¥¥ Cl�-,[36]
N�H ¥¥¥ Cl�-[36] und C�H ¥¥¥O-Wechselwirkungen[95] beschrie-
ben, wobei allerdings der volle Bereich der mˆglichen
Geometrien bisher nur f¸r die in Abbildung 14 gezeigten
F‰lle erfasst ist. F¸r einige spezielle Systeme erh‰lt man in
quantenchemischen Berechnungen eine Verk¸rzung der
X-H-Bindung statt einer Streckung,[55, 96] aber es besteht
hier¸ber noch kein Konsens in der Theorie,[27l] und experi-
mentelle Belege f¸r Festkˆrper fehlen noch.
X�H ¥¥¥A-Wasserstoffbr¸cken beeinflussen auch die Win-

kel an X (Schema 8). In Abbildung 16 ist f¸r das Beispiel der
�NH3

� ¥ ¥ ¥ Cl�-Wasserstoffbr¸cke das Verbiegen des C-N-H-
Winkels als Funktion des C�N� ¥ ¥ ¥ Cl�-Koordinationswinkels
gezeigt.[36] Der Winkel zwischen den kovalenten Bindungen
folgt dem Koordinationswinkel, dabei ist nur die ænderung
numerisch kleiner. æhnliche Bilder wurden f¸r die Verbie-
gung des C-O-H-Winkels und das ÷ffnen und Schlie˚en des
H-O-H-Winkels von Wassermolek¸len durch O�H ¥¥¥O- und

O H O O H

O

O H

O

Schema 8. Verbiegung des X-O-H-Winkels in O�H ¥¥¥A-Wasserstoff-
br¸cken.

Abbildung 16. Verbiegung des C-N-H-Winkels in N�H ¥¥¥ Cl�-Wasser-
stoffbr¸cken (�NH3

�-Donoren, Neutronendiffraktionsdaten).[36]

O�H ¥¥¥ Cl�-Wasserstoffbr¸cken erhalten.[97] Die Verbiegung
betr‰gt normalerweise nur einige Grad; dies ist mit der
Neutronendiffraktion gut, in der Rˆntgenstrukturanalyse
aber nur schlecht zu erkennen.
Interne Torsionswinkel von Molek¸len kˆnnen durch

Wasserstoffbr¸cken in einem Ma˚ beeinflusst werden, das
durch die Hˆhe der Torsionsbarriere zwischen Energiemini-
ma bestimmt wird. Zum Beispiel ist der O-H-Vektor in Csp3-
OH-Hydroxygruppen bevorzugt gestaffelt bez¸glich der Sub-
stituenten am C-Atom orientiert, Schema 9a. In Kristall-
strukturen werden f¸r den Torsionswinkel aber alle nur

X O H X O
H

O
a) b)

Schema 9. Einfluss von Wasserstoffbr¸cken auf Torsionswinkel. a) Freie,
b) durch eine Wasserstoffbr¸cke gebundene Hydroxygruppe.

mˆglichen Werte gefunden. Wenn er gegen den X-C-O ¥¥¥O-
Koordinations-Diederwinkel in Wasserstoffbr¸cken aufgetra-
gen wird, erkennt man, dass der O-H-Vektor immer in
Richtung des Acceptors orientiert ist, selbst wenn dies zu
einer ekliptischen Orientierung bez¸glich Csp3 f¸hrt (Abbil-
dung 17).[98] Die gleiche Analyse wurde auch f¸r Methylgrup-
pen des Typs Csp3-CH3 durchgef¸hrt, die C�H ¥¥¥O-Wechsel-
wirkungen bilden. In diesem Fall ist die Torsionsbarriere viel
zu hoch (typischerweise 3 ± 5 kcalmol�1), um eine ekliptische
Konformation zuzulassen. Dennoch wurden Rotationen um
bis zu 10� ± 15� aus der ideal gestaffelten Konformation
gefunden.[98] In einem einzigen Fall wurde eine ekliptisch
orientierte Methylgruppe gefunden, die drei C�H ¥¥¥O-Br¸-
cken bildet.[99] Durch Berechnungen wurde allerdings gezeigt,
dass dies nur mˆglich ist, weil die Torsionsbarriere in diesem
speziellen Molek¸l mit 1.5 kcalmol�1 ungewˆhnlich niedrig
ist.[100]

Die oben skizzierten Effekte betreffen Bindungsl‰ngen und
-winkel, an denen das H-Atom einer Wasserstoffbr¸cke
direkt beteiligt ist. Es gibt aber auch ænderungen in der
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Abbildung 17. Rotation von Hydroxygruppen aus der gestaffelten Kon-
formation: In Wasserstoffbr¸cken passt sich der X-C-O�H-Torsionswinkel
dem X-C-C ¥¥¥O-Koordinationswinkel an.[98]

Geometrie der Nichtwasserstoffger¸ste beider beteiligten
Molek¸le. Diese Effekte sind f¸r m‰˚ig starke Wasserstoff-
br¸cken relativ klein und f¸r schwache praktisch vernach-
l‰ssigbar. F¸r starke Wasserstoffbr¸cken kˆnnen sie aber sehr
stark werden. Zum Beispiel wird in C�O�H ¥¥¥O�C-Wasser-
stoffbr¸cken die C-O-Bindung im Vergleich zu den freien
Molek¸len verk¸rzt, w‰hrend die C�O-Bindung verl‰ngert
wird.[101] Im Extremfall der symmetrischen Wasserstoffbr¸cke
sind die beiden C�O-Bindungsl‰ngen gleich. In Abbil-
dung 18 ist gezeigt, dass der Unterschied der beiden C�O-
Bindungsl‰ngen linear vom O ¥¥¥O-Abstand abh‰ngt (man
beachte, dass der Effekt bereits bei O ¥¥¥O� 2.6 ä recht gro˚
ist).[46] Analog werden Carboxylatgruppen, die als Acceptor in
einer Wasserstoffbr¸cke fungieren, unsymmetrisch. Dabei
wird die C�O-Bindung am O-Atom, das die Wasserstoff-
br¸cke akzeptiert, um einige Hundertstel ä l‰nger als die
andere (siehe z.B. Lit. [102]).

Abbildung 18. Einfluss von C�O�H¥¥¥O�C-Wasserstoffbr¸cken auf C�O-
Bindungsl‰ngen. Die Grˆ˚e �d ist die Differenz zwischen der C-O-
Bindungsl‰nge des Donors und der O�C-Bindungsl‰nge des Acceptors
(d0�Wert f¸r Fragmente, die keine Wasserstoffbr¸cke bilden; Quadrate:
Kombination aus S‰ure und konjugater Base; Punkte: resonanzunterst¸tz-
te Wasserstoffbr¸cken).[46]

Alle diese Zusammenh‰nge kˆnnen leicht verstanden
werden, wenn man sie in den Zusammenhang einer Pro-
tonentransferreaktion setzt. Die Geometrie des Donormole-
k¸ls n‰hert sich der Geometrie des deprotonierten Molek¸ls
an, die des Acceptormolek¸ls der des protonierten Molek¸ls.
Dies wurde zum Beispiel durch geeignete chemische Varia-
tionen von Phenol-Amin-Addukten eindrucksvoll demon-
striert,[103] die als molekulare genauso wie als ionische
Addukte erhalten werden kˆnnen sowie als Addukte mit
zwischen diesen Extremf‰llen liegenden Bindungssituatio-
nen.[104] Wenn man die phenolische C-O-Bindungsl‰nge gegen
den O ¥¥¥ N-Abstand auftr‰gt, erh‰lt man das in Abbildung 19
gezeigte Bild. Die Daten in der rechten oberen Ecke

