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1. Einf�hrung

Wir wollen zuerst den Zusammenhang zwischen freier
Enthalpie (Gibbs-Energie, G), Enthalpie und Entropie be-
trachten. Zwischen diesen drei Gr�ßen 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 n*tzliche Konzepte, um die verschiedenen Fakto-
ren zu verstehen, die zur freien Enthalpie einer zwischenmo-
lekularen Wechselwirkung beitragen, die Interpretation ex-
perimenteller Werte von DH und DS ist allerdings selbst f*r
einfache Systeme problematisch. Die Enthalpie- und Entro-
pie/nderungen, die f*r zwischenmolekulare Wechselwirkun-
gen beobachtet werden, k�nnen bereits bei kleinen 0nde-
rungen am System stark fluktuieren und sich dar*ber hinaus
gegenseitig so kompensieren, dass sich die freie Enthalpie nur
geringf*gig /ndert.[2] Ein klassisches Beispiel f*r einen Pro-
zess, der mit einer Kompensation großer Enthalpie- und
Entropie/nderungen einhergeht, ist die Phasenumwandlung.
Die Werte von DH und DS geben Auskunft *ber 0nderungen
in der Struktur oder Organisation eines Systems, h/ngen aber
nicht notwendigerweise mit der Gesamtstabilit/t zusammen.
Die Thermodynamik des hydrophoben Effekts verdeutlicht
diesen Sachverhalt.[3] Die 0nderung der freien Enthalpie bei
der L�sung einer polaren Verbindung in Wasser weist *ber
den gesamten Temperaturbereich von 0 bis 100 8C einen
großen und positiven Betrag auf, der sich nicht signifikant
/ndert. Die dazugeh�rigen Entropie- und Enthalpie/nderun-
gen variieren allerdings betr/chtlich, sodass bei niedrigen
Temperaturen der entropische Anteil und bei hohen Tempe-

raturen der enthalpische Anteil dominiert. Das soll nicht
heißen, dass Enthalpie und Entropie keine n*tzlichenGr�ßen
w/ren. Sie enthalten wichtige Informationen *ber Struktur-
/nderungen, die beispielsweise f*r das Verst/ndnis der Bin-
dung von Agonisten und Antagonisten an biologische Re-
zeptoren wesentlich sind – *ber die Gesamtstabilit/t oder die
Bindungsaffinit/t eines Systems geben sie allerdings keine
Auskunft.[4]

Wir werden uns daher auf die freie Enthalpie als die
entscheidende Gr�ße f*r das Verst/ndnis von intermoleku-
laren Wechselwirkungen in L�sung konzentrieren. Alle Bei-
tr/ge von Faktoren wie der ung*nstigen Entropie/nderung
bei der Bildung eines Komplexes aus zwei Molek*len oder
der g*nstigen Enthalpie/nderung bei der Bildung einer
Wasserstoffbr*cke 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 Beitr/ge zur freien Enthal-
pie in erster N/herung als additiv ansehen.[5]
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Molekulare Erkennungsvorg nge in L"sung werden von vielen
Faktoren beeinflusst. Dies hat bisher verhindert, dass die zwi-
schenmolekularen Wechselwirkungen auf einer quantitativen
Ebene verstanden werden. Unser gegenw rtiger Ansatz besteht
darin, diese Effekte ph nomenologisch in einzelne Wechselwir-
kungen aufzuteilen, sie zu klassifizieren, zu benennen und dann
getrennt zu behandeln: aromatische Wechselwirkungen, Kation-
p-Wechselwirkungen, CH-O-Wasserstoffbr.cken und hydro-
phobe Wechselwirkungen sind einige Beispiele.[1] Um hier Fort-
schritte zu erzielen, braucht es einen integrierten quantitativen
Ansatz zur Bestimmung des relativen Ausmaßes der Wechsel-
wirkungen, die das molekulare Erkennungsverhalten eines ge-
gebenen Systems beeinflussen k"nnen. Hierzu wurde ein Modell
entwickelt, das die theoretischen Ans tze und experimentellen
Ergebnisse zu zwischenmolekularen Wechselwirkungen in der
Gasphase, im festen Zustand und in L"sung stark vereinfacht
beschreibt. Ziel ist es, eine halbquantitative thermodynamische
Rangfolge dieser Effekte in L"sung bei Raumtemperatur zu er-
stellen.
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2. Theoretische �berlegungen

Die grundlegende Theorie der intermolekularen Wech-
selwirkungen in der Gasphase separiert die Enthalpie der
Wechselwirkung zwischen zwei Molek*len in vier Kompo-
nenten: Repulsionswechselwirkungen der Elektronenh*llen
bei kleinen Abst/nden der Teilchen, Induktionswechselwir-
kungen zwischen der permanenten Ladungsverteilung des
einen Molek*ls und einer durch Induktion ver/nderten
Ladungsverteilung des anderen Molek*ls, Dispersionswech-
selwirkungen zwischen gegenseitig induzierten Dipolmomen-
ten und elektrostatische Wechselwirkungen zwischen den
permanenten Ladungsverteilungen der beiden Molek*le.[6,7]

Im Folgenden werden wir diese Faktoren einzeln betrachten.

2.1. Repulsion

Die repulsiven Wechselwirkungen zwischen den Elektro-
nenh*llen definieren lediglich das Molek*lvolumen, d.h., bei
Molek*len, die sich im Van-der-Waals-Kontakt befinden,
kann der Beitrag des Repulsionsterms zur zwischenmoleku-
laren Wechselwirkung vernachl/ssigt werden.

2.2. Induktion

Es gibt zwar einige Belege f*r Induktionswechselwirkun-
gen in Komplexen organischer Molek*le, der Effekt ist aber
eher klein.[8] Zum Beispiel bildet Harnstoff in organischen
L�sungsmitteln lineare wasserstoffverbr*ckte Oligomere mit
jeweils zwei Wasserstoffbr*cken zwischen zwei Molek*len
(Abbildung 1).[9] Der erste Schritt zur Bildung des Oligomers

ist die Bildung eines Harnstoffdimers. Im Dimer sind die
Harnstoffeinheiten so polarisiert, dass K2 f*r die Anlagerung
einer dritten Harnstoffeinheit an die Kette gr�ßer ist als K1

f*r die Bildung des Dimers. Allerdings tr/gt dieser Effekt nur
zu einem Bruchteil zur Enthalpie der Wasserstoffbr*cken bei
(1 kJmol�1 0nderung bei 20–25 kJmol�1 f*r die Harnstoff-
Harnstoff-Wasserstoffbr*cke, siehe Abschnitt 5). Daher
k�nnen wir in erster N/herung auch die Induktionseffekte
vernachl/ssigen.

2.3. Dispersion

Die Gr�ße der Dispersionswechselwirkung zwischen zwei
Atomen i und j (Eij) h/ngt von den atomaren Polarisierbar-
keiten (ai und aj) und der Zahl der Valenzelektronen (Ni und
Nj) ab. Im Abstand rij der Atome kann Eij nach der Slater-
Kirkwood-Methode abgesch/tzt werden [Gl. (1) und (2); c ist
eine Konstante].[10]

Eij ¼
Bij

r6ij
ð1Þ

Bij ¼ c
ai ajffiffiffiffiffiffiffiffiffiffiffiffi

ai=Ni

p
þ

ffiffiffiffiffiffiffiffiffiffiffiffi
aj=Nj

p ð2Þ

Tabelle 1 zeigt die Werte der Konstanten Bij f*r einige
Atome der zweiten und dritten Periode. Erwartungsgem/ß
weisen die gr�ßeren, weicheren Atome gr�ßere Bij-Werte auf,
was aber nicht notwendigerweise gleichbedeutend mit gr�-
ßeren Dispersionswechselwirkungen ist. Gr�ßere Atome

nehmen im Van-der-Waals-Kontakt gr�ßere Abst/nde ein,
und die Dispersionsenergie ist proportional zu rij

�6 [Gl. (1)].
Jberdies treten in L�sungen konkurrierende Wechselwir-
kungen mit dem Solvens auf. Da große Atome mehr Sol-
vensmolek*le in ihrer unmittelbaren Umgebung aufweisen
als kleine, werden bei der Komplexbildung auch mehr
Solvensmolek*le verdr/ngt (Abbildung 2). In L�sung sind
die Oberfl/chen aller Molek*le von anderen Molek*len
vollst/ndig bedeckt, und das in Abbildung 2 dargestellte
Gleichgewicht ist gleichbedeutend mit einer Neuordnung der
molekularen Oberfl/chen, die in Kontakt sind. Der relevante
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Abbildung 1. Harnstoff bildet in Benzol ein lineares wasserstoffver-
br�cktes Oligomer. Der Wert von K1 betr=gt 400m

�1, der von K2

900m�1. Der Unterschied beruht auf der Polarisierung der Molek�le
durch die Wasserstoffbr�cken im Dimer, die eine St=rkung des zweiten
Wasserstoffbr�ckenpaares im Trimer zur Folge hat.

