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[+]

„Quorum ita texturae ceciderunt mutua contra,
ut cava conveniant plenis haec illius illa
huiusque inter se, iuntura haec optima constat. “
Lucretius, De Rerum Natura, Buch VI, 1084–1086.

1. Was wissen wir �ber Kristallpackungen?

Wie oft schon haben wir einen Vortragenden, auf ein
Kugel-Stab-Bild eines Molek�ls zeigend, vermelden h�ren,
dies sei die Kristallstruktur der Verbindung? Selbstverst�nd-
lich ist das Bild, das uns gezeigt wird, meist nicht das der
Kristallstruktur, sondern das der Molek�lstruktur, wie sie
durch Kristallstrukturanalyse der kristallinen Verbindung
bestimmt wurde. Von m�glichen konformativen oder tauto-
meren �nderungen einmal abgesehen, charakterisiert es das
fragliche Molek�l. Aber: Es ist nicht die Kristallstruktur,
denn diese rangiert auf einem h�heren Komplexit�tsniveau.
Die Kristallstruktur beschreibt die Anordnung der Molek�le
in einem supramolekularen Muster, das sich �ber den gesam-
ten makroskopischen K�rper wiederholt (Abbildung 1).

Ein Bild der Kristallstruktur k�nnen wir auf unterschied-
liche Weise betrachten. Mancher fragt nach der Raumgruppe
und bringt damit oft den Vortragenden in Verlegenheit, wenn
dieser seine Unkenntnis gestehen muss. Die Raumgruppe
gibt uns eine Kurzbeschreibung der Symmetrieoperationen,
die alle Molek�le im Kristall miteinander verbinden. Eine
zweite M�glichkeit besteht darin, die kleinsten Abst�nde
zwischen Atomen unterschiedlicher Molek�le zu betrachten.
Mit diesen Informationen k�nnen wir Wasserstoffbr�cken
und andere Arten charakteristischer intermolekularer Wech-
selwirkungen identifizieren. Als dritte M�glichkeit k�nnen
wir uns anschauen, wie ein bestimmtes Molek�l durch seine
Nachbarmolek�le umgeben ist, d.h. welche Kristallpackung
vorliegt.

Die meisten organischen Kristalle werden von Wechsel-
wirkungen zusammengehalten, die viel schw�cher sind als die
Wechselwirkungen zwischen den Atomen in organischen
Molek�len oder in Mineralien und anorganischen Kristallen.
Wie legt die Molek�lstruktur die Kristallstruktur fest? Oder
besser gesagt die Kristallstrukturen, denn von vielen Verbin-
dungen gibt es mehrere isolierbare Strukturen (Polymor-
phie). Wie „erkennt“ ein Molek�l einer gegebenen Verbin-
dung ein anderes Molek�l der gleichen Verbindung (oder ein
Molek�l einer anderen Verbindung bei Co-Kristallen)?

An einem Kristallisationsprozess ist offenbar eine mole-
kulare Erkennung – oder besser molekulare Selbsterkennung
– beteiligt, die einen erstaunlichen Grad an Verl�sslichkeit
erreicht. Tats�chlich wird die Kristallisation von jeher als
Methode zur Reinigung von Mischungen gel�ster Substanzen
mit sehr �hnlichen chemischen Eigenschaften verwendet, und
die meisten organischen Kristalle bestehen aus identischen,
symmetrieverwandten Molek�len. Der periodische Aufbau

Molek�le werden haupts�chlich durch Kr�fte zusammenge-
halten, die zwischen einzelnen Atomen wirken. Gilt gleiches auch
f�r molekulare Cluster? Beruht die intermolekulare Koh�sion
auf schwachen Bindungen zwischen einzelnen Atomen in sepa-
raten Molek�len oder auf weniger lokalisierten, diffuseren
Wechselwirkungen zwischen Molek�len? Wir diskutieren diese
Fragen aus mehreren Blickwinkeln, insbesondere vergleichen wir
Folgerungen aus einer erweiterten Atoms-in-Molecules-Theorie,
die intermolekulare Wechselwirkungen bei Systemen mit abge-
schlossenen Elektronenschalen ber�cksichtigt, mit solchen aus
der neuen Pixel-Methode zur Berechnung von Coulomb-, Pola-
risations-, Dispersions- und Abstoßungsenergien aus der Elek-
tronendichte molekularer Cluster.
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eines Kristalls verlangt nicht, dass die einzelnen Molek�le
identisch oder enantiomorph (spiegelbildlich) sein m�ssen,
obschon diese Bedingung f�r gew�hnlich erf�llt ist. Tats�ch-
lich sind in den meisten Kristallen alle Molek�le symmetrie-
verwandt. Dennoch ist festzustellen, dass bei einer kleinen,
aber zunehmend wachsenden Zahl von Kristallstrukturen die
asymmetrische Einheit aus zwei oder mehr symmetrieunab-
h�ngigen Molek�len besteht.[1] Co-Kristalle, d.h. Kristalle,
die mehr als eine Komponente enthalten, werden gew�hnlich
nicht durch rein zuf�llige Kristallisation von Mischungen
erhalten, sondern durch Design, also durch sorgf�ltige Aus-
wahl von Molek�len, die spezifisch miteinander wechselwir-
ken sollen. Oft handelt es sich um Kristalle, bei denen kleine
Molek�le in den Zwischenr�umen zwischen großen Molek�-

len, die das Kristallger�st bilden, eingeschlossen sind.[2] Ein
besseres Verst�ndnis dieser molekularen Erkennungsprozes-
se unter einfachen Molek�len scheint unabdingbar, wenn wir
je die außerordentlich effizienten und spezifischen moleku-
laren Erkennungsprozesse bei Enzym-Coenzym-Substrat-
Komplexen oder bei der Wiederherstellung von ribosomalen
Teilchen aus ihren dissoziierten Proteinen und Nucleins�uren
verstehen wollen.[3]

„Molekulare Erkennung“ bedeutet im modernen Sprach-
gebrauch, dass die potentielle Energie zweier Molek�le, die
sich auf eine bestimmte Weise einander ann�hern, aufgrund
spezifischer Wechselwirkungen zwischen den Molek�len sig-
nifikant st�rker abnimmt als bei einer anderen Art der
Ann�herung. Die Bedeutung von Wasserstoffbr�cken bei der
molekularen Erkennung und bei der Kristallbildung wurde
vor vielen Jahren erkannt. In �lteren Diagrammen von
Kristallstrukturen, etwa des Naphthalins oder Anthracens,
waren die Positionen der Wasserstoffatome noch nicht ge-
zeigt, sodass zwischen den Molek�len im Kristall große
L�cken auftauchten. Erst die Arbeiten von Kitaigorodskii[4,5]

zeigten uns, dass organische Molek�le in Kristallen dicht
gepackt sind und den Raum m�glichst vollst�ndig auszuf�llen
versuchen. M�glichst vollst�ndig heißt, dass die Packungsko-
effizienten der Molek�lkristalle zwischen 0.7 und 0.8 betra-
gen, was in etwa dem Wert f�r dicht gepackte identische
Kugeln entspricht (p/

ffiffiffiffiffi

18
p

= 0.7405). Erreicht wird dies, wenn
die „Ausbeulungen“ eines Molek�ls in die „Mulden“ be-
nachbarter Molek�le passen. Kitaigorodskii stellte die �ber-
legung an, dass eine gegebene Verbindung unter allen
vorstellbaren Kristallstrukturen eine solche einnimmt, die
einer der dichtesten Packungen entspricht. Strukturen, die
durch Wasserstoffbr�cken zusammengehalten werden,
k�nnen Ausnahmen sein, weil die stark gerichtete Natur
dieser Bindungen zu offeneren Anordnungen f�hren kann.
Neuere Untersuchungen, die auf Daten aus der Cambridge
Crystallographic Database basieren, best�tigen Kit-
aigorodskiis Einsch�tzung; bei einer Gruppe von 164 Koh-
lenwasserstoffen mit 12 bis 20 Kohlenstoffatomen betrug der
Durchschnittswert des Packungskoeffizienten 0.721 mit einer
Standardabweichung von 0.022.[6] Beim Schmelzen dehnen
sich organische Kristalle typischerweise um 10 % oder mehr
aus. Demnach liegen die Packungskoeffizienten in organi-
schen Fl�ssigkeiten zwischen 0.55 und 0.65. Sinkt der Pa-
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Abbildung 1. Das oben gezeigte Molek�l (3,4,5-Trinitrotoluol; N- und
H-Atome weiß) wird von lokalisierten Bindungen zusammengehalten,
wie es durch die konventionellen Verbindungslinien angezeigt wird.
Die unten gezeigte Kristallpackung wird von viel schw�cheren Wechsel-
wirkungen zwischen molekularen Ladungsverteilungen zusammenge-
halten. Die entscheidende Frage lautet, inwiefern es dienlich ist, die in-
termolekularen Wechselwirkungen als lokalisierte Bindungen zwischen
Atomen separater Molek�le zu beschreiben.
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ckungskoeffizient unter etwa 0.5, werden die koh�siven
Kr�fte zwischen organischen Molek�len zu schwach, um der
entropiebedingten Triebkraft hin zum gasf�rmigen Zustand
entgegenzuwirken, und die Verbindung verdampft. Bez�glich
Packungsenergie ist leerer Raum verschwendeter Raum.

Intermolekulare Wechselwirkungen sind weit schw�cher
als kovalente Bindungen. Beispielsweise liegt die Sublimati-
onsenthalpie eines 30-atomigen organischen Molek�ls in der
Gr�ßenordnung von 100 kJ mol�1, was nur etwa 20% der
Energie einer einzelnen typischen kovalenten Bindung ent-
spricht. In Einklang damit sind intermolekulare Kr�fte we-
niger gut definiert und manchmal weniger gut definierbar als
die st�rkeren intramolekularen Kr�fte. Dennoch sind inter-
molekulare Bindungen sehr wohl best�ndig und reproduzier-
bar – Naphthalin sublimiert zwar bei Raumtemperatur leicht,
aber die Kristallstruktur dieser in vielen Tonnen hergestellten
Substanz, des Hauptbestandteils von Mottenkugeln, bleibt
�ber die Jahre unver�ndert.

2. Einfache Modelle

M�gliche Anwendungen in der Materialchemie und beim
Kristall-Engineering haben ein starkes Interesse an organi-
schen Kristallen und den Eigenschaften der intermolekularen
Bindungen ausgel�st. Damit verwandte Themen sind das
Design von supramolekularen Komplexen und besonders die
strukturelle Interpretation von Enzym-Substrat- und Enzym-
Inhibitor-Komplexen. Welcher Art sind die Wechselwirkun-
gen zwischen benachbarten chemischen Einheiten, die signi-
fikant zu intermolekularen Kr�ften und Energien beitragen?
Wie sollen derartige Wechselwirkungen genannt werden?
Dies ist keine bloße Frage der Namensgebung, denn eine
klare und unmissverst�ndliche Benennung eines physikali-
schen Effekts kann sehr zum Verst�ndnis eines Sachverhalts
beitragen, und umgekehrt k�nnen verwirrende Begriffe zu
einer missverst�ndlichen Auffassung der zugrundliegenden
Physik f�hren.

Das Fehlen etablierter Sprachregelungen zur Beschrei-
bung intermolekularer Wechselwirkungen wurde rasch als
Problem erkannt. Um erste Abhilfe zu schaffen, wurden
zun�chst Terme aus der Chemie der intramolekularen Wech-
selwirkungen entlehnt. Wasserstoffbr�cken des Typs
O(N)H···O(N), die wegen der nahezu linearen Anordnung
der drei beteiligten Atome und der Orientierung des freien
Elektronenpaars am Acceptoratom gerichtet sind, wurden
schon fr�h als wichtige intermolekulare Verkn�pfungen
erkannt. Durch Extrapolation dieses Wechselwirkungstyps
wurde eine Beteiligung von schwachen oder „unkonventio-
nellen“ Wasserstoffbr�cken geltend gemacht und ausf�hrlich
diskutiert. Ausgehend von diesen und anderen h�ufig vor-
kommenden Strukturmustern und ihrer vermuteten Bedeu-
tung als Vermittler intermolekularer Wechselwirkungen ent-
wickelte sich das Konzept der supramolekularen Synthons,
„Struktureinheiten in Supramolek�len [z.B. Kristallen], die
�ber bekannte oder entworfene Syntheseschritte durch inter-
molekulare Wechselwirkungen gebildet und/oder zusammen-
gesetzt werden k�nnen.“[7] Naheliegenderweise werden die
anziehenden Wechselwirkungen zwischen diesen Einheiten

zwischen den vertrauten „Atomen“ platziert. Es ist deswegen
fast zur Gewohnheit geworden, intermolekulare Wechselwir-
kungen als intermolekulare „Bindungen“ vom Typ CH···O,
CH···N, CH···F, CH···Cl, CH···p, Cl···Cl etc. zu diskutieren und
zu analysieren.[8]

Es ist offenkundig, dass bei diesen intermolekularen
Wechselwirkungen nicht die Atome im Molek�linneren,
sondern die in der Peripherie miteinander in Kontakt geraten.
Die inneren Bereiche eines Molek�ls k�nnen zur gegensei-
tigen intermolekularen Anziehung beitragen, nicht aber zur
Abstoßung. Im Gleichgewicht werden die Molek�le eines
Kristalls daher durch Anziehungskr�fte zueinander hin ge-
zogen und durch Abstoßungskr�fte voneinander fern gehal-
ten. Das bedeutet, dass sich die in Kontakt geratenden Atome
in der Peripherie, von denen man annimmt, dass sie an
intermolekularen Bindungen beteiligt sind, einer Kompressi-
on widersetzen.