Abbildung 19. Einfluss von Wasserstoffbr¸cken auf die C-O-Bindungs-
l‰nge von Phenol. Daten f¸r Addukte aus Phenolen und Aminen.[103]

stammen von m‰˚ig starken O�H ¥¥¥ N-Wasserstoffbr¸cken
und weisen normale phenolische C-O-Bindungsl‰ngen um
1.34 ä auf. Bei k¸rzer werdenden Wasserstoffbr¸cken wird
das H-Atom allm‰hlich abstrahiert, und die C-O-Bindung
wird k¸rzer. Die Daten in der rechten unteren Ecke stammen
von ionischenWasserstoffbr¸cken N��H ¥¥¥O��C und weisen
die C-O-Bindungsl‰nge des Phenolations (1.25 ä) auf. Der
zentrische Fall, C�O ¥¥¥H ¥¥ ¥ N, tritt bei einem N ¥¥¥O-Abstand
von etwa 2.50 ä auf.
Der C-N-C-Winkel des Pyridinmolek¸ls zeigt einen ver-

wandten Effekt (Abbildung 20).[10f] Das neutrale Pyridinmo-
lek¸l hat einen Winkel an N von 116.6�,[106] w‰hrend er im
Pyridiniumion auf 122� ± 123� aufgeweitet ist (z.B. 122.6� in

Abbildung 20. Einfluss von Wasserstoffbr¸cken auf den C-N�C-Winkel
von Pyridin.[10f]
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Py ¥HCl[106]). In O�H ¥¥¥ N-Wasserstoffbr¸cken wird dieser
Winkel mit k¸rzer werdendem O ¥¥¥ N-Abstand immer mehr
aufgeweitet (unterer Zweig der Kurve), und in N��H ¥¥¥O-
Wasserstoffbr¸cken wird er mit sinkendem Abstand enger.
Die beiden Zweige treffen sich bei O ¥¥¥ N� 2.50 ä und einem
Winkel von 120� an N. Auch bei resonanzunterst¸tzten
Wasserstoffbr¸cken (Abschnitt 4.2) spielen ænderungen der
Geometrie kovalenter Bindungen eine bedeutende Rolle.

3.7. H/D-Isotopeneffekte

Die H/D-Isotopeneffekte sind eines der sonderbarsten
Ph‰nomene im Gebiet der Wasserstoffbr¸cken. Beim klassi-
schen Ubbelohde-Effekt werden Wasserstoffbr¸cken bei
Deuterierung etwas l‰nger.[107] Die Schwingung der O-D-
Bindung hat eine niedrigere Nullpunktsenergie im Vergleich
zu O-H, und die O-D-Bindung ist dadurch etwas stabiler.
Daher ist D schwerer von O zu abstrahieren als H, und seine
Wasserstoffbr¸cken sind etwas schw‰cher. Der Ubbelohde-
Effekt wurde leider nur f¸r relativ wenige O�H/D ¥¥¥O-Paare
experimentell untersucht, und die Details der zugrundelie-
genden Effekte sind noch nicht vollst‰ndig verstanden. Nach
einem aktuellen ‹bersichtsartikel ist der Effekt bei O ¥¥¥O-
Abst‰nden im Bereich 2.5 ± 2.6 ä am grˆ˚ten (Abbil-
dung 21).[108] F¸r lange Wasserstoffbr¸cken ist er kleiner,
und auch f¸r sehr kurze geht er gegen Null (eventuell sind
sogar negative Werte mˆglich).

Abbildung 21. H/D-Isotopeneffekt auf Wasserstoffbr¸ckenl‰ngen. Der
Unterschied der O ¥¥¥O-Abst‰nde in Paaren von D- und H-Verbindungen
ist gegen den O ¥¥¥O-Abstand der H-Verbindung aufgetragen. Ein Wert
von �� 0 bedeutet, dass die Wasserstoffbr¸cke in der D-Verbindung
l‰nger ist.[108]

Gelegentlich f¸hrt Isotopenaustausch auch zu drastischen
Struktur‰nderungen. Ein bekanntes Beispiel ist Trifluores-
sigs‰uretetrahydrat, das in der protonierten Form ionisch ist,
F3C�COO� ¥ 3H2O ¥H3O�, w‰hrend es in der deuterierten
Form als Molek¸laddukt vorliegt, F3C�COOD ¥ 4D2O.[109]

4. Nichtadditivit‰t

Viele Eigenschaften von n vernetzten Wasserstoffbr¸cken
sind nicht einfach die Summe der n isolierten Br¸cken. F¸r

diese Nichtadditivit‰t sind in erster Linie zwei Effekte
verantwortlich, und beide verursachen eine gegenseitige
Polarisierung der beteiligten Gruppen.

4.1. �-Bindungs-Kooperativit‰t

Durch die Bildung einer X���H�� ¥ ¥ ¥ A��-Wasserstoff-
br¸cke wird X���H�� st‰rker polar, und dies gilt auch, wenn
X�H eine Wasserstoffbr¸cke akzeptiert, Y���H�� ¥ ¥ ¥
X���H��. In einer Kette aus zwei Wasserstoffbr¸cken,
Y�H ¥¥¥X�H ¥¥¥A, sind also beide Br¸cken st‰rker, als sie es
einzeln w‰ren. Da der Ladungsfluss der Polarisierung durch
die X�H-�-Bindungen erfolgt, spricht man oft von π�-
Bindungs-Kooperativit‰t™ (�-bond cooperativity);[6] es wur-
den aber auch die alternativen Bezeichnungen πpolarization-
enhanced hydrogen bonding™[110] und πpolarization-assisted
hydrogen bonding™ (als Gegenst¸ck zum πresonance-assisted
hydrogen bonding™)[46] vorgeschlagen. F¸r m‰˚ig starke
Wasserstoffbr¸cken ergebenModellrechnungen typische Ener-
giegewinne um 20% im Vergleich zu isolierten Br¸cken.[7]

Die �-Bindungs-Kooperativit‰t fˆrdert die Aggregation
von polaren Gruppen. In den kondensierten Phasen bilden
sich Ketten und Ringe aus Wasserstoffbr¸cken, X�H ¥¥¥
X�H ¥¥¥X�H. Dies ist besonders ausgepr‰gt f¸r X�O,
kommt aber auch mit X�N oder S vor. Wenn Doppeldo-
noren (wie H2O) und/oder Doppelacceptoren beteiligt sind,
kˆnnen sie Ketten und Ringe
zu komplexen Netzwerken
verkn¸pfen. F¸r die OH-rei-
chen Kohlenhydrate wurde
die Topologie solcher Netz-
werke sehr detailreich doku-
mentiert.[5, 111, 112]

Ein ungewˆhnlicher, aber
interessanter Verband, der �-
Bindungs-Kooperativit‰t auf-
weist, ist in Schema 10 gezeigt.
Die Polarit‰t des Wassermol-
k¸ls wird durch die beiden mit
O�P-Acceptoren gebildeten
Wasserstoffbr¸cken stark er-
hˆht, sodass die akzeptierte C�C�H ¥¥¥O-Wassserstoffbr¸cke
sehr kurz wird; sie ist sogar die k¸rzeste, die bisher f¸r ein
terminales Alkin gefunden wurde.[113]

