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Zwischenmolekulare Wechselwirkungen

M olekulare Erkennungsvorginge in Losung werden von vielen

Angewandte

Aus dem Inhalt

Faktoren beeinflusst. Dies hat bisher verhindert, dass die zwi-

schenmolekularen Wechselwirkungen auf einer quantitativen
Ebene verstanden werden. Unser gegenwidirtiger Ansatz besteht

darin, diese Effekte phiinomenologisch in einzelne Wechselwir-

kungen aufzuteilen, sie zu klassifizieren, zu benennen und dann
getrennt zu behandeln: aromatische Wechselwirkungen, Kation-
m-Wechselwirkungen, CH-O-Wasserstoffbriicken und hydro-
phobe Wechselwirkungen sind einige Beispiele.!"’ Um hier Fort-
schritte zu erzielen, braucht es einen integrierten quantitativen

Ansatz zur Bestimmung des relativen Ausmafies der Wechsel-

wirkungen, die das molekulare Erkennungsverhalten eines ge-
gebenen Systems beeinflussen konnen. Hierzu wurde ein Modell

entwickelt, das die theoretischen Ansitze und experimentellen

Ergebnisse zu zwischenmolekularen Wechselwirkungen in der
Gasphase, im festen Zustand und in Losung stark vereinfacht
beschreibt. Ziel ist es, eine halbquantitative thermodynamische

Rangfolge dieser Effekte in Losung bei Raumtemperatur zu er-

stellen.

1. Einfiihrung

Wir wollen zuerst den Zusammenhang zwischen freier
Enthalpie (Gibbs-Energie, G), Enthalpie und Entropie be-
trachten. Zwischen diesen drei GroBen besteht eine enge
Beziehung, es ist aber die freie Enthalpie, die das Verhalten
eines Systems bestimmt, und ihre experimentellen Werte sind
einfach zu interpretieren: Ist der Komplex stabiler als die
getrennten Teilchen oder nicht? Zwar bieten Entropie und
Enthalpie niitzliche Konzepte, um die verschiedenen Fakto-
ren zu verstehen, die zur freien Enthalpie einer zwischenmo-
lekularen Wechselwirkung beitragen, die Interpretation ex-
perimenteller Werte von AH und AS ist allerdings selbst fiir
einfache Systeme problematisch. Die Enthalpie- und Entro-
piednderungen, die fiir zwischenmolekulare Wechselwirkun-
gen beobachtet werden, konnen bereits bei kleinen Ande-
rungen am System stark fluktuieren und sich dariiber hinaus
gegenseitig so kompensieren, dass sich die freie Enthalpie nur
geringfiigig andert.”’) Ein klassisches Beispiel fiir einen Pro-
zess, der mit einer Kompensation grof3er Enthalpie- und
Entropiednderungen einhergeht, ist die Phasenumwandlung.
Die Werte von AH und AS geben Auskunft iiber Anderungen
in der Struktur oder Organisation eines Systems, hdngen aber
nicht notwendigerweise mit der Gesamtstabilitdt zusammen.
Die Thermodynamik des hydrophoben Effekts verdeutlicht
diesen Sachverhalt.”! Die Anderung der freien Enthalpie bei
der Losung einer polaren Verbindung in Wasser weist tiber
den gesamten Temperaturbereich von 0 bis 100°C einen
grof3en und positiven Betrag auf, der sich nicht signifikant
andert. Die dazugehorigen Entropie- und Enthalpieénderun-
gen variieren allerdings betrachtlich, sodass bei niedrigen
Temperaturen der entropische Anteil und bei hohen Tempe-
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raturen der enthalpische Anteil dominiert. Das soll nicht
heillen, dass Enthalpie und Entropie keine niitzlichen Grofien
wiren. Sie enthalten wichtige Informationen tiber Struktur-
anderungen, die beispielsweise fiir das Verstandnis der Bin-
dung von Agonisten und Antagonisten an biologische Re-
zeptoren wesentlich sind — iiber die Gesamtstabilitidt oder die
Bindungsaffinitit eines Systems geben sie allerdings keine
Auskunft.

Wir werden uns daher auf die freie Enthalpie als die
entscheidende Grofe fiir das Verstdndnis von intermoleku-
laren Wechselwirkungen in Losung konzentrieren. Alle Bei-
trage von Faktoren wie der ungiinstigen Entropiednderung
bei der Bildung eines Komplexes aus zwei Molekiilen oder
der giinstigen Enthalpiednderung bei der Bildung einer
Wasserstoffbriicke werden wir als Terme der freien Enthalpie
betrachten. Derartige Methoden zur Zerlegung der freien
Enthalpie in Einzelterme wurden relativ erfolgreich ange-
wendet, und offenbar lassen sich Beitrdge zur freien Enthal-
pie in erster Niherung als additiv ansehen.”!
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2. Theoretische Uberlegungen

Die grundlegende Theorie der intermolekularen Wech-
selwirkungen in der Gasphase separiert die Enthalpie der
Wechselwirkung zwischen zwei Molekiilen in vier Kompo-
nenten: Repulsionswechselwirkungen der Elektronenhiillen
bei kleinen Abstdnden der Teilchen, Induktionswechselwir-
kungen zwischen der permanenten Ladungsverteilung des
einen Molekiils und einer durch Induktion verdnderten
Ladungsverteilung des anderen Molekiils, Dispersionswech-
selwirkungen zwischen gegenseitig induzierten Dipolmomen-
ten und elektrostatische Wechselwirkungen zwischen den
permanenten Ladungsverteilungen der beiden Molekiile.[*”
Im Folgenden werden wir diese Faktoren einzeln betrachten.

2.1. Repulsion

Die repulsiven Wechselwirkungen zwischen den Elektro-
nenhiillen definieren lediglich das Molekiilvolumen, d.h., bei
Molekiilen, die sich im Van-der-Waals-Kontakt befinden,
kann der Beitrag des Repulsionsterms zur zwischenmoleku-
laren Wechselwirkung vernachléssigt werden.

2.2. Induktion

Es gibt zwar einige Belege fiir Induktionswechselwirkun-
gen in Komplexen organischer Molekiile, der Effekt ist aber
eher klein.®! Zum Beispiel bildet Harnstoff in organischen
Losungsmitteln lineare wasserstoffverbriickte Oligomere mit
jeweils zwei Wasserstoffbriicken zwischen zwei Molekiilen
(Abbildung 1).) Der erste Schritt zur Bildung des Oligomers

HyN Ky H;N JHoN Ka
FO — >=O)““ FO —_—
B S— 'II,I,I B S—
H;N HuN HoN
HoN wwH2N N oligomere
b 07‘::,,," = O‘,‘,,,,, =0 =/ Ketten
HoN HoN "H N

Abbildung 1. Harnstoff bildet in Benzol ein lineares wasserstoffver-
briicktes Oligomer. Der Wert von K, betrégt 400m™", der von K,

900m . Der Unterschied beruht auf der Polarisierung der Molekiile
durch die Wasserstoffbriicken im Dimer, die eine Stirkung des zweiten
Wasserstoffbriickenpaares im Trimer zur Folge hat.

Chris Hunter studierte an der Universitit
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1989 bis 1991 war er Lecturer an der Uni-
versitdt Otago, 1991 wechselte er an die
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© 2004 Wiley-VCH Verlag GmbH & Co. KGaA, Weinheim

www.angewandte.de

C. A. Hunter

ist die Bildung eines Harnstoffdimers. Im Dimer sind die
Harnstoffeinheiten so polarisiert, dass K, fiir die Anlagerung
einer dritten Harnstoffeinheit an die Kette groBer ist als K
fiir die Bildung des Dimers. Allerdings tragt dieser Effekt nur
zu einem Bruchteil zur Enthalpie der Wasserstoffbriicken bei
(1 kJmol™" Anderung bei 20-25 kJmol™" fiir die Harnstoff-
Harnstoff-Wasserstoffbriicke, siehe Abschnitt 5). Daher
konnen wir in erster Ndherung auch die Induktionseffekte
vernachléssigen.

2.3. Dispersion

Die GroBe der Dispersionswechselwirkung zwischen zwei
Atomen i und j (E;) hingt von den atomaren Polarisierbar-
keiten (a; und ;) und der Zahl der Valenzelektronen (N; und
N;) ab. Im Abstand r; der Atome kann E; nach der Slater-
Kirkwood-Methode abgeschitzt werden [Gl. (1) und (2); c ist
eine Konstante].[!")

Bij
Ei="5 1)
1
a;

b= TaN Ty, @

Tabelle 1 zeigt die Werte der Konstanten B fiir einige
Atome der zweiten und dritten Periode. Erwartungsgemaf
weisen die groBeren, weicheren Atome groBere By-Werte auf,
was aber nicht notwendigerweise gleichbedeutend mit gro-
Beren Dispersionswechselwirkungen ist. Groflere Atome

Tabelle 1: Relative Werte von B; fiir einige Atome der zweiten und dritten
Periode.”