Tiefergehend betrachtet h�ngen die intermolekularen
Energien von der elektronischen Ladungsverteilung der
Molek�le und der Art und Weise ihrer Wechselwirkung ab.
Dies ist ein quantenmechanisches Problem, das f�r unkom-
plizierte F�lle rechnerisch gel�st werden kann, jedoch m�ch-
ten wir als Chemiker die Kristallpackung organischer Mole-
k�le durch vertrautere Konzepte beschrieben haben. Was die
Coulomb-Energie betrifft, kann die molekulare Ladungsver-
teilung auf verschiedene Weisen ausgedr�ckt werden. Im
einfachsten Falle betrachten wir lokalisierte Ladungen, die an
den Kernpositionen konzentriert sind – zumindest k�nnen
wir die genaue Lage der Kerne aus einer R�ntgenkristall-
strukturanalyse erfahren. Allerdings gibt es bereits an dieser
Stelle ein Problem. Obwohl die Ladungsverteilung in nicht
allzu komplizierten Molek�len quantenmechanisch berech-
net oder r�ntgenographisch an Kristallen bestimmt werden
kann, gibt es kein rigoroses oder wenigstens allgemein
akzeptiertes Verfahren zur exakten Bestimmung atomarer
Ladungen. Das heißt, er herrscht kein Einverst�ndnis dar-
�ber, wieviel der elektronischen Gesamtladung jedem Atom-
kern zugeschrieben werden soll. Wir haben die Wahl zwischen
Mulliken-, Hirshfeld- („stockholder recipe“) und Bader-La-
dungen, die jeweils auf einer anderen Aufteilung lokaler
elektronischer Ladung zwischen benachbarten Atomen ba-
sieren; alternativ k�nnen atomare Ladungen so aufgeteilt
werden, dass sie das elektrostatische Potential wiedergeben,
das die molekulare Ladungsverteilung �ber einem ausge-
w�hlten Raumelement erzeugt (diese Ladungen heißen ESP-
Ladungen; ESP = elektrostatisches Potential). Jede dieser
Methoden liefert andere, z. T. sehr unterschiedliche Werte f�r
die atomaren Ladungen. Alternativ l�sst sich der Einfluss der
molekularen Ladungsverteilung anhand elektrischer Zentral-
momente beschreiben (Monopol, Dipol, Quadrupol etc.).
Allerdings lehrt uns die elementare Elektrostatik, dass die
Multipolexpansion einer Ladungsverteilung nur bei Entfer-
nungen gilt, die gegen�ber der r�umlichen Ausdehnung der
Verteilung groß sind. Sind die Entfernungen mit den Abmes-
sungen der betreffenden Molek�le vergleichbar, dann liefern
Multipolmodelle niedriger Ordnung keine korrekten Energi-
en, und Multipolexpansionen h�herer Ordnung sind diver-
gent.[9] Wenn also eine Ladungsverteilung, die sich �ber ein
Volumen von einigen hundert �3 erstreckt und einige � �ber
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die Atomkerne hinausreicht, so behandelt wird, als sei sie an
etwa zehn oder zwanzig Atompositionen lokalisiert, oder
aber auf einige wenige zentrale Multipole beschr�nkt wird,
dann ist das erhaltene elektrostatische Feld nicht verl�sslich,
ausgenommen bei großen Entfernungen von der Ladungs-
verteilung. Insbesondere gehen die elektrostatischen Effekte,
die aus der �berlappung zwischen den Ladungsverteilungen
benachbarter Molek�le resultieren (Durchdringungseffekte),
vollst�ndig verloren. Bei sehr kurzen Abst�nden f�hrt ein
Vernachl�ssigen von Durchdringungseffekten dazu, dass die
elektrostatischen Wechselwirkungsenergien sehr unzuverl�s-
sig werden. Man darf daher kaum erwarten, dass die Ver-
wendung atomarer Punktladungen oder zentraler Multipole
zur Beschreibung der Details einer molekularen Erkennung
bei Abst�nden, wie sie in dicht gepackten Kristallen oder in
Fl�ssigkeiten auftreten, verl�ssliche Resultate liefert. Etwas
bessere Resulte sind bei einem st�rker delokalisierenden
Modell zu erwarten, z. B. mit dem Ansatz verteilter Multipole
(siehe auch Abschnitt 9.2).[10,11] Sobald die Molek�le in sehr
engen Kontakt miteinander kommen, ist jedoch eine explizite
Ber�cksichtigung von Durchdringungseffekten n�tig.

3. Was ist eine chemische Bindung?

In Nature of the Chemical Bond definiert Pauling eine
chemische Bindung wie folgt: „Von einer chemischen Bindung
wollen wir dann sprechen, wenn zwei Atome oder Atomgrup-
pen durch irgendwelche Kr�fte so fest zusammengehalten
werden, daß es dem Chemiker angebracht scheint, sie als
ganzes, als selbst�ndige Molekel zu betrachten.“[12] Pauling
erkl�rte, dass diese Definition nicht nur die gerichteten
Valenzbindungen organischer Molek�le einschließt, sondern
auch Bindungen wie die zwischen Natrium- und Chlorid-
Ionen in Kochsalz-Kristallen, zwischen Aluminium-Ionen
und den sechs umgebenden Wassermolek�len bei hydrati-
sierten Aluminium-Ionen in L�sung oder im Kristall und
sogar die schwache Bindung, die zwei O2-Molek�le in O4

zusammenh�lt. Hingegen zog er nicht in Erw�gung, dass die
schwachen Van-der-Waals-Kr�fte zwischen Molek�len zu
einer chemischen Bindung beitragen. Seiner Definition fol-
gend heißt das, er fand es unangebracht, diese Kr�fte mit
einzubeziehen. Paulings Definition ist �ber 60 Jahre alt,
stammt also aus einer Zeit, als nur wenige Kristallstrukturen
von organischen Verbindungen bekannt waren. In der Zwi-
schenzeit ist eine riesige, stetig wachsende Sammlung orga-
nischer Kristallstrukturen entstanden, und wir verf�gen �ber
vielf�ltige rechnerische M�glichkeiten, intermolekulare
Kr�fte und Energien zu ermitteln. Unser vorrangiges Ziel
ist es hier, die Konzepte der chemischen Bindung in und
zwischen Molek�len einem kritischen Vergleich zu unterzie-
hen. An welchem Punkt wird es unangemessen, von einer
chemischen Bindung zu sprechen oder eine Bindung zu
zeichnen?

Man spricht von einer C-C-Bindung im Ethanmolek�l,
weil die �nderung der Molek�lenergie bei variierendem C-C-
Abstand in guter N�herung ausschließlich von diesem Ab-
stand abh�ngt. Ganz �hnlich kann man von einer Streck-
schwingung der C-C-Bindung beim Ethan sprechen, obgleich

es sich streng genommen um eine bestimmte Kombination
der Normalschwingungen des Molek�ls handelt. Ein Analo-
gieschluss zu intermolekularen Wechselwirkungen ist hier
kaum m�glich. Die beste Koordinate, um etwa die Energie-
abh�ngigkeit der Wechselwirkung zwischen der Methylgrup-
pe eines Molek�ls und dem Sauerstoffatom eines zweiten
Molek�ls zu beschreiben, w�re die Summe von drei H···O-
Abst�nden oder eine andere Parameterkombination, auf
keinen Fall aber ein einzelner CH···O-Abstand. Sich vorzu-
stellen, dass die Wechselwirkungsenergie bei solchen Syste-
men nur von einem einzigen Kern-Kern-Abstand abh�ngt,
w�rde eine unzul�ssige Vereinfachung bedeuten.

Die Bindungsverh�ltnisse in den meisten organischen
Molek�len k�nnen ad�quat und �berzeugend durch Elektro-
nenpaarbindungen zwischen Atomen beschrieben werden,
jedoch gibt es auch F�lle, bei denen dies nicht gilt. In kluger
Voraussicht schloss Pauling in seine Definition auch die
M�glichkeit von Bindungen zwischen Atomgruppen mit ein.
Beispielsweise l�sst sich die Struktur und Stabilit�t des
Ferrocenmolek�ls am besten durch Bindungen zwischen
den d-Orbitalen des Eisenatoms und der Kombination aus
leeren p-Molek�lorbitalen der beiden Cyclopentadienylringe
beschreiben. Nat�rlich kann man zehn Bindungen zwischen
dem Eisenatom und den einzelnen Kohlenstoffatomen ein-
zeichnen – es gibt aber nicht gen�gend Valenzelektronen f�r
zehn Elektronenpaare. Wie bei vielen anderen metallorgani-
schen Molek�len, die aus Metallzentren und unges�ttigten
organischen Einheiten bestehen, werden die Bindungsver-
h�ltnisse besser durch Wechselwirkungen zwischen polyzen-
trischen Molek�lorbitalen als durch einfache �berlappung
von Atomorbitalen beschrieben. Das moderne Bestiarium an
intermolekularen Wechselwirkungen umfasst so etwas wie die
XH···p-Bindung zwischen einem Wasserstoffatom und einer
Atomgruppe mit p-Elektronen, denen die Rolle von Accep-
toren in einer „Wasserstoffbindung“ zuteil wird. Ein weiteres
Beispiel ist die Stapel-Wechselwirkung (oder p-p-Wechsel-
wirkung) zwischen mehratomigen aromatischen Molek�len.
Diese Konzepte beschreiben somit keine Wechselwirkungen
zwischen Atomen, sondern zwischen molekularen Bereichen
oder gar ganzen Molek�len. Wir werden sp�ter darauf
zur�ckkommen.

Aus experimenteller Sicht ist das deutlichste Kriterium
f�r die St�rke einer chemischen Bindung zwischen zwei
Atomen die Energie, die aufgebracht werden muss, um die
beiden Atome voneinander zu trennen, d.h. die Tiefe der zur
Bindung geh�renden Potentialmulde. Bei einer intramoleku-
laren Bindung betr�gt diese Energie typischerweise um die
400 kJmol�1, was um Gr�ßenordnungen mehr ist als die
Energie, die zum Entfernen eines organischen Molek�ls aus
einem Kristall oder einer L�sung aufgebracht werden muss.
Wie sollen wir die vermeintliche CH···p-Bindung in der
Kristallstruktur von Acetylen taxieren, die beim Erw�rmen
der Verbindung auf ihre Schmelztemperatur von 171 K
gebrochen wird? Ein weiteres Maß f�r die St�rke einer
Bindung ist ihre Schwingungsfrequenz. Diese h�ngt ab von
der Kraft, die die Atome oder Molek�le in ihrer Gleichge-
wichtslage festh�lt, sowie von den Atom- oder Molek�lmas-
sen. Bindungsschwingungen in Molek�len haben Frequenzen
zwischen 1000 und 3500 cm�1, f�r Gittermoden in Kristallen
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(kollektive molekulare Schwingungen) finden sich Werte um
100 cm�1 oder weniger. Intermolekulare Bindungen sind
somit um Gr�ßenordnungen schw�cher als typische chemi-
sche Bindungen.

4. Computermodelle

Beginnend in den sp�ten 60er Jahren hat die gemeinsame
Verf�gbarkeit von Direkten Methoden, Diffraktometern und
ausreichender Computerleistung eine rasante Entwicklung
bei der r�ntgenographischen Bestimmung von Kristallstruk-
turen organischer Kristalle ausgel�st. �hnlich rasch setzte die
Entwicklung von Kraftfeldern zur Computersimulation von
Konformerengleichgewichten in organischen Molek�len ein
(Molek�lmechanikmethoden). Diese Kraftfelder wurden ge-
w�hnlich als Summe von Potentialenergietermen formuliert,
die an den Atomkernen zentriert sind und Auslenkungen in
den Bindungsl�ngen, Bindungswinkeln und Torsionswinkeln
von den angenommenen Gleichgewichtswerten beinhalten,
einschließlich der Verwendung von Kreuztermen bei Bedarf.
Weitere Wechselwirkungen wurden als nichtbindende Wech-
selwirkungen deklariert und als solche behandelt. Um auch
intermolekulare Wechselwirkungen in organischen Festk�r-
pern beschreiben zu k�nnen, begann man, aufbauend auf den
Arbeiten Kitaigorodskiis,[13] nach geeigneten Potentialen zu
suchen. Am naheliegendsten war es, das mechanische Modell
zu �bernehmen und vorauszusetzen, dass Atomkerne als
Bezugspunkte zur ungef�hren Absch�tzung von Dispersions-,
Coulomb- und Abstoßungskr�ften fungieren. Tats�chlich
l�sst sich die Leistungsf�higkeit und die daraus folgende
Popularit�t moderner intermolekularer Kraftfelder vom
Buckingham-Typ nicht bestreiten. Die Buckingham-Poten-
tiale schließen explizit Terme f�r Atom-Atom-Wechselwir-
kungen mit ein, die vom Kern-Kern-Abstand abh�ngen, z. B.
E(Rij) = Aexp(�B Rij)�C R�6

ij + qiqj R
�1
ij . A, B und C sind

Parameter, die von den beteiligten Atomsorten abh�ngen,
qi und qj sind den Atomen zugeordnete Ladungen, Rij ist der
Abstand zwischen zwei Atomen i und j in verschiedenen
Molek�len. Solche Kraftfelder enthalten viele einstellbare
Parameter, die gegen experimentell bestimmte Strukturen
und Sublimationsenthalpien aus Kristallstruktursammlungen
organischer Verbindungen kalibriert wurden.[14] Sie werden
breit angewendet, und ihr Erfolg bei der Korrelierung von
Strukturen und Gitterenergien organischer Kristalle anhand
der Atomanordnungen der Molek�le des Kristalls ist unbe-
stritten. In der anspruchsvollen Kristallstrukturvorhersage
erwiesen sich Kraftfeldmethoden als genauso erfolgreich
oder erfolglos wie jede andere Methode.[15]

Wenn wir nach dem tieferen Grund f�r den Erfolg dieses
einfachen Modells fragen, stoßen wir auf ein Problem. Der
große Erfolg einfacher Atom-Atom-Kraftfeldmodelle steht
einer realistischeren Darstellung der beteiligten physikali-
schen Effekte im Weg, da keiner dieser Effekte irgendetwas
mit Kernpositionen zu tun hat. Zur Simulation der Ladungs-
verteilung eines Molek�ls Punktladungen an Atomkernen zu
positionieren, ist z. B. denkbar weit von der Wirklichkeit
entfernt. Wenn die intermolekulare Anziehung auf Dispersi-
onskr�ften beruht (wie es durch den R�6-Term in obigem

Ausdruck beschrieben wird), dann sind Wechselwirkungen
zwischen den Molek�len als Ganzes beteiligt, nicht zwischen
den einzelnen Atomen, aus denen die Molek�le aufgebaut
sind. Rae und Mason zeigten vor vielen Jahren, dass die
intermolekularen attraktiven Energien in Kristallen von
Benzol und s-Triazin ebensogut als Summe von paarweisen
Wechselwirkungen zwischen Bindungen statt zwischen
Atomen ausgedr�ckt werden k�nnen.[16] Da die Dispersions-
kr�fte mit R�6 sinken, k�nnte man auf der anderen Seite
argumentieren, dass jede Analyse der Gesamtdispersions-
kraft oder -energie sich auf die Wechselwirkungen zwischen
denjenigen Molek�lbereichen konzentrieren muss (ob man
diese nun Atome oder Bindungen nennt), die einander am
n�chsten kommen. Die Beitr�ge von weiter entfernt befind-
lichen Bereichen sind von geringer Bedeutung und k�nnten
vernachl�ssigt werden.