4.2. �-Bindungs-Kooperativit‰t oder
resonanzunterst¸tzte Wasserstoffbr¸cken (RAHB)

X-H-Gruppen kˆnnen auch ¸ber Ladungsfluss durch �-
Bindungen polarisiert werden. Zum Beispiel steigt die
Donorst‰rke der Amidgruppe, wenn das O-Atom der Gruppe
eine Wasserstoffbr¸cke akzeptiert, X�H ¥¥¥O�C�N�H. Der
Grund liegt in der Stabilisierung der zwitterionischen Reso-
nanzform (Schema 11). Der gleiche Effekt tritt auch in Thio-
und Selenoamiden auf.[8] Wegen ihrer dualen Donor- und
Acceptorkapazit‰t bilden Amidgruppen oft durch Wasser-
stoffbr¸cken verbundene Ketten oder Ringe (z.B. in der
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Schema 10. Eine sehr kurze
C�C�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cke.
Die Acceptorst‰rke des Wasser-
molek¸ls wird durch �-Bin-
dungs-Kooperativit‰t angeho-
ben (C ¥¥¥O� 3.02 ä).[113]
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Schema 11. Resonanzformen der Amid-, Thioamid- und Selenoamidgrup-
pen. Die neutrale Form dominiert immer, Wasserstoffbr¸cken erhˆhen
aber das Gewicht der zwitterionischen Form (sowohl in Donor- als auch in
Acceptorfunktion).

Sekund‰rstruktur von Proteinen; Schema 12), in denen sich
die Wasserstoffbr¸cken gegenseitig verst‰rken. Da die Pola-
risierung durch die �-Bindungen erfolgt, wird der Effekt oft
�-Bindungs-Kooperativit‰t genannt.[6]

X

N H X

N H

N

X N

XH

H

X = O, S, Se

Schema 12. Ketten und Ringe aus Amiden, Thioamiden und Selenoami-
den, die durch �-Bindungs-Kooperativit‰t verst‰rkt werden.

Auf der Basis seiner Untersuchun-
gen von intramolekularen Wasser-
stoffbr¸cken in �-Diketon-Enolen
nennt Gilli diesen Effekt πresonanz-
unterst¸tzte Wasserstoffbr¸cken™
(resonance-assisted hydrogen bon-
ding, RAHB).[114] In �-Diketon-Eno-
len f¸hrt Ladungsfluss durch die
konjugierten Doppelbindungen zur
Bildung von sehr kurzen Wasser-

stoffbr¸cken (Schema 13). Die C-O- und C-C-Bindungen
bekommen partiellen Doppelbindungscharakter und werden
entsprechend verk¸rzt, w‰hrend die C�O- und C�C-Bindun-
gen geschw‰cht werden. Wenn man einen als Q� (d1� d4) �
(d3� d2) definierten Delokalisationsparameter gegen den
O ¥¥¥O-Abstand auftr‰gt, wird klar, dass die Delokalisation
mit kleiner werdender Wasserstoffbr¸ckenl‰nge zunimmt
(Abbildung 22). Im Extremfall einer symmetrischen Lage
des H-Atoms wird Q gleich Null, und das ganze Fragment
wird symmetrisch. Vˆllig analoge Effekte treten in l‰ngeren
Ketten konjugierter Doppelbindungen auf, sowohl bei intra-
als auch bei intermolekularen Wasserstoffbr¸cken.[115] Das am
besten bekannte Beispiel ist das Dimer aus zwei Carbons‰u-
remolek¸len (Schema 7). Jedes andere geeignete Donor-Ac-
ceptor-Paar, das durch ein resonanzf‰higes �-System verbun-
den ist, kann einen solchen Effekt aufweisen. Die Beispiele
N�H 	 	 	O und O�H 	 	 	N,[116] N�H 	 	 	 S/Se,[8] O�H 	 	 	 S[117]
und S�H¥¥¥ S[118] (Schemata 12 und 14) sollen die chemische
Vielfalt illustrieren, f¸r die �-Bindungs-Kooperativit‰t bereits
experimentell nachgewiesen worden ist.

4.3. Antikooperativit‰t

Wasserstoffbr¸cken kˆnnen sich nicht nur gegenseitig
verst‰rken, sondern auch abschw‰chen. Dies geschieht bei-

Abbildung 22. Resonanzunterst¸tzte Wasserstoffbr¸cken (RAHB) in
Enolonen nach Gilli et al.[114] Der Parameter Q, der den Grad der �-
Delokalisation anzeigt, f‰llt mit fallendem O ¥¥¥O-Abstand (Q� 0 zeigt ein
vollst‰ndig delokalisiertes �-System an). Sterne repr‰sentieren intramole-
kulare und Quadrate repr‰sentieren intermolekulare Wasserstoffbr¸cken.
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Schema 14. Beispiele von anderen resonanzunterst¸tzten Wasserstoff-
br¸cken als dem Fall O�H¥¥¥O.Weitere Beispiele sind in Schema 12 gezeigt.

spielsweise bei Doppelacceptoren, an denen sich zwei an-
n‰hernd parallele Donordipole gegenseitig absto˚en (Sche-
ma 15). Dieser Effekt ist vermutlich f¸r die Bevorzugung von
πhomodromen™ gegen¸ber πantidromen™ Ringen aus Was-
serstoffbr¸cken (Schema 16) verantwortlich.[119] Wenn man
ihre Wichtigkeit bei der Bildung intermolekularer Strukturen
bedenkt, ist es erstaunlich, wie wenig
antikooperative Effekte bisher untersucht
worden sind.

5. Streckung und Stauchung durch
andere Kr‰fte

In den kondensierten Phasen kˆnnen
Wasserstoffbr¸cken fast nie eine ideale
Geometrie annehmen. Kristallpackungs-
kr‰fte kˆnnen sie leicht biegen, strecken
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Schema 13. Resonanz-
unterst¸tzteWasserstoff-
br¸cken (resonance-assis-
ted hydrogen bonding,
RAHB) in �-Diketon-
Enolen.[114]
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Schema 15. Anti-
kooperative Was-
serstoffbr¸cken.
Die beiden Dono-
ren stellen ann‰-
hernd parallele
Dipole dar, die
sich absto˚en.
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Schema 16. Ringe aus f¸nf Wasserstoffbr¸cken.[119] In der bevorzugten
πhomodromen™ Anordnung (a) sind alle Wasserstoffbr¸cken in derselben
Weise orientiert. In der weniger h‰ufigen πantidromen™ Anordnung (b)
f¸hrt ein Wechsel der Orientierung zu lokaler Antikooperativit‰t.

und auch stauchen. Alle diese Verzerrungen bedeuten eine
Schw‰chung (typischerweise um nur wenige Zehntel
kcalmol�1, selten ¸ber 1 kcalmol�1). Es ist ein weit verbrei-
teter Fehler zu glauben, dass in einem Satz von Wasserstoff-
br¸cken zwischen chemisch gleichen Gruppen die k¸rzesten
auch die st‰rksten seien. Das ist nicht der Fall. In einem
solchen Satz von Wasserstoffbr¸cken sind die st‰rksten jene,
die der idealen Geometrie am n‰chsten sind. F¸r die
k¸rzesten muss mit einer gewissen Stauchung gerechnet
werden.
F¸r m‰˚ig starke und starke Wasserstoffbr¸cken ist die