C N (0] F P S cl
C 1.0 0.7 0.6 0.4 1.8 1.6 1.3
N 0.7 0.6 0.5 0.4 1.3 1.2 1.0
o 0.6 0.5 0.4 0.3 1.0 0.9 0.8
F 0.4 0.4 0.3 0.2 0.8 0.7 0.6
P 1.8 1.3 1.0 0.8 33 29 2.4
S 1.6 1.2 0.9 0.7 29 2.6 2.2
cl 1.3 1.0 0.8 0.6 2.4 2.2 1.8

[a] Relativ zur C:.--C-Wechselwirkung. Die Werte wurden mit Glei-
chung (2) und den atomaren Polarisierbarkeiten «; und «; aus
Lit. [10b] berechnet.

nehmen im Van-der-Waals-Kontakt grofere Abstidnde ein,
und die Dispersionsenergie ist proportional zu r; ° [GI. (1)].
Uberdies treten in Losungen konkurrierende Wechselwir-
kungen mit dem Solvens auf. Da groe Atome mehr Sol-
vensmolekiile in ihrer unmittelbaren Umgebung aufweisen
als kleine, werden bei der Komplexbildung auch mehr
Solvensmolekiile verdringt (Abbildung?2). In Losung sind
die Oberfldchen aller Molekiile von anderen Molekiilen
vollstdandig bedeckt, und das in Abbildung 2 dargestellte
Gleichgewicht ist gleichbedeutend mit einer Neuordnung der
molekularen Oberfldchen, die in Kontakt sind. Der relevante
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Abbildung 2. GréRere und stirker polarisierbare Atome weisen einen groferen B;-Wert auf, aber auch der Kern-
Kern-Abstand r; und die Zahl der verdrangten Solvensmolekiile sind gréRer. In erster Naherung heben sich
diese Effekte gegenseitig auf. Die Dispersionswechselwirkungsenergie pro Kontaktoberflicheneinheit ist fast
konstant und unabhingig von der Atomart. Die GesamtgréRe der Kontaktoberfliche dndert sich in dem gezeig-
ten Gleichgewicht nicht, daher ist die Anderung der Dispersionsenergie bei der Wechselwirkung zweier Molekiile

in Lésung klein.

Parameter zum Vergleich von Dispersionswechselwirkungen
in Losung ist deshalb die Wechselwirkungsenergie pro Ein-
heit Kontaktoberfldche. Tabelle 2 zeigt, dass dieser Parame-
ter bemerkenswert wenig mit dem Atomtyp variiert.'!! Die
Wechselwirkungen mit Atomen der dritten Periode sind

Tabelle 2: Relative Werte der Dispersionswechselwirkungsenergie pro
Kontaktoberflicheneinheit fiir einige Atome der zweiten und dritten
Periode.”!

C N (6] F P S Cl
C 1.0 1.0 1.1 1.1 1.5 1.4 1.1
N 1.0 0.9 1.0 1.1 1.5 1.3 1.1
(6] 1.1 1.0 1.0 1.1 1.6 1.4 1.2
F 1.1 1.1 1.1 1.1 1.6 1.5 1.3
P 1.5 1.5 1.6 1.6 2.1 1.8 1.5
S 1.4 1.3 1.4 1.5 1.8 1.6 1.4
cl 1.1 1.1 1.2 1.3 1.5 1.4 1.2

[a] Die Dispersionsenergie wurde mit Gleichung (1) und den Atomradien
aus Lit. [10b] berechnet. Die Kontaktoberfliche wurde als proportional
zur Oberfliche des kleineren der beiden Atome angesehen.

geringfiigig groler als bei der zweiten Periode, aber in erster
Niherung konnen wir annehmen, dass die Anderung der
Dispersionsenergie vernachldssigbar ist, wenn zwei in der
Form komplementire Molekiile in Losung wechselwirken.[™?
Wenn Cl---Cl-Wechselwirkungen erheblich giinstiger wéren
als C---C-Wechselwirkungen, wire Tetrachlorkohlenstoff ein
schlechtes Solvens fiir unpolare organische Molekiile, was
aber nicht der Fall ist. Wie aus dem experimentellen Verhal-
ten erwartet, haben die Dispersionswechselwirkungen pro
Oberflicheneinheit fiir C---C, C---Cl und Cl---Cl sehr dhnliche
Werte. Da die Dispersionsenergie fiir die Wechselwirkung
zweier Methylgruppen ungefihr 2 kJmol ™' betrigt, resultie-
ren aus den geringen Schwankungen in Tabelle 2 keine
grofen Anderungen der freien Enthalpie.['’)
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2.4. Elektrostatik

Da Repulsion, Induk-
tion und Dispersion wie
erortert nur geringfiigig zu
den intermolekularen
Wechselwirkungen beitra-
gen, bleibt die Elektrosta-
tik als der entscheidene
Faktor iibrig. Das macht
unseren Ansatz sehr ein-
fach, und es gibt dariiber
hinaus iiberzeugende ex-
perimentelle Beweise fiir
die dominante Rolle der
Elektrostatik  bei
schenmolekularen Wech-
selwirkungen. Die Asso-
ziationskonstanten K fiir
eine grof3e Zahl von zwi-
schenmolekularen Wech-
selwirkungen wurden in
der Gasphase und in Losung gemessen. Bei einfachen Mo-
lekiilen konnen diese Daten als paarweise Wasserstoffbrii-
ckenwechselwirkungen zwischen zwei funktionellen Gruppen
interpretiert werden, und bemerkenswerterweise lassen sich
die Ergebnisse durch eine einfache Beziehung beschreiben
[GL. (3)]. ¢, und ¢, sind Konstanten, deren Wert vom

ZWi-

IgK =c df' B + ¢, (3)

Solvens abhingt; die Konstanten o} und BY hingen von
den funktionellen Gruppen ab und beschreiben die H-Brii-
cken-Donor- und H-Briicken-Acceptoreigenschaften der Mo-
lekiile.

Gleichung (3) ist dquivalent zu einem Ausdruck der
FElektrostatik der Wasserstoffbriickenwechselwirkung, der
die freie Wechselwirkungsenergie mit dem Produkt aus der
positiven Ladung des Wasserstoffbriicken-Donors, «!, und
der negativen Ladung des Wasserstoffbriicken-Acceptors, 8,
verkniipft."”! Tatsichlich wurden o' und 8% mit berechneten
molekularen Eigenschaften korreliert, wie der atomaren
Ladung und dem elektrostatischen Potential.'! Die Konstan-
te ¢; hdngt vom Solvens ab: wie bei elektrostatischen Wech-
selwirkungen erwartet, nimmt ihr Wert zu, wenn die Polaritét
des Solvens abnimmt. Die Konstante ¢, betrdgt —1.0 £ 0.1 und
ist relativ indifferent gegen das Solvens; offenbar beschreibt
¢, eine grundlegende Eigenschaft der Wechselwirkung zwi-
schen zwei beliebigen Molekiilen.

3. Einschrdnkungen der relativen Molekiil-
bewegungen: energetische Betrachtung

Fiir die Wechselwirkung zwischen zwei unpolaren Kor-
pern, z.B. Neonatomen, gilt af' = 8 =0, sodass Gleichung (3)
eine Assoziationskonstante von etwa 0.Im~! liefert. Das
bedeutet, dass bei Konzentrationen iiber 10m die Komplex-
bildung von zwei Neonatomen beriicksichtigt werden muss,
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obwohl keine polaren Gruppen zur Wasserstoffbriickenbil-
dung vorhanden sind. 10M entspricht ungefdhr der Konzen-
tration der reinen Fliissigphase, in der definitionsgeméaf
umfangreiche zwischenmolekulare Wechselwirkungen auf-
treten. Der c,-Term reprasentiert somit die freie Enthalpie,
die aufgewendet werden muss, um aus zwei Molekiilen in
Losung einen nichtkovalenten Komplex zu bilden. Die Grofie
dieses Effekts betrigt nur +6 kJmol ™!, was deutlich weniger
ist als die 460 kJmol™! freie Enthalpie, die typischerweise bei
der Bildung eines kovalenten Komplexes aufzuwenden
sind.'”! Die Differenz macht deutlich, dass nichtkovalente
Assoziate sehr locker gebunden sind. Die Bildung nichtko-
valenter Komplexe ist an sich viel giinstiger als die Bildung
kovalenter Komplexe, da die relativen molekularen Bewe-
gungen in geringerem Umfang eingeschriankt werden. Der
Wert von ¢, ist konsistent mit den Ergebnissen einer empi-
rischen Studie zu kleinen, an biologische Rezeptoren in
Wasser bindenden Molekiilen. Hier wurde gefunden, dass die
Einschriankung der relativen molekularen Bewegungen einen
Aufwand an freier Enthalpie von +5.4 kTmol™' erfordert.'"!

Fine Konsequenz daraus ist, dass bei Systemen mit
mehrfachen zwischenmolekularen Wechselwirkungen fiir
die effektiven Molaritdten eine relativ niedrige Obergrenze
von etwa 10M zu erwarten ist. Die effektiven Molarititen von
10°M, die bei intramolekularen Reaktionen gefunden
wurden, lassen sich auf nichtkovalente Wechselwirkungen
eindeutig nicht iibertragen.'”) Obwohl wir die aufzuwenden-
de freie Enthalpie fiir die Bildung eines nichtkovalenten
Komplexes aus zwei Molekiilen im Allgemeinen als einen
»entropischen Effekt“ betrachten, hidngt die GroBe des
Effektes nicht mit den experimentellen Entropiewerten zu-
sammen, die fiir die Komplexbildung gemessen wurden.”!
Experimentelle Entropien enthalten zusétzliche Beitrége,
die aus Desolvatisierung und Anderungen der inneren Struk-
tur resultieren.