Tabelle 1: Relative Werte von Bij f�r einige Atome der zweiten und dritten
Periode.[a]

C N O 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 3.3 2.9 2.4
S 1.6 1.2 0.9 0.7 2.9 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 ai und aj aus
Lit. [10b] berechnet.
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Parameter zum Vergleich von Dispersionswechselwirkungen
in L�sung ist deshalb die Wechselwirkungsenergie pro Ein-
heit Kontaktoberfl/che. Tabelle 2 zeigt, dass dieser Parame-
ter bemerkenswert wenig mit dem Atomtyp variiert.[11] Die
Wechselwirkungen mit Atomen der dritten Periode sind

geringf*gig gr�ßer als bei der zweiten Periode, aber in erster
N/herung k�nnen wir annehmen, dass die 0nderung der
Dispersionsenergie vernachl/ssigbar ist, wenn zwei in der
Form komplement/re Molek*le in L�sung wechselwirken.[12]

Wenn Cl···Cl-Wechselwirkungen erheblich g*nstiger w/ren
als C···C-Wechselwirkungen, w/re Tetrachlorkohlenstoff ein
schlechtes Solvens f*r unpolare organische Molek*le, was
aber nicht der Fall ist. Wie aus dem experimentellen Verhal-
ten erwartet, haben die Dispersionswechselwirkungen pro
Oberfl/cheneinheit f*r C···C, C···Cl und Cl···Cl sehr /hnliche
Werte. Da die Dispersionsenergie f*r die Wechselwirkung
zweier Methylgruppen ungef/hr 2 kJmol�1 betr/gt, resultie-
ren aus den geringen Schwankungen in Tabelle 2 keine
großen 0nderungen der freien Enthalpie.[13]

2.4. Elektrostatik

Da Repulsion, Induk-
tion und Dispersion wie
er�rtert nur geringf*gig zu
den intermolekularen
Wechselwirkungen beitra-
gen, bleibt die Elektrosta-
tik als der entscheidene
Faktor *brig. Das macht
unseren Ansatz sehr ein-
fach, und es gibt dar*ber
hinaus *berzeugende ex-
perimentelle Beweise f*r
die dominante Rolle der
Elektrostatik bei zwi-
schenmolekularen Wech-
selwirkungen. Die Asso-
ziationskonstanten K f*r
eine große Zahl von zwi-
schenmolekularen Wech-
selwirkungen wurden in

der Gasphase und in L�sung gemessen. Bei einfachen Mo-
lek*len k�nnen diese Daten als paarweise Wasserstoffbr*-
ckenwechselwirkungen zwischen zwei funktionellen Gruppen
interpretiert werden, und bemerkenswerterweise lassen sich
die Ergebnisse durch eine einfache Beziehung beschreiben
[Gl. (3)].[14] c1 und c2 sind Konstanten, deren Wert vom

lgK ¼ c1 a
H
2 b

H
2 þ c2 ð3Þ

Solvens abh/ngt; die Konstanten aH2 und bH2 h/ngen von
den funktionellen Gruppen ab und beschreiben die H-Br*-
cken-Donor- undH-Br*cken-Acceptoreigenschaften derMo-
lek*le.

Gleichung (3) ist /quivalent zu einem Ausdruck der
Elektrostatik der Wasserstoffbr*ckenwechselwirkung, der
die freie Wechselwirkungsenergie mit dem Produkt aus der
positiven Ladung des Wasserstoffbr*cken-Donors, aH2 , und
der negativen Ladung des Wasserstoffbr*cken-Acceptors, bH2 ,
verkn*pft.[15] Tats/chlich wurden aH2 und bH2 mit berechneten
molekularen Eigenschaften korreliert, wie der atomaren
Ladung und dem elektrostatischen Potential.[16] Die Konstan-
te c1 h/ngt vom Solvens ab: wie bei elektrostatischen Wech-
selwirkungen erwartet, nimmt ihr Wert zu, wenn die Polarit/t
des Solvens abnimmt. Die Konstante c2 betr/gt�1.0� 0.1 und
ist relativ indifferent gegen das Solvens; offenbar beschreibt
c2 eine grundlegende Eigenschaft der Wechselwirkung zwi-
schen zwei beliebigen Molek*len.

3. Einschr�nkungen der relativen Molek�l-
bewegungen: energetische Betrachtung

F*r die Wechselwirkung zwischen zwei unpolaren K�r-
pern, z.B. Neonatomen, gilt aH2 = bH2 = 0, sodass Gleichung (3)
eine Assoziationskonstante von etwa 0.1m�1 liefert. Das
bedeutet, dass bei Konzentrationen *ber 10m die Komplex-
bildung von zwei Neonatomen ber*cksichtigt werden muss,

Abbildung 2. GrFßere und st=rker polarisierbare Atome weisen einen grFßeren Bij-Wert auf, aber auch der Kern-
Kern-Abstand rij und die Zahl der verdr=ngten Solvensmolek�le sind grFßer. In erster N=herung heben sich
diese Effekte gegenseitig auf. Die Dispersionswechselwirkungsenergie pro Kontaktoberfl=cheneinheit ist fast
konstant und unabh=ngig von der Atomart. Die GesamtgrFße der Kontaktoberfl=che =ndert sich in dem gezeig-
ten Gleichgewicht nicht, daher ist die Hnderung der Dispersionsenergie bei der Wechselwirkung zweier Molek�le
in LFsung klein.

Tabelle 2: Relative Werte der Dispersionswechselwirkungsenergie pro
Kontaktoberfl=cheneinheit f�r einige Atome der zweiten und dritten
Periode.[a]

C N O 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
O 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 Kontaktoberfl=che wurde als proportional
zur Oberfl=che des kleineren der beiden Atome angesehen.
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obwohl keine polaren Gruppen zur Wasserstoffbr*ckenbil-
dung vorhanden sind. 10m entspricht ungef/hr der Konzen-
tration der reinen Fl*ssigphase, in der definitionsgem/ß
umfangreiche zwischenmolekulare Wechselwirkungen auf-
treten. Der c2-Term repr/sentiert somit die freie Enthalpie,
die aufgewendet werden muss, um aus zwei Molek*len in
L�sung einen nichtkovalenten Komplex zu bilden. Die Gr�ße
dieses Effekts betr/gt nur +6 kJmol�1, was deutlich weniger
ist als die+60 kJmol�1 freie Enthalpie, die typischerweise bei
der Bildung eines kovalenten Komplexes aufzuwenden
sind.[17] Die Differenz macht deutlich, dass nichtkovalente
Assoziate sehr locker gebunden sind. Die Bildung nichtko-
valenter Komplexe ist an sich viel g*nstiger als die Bildung
kovalenter Komplexe, da die relativen molekularen Bewe-
gungen in geringerem Umfang eingeschr/nkt werden. Der
Wert von c2 ist konsistent mit den Ergebnissen einer empi-
rischen Studie zu kleinen, an biologische Rezeptoren in
Wasser bindenden Molek*len. Hier wurde gefunden, dass die
Einschr/nkung der relativen molekularen Bewegungen einen
Aufwand an freier Enthalpie von +5.4 kJmol�1 erfordert.[18]

Eine Konsequenz daraus ist, dass bei Systemen mit
mehrfachen zwischenmolekularen Wechselwirkungen f*r
die effektiven Molarit/ten eine relativ niedrige Obergrenze
von etwa 10m zu erwarten ist. Die effektiven Molarit/ten von
1010m, die bei intramolekularen Reaktionen gefunden
wurden, lassen sich auf nichtkovalente Wechselwirkungen
eindeutig nicht *bertragen.[19] Obwohl wir die aufzuwenden-
de freie Enthalpie f*r die Bildung eines nichtkovalenten
Komplexes aus zwei Molek*len im Allgemeinen als einen
„entropischen Effekt“ betrachten, h/ngt die Gr�ße des
Effektes nicht mit den experimentellen Entropiewerten zu-
sammen, die f*r die Komplexbildung gemessen wurden.[4]

Experimentelle Entropien enthalten zus/tzliche Beitr/ge,
die aus Desolvatisierung und 0nderungen der inneren Struk-
tur resultieren.

4. Molekulare elektrostatische
Oberfl�chenpotentiale

Gleichung (3) gilt f*r einen bemerkenswert großen Be-
reich von funktionellen Gruppen. Daraus folgt, dass wir alle
zwischenmolekularen Wechselwirkungen – von einigen Aus-
nahmen wie gestapelten aromatischen Systemen abgesehen –
wie Wasserstoffbr*cken behandeln k�nnen.[14] Der Grund
daf*r ist, dass das Maximum des elektrostatischen Potentials
auf der Van-der-Waals-Oberfl/che eines Molek*ls meist nahe
bei einem Wasserstoffatom und das Minimum *ber einem
freien Elektronenpaar oder einem Bereich mit p-Elektro-
nendichte lokalisiert ist (Abbildung 3a). Die vorherrschen-
den elektrostatischen Wechselwirkungen zwischen zwei Mo-
lek*len sind paarweise Wechselwirkungen zwischen diesen
Maxima und Minima. Sie k�nnen im Allgemeinen wie eine
Wasserstoffbr*cke aufgefasst werden. Selbst auf einem relativ
niedrigen Theorieniveau passen die berechnetenMaxima und
Minima der molekularen elektrostatischen Oberfl/chenpo-
tentiale gut zu den experimentellen Werten von aH2 und bH2
(Abbildung 4).[20] Der Achsenabschnitt des bH2 -Diagramms
liegt nahe am Ursprung, die aH2 -Gerade schneidet die Achse

hingegen bei einem elektrostatischen Potential von
+70 kJmol�1; allen funktionellen Gruppen mit kleinerem
Emax wurde einWert von a

H
2 = 0 zugeordnet. Die Ursachen f*r

diese Kurvenverl/ufe finden sich, wie nachfolgend erl/utert,
in den Eigenschaften des Solvens, mit dem die aH2 - und bH2 -
Skalen erstellt wurden (hier Tetrachlorkohlenstoff).