Potentialmulde tief genug (� � 4 kcalmol�1), um die Verzer-
rungen relativ begrenzt zu halten (Abbildung 23). Die Ver-
teilung der Geometrien l‰sst dann Pr‰ferenzen klar erkennen
(siehe z.B. Abbildungen 7 und 11). Auch die am st‰rksten
gestauchten Kontakte sind noch tief im Bereich bindender
Wechselwirkungen. F¸r schwache Wasserstoffbr¸cken mit
Dissoziationsenergien 
1 kcalmol�1 ist dagegen der gesamte
Bereich der bindenden Geometrie zug‰nglich, und ge-

Abbildung 23. Schematische Potentialenergiekurven und Verteilungen
der Bindungsl‰ngen in Kristallen f¸r drei Wasserstoffbr¸ckentypen. Die
Energien der meisten Wasserstoffbr¸cken unterscheiden sich weniger als
1 kcalmol�1 von der am Minimum. Der einer Destabilisierung entspre-
chende Bereich ist nur f¸r sehr schwache Arten der Wasserstoffbr¸cke
zug‰nglich. Der H ¥¥¥O-Van-der-Waals-Abstand ist ebenfalls eingezeichnet
und soll illustrieren, dass das Van-der-Waals-Abstandskriterium[21] f¸r
starke Wasserstoffbr¸cken ziemlich harmlos ist, w‰hrend es bei schwachen
Wasserstoffbr¸cken zum Ausschluss eines gro˚en Teils der Kontakte
f¸hrt.[8]

stauchte Kontakte kˆnnen sogar in den destabilisierenden
Bereich geschoben sein (Abbildung 23c).[8]

Statistische Abstandsverteilungen von m‰˚ig starken und
starkenWasserstoffbr¸cken gleichen oft umgedrehtenMorse-
Potentialen (vergleiche Abbildungen 1 und 11). Es ist verlo-
ckend, solche Abstandsverteilungen als Bild einer Boltz-
mann-Besetzung eines Wasserstoffbr¸ckenpotentials zu in-
terpretieren. Dies w¸rde bedeuten, dass sich die Verzerrun-
gen einer bestimmten flexiblen Einheit (in diesem Fall einer
Wasserstoffbr¸cke) in den Kristallfeldern einer gro˚en Zahl
von Kristallstrukturen statistisch gleich verhalten wie die
Verzerrungen im thermischen Bad einer Lˆsung. Diese
Ansicht wurde tats‰chlich von einer ganzen Reihe von
Autoren vertreten.[71, 72, 120] Bei quantitativen Berechungen
kann aber eine brauchbare Anpassung von Modellfunktionen
an statistische Daten nur durch Einf¸hrung recht willk¸rli-
cher Zusatzannahmen erhalten werden.[120e] F¸r schwache
Wasserstoffbr¸cken sehen die Abstandsverteilungen ¸ber-
haupt nicht so aus wie Boltzmann-Populationen von Morse-
Potentialen (Abbildung 23).[8, 81] Schlie˚lich wurde von B¸rgi
und Dunitz starke Kritik dahingehend ge¸bt, der ganze
Ansatz sei grunds‰tzlich falsch da π.. . ein Ensemble von
Strukturparametern aus verschiedenen Kristallstrukturen
chemisch verschiedener Verbindungen nicht einmal entfernt
einem geschlossenen System im thermischen Gleichgewicht
‰hnlich ist und daher die f¸r die Anwendung der Boltzmann-
Verteilung notwendigen Bedingungen nicht erf¸llt.™[121]

In den Abschnitten 3 und 4 wurden mehrere Effekte
diskutiert, die Wasserstoffbr¸cken verk¸rzen und dabei auch
tats‰chlich verst‰rken (Erhˆhung der Polarit‰t von X-H oder
A, Kooperativit‰t etc.). Solche Effekte kˆnnen nur in gro˚en
Datenmengen erkannt werden, in denen die systematischen
Trends trotz der statistischen Streuungseffekte klar hervor-
treten kˆnnen. Scheinbar πzuf‰llige™ Verzerrungen in einzel-
nen Kristallstrukturen sind immer chemisch begr¸ndet, auch
wenn sie oft schwer zu erkl‰ren sind.

6. Wahrscheinlichkeit der Bildung von
Wasserstoffbr¸cken

Es ist meist schwer vorherzusagen, ob ein bestimmter
Donor und ein bestimmter Acceptor in einem gegebenen
System miteinander eine Wasserstoffbr¸cke bilden werden
oder nicht. Man kann nur eine πglobale™ Bildungswahrschein-
lichkeit definieren, d.h. die Zahl der X�H ¥¥¥A-Wasserstoff-
br¸cken in einer grˆ˚eren Menge von Strukturen bezogen auf
die Anzahl solcher Wasserstoffbr¸cken, die im Prinzip h‰tten
gebildet werden kˆnnen. Diese Eigenschaft stellt einen
Mittelwert ¸ber alle chemischen und strukturellen Situatio-
nen in der zugrunde liegenden Datenmenge dar. Die globale
Bildungswahrscheinlichkeit ist ein wichtiger Parameter f¸r
die Beurteilung, ob eine bestimmte Art von Wasserstoff-
br¸cke allgemeine Bedeutung hat oder nur ein exotischer
Einzelfall ist. Nur wenn eine Wasserstoffbr¸cke (oder eine
Anordnung vonWasserstoffbr¸cken) eine einigerma˚en hohe
Bildungswahrscheinlichkeit hat, kann sie beim rationalen
Entwurf von Kristallstrukturen (πKristall-Engineering™) ver-
wendet werden. Wasserstoffbr¸cken, die nur gelegentlich
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gebildet werden, sind dagegen kaum kontrollierbar (wenn
man sie auch verstehen muss, um die Kristallstrukturen zu
verstehen, in denen sie trotzdem gebildet werden).
Bildungswahrscheinlichkeiten kˆnnen f¸r einzelne Wasser-

stoffbr¸cken bestimmt werden, aber auch f¸r grˆ˚ere An-
ordnungen. In einer wichtigen Pionierarbeit haben Allen und
Mitarbeiter die globalen Bildungswahrscheinlichkeiten f¸r 75
bimolekulare Ringmotive bestimmt;[122] einige der Ergebnisse
sind in Schema 17 gezeigt. Die ¸berraschend kleinen Werte
f¸r bekannte Motive wie etwa das Carbons‰uredimer kann
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Schema 17. Acht Beispiele intermolekularer Wasserstoffbr¸ckenmotive
mit ihrer Bildungswahrscheinlichkeit (Pm) in Kristallen.[122] Man beachte,
dass Pm des Carboxy-Oxim-Heterodimers (b) viel hˆher ist als Pm der
Carbons‰ure- (e) und Oxim-Homodimere (f).

durch Konkurrenz alternativer Motive erkl‰rt werden. In
einer sp‰teren Arbeit wurde die Bildungswahrscheinlichkeit
von 50 Typen intramolekularer Wasserstoffbr¸cken be-
stimmt.[123] Die Ergebnisse f¸r drei topologisch verwandte
Ringe mit O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken sind in Schema 18
gezeigt. F¸r �-Diketon-Enole (Schema 18a) betr‰gt die
Bildungswahrscheinlichkeit beinahe 100% (wegen RAHB),
w‰hrend sie f¸r die nichtresonanten Systeme (Schema 18b
und c) sehr niedrig ist.
Die Bildungswahrscheinlichkeiten f¸r Wasserstoffbr¸cken

des Carbons‰uredonors wurden im Detail untersucht.[124] Es
mag ¸berraschen, dass in Kristallen nur 29% aller Carbon-