Innerhalb der Quantenchemie ist die Dichtefunktional-
theorie (DFT) ein vielversprechender Ansatz zur korrekten
Beschreibung s�mtlicher intermolekularer Effekte. Ihre An-
wendung auf Kristalle großer Molek�le ist allerdings noch
immer durch die Rechnerleistungen beschr�nkt,[17] und selbst
modernste DFT-Methoden scheinen nicht in der Lage zu sein,
Dispersionseffekte quantitativ zu behandeln, wie Rechnun-
gen f�r Edelgas-Dimere zeigen.[18] Ein anderer quantenme-
chanischer Ansatz, die intermolekulare St�rungstheorie
(inter-molecular perturbation theory, IMPT), basiert auf
einer Partitionierung der Gesamtenergie in Coulomb-, Pola-
risations- und Repulsionsterme.[19] Auch f�r diese Methode ist
Benzol bereits ein großes Molek�l, wenn ein verl�sslich
großer Basissatz f�r die Rechnungen verwendet werden soll.
Als Zwischenl�sung wurde k�rzlich die halbklassische Dich-
tesummenmethode (semi-classical density sums method,
SCDS-Methode) oder Pixel-Methode vorgeschlagen.[20,21]

Das Verfahren erm�glicht die Handhabung der partitionier-
ten intermolekularen Energien in Kristallen von 30-atomigen
Molek�len oder von Dimeren noch gr�ßerer Molek�le. Es
ben�tigt nur vier empirische Parameter, wobei die Kalibrie-
rung aber noch zu verbessern ist. All diese Methoden erm�g-
lichen die Absch�tzung der Gesamtbindungsenergien, sie
unterscheiden sich aber hinsichtlich der Partitionierung.
Keine liefert eine direkte Antwort auf die Frage, ob zwischen
Atomen in einem durch molekulare Erkennung zusammenge-
setzten System chemische Bindungen existieren, und, wenn ja,
wo sie sich aufhalten. Wie wir sehen werden, stellt eine
Erweiterung des Bader�schen Atoms-in-Molecules(AIM)-An-
satzes einen direkten Bezug zur Vorstellung von intermoleku-
laren Bindungspfaden zwischen Atomen her und zeigt M�g-
lichkeiten f�r deren Identifizierung auf.[22,23] Zweifelsohne
herrscht ein sehr geringer Konsens in der Frage, wie weit die
Einflusssph�re eines Atoms sinnvoll ausgedehnt werden kann.

5. Konstruktion von Bindungspfaden aus
Elektronendichten

Wenn die genaue Verteilung von Elektronen und Kernen
bekannt w�re, k�nnten alle bindenden Wechselwirkungen in
Molek�len und Kristallen als Folge der Verkleinerung der
potentiellen Energie und der Ausbalancierung der Feynman-
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Kr�fte, verursacht durch Anh�ufen von Elektronendichte
zwischen den Kernen, analysiert werden. Die Bader�sche
AIM-Theorie[22] liefert eine rigorose und exakte Raum- und
Energiepartitionierung, die atomare Bassins und Bindungen
zwischen den Bassins in Form der topologischen Eigenschaf-
ten der Ladungsdichte 1(r), deren Gradientenvektor 51(r)
und der Matrix der zweiten Ableitungen, des Laplace-Ope-
rators 521(r), definiert. Punkte mit 51(r) = 0 werden kriti-
sche Punkte genannt (Abbildung 2). Bei einer dreidimensio-

nalen Elektronendichteverteilung gibt es vier Arten kriti-
scher Punkte, die von der Signatur abh�ngen (die Signatur ist
die algebraische Summe der Vorzeichen der Eigenwerte der
Matrix der zweiten Ableitungen):

(3,�3): Alle Kr�mmungen sind negativ, was einem loka-
len Maximum in der Elektronendichteverteilung entspricht;
in einem Molek�l treten diese nur an den Kernpositionen auf.

(3,�1): Zwei Kr�mungen sind negativ, eine ist positiv, was
Sattelpunkten in der Dichteverteilung entspricht; diese treten
zwischen jedem Paar von Atomen auf, die durch chemische
Bindungen miteinander verkn�pft sind.

(3, + 1): Zwei Kr�mmungen sind positiv, eine ist negativ;
diese treten innerhalb eines Ringes aus gebundenen Atomen
auf.

(3, + 3): Alle Kr�mmungen sind positiv, was einem loka-
len Minimum in der Dichteverteilung entspricht.

Der AIM-Theorie zufolge kann 1(r) eindeutig in Subsys-
teme W partitioniert werden, die durch bestimmte Oberfl�-
chen – die flusslosen Oberfl�chen im Gradientenfeld51(r) –
beschr�nkt sind. An jedem Punkt in 1(r) zeigt der dazugeh�-
rige Gradientenvektor 51(r) in Richtung der h�chsten
Zunahme von 1(r) und definiert so einen Pfad, der an
einem kritischen Punkt (3,�3) oder (3,�1) endet, d.h. an
einem lokalen Maximum oder einem Sattelpunkt in der
Dichteverteilung. Die flusslose Oberfl�che, die am Sattel-

punkt senkrecht zu diesem Pfad steht, geh�rt zu zwei
Subsystemen, deren Grenzen sie definiert. Die so definierten
Subsysteme (atomare Bassins) entsprechen den Atomen im
Quantensystem und haben viele Eigenschaften, die wir
gemeinhin mit klassischen Atomen verbinden. Eine atomare
Eigenschaft wird durch Integrieren der zugeh�rigen Eigen-
schaftsdichte �ber das atomare Bassin erhalten, und jede
physikalische Eigenschaft des Molek�ls, z. B. dessen Energie,
ist die Summe der Eigenschaften der so definierten Atome.
So wird aus einem Atom in einem Molek�l ein Quantensub-
system.

Wir sagen, dass zwei Kerne durch eine chemische Bin-
dung verkn�pft sind, wenn die zugeh�rigen kritischen Punkte
(3,�3) durch eine Linie verbunden sind, auf der 1(r) ein
Maximum bez�glich jeder benachbarten Linie ist: ein Bin-
dungspfad. Die Eigenschaften der bindenden Wechselwir-
kung k�nnen durch die Elektronendichte 1b und ihren
Laplace-Operator 521b am kritischen Bindungspunkt be-
schrieben werden. Ein negativer Wert von 521b bedeutet,
dass die Ladung in den Bereichen zwischen den Kernen
konzentriert ist (kovalente Bindung), ein positiver Wert zeigt
eine lokale Ladungsverarmung an (Wechselwirkung zwischen
abgeschlossenen Schalen). Um atomare und Bindungseigen-
schaften verl�sslich berechnen zu k�nnen, m�ssen 1(r) und
die r�umlichen Ableitungen davon mit hoher Genauigkeit
bekannt sein. Bei Molek�len mit einer geringen Zahl an
Atomen ist dies kein Problem. Genaue Ladungsdichten
k�nnen heutzutage leicht berechnet werden, und Beschr�n-
kungen durch fehlende Rechnerleistungen spielen immer
weniger eine Rolle. F�r sehr große Systeme wie molekulare
Cluster dagegen ist die genaue Ladungsdichte nicht einfach
zug�nglich. Limitierende Faktoren sind die Basissatzgr�ße
und andere N�herungen. Bez�glich der Molek�le in solchen
Clustern ist dies kein ernsthaftes Problem, da ihre Bindungs-
pfade sehr genau definiert sind. Anders sieht es bei intermo-
lekularen Bereichen aus, in denen die Ladungsdichte gering
ist. Rechnungen zum Nachweis eines intermolekularen Bin-
dungspfades k�nnen hier fehlschlagen, und selbst wenn ein
Bindungspfad gefunden wird, kann die Identifizierung und
Beschreibung seiner kritischen Punkte nicht immer evident
sein.

Bindungspfade k�nnen auch in experimentellen Elektro-
nendichten aus R�ntgenbeugungsdaten erkannt werden.[24]

Eine erfolgreiche Anwendung des Promolek�l-Dichtemo-
dells (das durch einfache �berlagerung von sph�risch gemit-
telten atomaren Grundzustandsdichten erzeugt wird) als
Referenzdichte zur Generierung niedriger G�tefaktoren (R-
Werte) in Strukturanalysen organischer Kristalle setzt aller-
dings voraus, dass alle Elektronendichtedeformationen, die
von chemischen Bindungen herr�hren, klein sind und dass
akkurate experimentelle Daten sowie ausgefeilte Verfeine-
rungstechniken zu deren Detektion und Beschreibung einge-
setzt werden. Der Effekt zuf�lliger Messfehler in den Inten-
sit�ten auf die Standardunsicherheit in der Elektronendichte
kann mit Standardformeln ermittelt werden – dies ist aber nur
eine von vielen Fehlerquellen. Der Reihenabbruchfehler, der
dadurch entsteht, dass die Elektronendichte mit einer endli-
chen Zahl von Fourier-Termen berechnet wird, f�hrt zu
falschen Elektronendichtewellen um die atomaren Elektro-

Abbildung 2. Trajektorien des Gradientenvektors 51(r), �berlagert mit
den H�henlinien der Ladungsdichte 1(r). Flusslose Oberfl�chen defi-
nieren die atomaren Bassins W; Bindungspfade sind fett hervorgeho-
ben. Die Kreuzungspunkte entsprechen den bindungskritischen Punk-
ten. Wiedergabe mit Genehmigung aus Lit. [24].
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nendichtemaxima. Interferenzen zwischen solchen Wellen
erzeugen Maxima und Minima zwischen den Atompositio-
nen, die in der Gr�ßenordnung der f�r Bindungspfade
erwarteten Elektronendichten liegen k�nnen. Es gibt außer-
dem viele Quellen f�r systematische Fehler – Kristallabsorp-
tion, Extinktion, Mehrfachreflexe, thermische diffuse Streu-
ung etc. –, deren Einfl�sse auf die berechnete Elektronen-
dichte schwer abzusch�tzen sind. Ferner gibt es Details in der
Verfeinerungsprozedur, die sich auf die berechnete Elektro-
nendichte auswirken, etwa Zahl und Art der in der Verfei-
nerung verwendeten Multipole, Behandlung der thermischen
Bewegung usw. Selbst bei den besten experimentellen Daten
bleibt die statische Elektronendichteverteilung mit der
Schwingungsbewegung gefaltet, und eine Trennung der
beiden ist schwierig.[25] Aus all diesen Gr�nden ist es extrem
schwer, die Unsicherheit in der experimentellen Elektronen-
dichte auf unter 0.05 e��3 zu dr�cken.[24] Dies ist zur Be-
schreibung der kritischen Punkte von Bindungspfaden in
Molek�len v�llig ausreichend, f�r Kristallfeldeffekte, die in
der gleichen Gr�ßenordnung erwartet werden, ist dieser Wert
aber zu hoch. Noch gr�ßer ist die Unsicherheit im Gradienten
und in der Kr�mmung der Elektronendichte, die ben�tigt
werden, um das Verhalten am kritischen Punkt zu beschrei-
ben.

Wenn also an den kritischen Punkten eine niedrige
Elektronendichte herrscht – so wie zwischen Atomen be-
nachbarter Molek�le in einem Kristall –, dann ist eine
Bestimmung der Elektronendichte und ihrer Ableitungen
unsicher, was eine verl�ssliche Interpretation erschwert. Es ist
bedauerlich, dass in vielen Publikationen auf diesem Gebiet
experimentelle Details und Verfeinerungsmethoden nur un-
zureichend angegeben sind, sodass der Leser oft keine
M�glichkeit hat, die Verl�sslichkeit der Ergebnisse kritisch
zu beurteilen. Bei manchen Atomen in der Peripherie des
Molek�ls (Wasserstoff, Halogen, Carbonylsauerstoff, Cyan-
stickstoff etc.) erstrecken sich Teile der atomaren Bassins ins
Unendliche. Folglich m�ssen die atomaren Bassins dieser
Atome in benachbarten Molek�len �berlappen und Bin-
dungspfade erzeugen. Die Frage ist daher nicht, ob wir
intermolekulare Bindungspfade etwa zwischen Wasserstoff-
atomen benachbarter Phenylgruppen in experimentellen
Elektronendichteverteilungen finden k�nnen. Die Frage ist
vielmehr, ob und bis zu welchem Grad die in solchen Pfaden
enthaltene Information vom experimentellen Rauschen, von
Elektronendichtecharakteristika, die sich aus der bloßen
N�he zum betreffenden Atom ableiten, und von Ungenauig-
keiten im Multipolverfeinerungsmodell unterschieden
werden kann.

6. Wasserstoff-Wasserstoff-Bindungen?

Betrachten wir die Wechselwirkungen zwischen den ab-
geschlossenen Schalen eines Paares benachbarter „nichtge-
bundener“ Wasserstoffatome in der Gleichgewichtskonfor-
mation eines „sterisch �berladenen“ Molek�ls oder zwischen
benachbarten Wasserstoffatomen verschiedener Molek�le im
Kristall eines Kohlenwasserstoffs. Die Atome – oder ihre
Kerne – nehmen einen Abstand ein, der dem Gleichgewicht

zwischen Anziehungs- und Abstoßungskr�ften entspricht.
Kr�ften wozwischen eigentlich? Obgleich es nicht immer
offensichtlich ist, wie die einzelnen Komponenten dieser
Kr�fte separiert werden k�nnen, wird die Abstoßungskraft
zwischen den Wasserstoffatomen – ihr Widerstand gegen ein
Zusammendr�cken – gew�hnlich als eine der Hauptkompo-
nenten einer „sterischen Abstoßung zwischen nichtgebunde-
nen Einheiten“ benannt. Diese Interpretation ist durch Bader
und Mitarbeiter k�rzlich hinterfragt worden.[26] Um ein
Beispiel herauszugreifen, weisen die relevanten Elektronen-
dichteverteilungen in den „Buchten“ von Phenanthren und
Chrysen einen signifikanten Bindungspfad zwischen den
beiden gegen�berliegenden Wasserstoffatomen auf. Die ent-
sprechenden H···H-Wechselwirkungen wirken nicht destabi-
lisierend, sondern leisten Rechnungen zufolge einen stabili-
sierenden Beitrag von etwa 10 kcalmol�1 (!!!). Als Erkl�rung
f�r die h�here thermodynamische Stabilit�t von Phenanthren
gegen�ber Anthracen und von Chrysen gegen�ber Tetracen
wird das Konzept der „Wasserstoff-Wasserstoff-Bindung“
angeboten. Ein solcher Vorschlag wirkt zwangsl�ufig unor-
thodox und provozierend. Er kollidiert mit der allgemeinen
Auffassung von Chemikern, die auf ihre ganz eigene Weise
entscheiden, welche Atome in einem Molek�l miteinander
verbunden sind. Davon abgesehen gibt es noch andere
Erkl�rungen f�r die relativen Stabilit�ten von Phenanthren
und Anthracen, die auf einem qualitativen Vergleich der
Resonanzstabilisierung bei beiden Molek�len beruhen.