4. Molekulare elektrostatische
Oberfldchenpotentiale

Gleichung (3) gilt fiir einen bemerkenswert gro3en Be-
reich von funktionellen Gruppen. Daraus folgt, dass wir alle
zwischenmolekularen Wechselwirkungen — von einigen Aus-
nahmen wie gestapelten aromatischen Systemen abgesehen —
wie Wasserstoffbriicken behandeln kénnen.™ Der Grund
dafiir ist, dass das Maximum des elektrostatischen Potentials
auf der Van-der-Waals-Oberfliche eines Molekiils meist nahe
bei einem Wasserstoffatom und das Minimum {iiber einem
freien Elektronenpaar oder einem Bereich mit m-Elektro-
nendichte lokalisiert ist (Abbildung 3a). Die vorherrschen-
den elektrostatischen Wechselwirkungen zwischen zwei Mo-
lekiilen sind paarweise Wechselwirkungen zwischen diesen
Maxima und Minima. Sie kénnen im Allgemeinen wie eine
Wasserstoffbriicke aufgefasst werden. Selbst auf einem relativ
niedrigen Theorieniveau passen die berechneten Maxima und
Minima der molekularen elektrostatischen Oberflichenpo-
tentiale gut zu den experimentellen Werten von o und Y
(Abbildung 4).””) Der Achsenabschnitt des B:-Diagramms
liegt nahe am Ursprung, die af-Gerade schneidet die Achse
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a)

{1 +146 k) moi ™!

b)

Abbildung 3. Molekulare elektrostatische Oberfldchenpotentiale, darge-
stellt auf der Van-der-Waals-Oberfliche der Molekiile. Die Werte
wurden mit AM1 und bezogen auf eine positive Punktladung im
Vakuum berechnet. a) N-Methylacetamid. Blau kennzeichnet positive
Bereiche (>+150 k] mol™"), rot negative (< —150 kJ mol™") und griin
neutrale. Das Maximum des elektrostatischen Potentials, E,.,,, ist liber
der NH-Gruppe lokalisiert, das Minimum, E,;,, Gber dem Carbonyl-
Sauerstoffatom. Beides sind die primiren Stellen fiir Wasserstoffbrii-
cken im Molekiil. b) Tetrachlorkohlenstoff. Blau kennzeichnet positive
Bereiche (>+35 k) mol™), rot negative (< —35 k) mol™") und griin neu-
trale.

hingegen bei einem elektrostatischen Potential von
+70 kJmol!; allen funktionellen Gruppen mit kleinerem
E o Wurde ein Wert von ol =0 zugeordnet. Die Ursachen fiir
diese Kurvenverldufe finden sich, wie nachfolgend erldutert,
in den Eigenschaften des Solvens, mit dem die - und S%-
Skalen erstellt wurden (hier Tetrachlorkohlenstoff).

Das molekulare elektrostatische Oberflichenpotential
von Tetrachlorkohlenstoff ist in Abbildung 3b gezeigt;
obwohl das Molekiil keinen Wasserstoffbriicken-Donor ent-
hilt, ist auf der Oberfliche ein relativ starker positiver
Bereich zu erkennen. Bei Elementen der dritten Periode sind
die freien Elektronenpaare diffus verteilt und relativ weit
entfernt vom Kern, sodass die positive Kernladung nicht gut
abgeschirmt wird. Zusammen mit der stark elektronenzie-
henden Wirkung der CCl;-Gruppe verleiht dies den Chlor-
atomen von Tetrachlorkohlenstoff elektrostatische Eigen-
schaften, die einem schwachen Wasserstoffbriicken-Donor
entsprechen. E_, fir Tetrachlorkohlenstoff betrégt
+84 kJmol ™!, was sehr nahe bei dem Wert liegt, bei dem die
a-Gerade die E,,-Achse in Abbildung 4 schneidet. Alle
weniger polaren Wasserstoffbriicken-Donoren kénnen nicht
mit dem Solvens um die Wasserstoffbriickenplédtze der gelos-
ten Teilchen konkurrieren, sodass es unmoglich ist, in diesem
Solvens Wechselwirkungen mit schwachen Wasserstoffbrii-
cken-Donoren zu detektieren. Die Eigenschaften von Tetra-
chlorkohlenstoff haben also den Ursprung der o}-Skala
festgelegt, und aus der Extrapolation der experimentellen
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Abbildung 4. Auftragung der Maxima (E,,,) und Minima (E,,) der mit
AM1 berechneten molekularen elektrostatischen Oberflichenpotentiale
einfacher Molekiile mit nur einer funktionellen Gruppe gegen die ent-
sprechenden experimentellen Werte von a}' und 8 aus Lit. [14]. Igno-
riert wurden die Werte des elektrostatischen Potentials in sterisch un-
zuginglichen Spalten auf der Oberfliche tetraedrisch koordinierter
Zentralatome (z.B. Phosphor). In manchen Fillen entsprechen die
Maxima und Minima der molekularen elektrostatischen Oberflichen-
potentiale nicht notwendigerweise typischen Wasserstoffbriickenstellen
(z.B. bei Tetrachlorkohlenstoff, siehe Abbildung 3). Die offenen Kreise
sind Daten von funktionellen Gruppen, die in Tetrachlorkohlenstoff
keine wasserstoffverbriickten Komplexe bilden und denen daher der
Wert @ =0 zugeordnet wurde. Die gestrichelte Linie entspricht einer
Extrapolation der a}'-Daten fir unpolare Wasserstoffbriicken-Donoren
mit einem kleineren E,,, als Tetrachlorkohlenstoff. Die beste Anpas-
sung einer Geraden wird mit E,;,=—535 (84 +0.06) k) mol™" und
Epax=211 (a3 +0.33) k) mol™' erhalten.

af-Daten folgt, dass der Ursprung bei af'=—0.33 liegen
sollte. Damit wére es moglich, alle funktionellen Gruppen,
auch relativ unpolare Wasserstoffbriicken-Donoren wie C-H-
Gruppen, miteinzubeziehen. E;, fiir Tetrachlorkohlenstoff
betrigt —33 kJmol ™', die AF-Skala ist also nur um einen
relativ kleinen Betrag von 0.06 versetzt.

5. Desolvatisierung
Die Auftragungen in Abbildung 4 liefern uns einen wich-
tigen Hinweis fiir die Behandlung von Wechselwirkungen in

Losung. Drei Wechselwirkungsarten konkurrieren hier:
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Wechselwirkungen zwischen den gelosten Teilchen, solche
zwischen den Solvensmolekiilen und solche zwischen den
gelosten Teilchen und den Solvensmolekiilen (Abbildung 5).
Wenn wir ein anderes Bezugssystem wéhlen, konnen wir eine
universelle Energieskala fiir Wasserstoffbriicken erstellen,

£

™
= =

@
WL

(G

frai gabundan

Abbildung 5. Bei zwischenmolekularen Wechselwirkungen in Lésung
stellt sich eine Konkurrenz ein von Wechselwirkungen zwischen Sol-
vens und geldsten Teilchen im freien Zustand und den Wechselwirkun-
gen zwischen gelosten Teilchen untereinander und Solvensmolekiilen
untereinander im gebundenen Zustand. Vorwiegender Wechselwir-
kungstyp bei einfachen funktionellen Gruppen ist eine Wasserstoffbrii-
cke zwischen den Maxima (blau) und Minima (rot) der elektrostati-
schen Oberflichenpotentiale der Molekiile. A ist ein geléster Wasser-
stoffbriicken-Acceptor und DH ein geléster Wasserstoffbriicken-Donor.

mit der sich die freie Enthalpie von Wasserstoffbriicken-
wechselwirkungen (AAGjpoma in kJmol™) in beliebigen
Solventien angeben lésst [Gl. (4)].

AAGy-pona= —(af + as fs) + (afs + as f) “)
= —(a—as) (B—Ps)

a und § sind die H-Briicken-Donor- und H-Briicken-Accep-
torkonstanten der gelosten Molekiile, ag und fg sind die
entsprechenden H-Briicken-Donor- und H-Briicken-Accep-
torkonstanten des Solvens. Diese neu eingefithrten Wasser-
stoffbriickenparameter o und S sind normierte dimensions-
lose Versionen von E,,, und E_;, [Gl. (5) und (6)].

@ = Epg/52kI mol ™' = 4.1(c + 0.33) (5)
B = —Epn/52kImol ™! = 10.3(8 + 0.06) (6)

Die Normierungskonstante von 52 kJ mol~! wurde mithil-
fe der Geradensteigungen der in Abbildung 4 gezeigten
Diagramme und des Gasphasenwertes von ¢, aus Glei-
chung (3) so festgelegt, dass Gleichung (4) Werte von
AAGy o in der Einheit kJmol ™! liefert. In den Fillen, in
denen experimentelle Werte von o} und B vorhanden sind,
konnen sie mithilfe der Gleichungen (5) und (6), die auf den
Daten aus Abbildung 4 beruhen, in die neuen a- und 3-Werte
umgerechnet werden. Wenn keine experimentellen Werte
vorhanden sind, konnen mit AM1 berechnete molekulare
elektrostatische Oberflichenpotentiale verwendet werden,
um die Werte von a und § mit Gleichung (5) und (6)
abzuschétzen. Die Streuung der Daten in Abbildung 4 liefert
einen Anhaltspunkt fiir die Genauigkeit, die mit E,,- und
E..i.-Werten erreicht werden kann. Einige funktionelle Grup-
pen, z.B. Amide, zeigen insgesamt eine grof3e Streuung, und
die Genauigkeit der a- und S-Werte, die aus Berechnungen
des elektrostatischen Potentials erhalten werden, liegt bei
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+20%. Eine Liste von a- und -Werten haufiger funktionel-
ler Gruppen findet sich in Tabelle 3.

Der Ausdruck in Gleichung (4) ist das Aquivalent zum
ersten Term in Gleichung (3), und zur Bestimmung der
gesamten freien Enthalpie der Komplexbildung sollte die
freie Enthalpie, die fiir die bimolekulare Komplexbildung
aufzuwenden ist (ca. +6kImol™), zu AAGyog addiert
werden. In diesem Schema entsprechen « und /3 den positiven
und negativen Teilen einer kontinuierlichen Skala, sodass
auch die Betrdge von repulsiven Wechselwirkungen bestimmt
werden konnen. Zum Beispiel entspricht das Produkt a; a,
der freien Enthalpie, die aufgewendet werden muss, um zwei
Wasserstoffbriicken-Donoren in einen Van-der-Waals-Ab-
stand zu zwingen.