O O
H

O O
H

O O
H

Pm  = 97 % Pm = 9 % Pm = 5 %a) c)b)

Schema 18. Drei intramolekulare O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken mit ihrer
Bildungswahrscheinlichkeit Pm.[123] Wegen seiner Resonanzunterst¸tzung
(Schema 13) hat Beispiel a) die mit Abstand hˆchste Bildungswahrschein-
lichkeit. Die nichtresonanten Gruppen in b) und c) sind flexibel und
kˆnnen die Bildung der Wasserstoffbr¸cke vermeiden.

s‰uredonoren eine Wasserstoffbr¸cke mit einem Carbons‰u-
reacceptor bilden (haupts‰chlich Dimere). Die verbleibenden
71% bilden Wasserstoffbr¸cken mit einer Vielzahl anderer
Acceptoren. Der πrelative Erfolg™ eines mit dem Carbons‰u-
reacceptor konkurrierenden alternativen Acceptors A wurde
definiert als:

Erfolg(A)� n (OH ¥¥¥A)/[n (OH ¥¥¥A) � n (OH ¥¥¥OCarboxy)]

Diese Erfolgsrate ist f¸r die st‰rksten Acceptoren ¸ber 90%
(COO�, P�O, N(Py), F�, Cl�). Auch Wasser ist ein erfolg-
reicher Konkurrent (Erfolg(OW)� 84%). In Abbildung 24
sind f¸r O-Acceptoren die Erfolgsraten gegen

Abbildung 24. Zusammenhang zwischen der mittleren Wasserstoffbr¸-
ckenl‰nge und dem relativen Erfolg von Acceptoren A, die um eine
Bindung an den Carbons‰uredonor konkurrieren.[124]

die mittleren Abst‰nde D aufgetragen, und eine klare
Korrelation der beiden Grˆ˚en ist offensichtlich. Es ist
bemerkenswert, dass auch schwache Acceptoren wie C-O-C
(13%) und�NO2 (2%) eine signifikante Aussicht haben, den
starken Carbons‰uredonor zu binden. Wenn die Bildung des
Carbons‰uredimers gezielt gefˆrdert werden soll, sollte die
Anwesenheit der starken Konkurrenten offensichtlich ver-
mieden werden. Wenn beispielsweise ein Pyridyl-N-Atom als
Konkurrent auftritt (Erfolg(NPy)� 91%), ist die Bildung
eines Carbons‰ure-Pyridin-Dimers (Schema 19) viel wahr-
scheinlicher als die eines Carbons‰uredimers.
Es gibt den allgemeinen Befund, dass die Bildungswahr-

scheinlichkeit eines Erkennungsmusters mit der Anzahl der
Wasserstoffbr¸cken innerhalb des Motivs ansteigt. So ist
πZwei-Punkt-Erkennung™ meist nur m‰˚ig erfolgreich,
πDrei-Punkt-Erkennung™ deutlich besser, und πVier-Punkt-
Erkennung™ sehr erfolgreich.[125]
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Schema 19. Wasserstoffbr¸ckendimer einer Carboxylat- und einer Pyri-
dylgruppe; man beachte die C�H ¥¥¥O-Wechselwirkung, die zus‰tzlich zur
(viel st‰rkeren) O�H ¥¥¥ N-Wasserstoffbr¸cke gebildet wird. Mittlere
geometrische Parameter aus einer CSD-Analyse (n� 32) f¸r O�H ¥¥¥O-
Wasserstoffbr¸cken: d� 1.68(1) ä, D� 2.65(1) ä, �� 171(1)� ; f¸r C�H ¥¥¥
O-Wasserstoffbr¸cken: d� 2.53(3) ä, D� 3.35(2) ä, �� 27(1)�.[10c]

7. Sehr starke Wasserstoffbr¸cken

Anders als m‰˚ig starke und schwache Wasserstoffbr¸cken
sind die sehr starken Spezies quasikovalent[28] und verdienen
eine eigene Diskussion. Wenn man die Wasserstoffbr¸cke als
beginnende Protonentransferreaktion ansieht, stellt eine
m‰˚ig starke Wasserstoffbr¸cke ein Fr¸hstadium und eine
starke Wasserstoffbr¸cke ein fortgeschrittenes Stadium einer
solchen Reaktion dar. Es ist anzumerken, dass bei dieser
Interpretation Wasserstoffbr¸cken mit dominant ionischer
und nur m‰˚ig kovalenter Natur nicht als πstark™ klassifiziert
werden, obwohl ihre Dissoziationsenergie hoch ist (�NH3

� ¥ ¥ ¥
Cl� etc.). Stattdessen kˆnnte man sie als ionische Wechsel-
wirkungen mit einer zus‰tzlichen m‰˚ig starken Wasserstoff-
br¸cke bezeichnen.
Die Untersuchung der starken Wasserstoffbr¸cken wurde

zun‰chst durch Schwingungsspektroskopie von Lˆsungen
vorangetrieben[44, 104, 126] und wurde erst vor wenigen Jahren
von Strukturchemikern wiederentdeckt. Ein zentraler Befund
der spektroskopischen Untersuchungen ist der, dass sehr
starke Wasserstoffbr¸cken nur gebildet werden, wenn die
pKa-Werte der Partner in geeigneter Weise zusammenpassen.
Wenn die pKa-Werte sehr verschieden sind, bilden sich
entweder m‰˚ig starke X�H ¥¥¥Y- oder ionische X� ¥ ¥ ¥
H�Y�-Wasserstoffbr¸cken, und beide sind nicht sehr kova-
lent. Der quasikovalente Fall kommt in einem gewissen
πkritischen™ �pKa-Bereich vor, dessen numerische Charakte-
ristika vom jeweiligen System abh‰ngen (tabelliert z.B. in
Lit. [126]). Nun ist aber der pKa-Wert eine Eigenschaft in
Lˆsung, die in Kristallen noch nicht einmal definiert ist, und
seine Beziehungen zu Wasserstoffbr¸cken (und verwandte
Beziehungen ¸ber das Zusammenpassen von Protonenaffini-
t‰ten) kˆnnen nicht in allgemeiner Weise auf den Festkˆrper-
zustand ¸bertragen werden. Eine polare Umgebung beg¸ns-
tigt eine polare Form der Wasserstoffbr¸cke, und eine
Wasserstoffbr¸cke, die etwa in CCl4-Lˆsung quasikovalent
ist, kann in einer polaren Umgebung im Kristall durchaus
ionisch werden. In einer unpolaren Kristallumgebung kann
sie aber in einem ‰hnlichen Zustand wie in unpolarer Lˆsung
bleiben.
In diesem Zusammenhang sind Verbindungen mit einer

unpolaren Oberfl‰che interessant, die eine einzelne Wasser-
stoffbr¸cke mehr oder weniger im Inneren verborgen haben.
Die Eigenschaften einer solchen Wasserstoffbr¸cke kˆnnen
dann in Lˆsung und im Festkˆrper erstaunlich gut ¸berein-
stimmen. Ein Beispiel daf¸r sind Addukte von Pentachlor-
phenol und Pyridinen, f¸r die der �pKa-Wert den Protonie-
rungszustand auch im Kristall bestimmt (Abbildung 25).[104]

Abbildung 25. Zusammenhang zwischen �pKa und den IR-spektroskopi-
schen O/N-H-Streckfrequenzen in kristallinen Addukten aus Pentachlor-
phenol und Aminen. Die Symbole � zeigen Ausrei˚er, die vermutlich
durch Kristallpackungseffekte verursacht sind. Sehr starke Wasserstoff-
br¸cken kommen nur in einem bestimmten πkritischen Bereich™ von�pKa-
Werten vor.[104a]