Die Wasserstoff-Wasserstoff-Bindung muss von dem un-
terschieden werden, was als „Diwasserstoffbindung“ zwi-
schen Wasserstoffatomen entgegensetzter Ladung bezeichnet
wird und zwischen einem hydridischen Wasserstoffatom, das
typischerweise an ein Metallzentrum gebunden ist, und einem
protischen Wasserstoffatom auftritt.[27] Die Diwasserstoffbin-
dung kommt in erster Linie durch elektrostatische Wechsel-
wirkungen zustande, wohingegen eine Wasserstoff-Wasser-
stoff-Bindung aus einer ganz anderen Art von Wechselwir-
kung resultiert, die haupts�chlich von der Anziehung zwi-
schen einem Proton und der Elektronendichte des anderen
Wasserstoffatoms herr�hrt. Beim �bergang von den linearen
Benzenoiden zu den gewinkelten Isomeren wird elektroni-
sche Ladung von den Kohlenstoff- zu den Wasserstoffatomen
verlagert, wodurch die Energie der Kohlenstoffatome steigt
und die der Wasserstoffatome, besonders der in den „Buch-
ten“, sinkt. In der Bilanz ergibt sich eine stabilisierende
�nderung der Gesamtenergie des Molek�ls. Eine Abstoßung
zwischen den beiden beteiligten Wasserstoffatomen kommt in
diesem Bild nicht vor. Bei einer quantenmechanischen Be-
schreibung sind die einzigen Abstoßungskr�fte die Coulomb-
Kr�fte zwischen den Atomkernen und zwischen den Elek-
tronen; die einzigen Anziehungskr�fte sind die zwischen den
Atomkernen und den Elektronen.

�hnliche �berlegungen gelten f�r die starke Ann�herung
der beiden Paare von ortho-Wasserstoffatomen in der Struk-
tur des planaren Biphenylmolek�ls. Wiederum wird jedem
H···H-Bindungspfad ein stabilisierender Energiebeitrag zu-
geschrieben – im Widerspruch zu dem einfachen Bild einer
abstoßenden Wechselwirkung zwischen diesen beiden
Atomen. Beim �bergang von der verdrehten Gleichgewichts-
struktur (Torsionswinkel ca. 458) zur metastabilen planaren
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Geometrie nimmt die Energie des Molek�ls um etwa
2 kcalmol�1 zu, und die zentrale C-C-Bindung wird etwas
verl�ngert, was einem „Zugest�ndnis an die Ann�herung der
ortho-Wasserstoffatome“ zugeschrieben wird. Ein derartiges
„Zugest�ndnis“ k�nnte wohl als eine Anpassung an die
Abstoßung zwischen den ortho-Wasserstoffatomen ausgelegt
werden, es wird aber betont, dass dies nicht gemeint ist.

Die H···H-Abst�nde in den „Buchten“ gewinkelter
Benzenoide sind viel kleiner als der Van-der-Waals-Stan-
darddurchmesser eines Wasserstoffatoms (2.4 �). Die kris-
tallographisch bestimmten Abst�nde in C18H12-Isomeren be-
tragen 2.01 � in Benzanthracen, bei dem eine solche Wech-
selwirkung auftritt,[28] 1.91 � in Chrysen mit zwei[29] und
1.88 � in Triphenylen mit drei Wechselwirkungen (Abbil-
dung 3).[30] Bemerkenswerterweise sind alle drei Molek�le

fast planar, obwohl offenkundig ist, dass durch Verdrehungen
aus der Ebene die kleinen H···H-Abst�nde hin zu normaleren
Werten vergr�ßert werden k�nnten.[31] Demgegen�ber ist das
Benz[c]phenanthrenmolek�l mit einem H···H-Abstand von
1.88 � deutlich helical bei einem Winkel zwischen den
Ebenen der beiden �ußeren Ringe von 278.[32] Bei diesem
Molek�l sind die beteiligten Wasserstoffatome nicht an ein
1,4-Kohlenstoffpaar direkt anellierter Benzolringe gebunden,
sondern an ein 1,5-Paar der �ußeren Ringen. In einem
planaren Benz[c]phenanthrenmolek�l w�ren die H···H-Ab-
st�nde sogar kleiner als 1.88 �, es steht jedoch ein zus�tzli-
cher Freiheitsgrad f�r eine Verdrehung aus der Ebene zur
Verf�gung. Beim Biphenylmolek�l muss die Potentialhyper-
fl�che relativ flach sein, da die Energiedifferenz lediglich

wenige kJ mol�1 betr�gt, obwohl der Abstand zwischen den
ortho-Wasserstoffatomen von etwa 2.0 � in der planaren
Konformation auf 2.4 � in der verdrehten Gleichgewichts-
struktur zunimmt.

Selbst wenn einer nichtbindenden Abstoßung zwischen
Wasserstoffatomen in diesen sterisch �berladenen Kohlen-
wasserstoffen ein strukturbildender Einfluss zugeschrieben
wird, scheint der Effekt auf die Struktur und Energie des
Molek�ls doch nicht entscheidend zu sein. In der Sprache der
Kraftfeldtheorie ausgedr�ckt, befinden sich die Wasserstoff-
atome gewiss unter Kompression, jedoch wirken der ausein-
anderdr�ckenden Kraft R�ckstellkr�fte entgegen, sodass sich
die Kr�fte in der Bilanz aufheben. Der H···H-Abstand ist kein
unabh�ngiger Parameter, und jede �nderung des Abstandes
w�re mit �nderungen anderer Strukturparameter wie Bin-
dungsl�ngen, Bindungwinkeln und Torsionswinkeln gekop-
pelt. Die relative Stabilit�t dieser Parameter sorgt f�r die
planare Geometrie benzenoider Kohlenwasserstoffe. Inner-
halb des Partitionierungsschemas der AIM-Theorie lautet die
Beschreibung ganz anders: Es gibt keine Abstoßung zwischen
den Wasserstoffatomen, weil eine solche Abstoßung gar nicht
zum Konzept geh�rt; es gibt einen H···H-Bindungspfad, und
die entsprechende Wechselwirkung liefert einen stabilisie-
renden Beitrag – mehr gibt es nicht zu sagen.

7. Intermolekulare Bindungspfade

Durch Erweiterung des obigen Konzeptes sollte es m�g-
lich sein, Bindungspfade immer dann zu finden, wenn die
Ladungsdichten der beiden Molek�le einander so nah sind,
dass ihre �berlappung nicht null ist – was definitionsgem�ß
immer der Fall ist, da Wellenfunktionen erst im Unendlichen
gegen null gehen. In Abschnitt 5 haben wir einige der
Probleme bei der Validierung und kritischen Interpretation
solcher Pfade angesprochen, speziell wenn diese aus experi-
mentellen Ladungsdichteverteilungen abgeleitet werden.
Trotz dieser Schwierigkeiten sind in den letzten Jahren viele
Ver�ffentlichungen erschienen, die sich mit der Beschreibung
und Interpretation experimenteller Ladungsdichteverteilun-
gen organischer Kristalle besch�ftigen. Dank der Einf�hrung
von hochintensiven R�ntgenquellen zur Bestimmung von
Kristallbeugungsmustern und von Computerprogrammen zur
Interpretation der experimentellen Daten anhand atomarer
Multipol-Elektronendichtemodelle und zur Analyse der to-
pologischen Eigenschaften der resultierenden Elektronen-
dichteverteilungen sind heute relativ zeitsparende Untersu-
chungen m�glich, die fr�her viele Jahre beansprucht h�tten.
Wir versuchen hier nicht, dieses Gebiet vollst�ndig oder
systematisch abzudecken. Vielmehr konzentrieren wir uns
auf einige ausgew�hlte Arbeiten, die sich in erster Linie mit
Aspekten schwacher intermolekularer Wasserstoffbr�cken
besch�ftigen – ein scheinbar unersch�pfliches Thema, das
nicht aus der Mode kommen will.

Kriterien f�r die Erkennung von CH···X-Wasserstoffbr�-
cken aus Merkmalen der Ladungsdichteverteilung wurden
durch Koch und Popelier vorgeschlagen.[33] Zu den Kriterien
z�hlen in erster Linie die Existenz von H···X-Bindungspfaden
mit einem niedrigen 1b-Wert und einem positiven Wert des

Abbildung 3. Kleine Wasserstoff-Wasserstoff-Abst�nde in sterisch �ber-
ladenen aromatischen isomeren Ringsystemen (von links nach rechts,
oben nach unten): Benzanthracen (2.01 �), Chrysen (1.91 �), Tripheny-
len (1.88 �) und Benz[c]phenanthren (1.88 �). Lediglich in
Benz[c]phenanthren gibt es eine nennenswerte Verdrehung aus der
Ebene, die den kleinen H···H-Abst�nden zugeschrieben werden kann.
Die Wasserstoff-Wasserstoff-Abst�nde wurden auf Grundlage der r�nt-
genographisch bestimmten Kristallstrukturen berechnet, wobei renor-
malisierte Wasserstoffatompositionen verwendet wurden (Hcal
option). Die Kristallstrukturen sind unter den Referenznamen
BEANTR, CRYSEN, TRIPHE12, BZPHAN01 in der Cambridge Crystallo-
graphic Database hinterlegt.
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Laplace-Operators 521b am bindungskritischen Punkt (CP),
wobei letztere Bedingung als Indikator f�r eine Wechselwir-
kung zwischen geschlossenen Elektronenschalen gilt. Nur
sehr starke, kurze Wasserstoffbr�cken, etwa die im symme-
trischen Hydrogenmaleat-Ion (H···O 1.21 �), haben negative
521b-Werte, die auf den kovalenten Charakter der Bindung
hinweisen.[34] Eine weitere Bedingung ist, dass sich die
Elektronendichteschalen der H- und O-Atome durchdringen.
Ob dies der Fall ist, l�sst sich durch einen Vergleich des
Bindungsradius (Abstand vom Atomkern zum bindungskri-
tischen Punkt) und des (Van-der-Waals-)Radius im nichtge-
bundenen Zustand der beiden betreffenden Atome beurtei-
len. Da der Radius eines Atoms im nichtgebundenen Zustand
eine relativ schlecht definierte Gr�ße ist, erscheint diese
Bedingung als ziemlich nebul�s. Von anderer Seite kam die
Empfehlung, keine Cut-off-Radien in die Kriterien zum
Erkennen von Wasserstoffbr�cken einzusetzen.[8g]

In neueren Untersuchungen von Bindungspfaden wurde
die von Abramov[35] aufgestellte Gleichung (1) verwendet, die
die lokale elektronische kinetische Energiedichte G(rBCP) mit
Eigenschaften des bindungskritischen Punktes in Beziehung
setzt (1 und 521 in atomaren Einheiten, a.u.).

GðrBCPÞ ¼ ð3=10Þð3p2Þ2=315=3ðrBCPÞ þ ð1=6Þr21ðrBCPÞ
¼ 2:871 15=3ðrBCPÞ þ 0:167r21ðrBCPÞ

ð1Þ

Die entsprechende potentielle Energiedichte V(rBCP)
kann dann mit Gleichung (2) bestimmt werden, die ein
Ausdruck f�r das lokale Virialtheorem ist.

2 GðrBCPÞ þ VðrBCPÞ ¼ ð1=4Þr21ðrBCPÞ ð2Þ

G(rBCP) ist notwendigerweise positiv, woraus folgt, dass
bei negativem521(rBCP) die potentielle Energiedichte V(rBCP)

ebenfalls negativ sein muss. Die Ladungsdichte ist folglich
lokal konzentriert, was f�r das Verhalten einer kovalenten
Bindung am kritischen Punkt charakteristisch ist. F�r Wech-
selwirkungen zwischen geschlossenen Schalen ist 521(rBCP)
positiv, die kinetische Energie ist dominant, und es tritt eine
lokale Ladungsverarmung auf. Daher ist die kinetische Ener-
giedichte G(rBCP) ein Maß f�r die Tendenz der elektronischen
Ladung, das fragliche Volumenelement zu verlassen, w�hrend
die potentielle Energiedichte V(rBCP) die Tendenz der elek-
tronischen Ladung beschreibt, sich im Volumenelement zu
konzentrieren. Bei einer Anwendung dieser Beziehungen auf
experimentelle Ladungsverteilungen darf nicht vergessen
werden, dass Gleichung (1) eine N�herung ist und dass das
lokale Virialtheorem, das der Gleichung (2) zugrunde liegt,
nur f�r die korrekte Ladungsdichte gilt und nicht notwendi-
gerweise f�r die experimentelle.

Bei einer Untersuchung der CP-Eigenschaften von 83
experimentell beobachteten Bindungspfaden f�r XH···O-
Wechselwirkungen (X = O, N, C) im Kristall fanden Espinosa,
Molins und Lecomte,[36] dass sowohl G(rBCP) wie auch V(rBCP)
�ber den untersuchten Bereich von etwa 1.6 bis 3.0 � negativ
exponentiell vom H···O-Abstand abh�ngen (Abbildung 4,
links). Die V(rBCP)-Werte waren weitgehend proportional zu
berechneten Dissoziationsenergien von Wasserstoffbr�cken.
So schien der H···O-Abstand im untersuchten Bereich hin-
reichend f�r eine Bestimmung der Ladungsdichte 1(rBCP) und
des Laplace-Operators 521(rBCP) am bindungskritischen
Punkt zu sein und eine gute N�herung f�r die Bindungsen-
ergie zu liefern. In diesem Bereich von Abst�nden war der
Laplace-Operator durchweg positiv, wie es f�r Wechselwir-
kungen zwischen geschlossenen Schalen charakteristisch ist.
Eine Extrapolation der G(rBCP)- und V(rBCP)-Werte auf den
Punkt, an dem V(rBCP) =�2G(rBCP) und demzufolge
521(rBCP) = 0 wird, ergab einen H···O-Abstand von 1.33 �.

Abbildung 4. Links: Abh�ngigkeit der kinetischen Energiedichte G(rBCP), der potentiellen Energiedichte V(rBCP) und der Dissoziationsenergie De

vom Abstand d(H···O) aus experimentell bestimmten Bindungspfaden in 83 Kristallstrukturen. Energiedichten sind in kJmol�1 pro atomarer Volu-
meneinheit angegeben. Wiedergabe mit Genehmigung aus Lit. [36]. Rechts: gleiche Datenpunkte wie links; die durchgezogenen Kurven wurden
aus einem einfachen Modell �berlappender sph�rischer Atome abgeleitet. Wiedergabe mit Genehmigung aus Lit. [37].
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Dieser Wert markiert den Abstand, bei dem eine Wasser-
stoffbr�cke von einem kovalenten Zustand in den einer
Wechselwirkung zwischen geschlossenen Schalen �bergeht.