Das molekulare elektrostatische Oberfl/chenpotential
von Tetrachlorkohlenstoff ist in Abbildung 3b gezeigt;
obwohl das Molek*l keinen Wasserstoffbr*cken-Donor ent-
h/lt, ist auf der Oberfl/che 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 CCl3-Gruppe verleiht dies den Chlor-
atomen von Tetrachlorkohlenstoff elektrostatische Eigen-
schaften, die einem schwachen Wasserstoffbr*cken-Donor
entsprechen. Emax f*r Tetrachlorkohlenstoff betr/gt
+84 kJmol�1, was sehr nahe bei dem Wert liegt, bei dem die
aH2 -Gerade die Emax-Achse in Abbildung 4 schneidet. Alle
weniger polaren Wasserstoffbr*cken-Donoren k�nnen nicht
mit dem Solvens um die Wasserstoffbr*ckenpl/tze der gel�s-
ten Teilchen konkurrieren, sodass es unm�glich ist, in diesem
Solvens Wechselwirkungen mit schwachen Wasserstoffbr*-
cken-Donoren zu detektieren. Die Eigenschaften von Tetra-
chlorkohlenstoff haben also den Ursprung der aH2 -Skala
festgelegt, und aus der Extrapolation der experimentellen

Abbildung 3. Molekulare elektrostatische Oberfl=chenpotentiale, darge-
stellt auf der Van-der-Waals-Oberfl=che der Molek�le. Die Werte
wurden mit AM1 und bezogen auf eine positive Punktladung im
Vakuum berechnet. a) N-Methylacetamid. Blau kennzeichnet positive
Bereiche (>+150 kJmol�1), rot negative (<�150 kJmol�1) und gr�n
neutrale. Das Maximum des elektrostatischen Potentials, Emax, ist �ber
der NH-Gruppe lokalisiert, das Minimum, Emin, �ber dem Carbonyl-
Sauerstoffatom. Beides sind die prim=ren Stellen f�r Wasserstoffbr�-
cken im Molek�l. b) Tetrachlorkohlenstoff. Blau kennzeichnet positive
Bereiche (>+35 kJmol�1), rot negative (<�35 kJmol�1) und gr�n neu-
trale.
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aH2 -Daten folgt, dass der Ursprung bei aH2 =�0.33 liegen
sollte. Damit w/re es m�glich, alle funktionellen Gruppen,
auch relativ unpolare Wasserstoffbr*cken-Donoren wie C-H-
Gruppen, miteinzubeziehen. Emin f*r Tetrachlorkohlenstoff
betr/gt �33 kJmol�1, die bH2 -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 f*r die Behandlung von Wechselwirkungen in
L�sung. Drei Wechselwirkungsarten konkurrieren hier:

Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Teilchen, solche
zwischen den Solvensmolek*len und solche zwischen den
gel�sten Teilchen und den Solvensmolek*len (Abbildung 5).
Wenn wir ein anderes Bezugssystem w/hlen, k�nnen wir eine
universelle Energieskala f*r Wasserstoffbr*cken erstellen,

mit der sich die freie Enthalpie von Wasserstoffbr*cken-
wechselwirkungen (DDGH-bond in kJmol�1) in beliebigen
Solventien angeben l/sst [Gl. (4)].

DDGH-bond¼ �ðabþ aS bSÞ þ ðabS þ aS bÞ
¼ �ða�aSÞ ðb�bSÞ

ð4Þ

a und b sind die H-Br*cken-Donor- und H-Br*cken-Accep-
torkonstanten der gel�sten Molek*le, aS und bS sind die
entsprechenden H-Br*cken-Donor- und H-Br*cken-Accep-
torkonstanten des Solvens. Diese neu eingef*hrten Wasser-
stoffbr*ckenparameter a und b sind normierte dimensions-
lose Versionen von Emax und Emin [Gl. (5) und (6)].

a ¼ Emax=52 kJmol
�1 ¼ 4:1ðaH2 þ 0:33Þ ð5Þ

b ¼ �Emin=52 kJmol
�1 ¼ 10:3ðbH2 þ 0:06Þ ð6Þ

Die Normierungskonstante von 52 kJmol�1 wurde mithil-
fe der Geradensteigungen der in Abbildung 4 gezeigten
Diagramme und des Gasphasenwertes von c1 aus Glei-
chung (3) so festgelegt, dass Gleichung (4) Werte von
DDGH-bond in der Einheit kJmol

�1 liefert. In den F/llen, in
denen experimentelle Werte von aH2 und bH2 vorhanden sind,
k�nnen sie mithilfe der Gleichungen (5) und (6), die auf den
Daten aus Abbildung 4 beruhen, in die neuen a- und b-Werte
umgerechnet werden. Wenn keine experimentellen Werte
vorhanden sind, k�nnen mit AM1 berechnete molekulare
elektrostatische Oberfl/chenpotentiale verwendet werden,
um die Werte von a und b mit Gleichung (5) und (6)
abzusch/tzen. Die Streuung der Daten in Abbildung 4 liefert
einen Anhaltspunkt f*r die Genauigkeit, die mit Emax- und
Emin-Werten erreicht werden kann. Einige funktionelle Grup-
pen, z.B. Amide, zeigen insgesamt eine große Streuung, und
die Genauigkeit der a- und b-Werte, die aus Berechnungen
des elektrostatischen Potentials erhalten werden, liegt bei

Abbildung 4. Auftragung der Maxima (Emax) und Minima (Emin) der mit
AM1 berechneten molekularen elektrostatischen Oberfl=chenpotentiale
einfacher Molek�le mit nur einer funktionellen Gruppe gegen die ent-
sprechenden experimentellen Werte von aH

2 und bH
2 aus Lit. [14]. Igno-

riert wurden die Werte des elektrostatischen Potentials in sterisch un-
zug=nglichen Spalten auf der Oberfl=che tetraedrisch koordinierter
Zentralatome (z.B. Phosphor). In manchen F=llen entsprechen die
Maxima und Minima der molekularen elektrostatischen Oberfl=chen-
potentiale nicht notwendigerweise typischen Wasserstoffbr�ckenstellen
(z.B. bei Tetrachlorkohlenstoff, siehe Abbildung 3). Die offenen Kreise
sind Daten von funktionellen Gruppen, die in Tetrachlorkohlenstoff
keine wasserstoffverbr�ckten Komplexe bilden und denen daher der
Wert aH

2 =0 zugeordnet wurde. Die gestrichelte Linie entspricht einer
Extrapolation der aH

2 -Daten f�r unpolare Wasserstoffbr�cken-Donoren
mit einem kleineren Emax als Tetrachlorkohlenstoff. Die beste Anpas-
sung einer Geraden wird mit Emin=�535(bH

2 +0.06) kJmol�1 und
Emax=211(aH

2 +0.33) kJmol�1 erhalten.

Abbildung 5. Bei zwischenmolekularen Wechselwirkungen in LFsung
stellt sich eine Konkurrenz ein von Wechselwirkungen zwischen Sol-
vens und gelFsten Teilchen im freien Zustand und den Wechselwirkun-
gen zwischen gelFsten Teilchen untereinander und Solvensmolek�len
untereinander im gebundenen Zustand. Vorwiegender Wechselwir-
kungstyp bei einfachen funktionellen Gruppen ist eine Wasserstoffbr�-
cke zwischen den Maxima (blau) und Minima (rot) der elektrostati-
schen Oberfl=chenpotentiale der Molek�le. A ist ein gelFster Wasser-
stoffbr�cken-Acceptor und DH ein gelFster Wasserstoffbr�cken-Donor.
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� 20%. Eine Liste von a- und b-Werten h/ufiger funktionel-
ler Gruppen findet sich in Tabelle 3.

Der Ausdruck in Gleichung (4) ist das 0quivalent zum
ersten Term in Gleichung (3), und zur Bestimmung der
gesamten freien Enthalpie der Komplexbildung sollte die
freie Enthalpie, die f*r die bimolekulare Komplexbildung
aufzuwenden ist (ca. +6 kJmol�1), zu DDGH-bond addiert
werden. In diesem Schema entsprechen a und b den positiven
und negativen Teilen einer kontinuierlichen Skala, sodass
auch die Betr/ge von repulsivenWechselwirkungen bestimmt
werden k�nnen. Zum Beispiel entspricht das Produkt a1a2
der freien Enthalpie, die aufgewendet werden muss, um zwei
Wasserstoffbr*cken-Donoren in einen Van-der-Waals-Ab-
stand zu zwingen.