StarkeWasserstoffbr¸cken kˆnnen in verschiedene Klassen
eingeteilt werden. Am besten bekannt ist die Kombination
von S‰uren mit ihrer konjugaten Base (Schema 20). Hier
stimmen die pKa-Werte offensichtlich genau ¸berein,
und Protonentransfer f¸hrt zu einer chemisch ‰quivalen-
ten Situation (X�H ¥¥¥ X��X� ¥ ¥ ¥ H�X oder X��H ¥¥¥ X�
X ¥¥¥H�X�). Gilli et al. nannten diese Kategorien πnegativ™
und πpositiv ladungsunterst¸tzte Wasserstoffbr¸cken™ und
trugen die strukturellen und teilweise auch spektroskopischen
Eigenschaften zahlreicher Beispiele zusammen.[28, 46, 116] Star-
ke Wasserstoffbr¸cken dieser Art werden sowohl inter- als
auch intramolekular leicht gebildet. Beispiele f¸r intramole-
kulare Br¸cken findet man in Hydrogenmaleat- und Hydro-
genphthalationen,[128] und den Kationen der so genannten
Protonenschw‰mme.[129]
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Schema 20. Beispiele von starken Wasserstoffbr¸cken zwischen S‰uren
und ihrer konjugaten Base.
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Auch in Systemen mit resonanzunterst¸tzen Wasserstoff-
br¸cken (RAHB), wie etwa den �-Diketon-Enolen, f¸hrt
Protonentransfer zu einer ‰quivalenten Situation (Abbil-
dung 22). RAHB ermˆglicht damit Bildung von sehr starken
Wasserstoffbr¸cken in ungeladenen Systemen.[28] Substituen-
ten an den C-Atomen kˆnnen die chemische Symmetrie
stˆren und neigen daher dazu, die Wasserstoffbr¸cke zu
schw‰chen. Als Beispiel einer genauen Fallstudie sei auf die
Neutronenkristallstruktur von Nitromalonamid verwiesen.[130]

Chemisch nicht verwandte Partner kˆnnen starke Wasser-
stoffbr¸cken nur dann bilden, wenn ihre pKa-Werte zumin-
dest grob ¸bereinstimmen. Ein Beispiel daf¸r sind Addukte
von Carbons‰uren und N-Oxiden. Durch geeignete chemi-
sche Substitutionen kˆnnen diese Systeme zu molekularen
Addukten des Typs O�C�O�H ¥¥¥O��N� gemacht werden,
zu ionischen Addukten �CO2

� ¥ ¥ ¥ H�O�N� oder auch dem
dazwischen liegenden quasikovalenten Fall, bei dem das
H-Atom in der Mitte zwischen den beiden O-Atome liegt.
Der letzte Fall kommt nicht nur inter-, sondern auch
intramolekular vor (Schema 21), mit O ¥¥¥O-Abst‰nden bis
hinab zum k¸rzestmˆglichen Wert von 2.39 ä.[131, 132]
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Schema 21. Sehr kurze O-H-O-Wasserstoffbr¸cken zwischen Carbons‰u-
ren und N-O-Gruppen. a) Intramolekulare Wasserstoffbr¸cke in Picolin-
s‰ure-N-oxid.[131] b) Intermolekulare Wasserstoffbr¸cke im Addukt aus
Pyridin-N-oxid und Trichloressigs‰ure[132] (Zahlenwerte aus einer Neu-
tronendiffraktionsstudie[132b]).

Man kennt nicht allzu viele Beispiele von starken oder
sogar geometrisch zentrierten Wasserstoffbr¸cken zwischen
verschiedenen Atomtypen. Obwohl sehr kurze N-H-O-Was-
serstoffbr¸cken in einer Reihe von Systemen spektroskopisch
vorhergesagt worden sind,[126] wurde das erste Beispiel in
Kristallen erst k¸rzlich f¸r das Addukt von Pentachlorphenol
und 4-Methylpyridin mit Neutronendiffraktion gefunden
(Abbildung 26).[93] Schon sehr kleine chemische Variationen
dieses Systems f¸hren zum Verlust der Symmetrie und zur
Bildung entweder molekularer O�H ¥¥¥ N- oder ionischer O� ¥
¥ ¥ H�N�-Wasserstoffbr¸cken.[133]

8. Schwache und ungewˆhnliche
Wasserstoffbr¸cken

In den letzten Jahren standen die schwachen und unge-
wˆhnlichen Arten im Mittelpunkt der Untersuchung von
Wasserstoffbr¸cken. Diese Arbeiten sind bereits in einigen
‹bersichtsartikeln und einem Buch[8] zusammengefasst wor-
den und brauchen daher nicht mehr im Detail besprochen zu
werden. Der nachfolgende Abschnitt wird deshalb nur sehr

Abbildung 26. Erstes Beispiel einer O-H-N-Wasserstoffbr¸cke mit einer
zentrischen Lage des Protons: Pentachlorphenol/4-Methylpyridin bei
100 K (O ¥¥¥ N� 2.51 ä; Neutronendiffraktionsstudie).[93]

kurz durch die gro˚e Menge der modernen Literatur zum
Thema f¸hren.
Von allen schwachen Wasserstoffbr¸cken sind die mit C-H-

Gruppen als Donoren am besten untersucht worden. Fr¸her
wurden sie als πungewˆhnlich™ oder πnichtkonventionell™
angesehen, werden heute aber in den meisten Gebieten der
Strukturchemie und -biologie als recht πnormal™ diskutiert.
Die Dissoziationsenergien liegen etwa im Bereich 0.4 ±
4 kcalmol�1, meist�2 kcalmol�1. Am unteren Ende der Skala
gehen die C�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken in die Van-der-
Waals-Wechselwirkungen ¸ber. Das obere Ende der Skala
mit starken Wechselwirkungen ist noch nicht gut erforscht;
man kann aber ohne weiteres C�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken
vorhersagen, die unter Beteiligung von sehr aciden C-H-
Donoren oder sehr basischen Acceptoren st‰rker als
4 kcalmol�1 sind. Viele Eigenschaften von C�H ¥¥¥O/N/Hal-
Wechselwirkungen wurden schon in den vorhergehenden
Abschnitten diskutiert (Tabellen 1 ± 3; Abbildungen 2, 8, 23;
Schemata 10, 19). C�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken in biologi-
schen Systemen wurden ebenfalls intensiv behandelt.[134] Zum
Gesamtgebiet gibt es einige ‹bersichtsartikel.[81, 135±137]

Als weiterer Typ von schwachenWasserstoffbr¸cken sind in
den letzten Jahren solche mit �-Acceptoren h‰ufig untersucht
worden (��Ph, C�C, C�C, Py, Im etc.; siehe Tabellen 1 ± 3,
Abbildung 10). F¸r starke O/N-H-Donoren sind die Dissozia-
tionsenergien mit etwa 2 ± 4 kcalmol�1 hˆher als f¸r C�H ¥¥¥
A-Br¸cken und kˆnnen bei geladenen Donoren ¸ber
15 kcalmol�1 liegen. Im letzteren Fall liegt die X�H ¥¥¥�-
Wasserstoffbr¸cke im Grenzbereich zur Kation-�-Wechsel-
wirkung (siehe Abschnitt 2.6). X�H ¥¥¥�-Wasserstoffbr¸cken
kommen in vielen Gebieten der Strukturchemie und -biologie
vor, und es gibt einige moderne ‹bersichtsartikel, die eine
genauere Diskussion ¸berfl¸ssig machen.[8, 27k, 138] Als repr‰-
sentatives Beispiel ist in Abbildung 27 eine N�H ¥¥¥�-Was-
serstoffbr¸cke gezeigt, die einen 310-Turn in einem Protein
stabilisiert.[80]