Die Elektronendichte in intermolekularen Bereichen
sollte nahe an derjenigen liegen, die durch einfaches �ber-
lagern der Promolek�l-Dichten erhalten wird. Dementspre-
chend verglich Spackman[37] die obigen Ergebnisse der
G(rBCP)- und V(rBCP)-Abh�ngigkeit vom H···O-Abstand mit
Ergebnissen, die aus einem einfachen Modell nichtwechsel-
wirkender �berlappender sph�rischer Atomdichten erhalten
wurden, und fand eine bemerkenswert gute �bereinstim-
mung, besonders f�r H···O-Abst�nde �ber 2.2 �, wie sie
haupts�chlich f�r schwache C-H···O-Wechselwirkungen cha-
rakteristisch sind (Abbildung 4, rechts). Das Spackman�sche
Modell wurde m�glichst einfach gew�hlt und bestand ledig-
lich aus Atomdichten der an der Wasserstoffbr�cke beteilig-
ten H- und O-Atome. Ein verfeinertes Modell w�rde nicht
nur auf der �berlappung der Elektronendichten der indivi-
duellen ungest�rten Atome im Grundzustand beruhen, son-
dern auf den Elektronendichten der einzelnen Molek�le –
eher also ein Prokristall- als ein Promolek�lmodell. Spack-
mans Berechnungen werfen die Frage auf, ob die aus den
Experimenten abgeleiteten Bindungspfade mehr an Informa-
tion liefern als ein Rauschen um den vom Promolek�l oder
Prokristall bestimmten Trend der Elektronenverteilung.
Diese Frage wurde von Gatti et al. kritisch untersucht.[38]

F�r CH···O-Wechselwirkungen fanden die Autoren, dass
zwar Ladungsumverteilungen innerhalb der atomaren Bas-
sins auftreten k�nnen (wodurch sich die atomaren Eigen-
schaften �ndern), experimentelle und theoretische Studien
aber keine signifikanten Informationen liefern, die �ber die in
den Promolek�l-Elektronendichten enthaltenen Informatio-
nen bei großen H···O-Abst�nden hinausgehen. Trotzdem
werden in mehreren Analysen der experimentellen Elektro-
nendichten in Kristallen mehr oder weniger ohne R�cksicht
auf die Gr�ße und Signifikanz von 1(rBCP) und den dazuge-
h�rigen Laplace-Operator intermolekulare Bindungspfade
hervorgehoben. Die �bertragung auf intermolekulare H···H-
Bindungspfade und deren Bedeutung scheint unvermeidlich.
In Paulings pragmatischem Sinne sind wir besorgt �ber die
unkritische Einsch�tzung solcher Ergebnisse: Ist es ange-
bracht, die Relevanz dieser Analysen so weit zu strapazieren,
dass jeder intermolekularen CH···O- und H···H-Gruppierung
eine signifikante chemische Bindung zugeschrieben wird,
sobald nur ein Bindungspfad nachweisbar ist? Ein solcher
Standpunkt setzt lokalisierte intermolekulare Bindungen
voraus, wodurch die Wechselwirkungen der umgebenden
Regionen m�glicherweise vernachl�ssigt werden und ein
ungenaues oder zumindest unvollst�ndiges Bild von der
Natur der molekularen Erkennung entsteht.

Der Versuch, komplexe Sachverhalte zu vereinfachen, ist
begreiflich, jedoch k�nnen im Zusammenhang mit intermo-
lekularen Bindungen vereinfachende Erkl�rungen dazu
f�hren, dass man das Pferd beim Schwanze aufz�umt. Es ist
nicht so, dass der Atom-Atom-Bindungspfad die intermole-
kulare Bindung hervorbringt, sondern umgekehrt erzeugt die
intermolekulare Bindung den Atom-Atom-Bindungspfad!
Sobald in kondensierter Phase ein Paar von Wasserstoff-
atomen durch intermolekulare Kr�fte in eine ausreichende

N�he gebracht wird, sodass eine dichte Packung von Mole-
k�len mit vergleichsweise starrem Ger�st resultiert, dann
�berlappen die Elektronendichteverteilungen, und es ent-
steht ein Bindungspfad zwischen diesen Atomen. Aus expe-
rimentellen Ladungsdichtedifferenzkarten wissen wir, dass
die Differenzdichte zwischen Atomen kaum messbar ist, d.h.,
die Ladungsdichte zwischen den Atomen unterscheidet sich
kaum von der Summe der Promolek�l-Elektronendichten.
Spackmans Ergebnisse zeigen,[37] dass dies gr�ßtenteils auch
f�r theoretische Ladungsdichten schwacher XH···O-Wasser-
stoffbr�ckensysteme gilt. Es ist daher die intermolekulare
Anziehung, die die intermolekularen Bindungspfade gene-
riert, nicht umgekehrt. Umformuliert k�nnte eine �hnliche
Aussage f�r intramolekulare Bindungspfade gelten, beson-
ders f�r H···H- und andere „nichtbindende“ Wechselwirkun-
gen.

8. Der halbklassische Dichtesummen-Ansatz
(Pixel-Ansatz)

Wenn also die Lokalisierung intermolekularer Bindungen
in Form von Atom-Atom-Wechselwirkungen bisweilen frag-
w�rdig ist, dann k�nnte es ein sinnvoller Ansatz sein, die
Elektronendichtewolken als vollst�ndig delokalisiert zu be-
trachten. Eine M�glichkeit hierf�r bietet die neu entwickelte
SCDS- oder Pixel-Methode.[20, 21] Die Berechnung von inter-
molekularen Energien beginnt mit der Berechnung der
Elektronendichte der einzelnen Molek�le durch quantenche-
mische Standardprogramme wie Gaussian, wobei Schritte
von 0.08 � zur Generierung eines Rasters („grid“) aus
gew�hnlich etwa 106 Punkten (den Originalpixeln) verwendet
werden. Dieses Raster wird dann zu n � n � n �berpixeln
komprimiert, dabei ist n gew�hnlich 3, 4 oder 5; �berpixel,
die weniger als 10�6 Elektronen enthalten, werden als nicht
signifikant verworfen, und die elektronische Ladung wird
renormalisiert, um die Gesamtkernladung auszubilanzieren.
Die molekulare Elektronendichte wird daher normalerweise
durch etwa 10 000–15000 Pixel beschrieben (siehe Abbil-
dung 5). Zur Bildung eines multimolekularen Ensembles
werden die Positionen aller Pixel und aller Kerne im Raum
durch Rotations- oder Translationsoperationen wiederholt –
oder durch Raumgruppensymmetrieoperationen, wenn ein
Kristall betrachtet wird. Die Methode geht also davon aus,
dass starre, unverzerrte Elektronendichten in einer supramo-
lekularen Anordnung aneinandergelagert sind.

Die Coulomb-Energie zwischen zwei beliebigen Molek�-
len wird einfach als Summe �ber die qiqj/rij-Beitr�ge jedes
Paares von Elektronendichtepixeln, oder von Pixeln und
Kernen, in den einzelnen Molek�len berechnet. Die Cou-
lomb-Energie ist demnach v�llig parameterfrei und h�ngt
nicht von der Zuordnung von Punktladungen oder verteilten
Multipolen ab. Folglich ist bei kleinen Abst�nden zwischen
benachbarten Molek�len in kondensierten Phasen die nach
der Pixel-Methode berechnete Coulomb-Energie viel ver-
l�sslicher als diejenige auf der Basis elektrostatischer Wech-
selwirkungen zwischen lokalisierten Verteilungen von Punkt-
ladungen oder Multipolen. Best�tigt wird dies durch Verglei-
che mit den Ergebnissen hochentwickelter quantenchemi-
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scher Rechnungen oder experimenteller Elektronendichte-
messungen an Glycin.[39] Die Abstoßungsenergie wird als
proportional zum �berlappungsintegral der Elektronendich-
ten (berechnet durch numerische Integration �ber das Raster
aus den nichtkomprimierten Originalpixeln) angesetzt, erho-
ben in eine Potenz etwas kleiner als 1. Hierzu werden
mindestens zwei empirische Parameter ben�tigt, die nicht
immer einfach zu bestimmen sind: die Proportionalit�tskon-
stante und der Exponent. Zur Absch�tzung der Polarisati-
onsenergie wird jeder Elektronendichtepixel einem Atom
zugeteilt (demjenigen, zu dessen Kern der Abstand der
kleinste Bruchteil des Atomradius ist), und die Pixelpolari-
sierbarkeit wird als entsprechende Atompolarisierbarkeit
angesetzt, skaliert um das Verh�ltnis von Pixelladung zu
Ordnungszahl. Die Polarisationsenergie wird dann �ber die
Gleichungen f�r den induzierten Dipol und die lineare
Polarisation durch Summieren �ber alle Pixel als ein Viel-
k�rpereffekt berechnet, der aus der Wirkung des elektrischen
Gesamtfelds aller umgebenden Molek�le an jedem Pixel
resultiert. Die Dispersionsenergie wird als Summe von Pixel-
Pixel-Termen durch eine Formel vom London-Typ erhalten,
wobei Pixelpolarisierbarkeiten und das molekulare Gesamt-
ionisierungspotential genutzt werden, das als die Energie des
h�chsten besetzten Molek�lorbitals (des HOMO) angesetzt
wird. Polarisations- und Dispersionsenergien werden mit
einer D�mpfungsfunktion multipliziert, um Singularit�ten
auszuschließen; auf diese Weise werden zwei weitere empi-
rische Parameter eingef�hrt. Die Gesamtwechselwirkungs-
energie ist dann die Summe der Coulomb-, Polarisations-,
Dispersions- und Abstoßungsterme.

Die gesamte Formulierung ben�tigt nicht mehr als vier
vollst�ndig justierbare Parameter f�r alle organischen Mole-
k�le, im Vergleich dazu ben�tigen auch die einfachsten
Atom-Atom-Methoden ein Vielfaches davon. Die Ergebnisse
sind nahezu unabh�ngig vom Niveau der Molek�lorbital-
rechnung, wobei MP2/6-31G** mehr als zufriedenstellend ist.
Um eine Vorstellung von der Effizienz der Pixel-Methode zu
erhalten, ben�tigt z.B. die Berechnung der Dimerisierungs-
energie eines Guanin-Cytosin-Basenpaars nur wenige Sekun-
den Rechenzeit, und die Ergebnisse sind mit denen quanten-
chemischer Rechnungen auf hohem Niveau vergleichbar. Die
Berechnung der Gitterenergie von Naphthalin nimmt etwa
eine Stunde in Anspruch, und Sublimationsw�rmen organi-
scher Kristalle werden gut reproduziert. Die getrennte Be-
trachtung der Wechselwirkung – in Form von Coulomb-,
Polarisations-, Dispersions- und Abstoßungstermen – muss
nicht zwangsl�ufig streng erfolgen, und dennoch liefert sie
einen zus�tzlichen Interpretationsbonus, da es relativ einfach
ist, jeden dieser Terme mit der chemischen Struktur und
Konformation eines bestimmten Molek�ls oder einer Mole-
k�lgruppe in Verbindung zu bringen.

Der Kerngedanke der Pixel-Methode ist es, aus der
Wechselwirkung zwischen ungest�rten molekularen Elektro-
nendichten die Energien von Molek�l-Aggregaten oder Kris-
tallgitterenergien zu erhalten, die mit experimentellen Sub-
limationsenergien verglichen werden k�nnen. Sie ist nur zum
Teil eine Ab-initio-Methode, und die Parameteroptimierung
kann noch verbessert werden,[40] besonders was die Behand-
lung der Abstoßungsenergie betrifft. Wie bei vielen rechner-
gest�tzten Methoden ist eine breite Anwendung unter prak-
tisch arbeitenden Chemikern nicht unmittelbar greifbar (zu-
mindest im Moment), und den Ergebnissen fehlt der visuelle
Reiz einfacher geometrischer Folgerungen. Das Hauptver-
dienst des Pixel-Ansatzes ist es, den Fokus der Analyse von
den Kernpositionen zu den molekularen Ladungsverteilun-
gen zu verschieben. Diese Verlagerung kann mit Blick auf die
zugrunde liegende Physik als Verbesserung gesehen werden.
Bei einem Kristall beschreibt die Sublimationsenergie das
Abtrennen einzelner Molek�le aus ihrer geordneten Lage im
Festk�rper, wobei die Gesamtenergien am geeignetsten auf
Molek�l-Molek�l-Energien heruntergebrochen werden. Im
Pixel-Ansatz folgt dies von Natur aus. Der Standpunkt,
Molek�l-Molek�l-Wechselwirkungen zu betrachten, scheint
auch deshalb gerechtfertigt zu sein, weil zugegeben werden
muss, dass ein Molek�l eine weniger kontrovers diskutierte
Einheit ist als ein Atom in einem Molek�l (trotz der
unbestrittenen Verdienste der AIM-Theorie[22]). Zugleich
k�nnen der Pixel- und Bindungspfad-Ansatz als verschiedene
Sprachen angesehen werden, als verschiedene Arten, die
physikalischen Ph�nomene zu beschreiben, die mit der Ag-
gregation von Molek�len zu kondensierter Materie einher-
gehen. In der einen Sprache reden wir von Bindungspfaden
und kritischen Punkten, in der anderen von intermolekularen
Coulomb-, Polarisations-, Dispersions- und Abstoßungsener-
gien, die von der Konfrontation und �berlappung von
Elektronendichten vis-a-vis der Kernpositionen herr�hren.

Abbildung 5. Im traditionellen Atom-Atom-Modell wird ein Molek�l
durch einige wenige Punktladungen beschrieben, die an den Kernposi-
tionen lokalisiert sind. In der hier illustrierten Pixel-Beschreibung mit
delokalisierten Ladungen wird jedes Molek�l durch einen Kasten repr�-
sentiert, der die atomaren Kernladungen und tausende von Elektronen-
pixeln enth�lt. Die beiden K�sten �berlappen ein wenig, um die Ab-
stoßungs- und Durchdringungsenergien zu ber�cksichtigen.
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9. Rechnungen kontra Modelle und
Vereinfachungen

Jede Diskussion der strukturellen Einfl�sse bei der mo-
lekularen Erkennung sollte idealerweise auf pr�zise berech-
neten Molek�l-Molek�l-Wechselwirkungsenergien beruhen.
Indes sind die meisten Organiker und Festk�rperchemiker
weder willens noch in der Lage, sich in praktizierende
Theoretiker zu verwandeln – wenigstens nicht bislang. In
dem Maße aber, wie Computerprogramme mit vereinfachten
Eingabem�glichkeiten verst�rkt verf�gbar und immer nut-
zerfreundlicher werden, werden mehr und mehr praktisch
arbeitende Chemiker, zumindest die j�ngeren unter ihnen, ihr
naturwissenschaftliches Repertoire durch mehr oder minder
routinem�ßige Berechnung der Energien von Molek�len und
molekularen Aggregaten erweitern wollen. Die Ergebnisse
solcher Rechnungen k�nnen in jedem Fall nur einen Beginn
markieren; wie alle Naturwissenschaften entwickelt sich die
Chemie durch Konzepte weiter, durch Modelle, die Beob-
achtungen erkl�ren und noch nicht Beobachtetes vorhersa-
gen, ohne auf die mathematische Physik zur�ckgreifen zu
m�ssen. Es sollte nun einleuchten, dass die Faktoren, die
intermolekulare Bindungen beeinflussen und unter unter-
schiedlichen Strukturen selektieren, eigentlich zu komplex
sind, um in Form von Atom-Atom-Bindungen und/oder
zentralen Multipol-Multipol-Modellen beschreibbar zu sein.
Eine Diskussion der Strukturen, die durch Zusammenlagern
von Molek�len zu supramolekularen Aggregaten und Kris-
tallen entstehen, verlangt nach einer Sprache, die die Erken-
nung von ganzen Molek�len oder polyatomaren Gruppen
ausdr�ckt. Es reicht nicht mehr aus, nach Atom-Atom-
Kontakten zu suchen oder naive elektrostatische Betrachtun-
gen zu bem�hen. Patentl�sungen gibt es nicht, zumindest
aber k�nnen wir einige versachlichende Ratschl�ge gegen
attraktiv einfache, gleichwohl irrige Vorstellungen geben.