Die allgemeinen Merkmale der von den Parametern o
und f aufgespannten Wechselwirkungsebene fiir Wasserstoff-
briicken ungeladener funktioneller Gruppen sind in Abbil-
dung 6 gezeigt. Fiir ein gegebenes Solvens lassen sich die

C. A. Hunter

Wechselwirkungen mit funktionellen Gruppen in vier Qua-
dranten unterteilen, die durch die H-Briicken-Donor- und H-
Briicken-Acceptoreigenschaften des Solvens definiert sind.
Die Werte von ag und fg legen die Grenzen der Quadranten
fest; dort geht die Anderung der freien Enthalpie fiir den in
Abbildung 5 gezeigten Austauschprozess gegen null. In den
beiden roten Quadranten in Abbildung 6 sind Wasserstoff-
briickenwechselwirkungen zwischen den gelosten Teilchen
ungiinstig, da die Wechselwirkungen mit den Solvensmole-
kiilen dominieren. In den beiden blauen Quadranten sind die
Wasserstoffbriickenwechselwirkungen zwischen den gelosten
Teilchen giinstig. Der Quadrant oben rechts entspricht dem
Bereich der Wechselwirkungen zwischen den am stdrksten
polaren funktionellen Gruppen, hier dominieren die Wech-
selwirkungen zwischen den gelosten Teilchen. Der Quadrant
unten links ist die solvophobe Zone. Hier sind die Wechsel-
wirkungen zwischen den funktionellen Gruppen giinstig, weil
die Solvens-Solvens-Wechselwirkungen stiarker sind als die

Tabelle 3: Wasserstoffbriickenparameter fiir hiaufige funktionelle Gruppen und Solventien, geordnet nach zunehmender Stirke der Wasserstoff-

briicken.

H-Briicken-Donor al a® H-Briicken-Donor a® a® H-Briicken-Donor al a®
Alkan 0.4 Alkylketon 1.5 Carbamat 2.8

Alken 0.7 Amin 1.5 Sulfonamid 2.8
Alkylether 0.9 Aldehyd 1.6 Amid 2.9

Benzol 1.0 Furan 1.7 Harnstoff 3.0
Alkylthioether 1.0 Thiol 1.7 Pyrrol 3.0

Alkyliodid 1.2 Acetonitril 1.7 Sulfinamid 32
Alkylfluorid 1.2 Thiophenol 1.8 Thioamid 33
Alkylchlorid 13 Nitromethan 1.8 Carbonsiure 3.6
Alkylbromid 13 Dichlormethan 1.9 Imidazol 3.7
Arylchlorid 1.3 Alkin 1.9 2,2,2-Trifluorethanol 3.7
Tetrachlorkohlenstoff 1.4 1,1,2,2-Tetrachlorethan 2.0 Phenol 3.8

Arylether 1.4 Ammoniak 2.0 Trifluoressigsaure 3.9
Arylfluorid 1.4 Anilin 2.1 Phosphorsiure 4.0
Pyridin 1.4 Chloroform 2.2 Hexafluorpropan-2-ol 4.5
1,1,1-Trichlorethan 1.5 Alkohol 2.7 Perfluor-tert-butanol 49

Alkylester 1.5 Wasser 2.8

H-Briicken-Acceptor pe R H-Briicken-Acceptor B R H-Briicken-Acceptor A R
Alkan 0.3 Alkin 2.7 Alkohol 5.8
Tetrachlorkohlenstoff 0.6 Isothiocyanat 2.7 Imin 5.8
Perfluoralkan 0.7 Thiol 2.7 Keton 5.8
Chloroform 0.8 Hexafluorpropan-2-ol 3.1 Sulfonamid 5.8
Dichlormethan 1.1 Alkylselenid 3.4 Thioamid 5.8

Alken 1.1 Thioether 3.6 Ammoniak 6.1
1,1,2,2-Tetrachlorethan 1.3 Nitroalkan 3.7 Sulfon 6.3
1,1,1-Trichlorethan 1.4 Arylether 3.7 Pyridin 7.0
Arylchlorid 1.6 Disulfid 3.7 Carbamat 73
Arylbromid 1.6 Trifluoressigsdure 3.8 Amin 7.8

Aryliodid 1.6 Pyrrol 4.1 Sulfinamid 8.3
Arylfluorid 1.6 2,2,2-Trifluorethanol 4.2 Amid 8.3
Alkylchlorid 2.2 Wasser 4.5 Harnstoff 8.3
Alkylbromid 22 Aldehyd 4.7 Phosphinséurediester 8.9

Alkyliodid 2.2 Nitril 4.7 Phosphonsiurediester 8.9

Benzol 2.2 Sulfatdiester 4.7 Sulfoxid 8.9

Furan 22 Thiocyanat 4.7 Amidin 8.9
Thiophenol 2.2 Carbonsiure 5.3 Phosphorsiure 9.3
Perfluor-tert-butanol 23 Alkylether 5.3 Phosphinoxid 9.9

Phenol 2.7 Anilin 5.3

Alkylfluorid 2.7 Ester 5.3

[a] Werte basieren auf den Literaturwerten von a} und 5. [b] Werte basieren auf molekularen elektrostatischen Oberflichenpotentialen.
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Abbildung 6. Das verallgemeinerte Profil fiir Wasserstoffbriickenwech-
selwirkungen zwischen neutralen funktionellen Gruppen in Lésung
[Gl. (4)]. Die hier eingefiihrten Wasserstoffbriickenparameter werden
mit a und f (fuir die geldsten Teilchen) und mit as und fs (fiir die Sol-
vensmolekiile) bezeichnet. Fiir ein gegebenes Solvens unterteilt sich
die Wechselwirkungsebene der funktionellen Gruppen in vier Quadran-
ten. In den beiden roten Quadranten ist AAG,;ong POSitiv, und Wech-
selwirkungen zwischen den funktionellen Gruppen sind ungiinstig. In
den beiden blauen Quadranten ist AAGy, ;.4 negativ, und die Wechsel-
wirkungen zwischen den funktionellen Gruppen sind giinstig. Die
Werte von as und fs legen die Grenzen zwischen diesen Quadranten
fest und bestimmen so die Aufteilung der Ebene.

Wechselwirkungen zwischen den gelosten Teilchen und den
Solvensmolekiilen.

Abbildung 7 zeigt die Wechselwirkungsprofile fiir funk-
tionelle Gruppen in verschiedenen Losungsmitteln.”!! Zur
Kalibrierung ist fiir eine Auswahl an funktionellen Gruppen
die Lage auf der neuen universellen Wasserstoffbriickenskala
angezeigt. Abbildung 7a zeigt die Wechselwirkungsenergien
zwischen funktionellen Gruppen fiir ag=[£s=0. Diese Be-
dingung entspricht einer kondensierten Phase ohne Solvens,
also dem festen Zustand, oder einem vollkommen unpolaren
Solvens, also einem Edelgas. Die Auftragung liefert ein Maf3
fiir die intrinsischen Wechselwirkungsenergien der funktio-
nellen Gruppen. Unter diesen Bedingungen existieren aus-
schlieBlich attraktive Wechselwirkungen, da es keine Kon-
kurrenz mit den Wechselwirkungen zu den Solvensmolekiilen
gibt. Abbildung 7b macht deutlich, warum Dimethylsulfoxid
(DMSO) eines der besten Losungsmittel ist. Die ag- und fs-
Grenzlinien schneiden sich in der unteren rechten Ecke der
Wechselwirkungsebene, sodass die Wechselwirkungen zwi-
schen fast allen funktionellen Gruppen ungiinstig werden.
Chloroform wurde héufig fiir Untersuchungen der moleku-
laren Erkennung an Modellsystemen verwendet, da keine
solvophoben Effekte auftreten und es eine breite Zone mit
giinstigen Wechselwirkungen zwischen den gelosten Molekii-
len gibt (Abbildung 7c). Das Wechselwirkungsprofil der
funktionellen Gruppen in Tetrachlorkohlenstoff (dem Sol-
vens, das fiir die Bestimmung der urspriinglichen «}'- und -
Parameter verwendet wurde) ist nicht gezeigt — es ist dem
Profil fiir Chloroform sehr dhnlich. Fiir Dimethylether ist die
Wechselwirkungsebene ebenfalls in einen repulsiven und
einen attraktiven Teil ohne einen solvophoben Bereich
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geteilt. Das Profil unterscheidet sich deutlich von dem des
Chloroforms (Abbildung 7d)."!! Chloroform ist ein gutes
Solvens fiir die Untersuchung von schwachen Wasserstoff-
briicken-Acceptoren, wihrend Dimethylether fiir schwache
Wasserstoffbriicken-Donoren geeignet ist.

Die Solvensabhéngigkeit der Wasserstoffbriickenwechsel-
wirkungen, die mit ¢, in Gleichung (3) eingeht, ist experi-
mentell bestimmt worden.?” Diese Abhingigkeit von ¢, kann
in Gleichung (4) zur Bestimmung von AAGy ¢ Und somit
auch nach Gleichung (7) fiir die Bestimmung der Assoziati-
onskonstanten K in relevanten Solventien angewendet
werden.

gk = AAGI;Q_I,;“({ +6 ™)

Abbildung 8 zeigt fiir den oberen rechten Quadranten der
Wechselwirkungsebene der funktionellen Gruppen (in dem
giinstige Wechselwirkungen zwischen den gelosten Teilchen
vorliegen) eine Auftragung von IgK als Funktion des Pro-
dukts der urspriinglichen Wasserstoffbriickenparameter o
und S in der Gasphase, in Tetrachlorkohlenstoff und in 1,1,1-
Trichlorethan. Aus den Steigungen dieser Geraden erhilt
man c;-Werte, die sehr gut mit dem Experiment tibereinstim-
men.