Die allgemeinen Merkmale der von den Parametern a

und b aufgespannten Wechselwirkungsebene f*r Wasserstoff-
br*cken ungeladener funktioneller Gruppen sind in Abbil-
dung 6 gezeigt. F*r ein gegebenes Solvens lassen sich die

Wechselwirkungen mit funktionellen Gruppen in vier Qua-
dranten unterteilen, die durch die H-Br*cken-Donor- und H-
Br*cken-Acceptoreigenschaften des Solvens definiert sind.
Die Werte von aS und bS legen die Grenzen der Quadranten
fest; dort geht die 0nderung der freien Enthalpie f*r den in
Abbildung 5 gezeigten Austauschprozess gegen null. In den
beiden roten Quadranten in Abbildung 6 sind Wasserstoff-
br*ckenwechselwirkungen zwischen den gel�sten Teilchen
ung*nstig, da die Wechselwirkungen mit den Solvensmole-
k*len dominieren. In den beiden blauen Quadranten sind die
Wasserstoffbr*ckenwechselwirkungen zwischen den gel�sten
Teilchen g*nstig. Der Quadrant oben rechts entspricht dem
Bereich der Wechselwirkungen zwischen den am st/rksten
polaren funktionellen Gruppen, hier dominieren die Wech-
selwirkungen zwischen den gel�sten Teilchen. Der Quadrant
unten links ist die solvophobe Zone. Hier sind die Wechsel-
wirkungen zwischen den funktionellen Gruppen g*nstig, weil
die Solvens-Solvens-Wechselwirkungen st/rker sind als die

Tabelle 3: Wasserstoffbr�ckenparameter f�r h=ufige funktionelle Gruppen und Solventien, geordnet nach zunehmender St=rke der Wasserstoff-
br�cken.

H-Br�cken-Donor a[a] a[b] H-Br�cken-Donor a[a] a[b] H-Br�cken-Donor a[a] a[b]

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 3.2
Alkylfluorid 1.2 Thiophenol 1.8 Thioamid 3.3
Alkylchlorid 1.3 Nitromethan 1.8 Carbons=ure 3.6
Alkylbromid 1.3 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 Trifluoressigs=ure 3.9
Arylfluorid 1.4 Anilin 2.1 Phosphors=ure 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 4.9
Alkylester 1.5 Wasser 2.8

H-Br�cken-Acceptor b[a] b[b] H-Br�cken-Acceptor b[a] b[b] H-Br�cken-Acceptor b[a] b[b]

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 7.3
Arylbromid 1.6 Trifluoressigs=ure 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 2.2 Aldehyd 4.7 Phosphins=urediester 8.9
Alkyliodid 2.2 Nitril 4.7 Phosphons=urediester 8.9
Benzol 2.2 Sulfatdiester 4.7 Sulfoxid 8.9
Furan 2.2 Thiocyanat 4.7 Amidin 8.9
Thiophenol 2.2 Carbons=ure 5.3 Phosphors=ure 9.3
Perfluor-tert-butanol 2.3 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 aH
2 und bH

2 . [b] Werte basieren auf molekularen elektrostatischen Oberfl=chenpotentialen.
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Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Teilchen und den
Solvensmolek*len.

Abbildung 7 zeigt die Wechselwirkungsprofile f*r funk-
tionelle Gruppen in verschiedenen L�sungsmitteln.[21] Zur
Kalibrierung ist f*r eine Auswahl an funktionellen Gruppen
die Lage auf der neuen universellen Wasserstoffbr*ckenskala
angezeigt. Abbildung 7a zeigt die Wechselwirkungsenergien
zwischen funktionellen Gruppen f*r aS= bS= 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 Maß
f*r die intrinsischen Wechselwirkungsenergien der funktio-
nellen Gruppen. Unter diesen Bedingungen existieren aus-
schließlich attraktive Wechselwirkungen, da es keine Kon-
kurrenz mit denWechselwirkungen zu den Solvensmolek*len
gibt. Abbildung 7b macht deutlich, warum Dimethylsulfoxid
(DMSO) eines der besten L�sungsmittel ist. Die aS- und bS-
Grenzlinien schneiden sich in der unteren rechten Ecke der
Wechselwirkungsebene, sodass die Wechselwirkungen zwi-
schen fast allen funktionellen Gruppen ung*nstig werden.
Chloroform wurde h/ufig f*r Untersuchungen der moleku-
laren Erkennung an Modellsystemen verwendet, da keine
solvophoben Effekte auftreten und es eine breite Zone mit
g*nstigen Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Molek*-
len gibt (Abbildung 7c). Das Wechselwirkungsprofil der
funktionellen Gruppen in Tetrachlorkohlenstoff (dem Sol-
vens, das f*r die Bestimmung der urspr*nglichen aH2 - und bH2 -
Parameter verwendet wurde) ist nicht gezeigt – es ist dem
Profil f*r Chloroform sehr /hnlich. F*r Dimethylether ist die
Wechselwirkungsebene ebenfalls in einen repulsiven und
einen attraktiven Teil ohne einen solvophoben Bereich

geteilt. Das Profil unterscheidet sich deutlich von dem des
Chloroforms (Abbildung 7d).[21] Chloroform ist ein gutes
Solvens f*r die Untersuchung von schwachen Wasserstoff-
br*cken-Acceptoren, w/hrend Dimethylether f*r schwache
Wasserstoffbr*cken-Donoren geeignet ist.

Die Solvensabh/ngigkeit derWasserstoffbr*ckenwechsel-
wirkungen, die mit c1 in Gleichung (3) eingeht, ist experi-
mentell bestimmt worden.[22] Diese Abh/ngigkeit von c1 kann
in Gleichung (4) zur Bestimmung von DDGH-bond und somit
auch nach Gleichung (7) f*r die Bestimmung der Assoziati-
onskonstanten K in relevanten Solventien angewendet
werden.

lgK ¼ �DDGH-bond þ 6
RT

ð7Þ

Abbildung 8 zeigt f*r den oberen rechten Quadranten der
Wechselwirkungsebene der funktionellen Gruppen (in dem
g*nstige Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Teilchen
vorliegen) eine Auftragung von lgK als Funktion des Pro-
dukts der urspr*nglichen Wasserstoffbr*ckenparameter aH2
und bH2 in der Gasphase, in Tetrachlorkohlenstoff und in 1,1,1-
Trichlorethan. Aus den Steigungen dieser Geraden erh/lt
man c1-Werte, die sehr gut mit dem Experiment *bereinstim-
men.

6. Solvophobe Wechselwirkungen

Wasser ist ein besonderes Solvens, denn sowohl aS als
auch bS liegen in derMitte derWasserstoffbr*ckenskalen. Die
Wechselwirkungsebene ist gleichm/ßig in vier Quadranten
aufgeteilt, und sowohl solvophobe Wechselwirkungen als
auch Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Molek*len
m*ssen ber*cksichtigt werden. Bei unseren bisherigen Jber-
legungen sind wir davon ausgegangen, dass die Komplexe aus
gel�sten Teilchen und Solvensmolek*len (siehe Abbildung 5)
zu 100% bindend sind, was aber f*r unpolare gel�ste Teilchen
in einem polaren Solvens nicht korrekt ist. F*r die Solvens-
molek*le ergeben sich zwei M�glichkeiten: Sie k�nnen
entweder eine schwache Wechselwirkung mit den gel�sten
Teilchen eingehen oder eine starke Wechselwirkung mit
anderen Solvensmolek*len (Abbildung 9a). Wechselwirkun-
gen von Solvensmolek*len sollten daher besser auf der
Grundlage einer Boltzmann-Verteilung der Wechselwirkung
mit den gel�sten Molek*len und den *brigen Solvensmole-
k*len betrachtet werden. Im Extremfall bilden sehr polare
Solventien wie Wasser einen K/fig um sehr unpolare gel�ste
Molek*le wie Kohlenwasserstoffe, um die Wechselwirkungen
zwischen dem Solvens und dem gel�sten Stoff zu minimie-
ren.[3] 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
ausgepr/gt sind, wird der Energiegewinn durch zus/tzliche
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen im gebundenen Zustand
relativ gering ausfallen. Es gibt noch einen weiteren wichtigen
Faktor, der im solvophoben Quadranten beachtet werden
muss: Im fl*ssigen Zustand sind die Molek*le dicht gepackt,