X�H ¥¥¥�-Wechselwirkungen mit C-H-Donoren sind inter-
essant, da C-H-Gruppen einen weiten Bereich von Polarit‰-
ten ¸berstreichen. Mit aciden Donoren wie C�C-H hat die
C�H ¥¥¥�-Wechselwirkung die spektroskopischen Eigenschaf-
ten einer πrichtigen™ Wasserstoffbr¸cke,[139] und berechnete
Energien liegen im Bereich von 2 ± 3 kcalmol�1 (Tabelle 1).
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Abbildung 27. Beispiel einer N�H ¥¥¥�(Ph)-Wasserstoffbr¸cke in einem
Protein, die einen 310-Turn stabilisiert. Es wurden viele verwandte
Wasserstoffbr¸cken bei der Stabilisierung von Sekund‰rstrukturelementen
gefunden.[80]

C�C-H ist eine besonders interessante Gruppe, da sie gleich-
zeitig Donor und Acceptor sein kann. Das kann zur Bildung
von Wasserstoffbr¸ckenketten und -ringen f¸hren, C�C�H ¥¥¥
C�C�H ¥¥¥ C�C�H oder O�H ¥¥¥ C�C�H ¥¥¥O�H, die zu von
O�H-Gruppen gebildeten Ketten und Ringen topologisch
‰quivalent sind.[8, 50, 139, 140]

Mit fallender C-H-Polarit‰t beh‰lt die Wechselwirkung
zwar ihre strukturbestimmende Eigenschaft, aber es wird zu
einer Ansichtssache, ob sie immer noch πWasserstoffbr¸cke™
genannt werden sollte.[8] Nach der in Abschnitt 2.1 vorge-
schlagenen Definition w‰re dies gerechtfertigt, solange f¸r
C-H die Eigenschaft als Protonendonor nachgewiesen werden
kann. Auch wenn die Definition gro˚z¸gig ausgelegt wird,
gehˆren (Ph)C�H ¥¥¥ Ph- und �CH3 ¥¥ ¥ Ph-Wechselwirkungen
zumGrenzbereich der Wasserstoffbr¸cke. Das Ph‰nomen der
πCH/�-Wechselwirkung™ in der organischen und biologischen
Chemie wurde von Nishio et al. auf interessante Weise
untersucht und zusammengefasst.[141, 142] Auch f¸r S-H-Grup-
pen wurden Wasserstoffbr¸cken zu �-Acceptoren gefunden,
aber die Dissoziationsenergien sind mit �1 kcalmol�1 an-
scheinend sehr niedrig.[143]

In Strukturen von metallorganischen Verbindungen wur-
den Wasserstoffbr¸cken mit Metallhydriden als Donoren,
M�H ¥¥¥A, und ‹bergangsmetallatomen als Acceptoren,
X�H ¥¥¥M, gefunden.[8, 68, 144] Die πDiwasserstoffbr¸cke™ (πdi-
hydrogen bond™) wird zwischen einer protischen X-H- und
einer hydridischen H-Y-Gruppe gebildet, X���H�� ¥ ¥ ¥
H���Y��, wie etwa zwischen N-H und H-B.[145] Viele andere
Sonderf‰lle von Wasserstoffbr¸cken wurden in Kristallstruk-
turen gefunden[8] und/oder theoretisch untersucht.[146] Die
Rolle von organischem Fluor als Wasserstoffbr¸ckenacceptor
ist dabei besonders interessant.[27q, 67, 147]

Schlie˚lich m¸ssen noch X-H-Gruppen mit umgekehrter
Polarit‰t erw‰hnt werden, X���H��. Diese kˆnnen gerichtete
Wechselwirkungen X���H�� ¥ ¥ ¥ A�� bilden, die in vieler Hin-
sicht normalen Wasserstoffbr¸cken ‰hnlich sind. Da X-H
nicht als Protonendonor wirkt, ist der Begriff πWasserstoff-
br¸cke™ wie in Abschnitt 2.1 definiert hier aber nicht
zutreffend. Der alternative Begriff πinverse Wasserstoff-

br¸cke™, der in einer theoretischen Arbeit vorgeschla-
gen wurde,[148] beschreibt die chemische Situation recht
treffend.

9. Das Konzept der Bindungsordnungen

Die Vorstellung einer mehr oder wenig strengen Beziehung
zwischen Bindungsl‰nge und πBindungsordnung™ oder πBin-
dungsvalenz™ s geht auf Pauling zur¸ck.[3] Es wurden ver-
schiedene Ausdr¸cke f¸r s� f(d) vorgeschlagen,[149, 150] aber
der immer noch beliebteste ist Paulings exponentielle Bezie-
hung [Gl. (1)],

s � exp[(d0�d)/b] (1)

in der d0 die L‰nge einer Einfachbindung mit s� 1 und b
eine Konstante ist (meist ca. 0.37 ä[149]). Die Regel der
Erhaltung der Bindungsordnung besagt, dass f¸r jede Atom-
sorte die Summe der Bindungsordnungen (�s) in allen
Bindungssituationen konstant ist (z.B. �s� 4 f¸r C, �s� 2
f¸r O etc.).
In einer Wasserstoffbr¸cke X�H ¥¥¥A gibt es zwei chemi-

sche Bindungen, X�H und H ¥¥¥A, und die Summe ihrer
Bindungsordnungen muss 1 sein, also sXH � sHA� 1. Zusam-
men mit Gleichung (1) folgt daraus eine Beziehung zwischen
den X�H- und H ¥¥¥A-Bindungsl‰ngen. F¸r den homonuc-
learen Fall, X�A, wird dies durch Gleichung (2) ausge-
dr¸ckt:

rXH � r0�b ln {1� exp[(r0� rHX)/b]} (2)

In gegabelten Wasserstoffbr¸cken (Schema 2) m¸ssen die
Bindungsordnungen aller H ¥¥¥A-Komponenten in der Sum-
me �s� 1 mitgez‰hlt werden. Die Parameter r0 und b kˆnnen
durch Anpassung von Gleichung (2) an experimentelle Struk-
turdaten erhalten werden,[31a] wie etwa an die in Abbildung 14
gezeigten. F¸r O�H ¥¥¥O-Wasserstoffbr¸cken liefern die
Werte r0� 0.928 ä und b� 0.393,[36, 92] eine gute Anpassung
¸ber den ganzen Abstandsbereich (durchgezogene Linie in
Abbildung 14a; es gibt leichte aber systematische Abweich-
ungen bei langen Abst‰nden, die nur durch Anwendung einer
komplizierteren Modellfunktion behoben werden kˆnnen).
In Tabelle 7 sind die so erhaltenen Bindungsordnungen s f¸r
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Tabelle 7. Bindungsordnungen von O-H- und H ¥¥¥O-Bindungen gem‰˚
Gleichung (1) unter Verwendung der Parameter r0,OH� 0.927 ä, bOH�
0.395 ä.[92]