6. Solvophobe Wechselwirkungen

Wasser ist ein besonderes Solvens, denn sowohl ag als
auch f liegen in der Mitte der Wasserstoffbriickenskalen. Die
Wechselwirkungsebene ist gleichméBig in vier Quadranten
aufgeteilt, und sowohl solvophobe Wechselwirkungen als
auch Wechselwirkungen zwischen den geldsten Molekiilen
miissen beriicksichtigt werden. Bei unseren bisherigen Uber-
legungen sind wir davon ausgegangen, dass die Komplexe aus
gelosten Teilchen und Solvensmolekiilen (siehe Abbildung 5)
zu 100 % bindend sind, was aber fiir unpolare geloste Teilchen
in einem polaren Solvens nicht korrekt ist. Fiir die Solvens-
molekiile ergeben sich zwei Moglichkeiten: Sie konnen
entweder eine schwache Wechselwirkung mit den geldsten
Teilchen eingehen oder eine starke Wechselwirkung mit
anderen Solvensmolekiilen (Abbildung 9a). Wechselwirkun-
gen von Solvensmolekiilen sollten daher besser auf der
Grundlage einer Boltzmann-Verteilung der Wechselwirkung
mit den gelosten Molekiilen und den iibrigen Solvensmole-
kiilen betrachtet werden. Im Extremfall bilden sehr polare
Solventien wie Wasser einen Kifig um sehr unpolare geloste
Molekiile wie Kohlenwasserstoffe, um die Wechselwirkungen
zwischen dem Solvens und dem gelosten Stoff zu minimie-
ren.”! Dadurch werden die Wechselwirkungsenergien im
solvophoben Quadranten drastisch verringert. Die treibende
Kraft ist die Maximierung der Solvens-Solvens-Wechselwir-
kungen; falls diese bereits im ungebundenen Zustand stark
ausgepragt sind, wird der Energiegewinn durch zusitzliche
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen im gebundenen Zustand
relativ gering ausfallen. Es gibt noch einen weiteren wichtigen
Faktor, der im solvophoben Quadranten beachtet werden
muss: Im fliissigen Zustand sind die Molekiile dicht gepackt,
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Abbildung 7. Wechselwirkungsprofile zwischen funktionellen Gruppen a) im festen Zustand oder in einem Edelgassolvens (as=fs=0), b) in Dimethylsulf-
oxid (as=0.8, Bs=8.9), ) in Chloroform (as=2.2, Bs=0.8) und d) in Dimethylether (as=0.9, Bs="5.3). AAG 4ons (in k) mol™"), berechnet mit Glei-

chung (12) (siehe Anhang), ist als Funktion von a- und -Werten neutraler funktioneller Gruppen aufgetragen. Zur Orientierung sind die Strukturen repri-
sentativer funktioneller Gruppen an den entsprechenden Punkten auf der a- und 3-Skala angegeben. Die Hohenlinien sind in Abstanden von 2 kj mol ™' ge-
zeichnet. Bereiche mit giinstiger Wechselwirkung (AAGy 0,4 <0) sind blau und solche mit ungiinstiger Wechselwirkung (AAGy 004 > 0) rot gekennzeichnet.
An dem mit 0 gekennzeichneten Punkt der Diagramme gilt a=0as und f=p;, d.h., die Desolvatisierungsenergie ist genauso grof wie die Wechselwirkung
zwischen den gelésten Teilchen.

5432

daher sind die Solvensmolekiile in einem gewissen Umfang
dazu gezwungen, mit den gelosten Teilchen zu wechselwir-
ken. Es ist niemals méglich, die gelosten Teilchen vollstidndig
zu desolvatisieren, selbst wenn der Boltzmann-Faktor eine
vollstiandige Besetzung der Solvens-Solvens-Wechselwirkung
voraussagt. Auch wenn mehr energetisch giinstige Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen verfiigbar wéren, sind sie durch
die Molekiile des gelosten Stoffs sterisch blockiert (Abbil-
dung 9b). Um diese Effekte bei den Wechselwirkungen
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zwischen der ersten Solvatationshiille und den Solvensmole-
kiilen der Volumenphase zu beriicksichtigen, muss Glei-
chung (4) modifiziert werden. Die Implementierung dieser
Konzepte ist allerdings sehr komplex (siche Anhang).

In der Praxis besteht der einzige signifikante Unterschied,
der aus der Verwendung von Gleichung (12) resultiert, in
einer Komprimierung und Abflachung des solvophoben
Quadranten. Die anderen Quadranten, in denen die Wech-
selwirkungen zwischen gelosten Teilchen und Solvensmole-
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Abbildung 8. Auftragung der aus Gleichung (7) erhaltenen Werte von
Ig K gegen die entsprechenden Werte von a!' 85 fur Wechselwirkungen
zwischen funktionellen Gruppen in a) der Gasphase (abgeschitzt mit
as=[s=0, wobei der zusitzliche Beitrag der Dispersionswechselwir-
kungen vernachlissigt wurde), b) Tetrachlorkohlenstoff (as=1.6,
Ps=0.6), c) 1,1,1-Trichlorethan (as=1.5, fs=1.4) und d) Chloroform
(as=2.2, Bs=0.8). Die Daten fiir die Gasphase (a) zeigen bei kleinen
Werten von af ' eine betrichtliche Streuung, und die Auswahl der be-
riicksichtigten Igk-Werte beeinflusst den Wert der Steigung der besten
linearen Anpassung. Dennoch ist klar zu erkennen, dass die Steigung
betrachtlich steiler ist als bei den anderen Solventien. Aus den Steigun-
gen erhilt man Werte von ¢, in Gleichung (3), die mit den experimen-
tellen Werten identisch sind:?? a) ¢, (exp.) =c, (ber.) =9.1,
b) ¢, (exp.) =¢,(ber.) =7.3, ) ¢, (exp.) =c,(ber.) =6.8, d) der experimen-
telle Wert von ¢, wurde fiir Chloroform nicht bestimmt, aus Glei-
chung (7) ergibt sich ¢, =4.9.

kiilen dichtbesetzte Boltzmann-Zustinde einnechmen, werden
kaum beeinflusst. Das Wechselwirkungsprofil der funktionel-
len Gruppen in Wasser ist in Abbildung 10 gezeigt. Auf der
Freie-Enthalpie-Oberflédche ist ein breiter, flacher, attraktiver
Bereich fiir hydrophobe Wechselwirkungen vorhanden. Dies
ist mit der empirischen Beobachtung konsistent, dass hydro-
phobe Wechselwirkungsenergien in erster Linie durch die
Grofle der Kontaktoberfliche bestimmt werden und relativ
unempfindlich gegen die genaue Beschaffenheit der beteilig-
ten hydrophoben Gruppen sind.?!

7. Solventien mit mehreren H-Briicken-Donoren
und -Acceptoren

Unsere bisherige Analyse hat sich auf Solventien be-
schriankt, die nur einen Typ von Wasserstoftbriicken-Donor
und -Acceptor ausweisen. Um Systeme mit mehreren funk-
tionellen Gruppen oder gemischte Solventien zu behandeln,
miissen wir uns die moglichen Wechselwirkungen {iiberlegen,
die zwischen Solvens und gelostem Stoff auftreten konnen.
Wie in Abbildung 9 gezeigt ist, werden die Solvensmolekiile
mit den gelosten Molekiilen in der thermodynamisch giins-
tigsten Weise wechselwirken. Mit anderen Worten, das Sol-
vens wird seine Wechselwirkungen mit dem gelosten Stoff
maximieren und dadurch die Wechselwirkungen der gelosten
Teilchen untereinander minimieren. Demzufolge lassen sich
Wechselwirkungsenergien zwischen funktionellen Gruppen
bestimmen, indem man alle moglichen Kombinationen von
Wasserstoffbriickenwechselwirkungen zwischen den Solvens-
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Abbildung 9. a) Ein Solvensmolekiil, das ein gelostes Teilchen solvati-
siert, kann eine Wasserstoffbriicke zum gelésten Teilchen oder zu
einem anderen Solvensmolekiil aus der umgebenden Volumenphase
eingehen. Im Gleichgewicht sind diese beiden Zustinde gemif einer
Boltzmann-Verteilung besetzt. b) Ein Solvensmolekiil, das ein gelostes
Teilchen solvatisiert, wird aus sterischen Griinden an der uneinge-
schrinkten Wechselwirkung mit den iibrigen Solvensmolekiilen in der
Umgebung gehindert. Ein Anteil der Oberfliche des Solvensmolekiils
wird stets zu einer Wechselwirkung mit dem gelésten Teilchen gezwun-
gen (roter Bereich), auch wenn die Wechselwirkung mit anderen Sol-
vensmolekiilen energetisch giinstiger ist.

molekiilen und den gelosten Teilchen betrachtet und dieje-
nige Anordnung auswéhlt, die den Wert von AAGyo,q I
Gleichung (12) maximiert.

Wir wollen Methanol als ein einfaches Beispiel betrach-
ten. Ein Methanolmolekiil enthdlt zwei Arten von Wasser-
stoffbriicken-Donoren, die OH- und die CH-Gruppe, und
einen Wasserstoffbriicken-Acceptor, das Sauerstoffatom. Das
Wechselwirkungsprofil der funktionellen Gruppen ist in
Abbildung 11 gezeigt. An jedem Punkt auf dem Profil
vergleichen wir fiir die Wechselwirkung zwischen den gelds-
ten Molekiilen die freie Enthalpie, die wir mit der Solvens-
OH-Gruppe als Donor erhalten, mit dem Wert, den wir mit
der Solvens-CH-Gruppe als Donor erhalten, und iiberneh-
men den weniger giinstigen Wert der beiden freien Enthal-
pien. Die Wasserstoffbriickeneigenschaften von Methanol
dhneln denen von Dimethylether und Wasser (Abbildung 7¢
und Abbildung 10), und Abbildung 11 entspricht tatsachlich
einer Kombination der Ether- und Wasserprofile, in der die
freie Enthalpie der Wechselwirkung maximiert wird. Die
solvophobe Zone im Wasserprofil wird durch die Fahigkeit
der Methylgruppe verkleinert, mit schwachen Wasserstoff-
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Abbildung 10. Das Wechselwirkungsprofil funktioneller Gruppen in
Wasser (as=2.8, Bs=4.5). AAG, ponq (in k) mol™"), berechnet mit Glei-
chung (12) (siehe Anhang) ist als Funktion von a- und f-Werten neu-
traler funktioneller Gruppen dargestellt. Die Strukturen reprasentativer
funktioneller Gruppen sind zur Kalibrierung an der a- und f3-Skala an-
gegeben. Die Hohenlinien sind in Abstinden von 2 k mol™' gezeich-
net. Bereiche mit giinstiger Wechselwirkung (AAGy, 0.4 <0) sind blau
und solche mit ungtinstiger Wechselwirkung (AAG; 004 >0) rot ge-
kennzeichnet. An dem mit 0 gekennzeichneten Punkt gilt @ =as und

ﬂ:ﬂ&

briicken-Donoren zu konkurrieren, sodass die linke Seite des
Profils dem von Dimethylether entspricht. Die attraktiven
Wechselwirkungen zwischen den gelosten Molekiilen im
Dimethyletherprofil werden wiederum durch die Fahigkeit
der Hydroxygruppe reduziert, mit guten Wasserstoffbriicken-
Donoren zu konkurrieren, sodass die rechte Hilfte des Profils
dem von Wasser entspricht. Das Fazit ist, dass die Moglich-
keiten zur Ausbildung attraktiver Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen in Solventien mit effektiveren
und vielseitigeren Wasserstoffbriicken-Donoren und -Accep-
toren in jedem Fall verringert sind.