Abbildung 6. Das verallgemeinerte Profil f�r Wasserstoffbr�ckenwech-
selwirkungen zwischen neutralen funktionellen Gruppen in LFsung
[Gl. (4)]. Die hier eingef�hrten Wasserstoffbr�ckenparameter werden
mit a und b (f�r die gelFsten Teilchen) und mit aS und bS (f�r die Sol-
vensmolek�le) bezeichnet. F�r ein gegebenes Solvens unterteilt sich
die Wechselwirkungsebene der funktionellen Gruppen in vier Quadran-
ten. In den beiden roten Quadranten ist DDGH-bond positiv, und Wech-
selwirkungen zwischen den funktionellen Gruppen sind ung�nstig. In
den beiden blauen Quadranten ist DDGH-bond negativ, und die Wechsel-
wirkungen zwischen den funktionellen Gruppen sind g�nstig. Die
Werte von aS und bS legen die Grenzen zwischen diesen Quadranten
fest und bestimmen so die Aufteilung der Ebene.
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daher sind die Solvensmolek*le in einem gewissen Umfang
dazu gezwungen, mit den gel�sten Teilchen zu wechselwir-
ken. Es ist niemals m�glich, die gel�sten Teilchen vollst/ndig
zu desolvatisieren, selbst wenn der Boltzmann-Faktor eine
vollst/ndige Besetzung der Solvens-Solvens-Wechselwirkung
voraussagt. Auch wenn mehr energetisch g*nstige Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen verf*gbar w/ren, sind sie durch
die Molek*le des gel�sten Stoffs sterisch blockiert (Abbil-
dung 9b). Um diese Effekte bei den Wechselwirkungen

zwischen der ersten Solvatationsh*lle und den Solvensmole-
k*len der Volumenphase zu ber*cksichtigen, muss Glei-
chung (4) modifiziert werden. Die Implementierung dieser
Konzepte ist allerdings sehr komplex (siehe 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 gel�sten Teilchen und Solvensmole-

Abbildung 7. Wechselwirkungsprofile zwischen funktionellen Gruppen a) im festen Zustand oder in einem Edelgassolvens (aS=bS=0), b) in Dimethylsulf-
oxid (aS=0.8, bS=8.9), c) in Chloroform (aS=2.2, bS=0.8) und d) in Dimethylether (aS=0.9, bS=5.3). DDGH-bond (in kJmol�1), berechnet mit Glei-
chung (12) (siehe Anhang), ist als Funktion von a- und b-Werten neutraler funktioneller Gruppen aufgetragen. Zur Orientierung sind die Strukturen repr=-
sentativer funktioneller Gruppen an den entsprechenden Punkten auf der a- und b-Skala angegeben. Die HFhenlinien sind in Abst=nden von 2 kJmol�1 ge-
zeichnet. Bereiche mit g�nstiger Wechselwirkung (DDGH-bond<0) sind blau und solche mit ung�nstiger Wechselwirkung (DDGH-bond>0) rot gekennzeichnet.
An dem mit 0 gekennzeichneten Punkt der Diagramme gilt a=aS und b=bS, d.h., die Desolvatisierungsenergie ist genauso groß wie die Wechselwirkung
zwischen den gelFsten Teilchen.
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k*len dichtbesetzte Boltzmann-Zust/nde einnehmen, werden
kaum beeinflusst. Das Wechselwirkungsprofil der funktionel-
len Gruppen in Wasser ist in Abbildung 10 gezeigt. Auf der
Freie-Enthalpie-Oberfl/che ist ein breiter, flacher, attraktiver
Bereich f*r hydrophobe Wechselwirkungen vorhanden. Dies
ist mit der empirischen Beobachtung konsistent, dass hydro-
phobe Wechselwirkungsenergien in erster Linie durch die
Gr�ße der Kontaktoberfl/che bestimmt werden und relativ
unempfindlich gegen die genaue Beschaffenheit der beteilig-
ten hydrophoben Gruppen sind.[3]

7. Solventien mit mehreren H-Br�cken-Donoren
und -Acceptoren

Unsere bisherige Analyse hat sich auf Solventien be-
schr/nkt, die nur einen Typ von Wasserstoffbr*cken-Donor
und -Acceptor ausweisen. Um Systeme mit mehreren funk-
tionellen Gruppen oder gemischte Solventien zu behandeln,
m*ssen wir uns die m�glichen Wechselwirkungen *berlegen,
die zwischen Solvens und gel�stem Stoff auftreten k�nnen.
Wie in Abbildung 9 gezeigt ist, werden die Solvensmolek*le
mit den gel�sten Molek*len in der thermodynamisch g*ns-
tigsten Weise wechselwirken. Mit anderen Worten, das Sol-
vens wird seine Wechselwirkungen mit dem gel�sten Stoff
maximieren und dadurch die Wechselwirkungen der gel�sten
Teilchen untereinander minimieren. Demzufolge lassen sich
Wechselwirkungsenergien zwischen funktionellen Gruppen
bestimmen, indem man alle m�glichen Kombinationen von
Wasserstoffbr*ckenwechselwirkungen zwischen den Solvens-

molek*len und den gel�sten Teilchen betrachtet und dieje-
nige Anordnung ausw/hlt, die den Wert von DDGH-bond in
Gleichung (12) maximiert.

Wir wollen Methanol als ein einfaches Beispiel betrach-
ten. Ein Methanolmolek*l enth/lt zwei Arten von Wasser-
stoffbr*cken-Donoren, die OH- und die CH-Gruppe, und
einenWasserstoffbr*cken-Acceptor, das Sauerstoffatom. Das
Wechselwirkungsprofil der funktionellen Gruppen ist in
Abbildung 11 gezeigt. An jedem Punkt auf dem Profil
vergleichen wir f*r die Wechselwirkung zwischen den gel�s-
ten Molek*len 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 *berneh-
men den weniger g*nstigen Wert der beiden freien Enthal-
pien. Die Wasserstoffbr*ckeneigenschaften von Methanol
/hneln denen von Dimethylether und Wasser (Abbildung 7c
und Abbildung 10), und Abbildung 11 entspricht tats/chlich
einer Kombination der Ether- und Wasserprofile, in der die
freie Enthalpie der Wechselwirkung maximiert wird. Die
solvophobe Zone im Wasserprofil wird durch die F/higkeit
der Methylgruppe verkleinert, mit schwachen Wasserstoff-

Abbildung 8. Auftragung der aus Gleichung (7) erhaltenen Werte von
lgK gegen die entsprechenden Werte von aH

2 b
H
2 f�r Wechselwirkungen

zwischen funktionellen Gruppen in a) der Gasphase (abgesch=tzt mit
aS=bS=0, wobei der zus=tzliche Beitrag der Dispersionswechselwir-
kungen vernachl=ssigt wurde), b) Tetrachlorkohlenstoff (aS=1.6,
bS=0.6), c) 1,1,1-Trichlorethan (aS=1.5, bS=1.4) und d) Chloroform
(aS=2.2, bS=0.8). Die Daten f�r die Gasphase (a) zeigen bei kleinen
Werten von aH

2 b
H
2 eine betr=chtliche Streuung, und die Auswahl der be-

r�cksichtigten lgK-Werte beeinflusst den Wert der Steigung der besten
linearen Anpassung. Dennoch ist klar zu erkennen, dass die Steigung
betr=chtlich steiler ist als bei den anderen Solventien. Aus den Steigun-
gen erh=lt man Werte von c1 in Gleichung (3), die mit den experimen-
tellen Werten identisch sind:[22] a) c1(exp.)= c1(ber.)=9.1,
b) c1(exp.)= c1(ber.)=7.3, c) c1(exp.)= c1(ber.)=6.8, d) der experimen-
telle Wert von c1 wurde f�r Chloroform nicht bestimmt, aus Glei-
chung (7) ergibt sich c1=4.9.

Abbildung 9. a) Ein Solvensmolek�l, das ein gelFstes Teilchen solvati-
siert, kann eine Wasserstoffbr�cke zum gelFsten Teilchen oder zu
einem anderen Solvensmolek�l aus der umgebenden Volumenphase
eingehen. Im Gleichgewicht sind diese beiden Zust=nde gem=ß einer
Boltzmann-Verteilung besetzt. b) Ein Solvensmolek�l, das ein gelFstes
Teilchen solvatisiert, wird aus sterischen Gr�nden an der uneinge-
schr=nkten Wechselwirkung mit den �brigen Solvensmolek�len in der
Umgebung gehindert. Ein Anteil der Oberfl=che des Solvensmolek�ls
wird stets zu einer Wechselwirkung mit dem gelFsten Teilchen gezwun-
gen (roter Bereich), auch wenn die Wechselwirkung mit anderen Sol-
vensmolek�len energetisch g�nstiger ist.
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br*cken-Donoren zu konkurrieren, sodass die linke Seite des
Profils dem von Dimethylether entspricht. Die attraktiven
Wechselwirkungen zwischen den gel�sten Molek*len im
Dimethyletherprofil werden wiederum durch die F/higkeit
der Hydroxygruppe reduziert, mit guten Wasserstoffbr*cken-
Donoren zu konkurrieren, sodass die rechte H/lfte des Profils
dem von Wasser entspricht. Das Fazit ist, dass die M�glich-
keiten zur Ausbildung attraktiver Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen in Solventien mit effektiveren
und vielseitigeren Wasserstoffbr*cken-Donoren und -Accep-
toren in jedem Fall verringert sind.

Ein /hnlicher Ansatz k�nnte auf zwischenmolekulare
Wechselwirkungen in Solvensmischungen angewendet
werden. Beispielsweise w*rde sich eine hypothetische 1:1-
Mischung von Wasser und Dimethylether wie Methanol
verhalten, und das Wechselwirkungsprofil der funktionellen
Gruppen w*rde dem in Abbildung 11 gezeigten Profil stark
/hneln.