In den folgenden Abschnitten vergleichen wir lokalisierte
und delokalisierte elektrostatische Modelle und stellen einige
Beispiele vor, bei denen der Atom-Atom-Ansatz zu falschen
Interpretationen f�hrt oder vern�nftigen Vorhersagen im
Weg steht; wo es m�glich ist, schlagen wir alternative
Betrachtungsweisen anhand delokalisierter Modelle und der
Verwendung von Ergebnissen der Pixel-Methode vor und
stellen Vergleiche mit Folgerungen aus der AIM-Methode an.

9.1. Die Kristallstruktur von Cl2, Cl···Cl-„Bindungen“ und
„Chlor-Effekte“

Betrachten wir als erstes die Kristallstruktur von mole-
kularem Chlor (Abbildung 6)[41] als Grundlage f�r einen
Vergleich dieser beiden Betrachtungsm�glichkeiten f�r su-
pramolekulare Ensembles und Kristalle. Diese Struktur
wurde wegen des intermolekularen Cl···Cl-Abstandes von
3.27 �, der betr�chtlich kleiner ist als die Summe der Van-
der-Waals-Standardradien (3.60 �), lange als problematisch
angesehen. In den isostrukturellen Kristallen von Brom und
Iod sind die analogen Br···Br- und I···I-Abst�nde ebenfalls
klein, und zumindest beim Iodkristall ist die intramolekulare
kovalente Bindung signifikant l�nger als in der Gasphase.

Eine analoge Bindungsverl�ngerung konnte bei festem Chlor
(oder Brom) nicht schl�ssig nachgewiesen werden. Die
strukturellen Befunde wurden durch Williams und Mitarbei-
ter[42] durch das Vorliegen schwacher intermolekularer
Cl···Cl-Bindungen interpretiert. Bader und Mitarbeiter[43]

schlugen eine Interpretation vor, nach der intermolekulare
Bindungspfade vorliegen. Bei der topologischen Analyse der
theoretischen und experimentellen Elektronendichten
wurden Bindungspfade von jedem Chloratom im Kristall zu
zw�lf anderen Chloratomen gefunden (einschließlich dem
zweiten Atom im selben Molek�l). Die �bereinstimmung
zwischen den theoretischen und experimentellen Werten f�r
1b und 521b wurde als „fair“ eingestuft. Da f�r die Genau-
igkeit der experimentellen Elektronendichte keine Absch�t-
zung angegeben wurde und die experimentellen 1b-Werte f�r
die intermolekularen Bindungspfade etwa 0.05 e��3 betru-
gen, ist schwierig einzusch�tzen, inwieweit die theoretischen
und experimentellen Ergebnisse konsistent sind. Jedenfalls
wurde die schwache intermolekulare Bindung, die schon
fr�her wegen des kleinen Cl···Cl-Abstandes postuliert worden
war, durch die Existenz eines entsprechenden Bindungspfa-
des sowohl in der theoretischen als auch in der experimen-
tellen Elektronendichteverteilung als gesichert eingestuft.

Tabelle 1 enth�lt eine Beschreibung dieses Festk�rpers
nach der Pixel-Methode. Angegeben sind die Energien der
Wechselwirkung eines zentralen Molek�ls mit seinen 14
n�chsten Nachbarn, einschließlich der elf beteiligten inter-
molekularen Cl···Cl-Bindungspfade, und die berechnete Ge-
samtgitterenergie. Diese �bersteigt die gemessene Sublima-
tionsenthalpie von 32 kJmol�1 geringf�gig; Grund ist eine
nach wie vor suboptimale Parametrisierung der Abstoßungs-
energien, ein Fehler, der bereits bei anderen chlorierten
Verbindungen bemerkt worden ist.[44] Statt auf Bindungs-
pfadeigenschaften des kleinen Cl···Cl-Abstandes abzuzielen,
wird die Stabilit�t des Chlorkristalls durch die Ergebnisse der
Pixel-Rechnungen auf recht nat�rlich wirkende Weise
anhand g�ngiger Komponenten von molekularen Wechsel-
wirkungen erkl�rt, wobei die Beitr�ge aller vierzehn Mole-
k�l-Molek�l-Paare durch Coulomb- und Dispersionskr�fte
stabilisierend wirken. Die am st�rksten stabilisierende Wech-
selwirkung tritt zwischen parallelen Paaren von Molek�len

Abbildung 6. Kristallstruktur von festem Chlor;[41] Cl···Cl-Abst�nde
(in �): a-c 3.82, a-d 3.92, a-e 3.27, b-f 3.74, b-g 3.70.
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auf, die durch C-zentrierte Translation miteinander in Bezie-
hung stehen. Die Wechselwirkung zwischen den �ber Gleit-
spiegelebenen verkn�pften Molek�len (also jenen mit den
ungew�hnlich kleinen Cl···Cl-Abst�nden) weist erwartungs-
gem�ß den st�rksten stabilisierenden Coulomb-Beitrag auf,
dieser wird jedoch durch einen großen Abstoßungsterm
�berkompensiert (generell wird die Abstoßungsenergie
gr�ßer, wenn die Coulomb-Energie st�rker stabilisierend
wirkt, da beide von �berlappungs- und Durchdringungsef-
fekten abh�ngen). Daraus resultiert eine moderat stabilisie-
rende, aber keinesfalls außergew�hnliche Gesamtwechsel-
wirkungsenergie zwischen Molek�len, die �ber Gleitspiegel-
ebenen verkn�pft sind (Tabelle 1). Wenn molekulare Wech-
selwirkungsenergien �ber Ladungsverteilungen bewertet
werden, scheint es, dass „kurze“ Atom-Atom-Kontakte ener-
getisch irrelevant sein k�nnen und weit davon entfernt sind,
entscheidende Bindungsfaktoren zu sein.

Als ein weiteres Beispiel betrachten wir die Dichlorben-
zolderivate. Angesichts der negativen Nettoladungen an den
Chloratomen ger�t man innerhalb des Atom-Atom-Konzep-
tes in Schwierigkeiten, wenn man die in vielen Kristallen
gefundenen kleinen Cl···Cl-Abst�nde erkl�ren will. Im b-
Polymorphen von 1,4-Dichlorbenzol z. B. ordnen sich die
Molek�le zu einer parallelen Kette mit aneinanderstoßenden
Enden mit CCl···ClC-Abst�nden von 3.38 �, was weit gerin-
ger ist als die Summe der Van-der-Waals-Standardradien
(Abbildung 7). Man k�nnte erwarten, dass ein derart kleiner
Abstand mit einer stark abstoßenden Wechselwirkung ein-
hergeht, aber selbst im Modell lokalisierter Punktladungen
berechnet sich die Destabilisierung nur zu etwa 1 kJmol�1.[44]

Da uns keine Ladungsdichteverteilung f�r diese Kristall-
struktur zur Verf�gung steht, k�nnen wir keinen Bindungs-
pfad beschreiben, aber aus der bekannten qualitativen Ab-

h�ngigkeit vom Kern-Kern-Ab-
stand und durch Analogieschluss
zum Cl2-Kristall kann ein Bin-
dungspfad mit einem kritischen
Punkt (3,�1) und niedrigem 1b

sowie positivem Laplace-Operator
erwartet werden, wie es f�r eine
schwach stabilisierende Wechsel-
wirkung zwischen geschlossenen
Schalen charakteristisch ist. Eine
Pixel-Rechnung best�tigt,[44, 45] dass
die Wechselwirkungsenergie eines
auf diese Weise verkn�pften
Paares von Molek�len fast null
ist, d.h., diese besondere Mole-

k�l-Molek�l-Anordnung hat hinsichtlich Stabilisierung oder
Destabilisierung keine besondere Relevanz. Die Gesamtgit-
terenergie der Kristallstrukturen der drei Dichlorbenzole
stammt haupts�chlich aus Dispersionswechselwirkungen zwi-
schen ganzen Molek�len, und die Pr�ferenzen unter konkur-
rierenden Strukturen werden von einer komplexen Balance
zwischen alles andere als einfach zu identifizierenden Dis-
persions- und Coulomb-Termen bei sehr geringen Energie-
unterschieden diktiert.[44] Allein durch Betrachtung der wech-
selseitigen Positionen bestimmter Atome oder der Orientie-
rungen bestimmter Bindungen lassen sich die relativen
Stabilit�ten dieser Strukturen nicht verstehen. Die Anwen-
dung eines Atom-Atom-Ansatzes zur Erkl�rung der inter-
molekularen Wechselwirkungen kann hier k�nstliche Proble-
me aufwerfen. Die hohe Polarisierbarkeit von Cl (verglichen
mit C und H) ist sicher ein bedeutender Faktor bei der
Packung chlorierter Verbindungen in Kristallen. Man muss
sich aber fragen, wieviele der �ber die Jahre vorgestellten
Modelle, die auf einer angenommenen Relevanz geometri-
scher Feinheiten der Cl···Cl-Wechselwirkung beruhen, Be-
stand haben werden.

9.2. Lokalisierte kontra delokalisierte elektrostatische Modelle

Bei einer vergleichenden Analyse der Leistungsf�higkeit
von elektrostatischen Atom-Atom-Punktladungsmodellen
und Multipolverteilungsmodellen zur Reproduzierung orga-
nischer Kristallstrukturen wurde gefunden,[46] dass die Mul-
tipolmodelle im Durchschnitt den Punktladungsmodellen
nicht �berlegen sind und lediglich bei starren Molek�len
etwas bessere Ergebnisse liefern. In Abbildung 8 werden
Coulomb-Energien verglichen, die entweder mithilfe elek-
trostatischer Punktladungen (Ep.c.) oder durch Anwendung
der Pixel-Methode mit molekularen Ladungsverteilungen
(EPix) f�r virtuelle Kristallstrukturen des Naphthalins und der
Benzoes�ure berechnet wurden. Es gibt zwar eine allgemeine
Korrelation, die absoluten Gr�ßenordnungen weichen aber
stark voneinander ab, und bei Naphthalin stimmen sogar die
Vorzeichen nicht �berein. Die EPix.-Werte sind viel gr�ßer als
die Ep.c.-Werte und streuen etwa doppelt so stark, was ein
h�heres Aufl�sungsverm�gen anzeigt. Dies k�nnte von
Nutzen sein, da die Streuung um die Korrelationsgerade
etwa 5 kJmol�1 betr�gt, was den Unterschieden in den

Tabelle 1: Nach der Pixel-Methode berechnete Koh�sionsenergien (in kJ mol�1) von Molek�lpaaren in
der Kristallstruktur von Chlor (siehe auch Abbildung 6).[41] [a]

Symmetrie[b] Abstand[c] Ecoul Epol Edisp Erep Etot

x, 1 + y, z 4.44, 2 3.74, 1 �1.0 �0.5 �6.4 3.9 �4.0
1/2 + x, 1/2 + y, z 3.82, 4 3.82, 4 �3.0 �1.2 �11.4 8.0 �7.6

3.70, 2
x, 1/2�y, 1/2 + z 4.63, 4 3.27, 2 �5.8 �3.5 �9.7 12.8 �6.0
1/2 + x, �y, 1/2 + z 5.11, 4 3.93, 2 �0.6 �0.2 �3.6 1.6 �2.8
Kristall – – �19.8 �10.2 �59.9 48.7 �41.2

[a] Coulomb-, Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-Molek�l-Gesamtenergien.
[b] Symmetrieoperation zwischen Molek�lpaaren. [c] Abstand zwischen Molek�lzentren (in �), Multi-
plizit�t; kleinste Abst�nde zwischen Chloratomen (in �), Multiplizit�t.

Abbildung 7. An den Enden verkn�pfte Kette von Molek�len in der
Kristallstruktur des b-Polymorphen von 1,4-Dichlorbenzol. Der Cl···Cl-
Abstand ist betr�chtlich kleiner als die Summe der Van-der-Waals-
Radien. Einer Pixel-Rechnung zufolge ist die Wechselwirkungsenergie
eines auf diese Weise angeordneten Molek�lpaares fast null.[44]
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Gesamtgitterenergien von konkurrierenden (realen oder
virtuellen) Polymorphen entspricht. Je gr�ßer die Coulomb-
Energien, desto gr�ßer ist die Schwankungsbreite (siehe die
Abbildungen 8a und b). Die Ergebnisse beziehen sich auf
Kristallstrukturen aus vollkommen starren Molek�len und
auf ESP-Punktladungen, d.h. Punktladungen der h�chstm�g-
lichen Qualit�t. Die meisten anderen Verfahren zur Berech-
nung intermolekularer Wechselwirkungen basieren auf
Punktladungsmodellen mit viel ungenaueren atomaren La-
dungsparametern (z. B. aus Mulliken-Populationsanalysen
oder empirischen Partitionierungsschemata). Sie werden f�r
flexible Molek�le verwendet, bei denen die Elektronendich-
teverteilung mit der Konformation variiert.

Bei mittleren intermolekularen Abst�nden k�nnen
Punktladungsmodelle eine vern�nftige Absch�tzung der
Energietrends erm�glichen, die absoluten Werte k�nnen
aber trotzdem weit daneben liegen. Bei den kleinen intermo-
lekularen Abst�nden, wie sie f�r Kristalle (oder Fl�ssigkei-
ten) typisch sind, kann eine Beschreibung der Ladungsver-
teilung als lokalisiert oder delokalisiert sogar zu entgegenge-
setzten Vorzeichen in der Energiebalance f�hren: Stabilisie-
rung kontra Destabilisierung. Zur Unterscheidung zwischen
konkurrierenden Strukturen scheinen Lokalisierungsmodelle
daher nur eingeschr�nkt tauglich zu sein. Man kann sich
fragen, ob es �berhaupt Hoffnung gibt, dass je ein verl�ssli-
ches Atom-Atom-Kraftfeld zur Vorhersage von Kristallstruk-
turen organischer Verbindungen aufgestellt werden kann.
Zumindest scheint es angeraten, die Verl�sslichkeit von
Atom-Atom-Modellen bei Docking-Studien, bei denen zwi-
schen energetisch sehr �hnlichen Bindungsstellen in biologi-
schen Makromolek�len mit einer Vielzahl von Torsionsfrei-
heitsgraden unterschieden werden muss, zu hinterfragen.

Nach Broderson et al.[46] kann von Multipolmodellen eine
verbesserte Beschreibung intermolekularer Wechselwirkun-
gen erwartet werden, „da die elektrostatische Wechselwir-
kung den bedeutendsten Beitrag [most prominent contribu-
tion] zum intermolekularen Potential liefert“. Sofern mit
„bedeutend“ „groß“ gemeint ist, gibt diese Aussage was
wasserstoffbr�ckenfreie Kristalle betrifft nicht mehr als ein
weit verbreitetes Missverst�ndnis wieder, denn Pixel-Rech-
nungen an Kristallen zeigen,[40,47] dass Coulomb-Energien
sogar bei Kristallen stark polarer Verbindungen h�chstens 20
bis 30 % der Sublimationsenergien ausmachen. Hieße „be-
deutend“ hingegen „wichtig f�r strukturelle Details“, k�me
dies der Wahrheit schon betr�chlich n�her.