Ein dhnlicher Ansatz konnte auf zwischenmolekulare
Wechselwirkungen in  Solvensmischungen angewendet
werden. Beispielsweise wiirde sich eine hypothetische 1:1-
Mischung von Wasser und Dimethylether wie Methanol
verhalten, und das Wechselwirkungsprofil der funktionellen
Gruppen wiirde dem in Abbildung 11 gezeigten Profil stark
dhneln.

8. Léslichkeit

Die Loslichkeit eines Stoffes wird von vielen Faktoren
bestimmt und ist daher in der Praxis schwer vorhersehbar.
Dennoch koénnen die Wechselwirkungsprofile der funktionel-
len Gruppen einen gewissen Einblick in die Loslichkeitsei-
genschaften organischer Molekiile geben. Funktionelle Grup-
pen, die in einem gegebenen Solvens giinstige Wechselwir-
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Abbildung 11. Das Wechselwirkungsprofil funktioneller Gruppen in Me-
thanol (as=0.9 und 2.7, Bs=5.8). AAGyponq (in k) mol™") wurde mit
Gleichung (12) (siehe Anhang) fiir jede mégliche Kombination der
Wechselwirkungen zwischen geléstem Teilchen und Solvensmolekiil
berechnet; der Maximalwert dieser Berechnungen ist als Funktion der
a- und f-Werte neutraler funktioneller Gruppen dargestellt. Die Struk-
turen reprasentativer funktioneller Gruppen sind zur Kalibrierung an
der a- und -Skala angegeben. Die Hohenlinien sind in Abstanden von
2 k) mol™" gezeichnet. Bereiche mit giinstiger Wechselwirkung
(AAGy pong < 0) sind blau und solche mit ungiinstiger Wechselwirkung
(AAGy pong > 0) rot gekennzeichnet.

kungen eingehen, werden wahrscheinlich die Loslichkeit
herabsetzen, wohingegen ungiinstige Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen zu einer besseren Loslichkeit
fihren sollten. Das heift, dass in den ,,ungiinstigen, roten
Quadranten in Abbildung 6 eine gute Loslichkeit vorliegen
sollte und in den ,,giinstigen®, blauen Bereichen eine schlech-
te. Wir wollen als einfaches Beispiel die Loslichkeit von
Dichlormethan betrachten. In den Profilen in Abbildung 7b-
d und in Abbildung 11 liegt die CICH---Cl-Wechselwirkung im
roten Bereich, dementsprechend ist Dichlormethan gut 16s-
lich in DMSO, Chloroform, Ether und Methanol. Im Profil in
Abbildung 10 hingegen liegt die CICH:--Cl-Wechselwirkung
im blauen, solvophoben Bereich, folglich hat Dichlormethan
eine geringe Loslichkeit in Wasser. In dhnlicher Weise lassen
die Abbildungen 7c und d darauf schlie3en, dass Chloroform
ein besseres Solvens fiir primdre und sekunddre Amine ist als
Dimethylether. Chloroform ist ein besserer Wasserstoffbrii-
cken-Donor als ein Amin, deshalb ist die giinstigste paarweise
Wechselwirkung in einer Chloroform-Amin-Mischung die
Cl;CH N-Wechselwirkung. Dimethylether ist dagegen ein
schwicherer Wasserstoffbriicken-Acceptor und -Donor als
ein Amin, daher ist die giinstigste Wechselwirkung in Ether
die Amin-Amin-Wechselwirkung.
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9. Zusammenhang zwischen o und 8 und
der chemischen Struktur

Die Féhigkeit zur Bildung von Wasserstoffbriicken wurde
oft mit pK,-Werten korreliert. Innerhalb einer Klasse funk-
tioneller Gruppen (z.B. Pyridin- oder Phenolderivate) be-
steht zwischen den Trends in den «- und S-Werten und den
pK,-Werten eine gute Korrelation, betrachtet man aber den
gesamten Bereich funktioneller Gruppen (siche z.B. Abbil-
dung 7), dann lassen sich aus den pK,-Werten kaum Riick-
schliisse auf a und B ziehen.” Die in Abbildung 4 gezeigten
Beziehungen (Maxima und Minima der molekularen elek-
trostatischen Oberflachenpotentiale) lassen sich durch die
entsprechenden pK,-Werte nicht reproduzieren. So sind
beispielsweise Thiole erheblich saurer als Alkohole, weil sie
den bei Protonenabgabe gebildeten anionischen Zustand
stabilisieren konnen, es sind aber viel schlechtere Wasser-
stoffbriicken-Donoren, weil sie weniger polar sind. Ebenso ist
Pyridin erheblich basischer als DMSO, aber DMSO ist ein
wesentlich besserer Wasserstoffbriicken-Acceptor.

Es werden keine besonderen Effekte bei hoch polarisier-
baren funktionellen Gruppen beobachtet, was in gewissem
Umfang die in Abschnitt 2 gemachten Annahmen hinsicht-
lich der vernachldssigbaren Rolle von Dispersions- und
Induktionswechselwirkungen rechtfertigt. Wie aufgrund der
elektrostatischen Potentiale erwartet, sind alle Wechselwir-
kungen zwischen funktionellen Gruppen, an denen Elemente
der dritten Periode beteiligt sind, relativ schwach. Die in
Tabelle 3 gezeigten Trends von a und  konnen mit einfachen
elektrostatischen Argumenten begriindet werden. Der Wert
von a wird grofitenteils durch die positive Nettoladung auf
dem Wasserstoffatom des Wasserstoffbriicken-Donors be-
stimmt. Der Parameter  wird dagegen von mehr Faktoren
beeinflusst. In einer vereinfachenden Betrachtung wird das
elektrostatische Potential auf der Van-der-Waals-Oberfldche
eines Wasserstoffbriicken-Acceptors (E,;,) durch die effekti-
ve Kernladung (n+), den mittleren Abstand zwischen dem
freien Elektronenpaar und dem Kern (r.) und den Van-der-
Waals-Radius (rypy) bestimmt (Abbildung 12 a).

a) b)

—_—
o N B o do

Abbildung 12. a) Das elektrostatische Potential, das an der Oberfliche
eines Wasserstoffbriicken-Acceptors auf einen Wasserstoffbriicken-
Donor einwirkt, wird durch die effektive Kernladung (n+, blau), den
Ort des freien Elektronenpaars (2—, rot, in einem mittleren Abstand r,
vom Kern) und den Van-der-Waals-Radius rpy, bestimmt. b) Parameter
B in Abhingigkeit von n+ fiir Alkyl-N-, Alkyl-O- und Alkyl-F-Atome. Als
Kernladung wurde die Nettoladung ohne die Valenzelektronen genom-
men. Der offene Kreis entspricht Neon (n4=8), fiir das als véllig un-
polares Atom ein -Wert von null erwartet wird.
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9.1. Kernladung

B nimmt in der Reihe F < O < N zu. Abbildung 12b zeigt
eine Auftragung von S gegen die Kernladung fiir Trialkyl-
amin, Dialkylether und Alkylfluorid (als Kernladung wird die
Nettoladung ohne Valenzelektronen genommen). Es ist eine
sehr deutliche Korrelation erkennbar, am bemerkenswertes-
ten aber ist der Achsenabschnitt bei n+ =8, entsprechend der
Kernladung von Neon, das als unpolares Edelgas einen fj-
Wert von null haben sollte. Wir konnen die Daten auch bis zu
einem hypothetischen neutralen Kohlenstoffatom mit freiem
Elektronenpaar extrapolieren, das dann einen (-Wert von
10.5 haben wiirde. Obwohl sich auch rypy und r, in dieser
Reihe dndern und induktive Effekte die effektive Kernladung
n+ beeinflussen, zeigt Abbildung 12b, dass die Kernladung
der dominante Faktor fiir die Wasserstoffbriicken-Acceptor-
eigenschaften der Elemente der zweiten Periode ist.

9.2. Van-der-Waals-Radius

Der Parameter §3 steigt in der Reihe Se < S < O. Geht man
im Periodensystem nach unten, nimmt der Van-der-Waals-
Radius (rypw) zu, und die Verteilung der freien Elektronen-
paare wird diffuser, sodass das elektrostatische Potential tiber
einen groferen Bereich auf der Oberfliche des Atoms
verwischt ist (Abbildung 12 a).

9.3. Lokalisierung der freien Elektronenpaare

Der Parameter f steigt in der Reihe N(sp) < N(sp?) <
N(sp®). Die Kernladung und die Van-der-Waals-Radien
dandern sich kaum, sodass der mittlere Abstand (r.) der
freien Elektronenpaare zum Kern, der mit zunehmendem s-
Charakter der Orbitale abnimmt, zum bestimmenden Faktor
wird (Abbildung 12a). Bei vielen funktionellen Gruppen
spielen mehrere der hier diskutierten Effekte eine wichtige
Rolle, beispielsweise haben sp*- und sp’-hybridisierte Sauer-
stoffatome als Wasserstoffbriicken-Acceptoren #dhnliche (-
Werte, da der Effekt der Anderung von 7, durch die zuneh-
mende Polarisierung der m-Elektronen kompensiert wird
(sieche Abschnitt 9.5).