8. L'slichkeit

Die L�slichkeit eines Stoffes wird von vielen Faktoren
bestimmt und ist daher in der Praxis schwer vorhersehbar.
Dennoch k�nnen die Wechselwirkungsprofile der funktionel-
len Gruppen einen gewissen Einblick in die L�slichkeitsei-
genschaften organischer Molek*le geben. Funktionelle Grup-
pen, die in einem gegebenen Solvens g*nstige Wechselwir-

kungen eingehen, werden wahrscheinlich die L�slichkeit
herabsetzen, wohingegen ung*nstige Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen zu einer besseren L�slichkeit
f*hren sollten. Das heißt, dass in den „ung*nstigen“, roten
Quadranten in Abbildung 6 eine gute L�slichkeit vorliegen
sollte und in den „g*nstigen“, blauen Bereichen eine schlech-
te. Wir wollen als einfaches Beispiel die L�slichkeit von
Dichlormethan betrachten. In den Profilen in Abbildung 7b–
d und in Abbildung 11 liegt die ClCH···Cl-Wechselwirkung im
roten Bereich, dementsprechend ist Dichlormethan gut l�s-
lich in DMSO, Chloroform, Ether und Methanol. Im Profil in
Abbildung 10 hingegen liegt die ClCH···Cl-Wechselwirkung
im blauen, solvophoben Bereich, folglich hat Dichlormethan
eine geringe L�slichkeit in Wasser. In /hnlicher Weise lassen
die Abbildungen 7c und d darauf schließen, dass Chloroform
ein besseres Solvens f*r prim/re und sekund/re Amine ist als
Dimethylether. Chloroform ist ein besserer Wasserstoffbr*-
cken-Donor als ein Amin, deshalb ist die g*nstigste paarweise
Wechselwirkung in einer Chloroform-Amin-Mischung die
Cl3CH···N-Wechselwirkung. Dimethylether ist dagegen ein
schw/cherer Wasserstoffbr*cken-Acceptor und -Donor als
ein Amin, daher ist die g*nstigste Wechselwirkung in Ether
die Amin-Amin-Wechselwirkung.

Abbildung 10. Das Wechselwirkungsprofil funktioneller Gruppen in
Wasser (aS=2.8, bS=4.5). DDGH-bond (in kJmol�1), berechnet mit Glei-
chung (12) (siehe Anhang) ist als Funktion von a- und b-Werten neu-
traler funktioneller Gruppen dargestellt. Die Strukturen repr=sentativer
funktioneller Gruppen sind zur Kalibrierung an der a- und b-Skala an-
gegeben. Die HFhenlinien sind in Abst=nden von 2 kJmol�1 gezeich-
net. Bereiche mit g�nstiger Wechselwirkung (DDGH-bond<0) sind blau
und solche mit ung�nstiger Wechselwirkung (DDGH-bond>0) rot ge-
kennzeichnet. An dem mit 0 gekennzeichneten Punkt gilt a=aS und
b=bS.

Abbildung 11. Das Wechselwirkungsprofil funktioneller Gruppen in Me-
thanol (aS=0.9 und 2.7, bS=5.8). DDGH-bond (in kJmol�1) wurde mit
Gleichung (12) (siehe Anhang) f�r jede mFgliche Kombination der
Wechselwirkungen zwischen gelFstem Teilchen und Solvensmolek�l
berechnet; der Maximalwert dieser Berechnungen ist als Funktion der
a- und b-Werte neutraler funktioneller Gruppen dargestellt. Die Struk-
turen repr=sentativer funktioneller Gruppen sind zur Kalibrierung an
der a- und b-Skala angegeben. Die HFhenlinien sind in Abst=nden von
2 kJmol�1 gezeichnet. Bereiche mit g�nstiger Wechselwirkung
(DDGH-bond<0) sind blau und solche mit ung�nstiger Wechselwirkung
(DDGH-bond>0) rot gekennzeichnet.
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9. Zusammenhang zwischen a und b und
der chemischen Struktur

Die F/higkeit zur Bildung von Wasserstoffbr*cken wurde
oft mit pKa-Werten korreliert. Innerhalb einer Klasse funk-
tioneller Gruppen (z.B. Pyridin- oder Phenolderivate) be-
steht zwischen den Trends in den a- und b-Werten und den
pKa-Werten eine gute Korrelation, betrachtet man aber den
gesamten Bereich funktioneller Gruppen (siehe z.B. Abbil-
dung 7), dann lassen sich aus den pKa-Werten kaum R*ck-
schl*sse auf a und b ziehen.[23] Die in Abbildung 4 gezeigten
Beziehungen (Maxima und Minima der molekularen elek-
trostatischen Oberfl/chenpotentiale) lassen sich durch die
entsprechenden pKa-Werte nicht reproduzieren. So sind
beispielsweise Thiole erheblich saurer als Alkohole, weil sie
den bei Protonenabgabe gebildeten anionischen Zustand
stabilisieren k�nnen, es sind aber viel schlechtere Wasser-
stoffbr*cken-Donoren, weil sie weniger polar sind. Ebenso ist
Pyridin erheblich basischer als DMSO, aber DMSO ist ein
wesentlich besserer Wasserstoffbr*cken-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 vernachl/ssigbaren 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 b k�nnen mit einfachen
elektrostatischen Argumenten begr*ndet werden. Der Wert
von a wird gr�ßtenteils durch die positive Nettoladung auf
dem Wasserstoffatom des Wasserstoffbr*cken-Donors be-
stimmt. Der Parameter b wird dagegen von mehr Faktoren
beeinflusst. In einer vereinfachenden Betrachtung wird das
elektrostatische Potential auf der Van-der-Waals-Oberfl/che
eines Wasserstoffbr*cken-Acceptors (Emin) durch die effekti-
ve Kernladung (n+), den mittleren Abstand zwischen dem
freien Elektronenpaar und dem Kern (re) und den Van-der-
Waals-Radius (rVDW) bestimmt (Abbildung 12a).

9.1. Kernladung

b nimmt in der Reihe F<O<N zu. Abbildung 12b zeigt
eine Auftragung von b gegen die Kernladung f*r 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 b-
Wert von null haben sollte. Wir k�nnen die Daten auch bis zu
einem hypothetischen neutralen Kohlenstoffatom mit freiem
Elektronenpaar extrapolieren, das dann einen b-Wert von
10.5 haben w*rde. Obwohl sich auch rVDW und re in dieser
Reihe /ndern und induktive Effekte die effektive Kernladung
n+ beeinflussen, zeigt Abbildung 12b, dass die Kernladung
der dominante Faktor f*r die Wasserstoffbr*cken-Acceptor-
eigenschaften der Elemente der zweiten Periode ist.

9.2. Van-der-Waals-Radius

Der Parameter b steigt in der Reihe Se< S<O. Geht man
im Periodensystem nach unten, nimmt der Van-der-Waals-
Radius (rVDW) zu, und die Verteilung der freien Elektronen-
paare wird diffuser, sodass das elektrostatische Potential *ber
einen gr�ßeren Bereich auf der Oberfl/che des Atoms
verwischt ist (Abbildung 12a).

9.3. Lokalisierung der freien Elektronenpaare

Der Parameter b steigt in der Reihe N(sp)<N(sp2)<
N(sp3). Die Kernladung und die Van-der-Waals-Radien
/ndern sich kaum, sodass der mittlere Abstand (re) 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 sp2- und sp3-hybridisierte Sauer-
stoffatome als Wasserstoffbr*cken-Acceptoren /hnliche b-
Werte, da der Effekt der 0nderung von re durch die zuneh-
mende Polarisierung der p-Elektronen kompensiert wird
(siehe Abschnitt 9.5).

9.4. Elektronegativit�t der Substituenten

Wenn wir Sauerstoffzentren als Wasserstoffbr*cken-Ac-
ceptoren vergleichen, finden wir f*r Phosphinoxid einen
gr�ßeren b-Wert als f*r Sulfoxid. Ursache ist, dass die
Bindungselektronen in Phosphinoxid st/rker hin zum Sauer-
stoffatom polarisiert sind, weil der Phosphorkern eine gerin-
gere Elektronegativit/t hat als der Sauerstoffkern.

In /hnlicher Weise verbessern sich die Wasserstoffbr*-
cken-Donoreigenschaften mit der Elektronegativit/t des am
Wasserstoffatom gebundenen Atoms, sodass a in der Reihe
CH<SH<NH<OH zunimmt. Der Hybridisierungszustand
beeinflusst die Elektronegativit/t, daher steigt a in der Reihe
C(sp3)H<C(sp2)H<C(sp)H. Induktive Effekte verteilen die

Abbildung 12. a) Das elektrostatische Potential, das an der Oberfl=che
eines Wasserstoffbr�cken-Acceptors auf einen Wasserstoffbr�cken-
Donor einwirkt, wird durch die effektive Kernladung (n+, blau), den
Ort des freien Elektronenpaars (2�, rot, in einem mittleren Abstand re
vom Kern) und den Van-der-Waals-Radius rVDW bestimmt. b) Parameter
b in Abh=ngigkeit von n+ f�r Alkyl-N-, Alkyl-O- und Alkyl-F-Atome. Als
Kernladung wurde die Nettoladung ohne die Valenzelektronen genom-
men. Der offene Kreis entspricht Neon (n+=8), f�r das als vFllig un-
polares Atom ein b-Wert von null erwartet wird.
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Polarisation in das Bindungsger*st, weshalb die Wasserstoff-
br*ckeneigenschaften durch polarisierende Substituenten in
vorhersehbarer Art und Weise moduliert werden. Repr/sen-
tative Daten zu den Einfl*ssen von Methyl- und Trifluorme-
thylgruppen auf die Eigenschaften von Alkoholen und Keto-
nen sind in Tabelle 4 aufgef*hrt.[22b,24] In Perfluoralkanen

*ben die Fluorsubstituenten eine gegenseitige elektronenzie-
hende Wirkung aus, was dazu f*hrt, dass die Wasserstoffbr*-
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 b werden durch Elektronendelokalisierung beein-
flusst. Zum Beispiel ist das Amid-Sauerstoffatom ein besserer
Wasserstoffbr*cken-Acceptor als ein Keton und die Amid-
NH-Gruppe ein schlechterer Wasserstoffbr*cken-Acceptor
und ein besserer Wasserstoffbr*cken-Donor als ein Amin.