O�H s H ¥¥¥O s

0.97 0.90 1.20 0.50
0.98 0.87 1.30 0.39
0.99 0.85 1.40 0.30
1.0 0.83 1.50 0.23
1.02 0.79 1.60 0.18
1.04 0.75 1.70 0.14
1.06 0.71 1.80 0.11
1.08 0.69 1.90 0.08
1.10 0.65 2.00 0.07
1.15 0.57 2.20 0.04
1.20 0.50 2.40 0.02
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O-H- und H ¥¥¥O-Bindungen ¸ber einen gro˚en L‰ngenbe-
reich angegeben. Es ist interessant, dass die H ¥¥¥O-Bindungs-
ordnung in einer Wasserstoffbr¸cke mit d� 1.8 ä bereits
recht hoch ist, sHO� 0.11. Entsprechend ist die der O-H-
Bindung auf nur 0.89 verringert. Dies kann man als Zeichen
eines signifikanten kovalenten Beitrags auch zu m‰˚ig
starken Wasserstoffbr¸cken werten. Ein solcher kovalenter
Beitrag zu den Wasserstoffbr¸cken in Eis wurde k¸rzlich mit
Compton-Streumethoden untersucht (eine Arbeit, die aller-
dings auch kritisiert wurde).[151]

F¸r N�H ¥¥¥N-Wasserstoffbr¸cken gibt es viel weniger
experimentelle Daten; insbesondere ist der zentrale Bereich
der entsprechenden Korrelation in Abbildung 14a nicht mit
Datenpunkten besetzt. Die Parameter r0,NH� 0.996 ä und
bNH� 0.381 sind daher weniger zuverl‰ssig, und man sollte
nicht erwarten, dass sie kurze Wasserstoffbr¸cken besonders
genau beschreiben.[94] Aus den gleichen Gr¸nden sind auch
f¸r heteronucleare Wasserstoffbr¸cken die entsprechenden
Paramter relativ ungenau.[36]

Mit dem Konzept der Bindungsordnungen kann man auch
Einfl¸sse von Wasserstoffbr¸cken auf die Nichtwasserstoff-
ger¸ste verstehen und oft sogar brauchbare numerische
Absch‰tzungen machen. Zum Beispiel erfordert die Erhal-
tung der Bindungsordnung in C�O�H ¥¥¥O�C-Wasserstoff-
br¸cken, dass die O�C-Bindung um den Betrag sHO ge-
schw‰cht und entsprechend verl‰ngert ist.[152]

F¸r kovalente Bindungen ist s proportional zur Elektro-
nendichte am Bindungs-kritischen Punkt, �BCP.[39a] In O�H ¥¥¥
O-Wasserstoffbr¸cken h‰ngen sowohl �BCP als auch s expo-
nentiell von d ab [Abbildung 3 und Gleichung (1)], und
daraus m¸sste folgen, dass eine Beziehung s� �BCP zumindest
n‰herungsweise erf¸llt ist.

10. Zusammenfassung und Ausblick

In diesem Aufsatz wurde ein ‹berblick ¸ber die Wasser-
stoffbr¸cke im Festkˆrper mit dem Schwerpunkt auf den
Struktureigenschaften gegeben. Allein wegen des Umfangs
der verˆffentlichten Literatur muss sich der Text auf die
Grundlagen konzentrieren. Es wurde gezeigt, dass die Was-
serstoffbr¸cke ein sehr breit gef‰chertes Ph‰nomen darstellt :
Es gibt Dutzende verschiedener X�H ¥¥¥A-Wechselwirkun-
gen, die h‰ufig in den kondensierten Phasen vorkommen, und
zus‰tzlich gibt es sehr viele weniger h‰ufige. Die Dissozia-
tionsenergien ¸berstreichen mehr als zwei Grˆ˚enordnungen,
0.2 ± 40 kcalmol�1. Innerhalb dieses Bereichs ist die Natur der
Wechselwirkung nicht konstant, sondern beinhaltet elektro-
statische, kovalente und dispersive Beitr‰ge mit ver‰nderli-
chen relativen Gewichten. Die Komplexit‰t wird durch
Bereiche des ‹bergangs zu anderen Wechselwirkungen
erhˆht ± Grauzonen, die keine klare Abgrenzung zur
kovalenten Bindung, zur Van-der-Waals-, zur ionischen und
zur Kation-�-Wechselwirkung zulassen.
Es ist immer schwierig, in die Zukunft eines komplexen

Gebietes zu schauen; manchmal hilft dabei ein kurzer
historischer R¸ckblick. Das Gebiet der Wasserstoffbr¸cken
hat sich nicht kontinuierlich entwickelt, sondern erlebte
Perioden schneller Entwicklung und Perioden der Stagnation.

Vor allem in den 1980er Jahren erschien das Gebiet vielen
Autoren als mehr oder weniger abgeschlossen. Um 1990
ˆffnete sich das Gebiet wieder und ist seither in schneller
Bewegung. Der gegenw‰rtige Boom h‰ngt mit dem breiten
Spektrum der Sparten zusammen, in denen Wasserstoff-
br¸cken eine Rolle spielen: Materialwissenschaft, Anorgani-
sche und Organische Chemie, Biologie und Pharmazie. In
keinem dieser Gebiete wurde die Wasserstoffbr¸cke bisher
wirklich zufriedenstellend erforscht, und insbesondere wurde
noch kein Niveau erreicht, das eine Kontrolle der Wechsel-
wirkung ermˆglichen w¸rde (vielleicht mit der Ausnahme
einiger Aspekte des Kristall-Engineerings). Vor diesem Hin-
tergrund kann man das n‰chste Ziel angeben: Es muss
versucht werden, Kontrolle ¸ber Wasserstoffbr¸cken zu
gewinnen. Daf¸r sind die geeigneten Werkzeuge noch in
allen oben aufgez‰hlten Sparten zu entwickeln.

Ich mˆchte den vielen Koautoren meiner anderen Verˆffent-
lichungen ¸ber Wasserstoffbr¸cken danken. Es w‰ren zu viele
Namen einzeln aufzuz‰hlen, insgesamt ¸ber 50, sodass ich nur
einige erw‰hne: G. R. Desiraju, G. Koellner, J. Kroon, W.
Saenger und J. L. Sussman. Im Lauf der Jahre haben einige
Institutionen finanzielle Unterst¸tzung geleistet, und ich mˆch-
te hier insbesondere der Deutschen Forschungsgemeinschaft
und der Minerva-Gesellschaft danken. Ein Gutachter dieses
Aufsatzes hat eine ungewˆhnlich gro˚e Anzahl von hilfreichen
Verbesserungsvorschl‰gen gegeben. Ich mˆchte diesem ano-
nymen Kollegen f¸r die sehr sorgf‰ltige Lekt¸re und die viele
aufgewendete Zeit danken.

Eingegangen am 6. M‰rz 2001 [A456]
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dass der H ¥¥¥A-Abstand (oder der X ¥¥¥A-Abstand) k¸rzer als die

Summe der Van-der-Waals-Radien ist. F¸r X�H ¥¥¥O-Wechselwir-
kungen bedeutet das etwa: H ¥¥¥O� 2.6 ± 2.7 ä.[11] Bei diesem Ab-
stand soll die Wechselwirkung vom πWasserstoffbr¸cken-Typ™ zum
πVan-der-Waals-Typ™ ¸bergehen. Die Definition ist grunds‰tzlich
falsch und irref¸hrend:[5, 6] Das elektrostatische Feld von Dipolen
(oder von ganzen Ladungen, wenn Ionen beteiligt sind), endet nicht
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