9.4. Elektronegativitdt der Substituenten

Wenn wir Sauerstoffzentren als Wasserstoffbriicken-Ac-
ceptoren vergleichen, finden wir fiir Phosphinoxid einen
groBeren fS-Wert als fiir Sulfoxid. Ursache ist, dass die
Bindungselektronen in Phosphinoxid stirker hin zum Sauer-
stoffatom polarisiert sind, weil der Phosphorkern eine gerin-
gere Elektronegativitét hat als der Sauerstoffkern.

In dhnlicher Weise verbessern sich die Wasserstoffbrii-
cken-Donoreigenschaften mit der Elektronegativitdt des am
Wasserstoffatom gebundenen Atoms, sodass a in der Reihe
CH < SH < NH < OH zunimmt. Der Hybridisierungszustand
beeinflusst die Elektronegativitit, daher steigt o in der Reihe
C(sp®)H < C(sp*)H < C(sp)H. Induktive Effekte verteilen die
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Polarisation in das Bindungsgeriist, weshalb die Wasserstoff-
briickeneigenschaften durch polarisierende Substituenten in
vorhersehbarer Art und Weise moduliert werden. Représen-
tative Daten zu den Einfliissen von Methyl- und Trifluorme-
thylgruppen auf die Eigenschaften von Alkoholen und Keto-
nen sind in Tabelle 4 aufgefiihrt.’** In Perfluoralkanen

Tabelle 4: Substituenteneffekte auf die Wasserstoffbriickeneigenschaf-
ten von Alkoholen und Ketonen.

RH,C-OH RH,C-Ac
R=CF, R=CH, R=Cl R=CH,
X y a a p p
0 3 29 29 5.7 5.7
1 2 3.7 2.7 4.5 5.8
2 1 4.5 2.7 3.6 5.8
3 0 49 2.7 3.1 5.7

[a] @ und B wurden mit Gleichung (5) und (6) und den Literaturwer-
ten® 24 fir ot und BY berechnet.

iben die Fluorsubstituenten eine gegenseitige elektronenzie-
hende Wirkung aus, was dazu fiihrt, dass die Wasserstoffbrii-
cken-Acceptoreigenschaften mit denen einfacher Alkane
vergleichbar sind. Die besonderen Eigenschaften dieser Ver-
bindungen lassen sich zum Teil diesem Effekt zuschreiben
(Tabelle 3).

9.5. Elektronendelokalisierung

a und 8 werden durch Elektronendelokalisierung beein-
flusst. Zum Beispiel ist das Amid-Sauerstoffatom ein besserer
Wasserstoffbriicken-Acceptor als ein Keton und die Amid-
NH-Gruppe ein schlechterer Wasserstoffbriicken-Acceptor
und ein besserer Wasserstoffbriicken-Donor als ein Amin.

9.6. Through-Space-Effekte

Nahegelegene funktionelle Gruppen konnen die elektro-
statischen Oberflichenpotentiale verdndern. Die a-Werte
von Phenol und Benzoesdure sind ein gutes Beispiel. Die
elektronenziehende Wirkung einer Carbonylgruppe ist star-
ker als die eines aromatischen Rings, dennoch ist Phenol ein
besserer Wasserstoffbriicken-Donor als Benzoesdure. Ursa-
che dafiir sind die weit reichenden Through-Space-Wechsel-
wirkungen, die ein Wasserstoffbriicken-Acceptor entweder
mit der benachbarten CH-Gruppe des Phenols oder mit der
Carbonylgruppe der Benzoesédure eingeht, wenn die Wasser-
stoffbriicke zur OH-Gruppe gebildet wird (Abbildung 13).
Diese sekundiren elektrostatischen Wechselwirkungen sind
besonders wichtig, wenn sich H-Briicken-Donoren und H-
Briicken-Acceptoren in unmittelbarer Nidhe zueinander be-
finden (d.h. nur durch ein Atom getrennt sind) und, wie im
Fall der Benzoesiure, in die gleiche Richtung orientiert sind.
Sekundére elektrostatische Wechselwirkungen wurden aus-
fihrlich im Zusammenhang mit der Basenpaarung von He-
terocyclen in Chloroform untersucht. Hierbei wurde ermit-
telt, dass jede sekundire Wechselwirkung 2-3 kJmol ™ zur
freien Enthalpie der Komblexbildung beitrigt.!
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Abbildung 13. Bei raumlich nahestehenden polaren Gruppen kénnen
Through-Space-Wechselwirkungen das elektrostatische Oberflichenpo-
tential erheblich verandern. Die sekundiren elektrostatischen Wechsel-
wirkungen (gestrichelte Linie) machen Phenol zu einem besseren Was-
serstoffbriicken-Donor als Benzoesiure, bei der repulsive sekundire
elektrostatische Wechselwirkungen auftreten.

9.7. Konfiguration

Wie in Abbildung 14 a gezeigt ist, hingt E;, bei Aminen
betréchtlich vom Grad der Pyramidalisierung am Stickstoff-
atom ab. Die pyramidale Geometrie macht das freie Elek-
tronenpaar zuginglich und verbessert die Eigenschaften als
Wasserstoftbriicken-Acceptor.

o8

=160 kJ mol~’ =280 kJ mol ™!
Me—NemMe o N,
e ) Me” \ "Me
Me

b)

u
210 kJ mol™

230 kJ mol™

H H
H GF; F3C CFs
———
CFs H

Abbildung 14. Anderungen in der dreidimensionalen Struktur kénnen
einen betrichtlichen Einfluss auf die molekularen elektrostatischen
Oberflichenpotentiale haben. a) Ein pyramidales Amin ist ein deutlich
besserer Wasserstoffbriicken-Acceptor als ein trigonales Amin. Oben
sind die mit AMT1 berechneten molekularen elektrostatischen Oberfl4-
chenpotentiale von Trimethylamin dargestellt. Rot kennzeichnet negati-
ve Bereiche (< —280 k] mol™"), griin neutrale Bereiche. Der Energie-
unterschied zwischen den beiden Konformationen betrégt 120 k) mol ™",
was einer Differenz von mehr als 2 auf der -Skala entspricht. b) Mit
AM1 berechnete molekulare elektrostatische Oberflichenpotentiale
von Hexafluorpropan-2-ol fiir zwei unterschiedliche Konformationen.
Blau kennzeichnet positive Bereiche (>+230 k| mol™'), griin neutrale
Bereiche. Die Farbunterschiede fallen geringer aus als in (a), dennoch
ist die Konformation, in der die Hydroxygruppe von zwei Trifluorme-
thylgruppen eingeengt wird, ein deutlich schwicherer Wasserstoffbrii-
cken-Donor (um 0.4 auf der a-Skala).
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9.8. Konformation

Wie in Abschnitt 9.6 diskutiert wurde, konnen benach-
barte funktionelle Gruppen das elektrostatische Oberfld-
chenpotential einer funktionellen Gruppe verdndern, wobei
solche Through-Space-Effekte von der genauen Anordnung
der funktionellen Gruppen abhéngen. Abbildung 14b zeigt,
wie bei einem Alkohol eine Konformationsinderung den
Wert von E,, beeinflusst. In der einen Konformation ist die
OH-Gruppe sterisch zugénglich, wihrend in der anderen
Konformation der Zugang durch die zweite Trifluormethyl-
gruppe blockiert ist, sodass das elektrostatische Potential auf
der Molekiiloberfldche verringert wird.

9.9. Protonentransfer

Bisher haben wir nur neutrale Molekiile betrachtet, bei
entsprechenden pK,-Werten wird aber ein Protonentransfer
stattfinden. Wasserstoffbriicken zwischen geladenen funktio-
nellen Gruppen wurden nicht in gleicher Weise experimentell
quantifiziert, wohl wegen der geringen Loslichkeit von Salzen
in Tetrachlorkohlenstoff und der komplexen Behandlung der
Assoziation von Gegenionen.” Die Wechselwirkungen zwi-
schen einer deprotonierten Sdure und einer protonierten
Base sind wahrscheinlich weitaus stiarker als die zwischen
neutralen Spezies, was bei der Verwendung der beschriebe-
nen Ansitze immer mit in Betracht zu ziehen ist.””)

10. Schlussfolgerungen

Der hier vorgestellte Ansatz ermoglicht es uns, von
experimentellen thermodynamischen Daten iiber Wasser-
stoffbriickenwechselwirkungen in Tetrachlorkohlenstoff auf
Wechselwirkungen zwischen einer Vielzahl funktioneller
Gruppen in einem beliebigen Solvens oder im festen Zustand
zu extrapolieren. Die Wechselwirkungsprofile der funktio-
nellen Gruppen geben uns eine Skala an die Hand, mit der wir
die Stirke zwischenmolekularer Wechselwirkungen im kon-
densierten Zustand abschétzen konnen.

Es gibt allerdings Einschriankungen. Beispielsweise wird
durch die Streuung der Daten in Abbildung 4, die wir zur
Festlegung des Ursprungs und Mal@stabs unserer Skala he-
rangezogen haben, in jedem Fall eine Ungenauigkeit einge-
fithrt. Unser Ansatz betrachtet jede Wechselwirkung als eine
Wasserstoffbriicke an einem genau definierten Punkt auf der
Molekiiloberfldache. Die Extrapolation kann versagen, wenn
Kombinationen von funktionellen Gruppen iiber einen gro-
Beren Oberflichenbereich miteinander wechselwirken, z.B.
bei gestapelten aromatischen Systemen. Hier konnte die
Integration geringerer elektrostatischer Potentiale iiber eine
groBBere Flache zu relativ starken Wechselwirkungen fiithren.
In solchen Systemen wird der Desolvatisierungsterm auch
durch die geometrische Passform und die Oberfldchenregion
der Wechselwirkung zwischen den gelosten Teilchen und den
Solvensmolekiilen beeinflusst.'? Bei der Analyse komplexe-
rer Systeme mit mehrfachen Wechselwirkungen zwischen
funktionellen Gruppen sind zusitzliche Faktoren zu beach-
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ten, die hier nicht betrachtet wurden. Die Stabilitidt eines
Komplexes wird durch eine nicht perfekte Passform der
Molekiile, durch nicht optimale Wechselwirkungsgeometrien
der funktionellen Gruppen und durch Einschrdnkungen der
Konformationsflexibilitédt verringert. Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen konnen zu kooperativen Ef-
fekten fiithren, die giinstigere freie Bindungsenthalpien zur
Folge haben. Ursachen dafiir kénnen sekundédre Wechselwir-
kungen zwischen funktionellen Gruppen sein, weit reichende
elektrostatische Wechselwirkungen und Induktionswechsel-
wirkungen, die durch Bindungspolarisierung oder Konforma-
tionsdnderungen verursacht werden.