9.6. Through-Space-Effekte

Nahegelegene funktionelle Gruppen k�nnen die elektro-
statischen Oberfl/chenpotentiale ver/ndern. Die a-Werte
von Phenol und Benzoes/ure sind ein gutes Beispiel. Die
elektronenziehende Wirkung einer Carbonylgruppe ist st/r-
ker als die eines aromatischen Rings, dennoch ist Phenol ein
besserer Wasserstoffbr*cken-Donor als Benzoes/ure. Ursa-
che daf*r sind die weit reichenden Through-Space-Wechsel-
wirkungen, die ein Wasserstoffbr*cken-Acceptor entweder
mit der benachbarten CH-Gruppe des Phenols oder mit der
Carbonylgruppe der Benzoes/ure eingeht, wenn die Wasser-
stoffbr*cke zur OH-Gruppe gebildet wird (Abbildung 13).
Diese sekund/ren elektrostatischen Wechselwirkungen sind
besonders wichtig, wenn sich H-Br*cken-Donoren und H-
Br*cken-Acceptoren in unmittelbarer N/he zueinander be-
finden (d.h. nur durch ein Atom getrennt sind) und, wie im
Fall der Benzoes/ure, in die gleiche Richtung orientiert sind.
Sekund/re elektrostatische Wechselwirkungen wurden aus-
f*hrlich im Zusammenhang mit der Basenpaarung von He-
terocyclen in Chloroform untersucht. Hierbei wurde ermit-
telt, dass jede sekund/re Wechselwirkung 2–3 kJmol�1 zur
freien Enthalpie der Komblexbildung beitr/gt.[25]

9.7. Konfiguration

Wie in Abbildung 14a gezeigt ist, h/ngt Emin bei Aminen
betr/chtlich vom Grad der Pyramidalisierung am Stickstoff-
atom ab. Die pyramidale Geometrie macht das freie Elek-
tronenpaar zug/nglich und verbessert die Eigenschaften als
Wasserstoffbr*cken-Acceptor.

Tabelle 4: Substituenteneffekte auf die Wasserstoffbr�ckeneigenschaf-
ten von Alkoholen und Ketonen.[a]

RxHyC-OH RxHyC-Ac
R=CF3 R=CH3 R=Cl R=CH3

x y a a b b

0 3 2.9 2.9 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 4.9 2.7 3.1 5.7

[a] a und b wurden mit Gleichung (5) und (6) und den Literaturwer-
ten[22b,24] f�r aH

2 und bH
2 berechnet.

Abbildung 13. Bei r=umlich nahestehenden polaren Gruppen kFnnen
Through-Space-Wechselwirkungen das elektrostatische Oberfl=chenpo-
tential erheblich ver=ndern. Die sekund=ren elektrostatischen Wechsel-
wirkungen (gestrichelte Linie) machen Phenol zu einem besseren Was-
serstoffbr�cken-Donor als Benzoes=ure, bei der repulsive sekund=re
elektrostatische Wechselwirkungen auftreten.

Abbildung 14. Hnderungen in der dreidimensionalen Struktur kFnnen
einen betr=chtlichen Einfluss auf die molekularen elektrostatischen
Oberfl=chenpotentiale haben. a) Ein pyramidales Amin ist ein deutlich
besserer Wasserstoffbr�cken-Acceptor als ein trigonales Amin. Oben
sind die mit AM1 berechneten molekularen elektrostatischen Oberfl=-
chenpotentiale von Trimethylamin dargestellt. Rot kennzeichnet negati-
ve Bereiche (<�280 kJmol�1), gr�n neutrale Bereiche. Der Energie-
unterschied zwischen den beiden Konformationen betr=gt 120 kJmol�1,
was einer Differenz von mehr als 2 auf der b-Skala entspricht. b) Mit
AM1 berechnete molekulare elektrostatische Oberfl=chenpotentiale
von Hexafluorpropan-2-ol f�r zwei unterschiedliche Konformationen.
Blau kennzeichnet positive Bereiche (>+230 kJmol�1), gr�n 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 schw=cherer Wasserstoffbr�-
cken-Donor (um 0.4 auf der a-Skala).
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9.8. Konformation

Wie in Abschnitt 9.6 diskutiert wurde, k�nnen benach-
barte funktionelle Gruppen das elektrostatische Oberfl/-
chenpotential einer funktionellen Gruppe ver/ndern, wobei
solche Through-Space-Effekte von der genauen Anordnung
der funktionellen Gruppen abh/ngen. Abbildung 14b zeigt,
wie bei einem Alkohol eine Konformations/nderung den
Wert von Emax beeinflusst. In der einen Konformation ist die
OH-Gruppe sterisch zug/nglich, w/hrend in der anderen
Konformation der Zugang durch die zweite Trifluormethyl-
gruppe blockiert ist, sodass das elektrostatische Potential auf
der Molek*loberfl/che verringert wird.

9.9. Protonentransfer

Bisher haben wir nur neutrale Molek*le betrachtet, bei
entsprechenden pKa-Werten wird aber ein Protonentransfer
stattfinden. Wasserstoffbr*cken zwischen geladenen funktio-
nellen Gruppen wurden nicht in gleicher Weise experimentell
quantifiziert, wohl wegen der geringen L�slichkeit von Salzen
in Tetrachlorkohlenstoff und der komplexen Behandlung der
Assoziation von Gegenionen.[26] Die Wechselwirkungen zwi-
schen einer deprotonierten S/ure und einer protonierten
Base sind wahrscheinlich weitaus st/rker als die zwischen
neutralen Spezies, was bei der Verwendung der beschriebe-
nen Ans/tze immer mit in Betracht zu ziehen ist.[27]

10. Schlussfolgerungen

Der hier vorgestellte Ansatz erm�glicht es uns, von
experimentellen thermodynamischen Daten *ber Wasser-
stoffbr*ckenwechselwirkungen 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 St/rke zwischenmolekularer Wechselwirkungen im kon-
densierten Zustand absch/tzen k�nnen.

Es gibt allerdings Einschr/nkungen. Beispielsweise wird
durch die Streuung der Daten in Abbildung 4, die wir zur
Festlegung des Ursprungs und Maßstabs unserer Skala he-
rangezogen haben, in jedem Fall eine Ungenauigkeit einge-
f*hrt. Unser Ansatz betrachtet jede Wechselwirkung als eine
Wasserstoffbr*cke an einem genau definierten Punkt auf der
Molek*loberfl/che. Die Extrapolation kann versagen, wenn
Kombinationen von funktionellen Gruppen *ber einen gr�-
ßeren Oberfl/chenbereich miteinander wechselwirken, z.B.
bei gestapelten aromatischen Systemen. Hier k�nnte die
Integration geringerer elektrostatischer Potentiale *ber eine
gr�ßere Fl/che zu relativ starken Wechselwirkungen f*hren.
In solchen Systemen wird der Desolvatisierungsterm auch
durch die geometrische Passform und die Oberfl/chenregion
der Wechselwirkung zwischen den gel�sten Teilchen und den
Solvensmolek*len beeinflusst.[12] Bei der Analyse komplexe-
rer Systeme mit mehrfachen Wechselwirkungen zwischen
funktionellen Gruppen sind zus/tzliche Faktoren zu beach-

ten, die hier nicht betrachtet wurden. Die Stabilit/t eines
Komplexes wird durch eine nicht perfekte Passform der
Molek*le, durch nicht optimale Wechselwirkungsgeometrien
der funktionellen Gruppen und durch Einschr/nkungen der
Konformationsflexibilit/t verringert. Wechselwirkungen zwi-
schen funktionellen Gruppen k�nnen zu kooperativen Ef-
fekten f*hren, die g*nstigere freie Bindungsenthalpien zur
Folge haben. Ursachen daf*r k�nnen sekund/re Wechselwir-
kungen zwischen funktionellen Gruppen sein, weit reichende
elektrostatische Wechselwirkungen und Induktionswechsel-
wirkungen, die durch Bindungspolarisierung oder Konforma-
tions/nderungen verursacht werden.