9.3. Benzol und Benzolderivate

Wegen seiner zentralen Stellung in der praktischen und
theoretischen organischen Chemie, wurde die Kristallstruktur
des Benzols in unz�hligen Ver�ffentlichungen und auf eben-
sovielen Konferenzen diskutiert. Bei Normaldruck kristalli-
siert fl�ssiges Benzol bei etwa 5 8C in der in Abbildung 9a
gezeigten Struktur (Raumgruppe Pbca).[48] Bei etwa 25 kbar
nimmt es eine dichter gepackte monokline Struktur in der
Raumgruppe P21/c ein (Abbildung 9b),[49] die die erste in
einer Serie homologer Strukturen bestehend aus den linearen
benzoiden Arenen Naphthalin, Anthracen, Tetracen und
Pentacen ist.

Die Pbca-Struktur kann zun�chst einfach als eine dich-
teste Packung von abgeflachten Ellipsoiden beschrieben

Abbildung 8. Vergleich von Coulomb-Energien (in kJ mol�1) aus Punkt-
ladungs- (Ep.c.) und Pixel-Modellen (EPix.) f�r virtuelle Kristallstrukturen
des Naphthalins (oben) und der Benzoes�ure (unten).

Abbildung 9. a) Orthorhombische Normaldruckstruktur des Benzols;
b) monokline Hochdruckstruktur des Benzols.
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werden. Jedes Molek�l in der Kristallstruktur wird von zw�lf
anderen Molek�len in einer geringf�gig verzerrten kubisch-
dichtesten Packung umgeben. Das Molek�l befindet sich auf
einem Inversionszentrum und weist daher drei nicht�quiva-
lente Wasserstoffatome mit unterschiedlichen Umgebungen
auf. In der Raumgruppe Pbca m�ssen die benachbarten
Molek�lpaare mehr oder minder gegeneinander gekippt sein
(Abbildung 10, A–C), und weil an den kurzen intermoleku-
laren Kontakten notwendigerweise Wasserstoff- und Kohlen-
stoffatome beteiligt sind, kann man CH···H- und CH···C-

Wechselwirkungen ausmachen und ihre
m�gliche Bedeutung diskutieren. Bei
einem dieser benachbarten Paare (Ab-
bildung 10, A) ist ein H-Atom eines
Molek�ls ungef�hr �quidistant zu den
sechs C-Atomen des Nachbarmolek�ls,
was man als einen Beleg f�r eine CH···p-
Wechselwirkung auffassen k�nnte. Aber-
mals kann man das Auftreten dieses
Molek�lpaares als einen Beleg f�r die
Bedeutung molekularer elektronischer
Quadrupol-Wechselwirkungen ansehen.
All diese Interpretationen wurden vor-
getragen, verglichen, gegen�bergestellt
und debattiert.

Die relative Stabilit�t paralleler und T-f�rmiger Anord-
nungen von Benzol-Dimeren ist Gegenstand endloser Dis-
kussionen. Die Energiedifferenz variiert und kann in Abh�n-
gigkeit von der Rechenmethode sogar das Vorzeichen wech-
seln. Sicher ist nur, dass die Energiedifferenz zwischen den
beiden Anordnungen marginal ist. Dank der Flexibilit�t und
des bescheidenen Rechenaufwandes der Pixel-Methode (nur
etwa 10 s Rechenzeit pro Energiepunkt auf einem 3-GHz-
PC) k�nnen wir die Potentialhyperfl�che des Benzol-Dimers
als Funktion des Abstandes zwischen Massenmittelpunkten
und Interplanarwinkeln untersuchen. Die Hauptminima sind
in Abbildung 11 gezeigt; in Tabelle 2 werden die Energien
dieser berechneten Dimere mit denen n�chster benachbarter
Molek�lpaare im Kristall verglichen.

Die Paare benachbarter Benzolmolek�le A–D (Abbil-
dung 10 und Tabelle 2) sind durch Symmetrieoperationen des
Kristalls verkn�pft (drei Gleitspiegelebenen und die Transla-
tion entlang der c-Achse). Obwohl jedes dieser Paare Teil
eines sich endlos wiederholenden Musters ist – z.B. befindet
sich im Mittelpunkt jedes Benzolmolek�ls ein kristallogra-
phisches Inversionszentrum –, beziehen sich unsere Rech-
nungen auf die Wechselwirkungsenergie isolierter Molek�l-
paare. Die Pixel-Gesamtgitterenergie des Benzols von
�47.7 kJmol�1 stimmt mit der berechneten Sublimationsw�r-
me von 44.4 kJ mol�1 gut �berein.[45]

Das berechnete Dimer F �hnelt stark dem Paar n�chster
Nachbarn A im Kristall, allerdings ist dies auch der einzige
Punkt, an dem zwischen den Molek�lpaaren im Kristall und
den isolierten Dimeren eine enge �bereinstimmung festzu-
stellen ist. Nach den Pixel-Rechnungen ist das gestapelte
Dimer E hinsichtlich der Dispersionsenergie und, etwas
�berraschend, auch der Coulomb-Polarisationsenergie am
g�nstigsten, im Kristall tritt diese Strukturmotiv dagegen
�berhaupt nicht auf. Das n�chste Analogon zu E ist das durch
Translation entlang der c-Achse verwandte Paar D, das aber
einen mehr als doppelt so großen Abstand zwischen den
Ebenen aufweist. Das Paar B kann als teilweise gestapelt
beschrieben werden, aber kaum als �berlappend. �ber das
Paar C ist nicht viel zu sagen; sich selbst �berlassen w�rde es

Abbildung 10. Die vier am n�chsten benachbarten Molek�lpaare in der
Normaldruckkristallstruktur des Benzols (zugeh�rige Energien siehe
Tabelle 2).

Abbildung 11. Wichtige Minima auf der Potentialhyperfl�che von
Benzol-Dimeren in der Gasphase (zugeh�rige Energien siehe Tabel-
le 2).

Tabelle 2: Koh�sionsenergien (in kJmol�1) der Molek�lpaare A–D (Abbildung 10) in der Pbca-Kristall-
struktur von Benzol und Minimumsenergien der ausgew�hlten Benzol-Dimere E–G (Abbildung 11)
nach der Pixel-Methode.[a]

Molek�lpaar Ecoul Epol Edisp Erep Etot Abstand[b] Winkel[c]

A : 1/2 + x, y, 1/2�z �3.4 �1.3 �12.2 6.6 �10.3 5.08 85
B : x, 1/2�y, 1/2 + z �2.0 �0.6 �7.6 3.6 �6.6 5.90 28
C : 1/2�x, 1/2 + y, z �1.2 �0.6 �6.4 3.2 �5.0 6.05 88
D : x, y, 1 + z �0.4 0.0 �1.0 0.0 �1.4 6.92 0
Dimer E �7.3 �6.7 �37.6 34.5 �17.0 3.41 0
Dimer F �5.4 �2.5 �15.4 11.0 �12.3 4.90 90
Dimer G �0.4 �1.5 �7.0 5.3 �3.6 6.48 0

[a] Coulomb-, Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-Molek�l-Gesamtenergien. [b] Ab-
stand zwischen Massenmittelpunkten (in �). [c] Winkel zwischen Benzolmolek�lebenen (in 8).
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sicher in das zum Dimer F geh�rende lokale Energiemini-
mum fallen. Es ist nicht leicht, diese Befunde mit einfachen
elektrostatischen Wechselwirkungen im Benzolkristall in
Einklang zu bringen. Unsere Rechnungen best�tigen jeden-
falls, dass Paare n�chster Nachbarn nicht notwendigerweise
lokale Energieminima sind, gleichwohl sicher davon ausge-
gangen werden kann, dass sie zumindest energetisch tief
liegenden Regionen auf der Hyperfl�che entsprechen. Daher
wurden die Paare A, B und C als Startpunkte zum Design von
Molek�len mit spezieller Affinit�t zu aromatischen G�sten
genutzt.[50]

Die aus den Rechnungen erhaltenen Ergebnisse geben
Auskunft dar�ber, wie ein gegebenes Benzolmolek�l im
Kristall mit seinen Nachbarn wechselwirkt, aber sie erkl�ren
nicht, warum Benzol eine bestimmte Kristallstruktur ein-
nimmt und nicht eine andere. Vor allem eines k�nnen wir aus
diesem Beispiel lernen, n�mlich dass die Kristallstruktur von
Benzol von einer fein ausgewogenen Balance aus weitrei-
chenden und kooperativen Einfl�ssen abh�ngt, und dass eine
Beschreibung, die sich im Wesentlichen auf die Wechselwir-
kungen zwischen positiv geladenen H- und negativ geladenen
C-Atomen st�tzt, eine �berm�ßige Vereinfachung w�re.
Umfangreiche Kraftfeldrechnungen durch van Eijck et al.
zeigen,[51] dass es in einem Gitterenergiefenster von
10 kJ mol�1 mindestens 30 virtuelle Strukturen gibt. Die
beobachtete Pbca-Struktur ist zwar die mit der h�chsten
Gitterenergie, allerdings nur um einen sehr kleinen Betrag,
der geringer ist als die Unsicherheit in den berechneten
Energien. Die berechnete Struktur mit der gr�ßten Dichte
�hnelt der Struktur von Hochdruckbenzol stark (Abbil-
dung 9b). Es ist kein Benzolpolymorph bekannt, das zu
einer der anderen energiearmen virtuellen Strukturen passen
w�rde. Wir verstehen also nicht wirklich, warum Benzol die
Pbca-Struktur und nicht eine der anderen virtuellen energie-
armen Strukturen einnimmt.

Allgemeiner betrachtet k�nnen starre aromatische Mole-
k�le schematisch in eine Kernregion (die Kohlenstoffatome)
und eine Randregion (die Wasserstoffatome und/oder Sub-
stituenten) eingeteilt werden. Diese Molek�le k�nnen in drei
Hauptstrukturmotiven dimerisieren (Abbildungen 12 und
13): parallele Stapelung (Kern-Kern-Wechselwirkung, Inter-
planarwinkel 08), verkippte Ebenen oder T-Struktur (Rand-
Kern-Wechselwirkung, variabler Interplanarwinkel) und co-
planare Struktur (Rand-Rand-Wechselwirkung). Wir haben
die Pixel-Wechselwirkungsenergien der Dimere von Fluor-
benzol, Chlorbenzol, Pyridin, Benzochinon und des klassi-
schen Wasserstoffbr�ckenbildners Pyridon berechnet (Tabel-
len 3 und 4). Die Molek�lgeometrien der Benzolderivate
wurden standardisiert (C-C-Bindungen 1.40 �, alle Winkel
1208) und die der anderen Molek�le aus vorangegangenen
Arbeiten �bernommen.[45,47] Die Dimergeometrien wurden
nicht vollst�ndig optimiert, da die Rechnungen lediglich die
relativen Gr�ßenordnungen verdeutlichen sollen.

Die Stapelungsenergien der substituierten Benzolringe
betragen zwischen 13 und 18 kJmol�1 und sind unter allen
untersuchten Derivaten bemerkenswert konstant (Tabelle 3),
was haupts�chlich an den nahezu konstanten Dispersionsbei-
tr�gen von etwa 35 kJ mol�1 liegt. Es ist zu beachten, dass sich
das parallel gestapelte PS-Dimer in Abbildung 12a von dem

Abbildung 12. M�glichkeiten der Dimerisierung von Benzol und substi-
tuierter Benzolderivate: a) parallele Stapelung (PS; Substituenten
weisen in dieselbe Richtung) und antiparallele Stapelung (APS; Substi-
tuenten weisen in entgegengesetzte Richtungen), Ring-Ring-Abstand
3.4 �. b) Coplanare Anordnung (siehe Details in Abbildung 13); c, d) T-
Dimere (T-1 und T-2), Interplanarwinkel 908, Abstand zwischen Ring-
zentren 5.0 �. Bei T-1-Fluorbenzol (Tabelle 3) wurden die C···F-Abst�n-
de auf die Summe der Van-der-Waals-Radien eingestellt.

Abbildung 13. In der Ebene angeordnete Dimere: a) Fluor- und Chlor-
benzol, b) Benzochinon, c) Pyridon (cyclisches, wasserstoffverbr�cktes
Dimer), d) Pyridin. Energien siehe Tabelle 4.

Tabelle 3: Nach der Pixel-Methode berechnete Wechselwirkungsener-
gien (in kJ mol�1) molekularer Dimere von Benzolderivaten.[a]

Ecoul Epol Edisp Erep Etot Ep.c.
[b]

Benzol PS[c] �0.7 �4.0 �31.5 23.3 �12.9 5.9
Benzol T-1 �5.0 �2.2 �13.1 11.0 �9.3 �1.9
Benzol T-2 �4.0 �1.6 �12.6 7.6 �10.6 �1.3
Fluorbenzol PS �2.3 �3.1 �31.8 23.1 �14.1 5.8
Fluorbenzol APS �4.4 �3.3 �31.8 23.1 �16.4 3.2
Fluorbenzol T-1 �1.8 �2.2 �8.6 19.9 7.4 3.6
Chlorbenzol PS �3.0 �3.9 �35.3 29.7 �12.6 5.6
Chlorbenzol APS �3.5 �2.5 �32.1 21.5 �16.7 2.8
Benzochinon PS 4.3 �3.0 �37.6 18.4 �17.9 10.7
Pyridin PS 0.7 �2.7 �28.8 19.1 �11.6 8.5
Pyridin APS �5.4 �2.7 �28.6 19.0 �17.7 �1.1
Pyridon PS 10.6 �3.2 �26.8 19.9 0.4 16.5
Pyridon APS �9.5 �3.5 �27.4 20.8 �19.6 �3.3

[a] Coulomb-, Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-
Molek�l-Gesamtenergien. [b] Coulomb-Energien aus Punktladungsmo-
dell, berechnet mit ESP-Ladungen. [c] PS: parallele Stapelung, APS:
antiparallele Stapelung, T-1 und T-2: T-f�rmige Dimere (siehe Abbil-
dung 12).
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energieminimierten, leicht verschobenen Dimer E in Abbil-
dung 11 unterscheidet. Mit polaren Substituenten wird die
antiparallele gegen�ber der parallelen Stapelung bevorzugt,
der Effekt ist aber nur beim sehr polaren Pyridon groß. Beim
Fluorbenzol-Dimer geht die bevorzugte antiparallele Anord-
nung auf einen Coulomb-Einfluss zur�ck, beim Chlorbenzol-
Dimer ist es dagegen ein sterischer Einfluss durch die
verst�rkte Abstoßung zwischen raumerf�llenden Chlorato-
men im parallelen Dimer. In Tabelle 3 sind außerdem Cou-
lomb-Energien aus Punktladungsmodellen (berechnet mit
ESP-Ladungen) den Coulomb-Energien aus dem Pixel-
Ansatz gegen�bergestellt. Es gibt keinerlei �bereinstim-
mung.