Fine Anwendung der Wechselwirkungsprofile zur Vor-
hersage von freien Bindungsenthalpien komplexer Molekiile
durch bloBes Aufsummieren einzelner Wechselwirkungen ist
somit problematisch. Dennoch gab es einige Erfolge bei der
Verwendung einfacher QSAR-Parameter zur Vorhersage
freier Bindungsenthalpien molekularer Komplexe, !5
dieser Ansatz konnte daher ein gewisses Potenzial haben.
Zumindest koénnen nun Spekulationen dariiber, welche
Wechselwirkungen in einem gegebenen System am wichtigs-
ten sind, mit einer verniinftigen Abschitzung der einzelnen
Beitrdge zur freien Enthalpie abgeglichen werden.

Eine Analyse der gesamten Wechselwirkungsebene der
funktionellen Gruppen ldsst einige interessante Aspekte
erkennen. Betrachten wir z. B. die Wasserstoffbriickenwech-
selwirkungen in Wasser. Die besten Wasserstoffbriicken-
Donoren, die in Wasser nicht bereitwillig ionisieren, sind
NH-Donoren mit elektronenziehenden Substituenten, und
die besten Wasserstoffbriicken-Acceptoren, die in Wasser
nicht bereitwillig protoniert werden, sind Sauerstoff-Accep-
toren mit elektronenliefernden Gruppen. Dies ist sicher ein
Grund dafiir, dass Peptide und Nucleinsduren die Grundbau-
steine biologischer Systeme sind. Sie sind erstens hervorra-
gend zur Bildung von Wasserstoffbriicken geeignet und
nehmen zweitens nicht an Sidure-Base-Reaktionen teil, und
Abbildung 10 zeigt, dass sie in Wasser nur schwache attrak-
tive Wechselwirkungen untereinander eingehen. Die in
diesem Aufsatz vorgestellten Wechselwirkungsprofile geben
hoffentlich Anregungen fiir neue molekulare Designs. Dafiir
stehen nun die freien Enthalpien der Wechselwirkungen fiir
einige noch nicht erprobte Kombinationen von funktionellen
Gruppen und Solventien zur Verfiigung.

Anhang: exakte Behandlung der solvophoben Zone

Das in Abbildung 9a gezeigte Gleichgewicht kann zur
Bestimmung der Boltzmann-Faktoren y, und y; verwendet
werden, die beschreiben, in welchem Ausmafl die Wechsel-
wirkungen zwischen den gelosten Teilchen und den Solvens-
molekiilen im freien solvatisierten Zustand des H-Briicken-
Donors und H-Briicken-Acceptors zu beriicksichtigen sind
[GL (8) und (9)].

1
- 1+ e*(aﬂs%asﬁs)/RT

Xa ®)
_ 1
"1 4 e-(asBjusBs)/RT

Xp )
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Der Faktor !/, beriicksichtigt den Umstand, dass ein
Solvensmolekiil, das nicht mit dem gelosten Stoff wechsel-
wirkt, Teil der Volumenphase des Solvens ist und mit anderen
Solvensmolekiilen wechselwirkt. Eine dhnliche Analyse wird
fiir beide Seiten des Gleichgewichts in Abbildung 5 vorge-
nommen, da wir auch fiir den gebundenen Zustand beriick-
sichtigen miissen, in welchem Umfang die freigesetzten
Solvensmolekiile mit dem {iibrigen Solvens wechselwirken.
Andernfalls wire die freie Enthalpie der Wechselwirkung
eines Wassermolekiils mit einem anderen Wassermolekiil in
Wasser von null verschieden. Der Faktor yg beschreibt daher
das AusmaB} der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen fiir den
gebundenen Zustand [GL. (10)].

. 1 _ 1
T 1 4 e—(ashslasB)/RT | 4 g-asBs/RT

Xs (10)

Bei der Desolvatisierung eines Wasserstoffbriicken-
Donors vor einer Komplexbildung ist die Zahl der wegtfal-
lenden Wechselwirkungen zwischen gelostem Teilchen und
Solvensmolekiil gleich y,, daher sollten im Prinzip auch y,
neue Solvens-Solvens-Wechselwirkungen gebildet werden.
Allerdings ist der Anteil der tatsédchlich gebildeten Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen gleich ys, sodass (1—ys) Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen nicht zustande kommen. Wenn
wir noch den Umstand beriicksichtigen, dass die freigesetzten
Solvensmolekiile ein Teil der Solvens-Volumenphase werden
und mit sich selbst wechselwirken, erhalten wir fiir die Zahl
der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen, die bei der Desolva-
tisierung eines Wasserstoffbriicken-Donors gebildet werden,
Yolxa—(1—ys)). Die freie Enthalpie des in Abbildung 5 ge-
zeigten Gleichgewichts erhalten wir daher, indem wir fiir die
in Abbildung 9a gezeigten Wechselwirkungen zwischen ge-
lostem Teilchen und Solvens sowie zwischen Solvens und
Solvens eine Boltzmann-Verteilung zulassen, dabei aber
annehmen, dass der uns interessierende Komplex aus zwei
gelosten Teilchen sich in einem vollstindig gebundenen
Zustand befindet [Gl. (11)].

AAGy-pong =—0 B~ % {2a—(—xs) }as fs— % {Xﬁ—“ —xs)}yas Bs
o @ Bs + xp 05 B (11)

1 1
=—af+x.aPs+x asﬁ—(gxa + 352 +xs—1)asfs

Die Zahl der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen im
freien Zustand wird durch sterische Effekte reduziert, die
bei engem Kontakt mit den gelosten Teilchen auftreten (siche
Abbildung 9b). Die Solvensmolekiile und die gelosten Teil-
chen miissen zwangsldufig in einem bestimmten Ausmaf
miteinander wechselwirken, selbst wenn nach der Boltzmann-
Verteilung eigentlich keine Wechselwirkung bestehen sollte.
Wenn ¢ die Zahl der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen
angibt, die durch Kontakte mit den gelosten Teilchen sterisch
blockiert werden, dann kann nur ein Anteil (1—¢) der
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen an dem Gleichgewicht
partizipieren, das zur oben diskutierten Boltzmann-Vertei-
lung fiihrt. Die freie Enthalpie der Wasserstoffbriickenbil-
dung in Losung setzt sich daher aus dem einfachen Ausdruck
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in Gleichung (4) (siche Abschnitt5) und der komplexeren
Gleichung (11) zusammen [GI. (12)].

AAGy-pong == (a—as)(B=Ps)—(1=¢){a =y, aPs—xs as p

1 1 (12)
+(§Xu +axs+ xs—1)as s}

Es gelten die Gleichungen (13)-(15).

1
Yo = S TE— - (13)
1+e (1-¢)(aPs—as Bs)/RT
1
X = e-(-oasp-basho)/RT (14)
1
xs (15)

,W

Gleichung (12) wurde zur Berechnung aller hier gezeigten
Wechselwirkungsprofile verwendet. Der einzige Unterschied
zu den Ergebnissen, die man aus Gleichung (4) erhilt, besteht
in einer Kompression und Abflachung der solvophoben Zone.
Die Boltzmann-Faktoren ergeben sich direkt aus den Was-
serstoffbriickenparametern a und . Der Wert von ¢ ist eine
davon unabhéngige Variable (zwischen 0 und 1) und muss mit
anderen Methoden bestimmt werden. Fiir diese Diskussion
schidtzen wir ¢ mit Wasser als Solvens ab: Wenn wir eine
dichte Packung kugelformiger Molekiile annehmen, dann
wird ungefihr '/, der Oberfliche eines Wasermolekiils, das
eine funktionelle Gruppe dhnlicher GroéBe solvatisiert, von
der Wechselwirkung mit anderen Wassermolekiilen ausge-
schlossen (Abbildung 9b). Jedes Wassermolekiil kann insge-
samt vier Wasserstoffbriicken bilden, allerdings wird, wie wir
oben diskutiert haben, nur ein Anteil yg der moglichen
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen tatsdchlich besetzt. Die
Zahl der Wasserstoffbriicken zwischen den Wassermolekiilen,
die sterisch durch die gelosten Teilchen blockiert werden,
betragt daher ¢ =4 y¢/12. Mit den a- und -Werten fiir Wasser
und Gleichung (10) erhalten wir ys=0.93 und damit ¢=0.3.
Dieser Wert von ¢ wurde fiir die Berechnung der hier
vorgestellten Wechselwirkungsprofile verwendet, allerdings
hingt die Form der Profile iiberraschend gering vom genauen
Wert von ¢ ab. Der Wert von ys ermoglicht uns auch eine
Abschiatzung der Zahl N der nédchsten Nachbarn in der
Volumenphase des Solvens, ndmlich N =(0.93 x4)+ (0.07 x
12) =4.5. Dieser Wert ist mit experimentellen Rontgenbeu-
gungsuntersuchungen der fliissigen Phase von Wasser in
Einklang, die einen Wert von 4.4 fiir N ergeben.

Ich danke meinen Mitarbeitern und Kollegen, besonders Nick
Williams, Pablo Ballester, Jeremy Sanders und David Leigh,
die mit anregenden Diskussionen zu diesem Manuskript
beigetragen haben. Ebenso danke ich meinen Studenten in
Sheffield, die mich stets dazu anhalten, bessere Erklirungen zu
finden.
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