Eine Anwendung der Wechselwirkungsprofile zur Vor-
hersage von freien Bindungsenthalpien komplexer Molek*le
durch bloßes Aufsummieren einzelner Wechselwirkungen ist
somit problematisch. Dennoch gab es einige Erfolge bei der
Verwendung einfacher QSAR-Parameter zur Vorhersage
freier Bindungsenthalpien molekularer Komplexe,[5, 18,28]

dieser Ansatz k�nnte daher ein gewisses Potenzial haben.
Zumindest k�nnen nun Spekulationen dar*ber, welche
Wechselwirkungen in einem gegebenen System am wichtigs-
ten sind, mit einer vern*nftigen Absch/tzung der einzelnen
Beitr/ge zur freien Enthalpie abgeglichen werden.

Eine Analyse der gesamten Wechselwirkungsebene der
funktionellen Gruppen l/sst einige interessante Aspekte
erkennen. Betrachten wir z.B. die Wasserstoffbr*ckenwech-
selwirkungen in Wasser. Die besten Wasserstoffbr*cken-
Donoren, die in Wasser nicht bereitwillig ionisieren, sind
NH-Donoren mit elektronenziehenden Substituenten, und
die besten Wasserstoffbr*cken-Acceptoren, die in Wasser
nicht bereitwillig protoniert werden, sind Sauerstoff-Accep-
toren mit elektronenliefernden Gruppen. Dies ist sicher ein
Grund daf*r, dass Peptide und Nucleins/uren die Grundbau-
steine biologischer Systeme sind. Sie sind erstens hervorra-
gend zur Bildung von Wasserstoffbr*cken geeignet und
nehmen zweitens nicht an S/ure-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 f*r neue molekulare Designs. Daf*r
stehen nun die freien Enthalpien der Wechselwirkungen f*r
einige noch nicht erprobte Kombinationen von funktionellen
Gruppen und Solventien zur Verf*gung.

Anhang: exakte Behandlung der solvophoben Zone

Das in Abbildung 9a gezeigte Gleichgewicht kann zur
Bestimmung der Boltzmann-Faktoren ca und cb verwendet
werden, die beschreiben, in welchem Ausmaß die Wechsel-
wirkungen zwischen den gel�sten Teilchen und den Solvens-
molek*len im freien solvatisierten Zustand des H-Br*cken-
Donors und H-Br*cken-Acceptors zu ber*cksichtigen sind
[Gl. (8) und (9)].

ca ¼ 1

1þ e�ðabS�12aS bSÞ=RT
ð8Þ

cb ¼
1

1þ e�ðaS b�12aS bSÞ=RT
ð9Þ
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Der Faktor 1=2 ber*cksichtigt den Umstand, dass ein
Solvensmolek*l, das nicht mit dem gel�sten Stoff wechsel-
wirkt, Teil der Volumenphase des Solvens ist und mit anderen
Solvensmolek*len wechselwirkt. Eine /hnliche Analyse wird
f*r beide Seiten des Gleichgewichts in Abbildung 5 vorge-
nommen, da wir auch f*r den gebundenen Zustand ber*ck-
sichtigen m*ssen, in welchem Umfang die freigesetzten
Solvensmolek*le mit dem *brigen Solvens wechselwirken.
Andernfalls w/re die freie Enthalpie der Wechselwirkung
eines Wassermolek*ls mit einem anderen Wassermolek*l in
Wasser von null verschieden. Der Faktor cS beschreibt daher
das Ausmaß der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen f*r den
gebundenen Zustand [Gl. (10)].

cS ¼
1

1þ e�ðaS bS�12aS bSÞ=RT
¼ 1

1þ e�12aS bS=RT
ð10Þ

Bei der Desolvatisierung eines Wasserstoffbr*cken-
Donors vor einer Komplexbildung ist die Zahl der wegfal-
lenden Wechselwirkungen zwischen gel�stem Teilchen und
Solvensmolek*l gleich ca, daher sollten im Prinzip auch ca
neue Solvens-Solvens-Wechselwirkungen gebildet werden.
Allerdings ist der Anteil der tats/chlich gebildeten Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen gleich cS, sodass (1�cS) Solvens-
Solvens-Wechselwirkungen nicht zustande kommen. Wenn
wir noch den Umstand ber*cksichtigen, dass die freigesetzten
Solvensmolek*le ein Teil der Solvens-Volumenphase werden
und mit sich selbst wechselwirken, erhalten wir f*r die Zahl
der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen, die bei der Desolva-
tisierung eines Wasserstoffbr*cken-Donors gebildet werden,
1=2{ca�(1�cS)}. Die freie Enthalpie des in Abbildung 5 ge-
zeigten Gleichgewichts erhalten wir daher, indem wir f*r die
in Abbildung 9a gezeigten Wechselwirkungen zwischen ge-
l�stem Teilchen und Solvens sowie zwischen Solvens und
Solvens eine Boltzmann-Verteilung zulassen, dabei aber
annehmen, dass der uns interessierende Komplex aus zwei
gel�sten Teilchen sich in einem vollst/ndig gebundenen
Zustand befindet [Gl. (11)].

DDGH-bond ¼�ab� 1
2
fca�ð1�cSÞgaS bS�

1
2
fcb�ð1�cSÞgaS bS

þca a bS þ cb aS b

¼�abþ ca a bS þ cb aS b�ð1
2
ca þ

1
2
cb þ cS�1ÞaS bS

ð11Þ

Die Zahl der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen im
freien Zustand wird durch sterische Effekte reduziert, die
bei engemKontakt mit den gel�sten Teilchen auftreten (siehe
Abbildung 9b). Die Solvensmolek*le und die gel�sten Teil-
chen m*ssen zwangsl/ufig in einem bestimmten Ausmaß
miteinander wechselwirken, selbst wenn nach der Boltzmann-
Verteilung eigentlich keine Wechselwirkung bestehen sollte.
Wenn f die Zahl der Solvens-Solvens-Wechselwirkungen
angibt, die durch Kontakte mit den gel�sten Teilchen sterisch
blockiert werden, dann kann nur ein Anteil (1�f) der
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen an dem Gleichgewicht
partizipieren, das zur oben diskutierten Boltzmann-Vertei-
lung f*hrt. Die freie Enthalpie der Wasserstoffbr*ckenbil-
dung in L�sung setzt sich daher aus dem einfachen Ausdruck

in Gleichung (4) (siehe Abschnitt 5) und der komplexeren
Gleichung (11) zusammen [Gl. (12)].

DDGH-bond ¼��ða�aSÞðb�bSÞ�ð1��Þfab�ca abS�cb aS b

þð1
2
ca þ

1
2
cb þ cS�1ÞaS bSg

ð12Þ

Es gelten die Gleichungen (13)–(15).

ca ¼ 1

1þ e�ð1��ÞðabS�12aS bSÞ=RT
ð13Þ

cb ¼
1

1þ e�ð1��ÞðaS b�12aS bSÞ=RT
ð14Þ

cS ¼
1

1þ e�12ð1��ÞaS bS=RT
ð15Þ

Gleichung (12) wurde zur Berechnung aller hier gezeigten
Wechselwirkungsprofile verwendet. Der einzige Unterschied
zu den Ergebnissen, die man aus Gleichung (4) erh/lt, besteht
in einer Kompression undAbflachung der solvophoben Zone.
Die Boltzmann-Faktoren ergeben sich direkt aus den Was-
serstoffbr*ckenparametern a und b. Der Wert von f ist eine
davon unabh/ngige Variable (zwischen 0 und 1) und muss mit
anderen Methoden bestimmt werden. F*r diese Diskussion
sch/tzen wir f mit Wasser als Solvens ab: Wenn wir eine
dichte Packung kugelf�rmiger Molek*le annehmen, dann
wird ungef/hr 1=12 der Oberfl/che eines Wasermolek*ls, das
eine funktionelle Gruppe /hnlicher Gr�ße solvatisiert, von
der Wechselwirkung mit anderen Wassermolek*len ausge-
schlossen (Abbildung 9b). Jedes Wassermolek*l kann insge-
samt vier Wasserstoffbr*cken bilden, allerdings wird, wie wir
oben diskutiert haben, nur ein Anteil cS der m�glichen
Solvens-Solvens-Wechselwirkungen tats/chlich besetzt. Die
Zahl derWasserstoffbr*cken zwischen denWassermolek*len,
die sterisch durch die gel�sten Teilchen blockiert werden,
betr/gt daher f= 4cS/12. Mit den a- und b-Werten f*r Wasser
und Gleichung (10) erhalten wir cS= 0.93 und damit f= 0.3.
Dieser Wert von f wurde f*r die Berechnung der hier
vorgestellten Wechselwirkungsprofile verwendet, allerdings
h/ngt die Form der Profile *berraschend gering vom genauen
Wert von f ab. Der Wert von cS erm�glicht uns auch eine
Absch/tzung der Zahl N der n/chsten Nachbarn in der
Volumenphase des Solvens, n/mlich N= (0.93 U 4)+ (0.07 U
12)= 4.5. Dieser Wert ist mit experimentellen R�ntgenbeu-
gungsuntersuchungen der fl*ssigen Phase von Wasser in
Einklang, die einen Wert von 4.4 f*r 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 Erkl rungen zu
finden.

Eingegangen am 30. Dezember 2003
Jbersetzt von Dr. Christian Bahr, Schildow

C. A. HunterAufs�tze
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