Laterale Wechselwirkungen wirken in den Benzol-, Flu-
orbenzol- und Chlorbenzol-Dimeren trotz der g�nstigeren
Coulomb-Beitr�ge bei den beiden letzteren nur geringf�gig
stabilisierend (Tabelle 4). Ein Wechsel in der gegenseitigen
Orientierung der Molek�le in den planaren Dimeren wirkt
sich nur wenig auf die Koh�sionsenergie aus. Daher f�hrt der
Ersatz des elektropositiven H durch das elektronegative F zu
keiner signifikanten Stabilisierung der lateralen Dimere.[71]

Die geringe zus�tzliche Coulomb-Stabilisierung im Fluorben-
zol-Dimer wird durch einen Verlust an Dispersionsenergie
(wegen des gr�ßeren intermolekularen Abstandes) aufgeho-
ben. In den Benzochinon- und Pyridin-Dimeren werden
laterale coplanare Wechselwirkungen viel gr�ßer. F�r das
Pyridon-Dimer best�tigt die Pixel-Energie von �50 kJ mol�1,
dass der Beitrag der Wasserstoffbr�cken zur Gesamtenergie
alle anderen intermolekularen Energien bei weitem �ber-
steigt. Aus der Differenz zwischen der lateralen Dimerisie-
rungsenergie von Benzochinon oder Pyridin und der von
Benzol kann eine Obergrenze f�r die Energie „schwacher“
Wasserstoffbr�cken des Typs CH···O oder CH···N von etwa
5 kJmol�1 pro CH···X-Bindung abgeleitet werden (mehr dazu
in Abschnitt 9.4). Dies ist etwa ein F�nftel der Energie einer
„normalen“ Wasserstoffbr�cke wie etwa im Pyridon. Außer
beim wasserstoffverbr�ckten Pyridon-Dimer gibt es auch hier
keine Korrelation zwischen den nach der Pixel-Methode und
anhand von ESP-Ladungen erhaltenen Coulomb-Energien.

Sogar f�r Benzol ist das Konzept von Rand-Kern-Wech-
selwirkungen wahrscheinlich passender als das einer CH···p-
„Bindung“. Die Resultate f�r die T-1- und T-2-Dimere in
Tabelle 3 zeigen, dass zus�tzlich zu der angesprochenen
translationalen Flexibilit�t der Benzol-Dimere auch die ge-

genseitige Orientierung der beiden
Ringe relativ beliebig ist. Eine
CH···p-Bindung w�rde daher mit
der ungew�hnlichen Eigenschaft
einhergehen, dass sich einer der
Partner, das H-Atom, fast �berall
aufhalten kann. F�r die CH···p-
Wechselwirkung im kristallinen
Benzol-Acetylen-Komplex, in
dem die CH-Gruppen des Acety-
lens direkt auf das Zentrum des
Benzolrings weisen und so eine
symmetrische und hocheffiziente
Packung der stab- und scheiben-
f�rmigen Bausteine bedingen,

scheint der Status einer „Bindung“ dagegen eher gerechtfer-
tigt zu sein.[52] Die optimale CH···p-Bindung mit dem besten
CH-Donor und dem besten p-Acceptor sollte im T-f�rmigen
Acetylen-Dimer auftreten. Eine Pixel-Rechnung liefert eine
Wechselwirkungsenergie von etwa 10 kJ mol�1.

Wie schon erw�hnt, bewirkt die CH···F-Wechselwirkung
im zentrosymmetrischen lateralen Fluorbenzol-Dimer nur
eine geringe Stabilisierung im Vergleich zur CH···H-Wech-
selwirkung im analogen Benzol-Dimer (Tabelle 4). Die Kris-
tallstrukturen einer Reihe fluorierter Benzolderivate wurden
bestimmt und mit Blick auf CH···F-Wechselwirkungen de-
tailliert diskutiert.[53] Es wurde beispielsweise gefolgert, dass
die Kristallstruktur von 1,3,5-Trifluorbenzol (Abbildung 14)
durch CH···F-Wechselwirkungen stark stabilisiert wird. Die
Kristallstruktur enth�lt Stapel alternierender Molek�le mit
einem Abstand zwischen den Ebenen von etwa 3.6 �. Die
Ebenen sind �ber Inversionszentren verkn�pft, und die

Tabelle 4: Nach der Pixel-Methode berechnete Wechselwirkungsenergien (in kJmol�1) coplanarer
molekularer Dimere.[a, b]

H···X-
Abstand [�]

Ecoul Epol Edisp Erep Etot Ep.c.
[c]

Benzol 2.20 �0.3 �2.0 �6.7 7.3 �1.7 1.0
Fluorbenzol 2.50 �4.4 �1.1 �3.8 7.7 �1.7 �3.2
Chlorbenzol 2.84 �2.2 �2.5 �10.7 14.2 �1.3 �1.2
Benzochinon 2.50 �13.1 �3.1 �7.8 10.8 �13.2 �10.7
Pyridin 2.61 �12.1 �4.0 �7.7 12.5 �11.3 �3.7
Pyridon 1.80 �104 �39.6 �12.7 104.6 �51.3 �70.0

[a] Die gegenseitigen Orientierungen der Molek�le sind in Abbildung 13 gezeigt; [b] Coulomb-,
Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-Molek�l-Gesamtenergien. [c] Coulomb-Energien
aus Punktladungsmodell, berechnet mit ESP-Ladungen.

Abbildung 14. Schematische Ansicht der molekularen Packung von
1,3,5-Trifluorbenzol im Kristall (große Kugeln sind Fluoratome). Zen-
trales Strukturmotiv ist ein Stapel �berlappender Molek�le mit ab-
wechselnd �bereinander liegenden H- und F-Atomen; jedes Molek�l
ist in einer pseudohexagonalen Schicht von sechs Nachbarmolek�len
umgeben (die Molek�le sind parallel, aber nicht streng coplanar zuein-
ander). Die kleinsten F···H-Abst�nde liegen um 2.5 � (der genaue Wert
h�ngt vom C-H-Abstands- und vom C-C-H-Winkelnormalisierungspro-
tokoll ab). Die Summe der Van-der-Waals-Standardkristallradien von H
und F ist 2.56 �.[69]
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Stapel sind so gepackt, dass sich die Fluoratome eines Stapels
direkt �ber den Wasserstoffatomen des Nachbarstapels be-
finden (H···F-Abst�nde zwischen 2.50 und 2.63 �). In Tabel-
le 5 sind die Paare n�chster Nachbarn in der Kristallstruktur

zusammen mit ihren berechneten Pixel-Energien aufgef�hrt.
Wie schon in vorangegangenen Arbeiten festgestellt
wurde,[54] bildet die Stapelwechselwirkung zwischen antipar-
allelen Molek�len mit versetzten Arenringen (H �ber F) den
dominanten Energieterm. Die schw�cheren lateralen Wech-
selwirkungen f�hren zur Bildung eines ungef�hr hexagonalen
Musters mit zwangsl�ufigen H···F-Wechselwirkungen.
Obwohl sich die berechneten Energien je nach Rechenbe-
dingungen leicht um einige wenige kJmol�1 verschieben
k�nnen, ist die Botschaft der Pixel-Analyse klar: Jeder
Beitrag der lateralen koh�siven Energie ist kleiner als der
Stapelungsbeitrag, ganz gleich ob vom Coulomb- und/oder
Dispersionstyp. Somit scheint es angebracht zu sagen, dass die
Kristallstruktur haupts�chlich durch molekulare Stapelung
entsteht, die dann durch Kooperation weniger stabilisieren-
der, diffuser lateraler Wechselwirkungen unter Bildung einer
Schichtstruktur fortgesetzt wird. Diese lateralen Wechselwir-
kungen sind es aber auch, die zumindest teilweise erkl�ren,
warum sich die Kristallstruktur von 1,3,5-Trifluorbenzol von
der Fischgr�tenstruktur beim kristallinen Benzol unterschei-
det. Ein weiterer Grund ist sicher, dass die Fluoratome
versuchen, den p-Elektronenwolken auszuweichen. Das T-
f�rmige Fluorbenzol-Dimer ist um mehr als 15 kJ mol�1

stabiler als das entsprechenden Benzol-Dimer (Tabelle 3).
Nat�rlich muss in einem Kristall der Raum �ber der p-
Elektronenwolke mit irgendetwas gef�llt werden, und wenn
nur F-Atome verf�gbar sind, dann muss es eben eines von
diesen sein. Es ist daher nicht �berraschend, dass sich in der
Kristallstruktur von Hexafluorbenzol[55] eines der sechs F-
Atome eines Molek�ls oberhalb des Ringzentrums des
n�chsten Molek�ls befindet (F···C-Abst�nde zwischen 3.3
und 3.5 �).

Insgesamt lassen die in Tabelle 5 gezeigten Resultate
nicht den Schluss zu, diffuse laterale Wechselwirkungen als
CH···F-Bindungen einzustufen, was unsere fr�heren Einlas-
sungen �ber CH···F-Wechselwirkungen best�tigt. Wenn das
Atom-Atom-Bild bereits bei den Fluorbenzolderivaten, bei
denen die H- und F-Atome allein zur Bildung der Kristall-
struktur beitragen, kontrovers erscheint, dann muss bezwei-
felt werden, ob dieser Ansatz zur Vorhersage oder auch nur
zur Beschreibung von Kristallstrukturen chemisch komple-

xerer Molek�le geeignet ist. Anhand topologischer Analysen
der entsprechenden Ladungsdichten analoger Systeme[56]

erwarten wir, dass f�r die H···F-Wechselwirkungen intermo-
lekulare Bindungspfade vom Closed-Shell-Typ in der Gr�-

ßenordnung des Hintergrundrauschens (1b

ca. 0.05 e��3) und ein kleiner positiver
Laplace-Operator detektiert werden. Aller-
dings ist es in Anbetracht der gr�ßeren
Abst�nde zwischen den Stapeln von etwa
3.6 � keinesfalls sicher, dass signifikante
Bindungspfade f�r die st�rkere Stapelwech-
selwirkung detektierbar sind. Wir sehen
hier die Gefahr, dass topologische Untersu-
chungen der intermolekularen Ladungs-
dichte in Kristallen an der falschen Stelle
ansetzen, dass n�mlich die intermolekulare
Koh�sion nicht Wechselwirkungen zwi-
schen den Ladungsdichteverteilung zuge-

schrieben wird, sondern Paaren von Atomen, zwischen denen
auch nur schwache Bindungspfade ausgemacht werden
k�nnen. Die Bindungspfade derartiger intermolekularer
Kontakte sollten als Epiph�nomen eingestuft werden, das
mit der intermolekularen Anziehung einhergeht und von ihr
verursacht wird.

9.4. Wasserstoffbr�ckensysteme

Weniger problematisch ist die Unterscheidung zwischen
intermolekularen Atom-Atom-Bindungen und eher deloka-
lisierten Wechselwirkungstypen bei „normalen“ oder „klas-
sischen“ XH···Y-Wasserstoffbr�cken (X, Y= O, N) mit Ener-
gien zwischen 20 und 40 kJmol�1 oder gar bei „starken“
ladungs- oder resonanzvermittelten XH···Y-Wasserstoffbr�-
cken mit Energien bis zu 150 kJmol�1.[57] Solche Bindungen
haben einen betr�chtlichen kovalenten Charakter (negativen
Laplace-Operator am bindungskritischen Punkt) und k�nnen
daher weitgehend als Atom-Atom-Bindungen beschrieben
werden. Aber selbst bei diesen klassischen Wasserstoffbr�-
cken kann es sein, dass einige der hergebrachten Vereinfa-
chungen des Atom-Atom-Ansatzes nicht gelten. Das Bild
einer einfachen anziehenden Coulomb-Wechselwirkung des
Typs H(d + )···O(d�) ist zu reduktiv, denn auf die gleiche
Weise sollte man auch die abstoßenden Wechselwirkungen
O(d�)···O(d�) oder H(d + )···H(d + ) ber�cksichtigen, die
z. B. in cyclischen Carbons�ure- und Amid-Dimeren auftre-
ten.

In Tabelle 6 sind einige Pixel-Resultate f�r Wasserstoff-
br�ckensysteme gezeigt (siehe auch Abbildung 15). Die
berechneten Wasserstoffbr�ckengesamtenergien stimmen
gut mit den Ergebnissen quantenchemischer Rechnungen
und passabel mit experimentellen Werten �berein. Die
berechneten O···H-Gleichgewichtsabst�nde sind mit etwa
1.8 � f�r Carbons�ure-Dimere und etwa 2.2 � f�r Amide
etwas gr�ßer als die experimentellen Abst�nde (siehe auch
die Diskussion in Lit. [45]). Da die Pixel-Methode ungest�rte
molekulare Ladungsverteilungen verwendet, werden große
Polarisationsenergien sozusagen als Ersatz f�r die Bindungs-
energie eingef�hrt, was mit der Entwicklung eines gewissen

Tabelle 5: Nach der Pixel-Methode berechnete Wechselwirkungsenergien (in kJmol�1) f�r Paare
n�chster Nachbarn in der Kristallstruktur von 1,3,5-Trifluorbenzol (Abbildung 14).[53] [a]

Paartyp und
Symmetrieoperation

Abstand [�] Ecoul Epol Edisp Erep Etot Ep.c.
[b]

Stapelung, Inversion 3.75 �4.0 �1.3 �26.4 11.8 �19.9 �0.6
in der Ebene, Inversion 6.59 �4.8 �1.1 �5.6 7.7 �3.8 �2.9
in der Ebene, Inversion 6.82 �3.2 �0.6 �4.4 4.4 �3.8 �2.6
in der Ebene, Translation 6.16 +0.2 �0.2 �5.1 1.1 �4.0 0.4

[a] Coulomb-, Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-Molek�l-Gesamtenergien. [b] Cou-
lomb-Energien aus Punktladungsmodell, berechnet mit ESP-Ladungen.
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kovalenten Charakters der Bindung einhergeht. Im Pixel-
Partitionierungsschema dominieren Coulomb- und Polarisa-
tionskomponenten. Bei OH···O-Abst�nden nahe am Gleich-
gewicht betr�gt der Dispersionsterm nur etwa ein Zehntel der
Summe aus Coulomb- und Polarisationstermen. Bei O···H-
Abst�nden �ber 2.5 � spielt nur noch der Coulomb-Term
eine Rolle (siehe Abbildung 16). Bemerkenswerterweise sind
die Energiekomponenten f�r Ameisen-, Essig- und Benzoe-
s�ure sehr �hnlich, was eine gewisse Lokalisierung der
Wasserstoffbr�cke best�tigt (man vergleiche auch die Werte
f�r Formamid und Harnstoff). Bei den Gleichgewichtsab-
st�nden stimmen die mit qualitativ hochwertigen ESP-Punkt-

ladungen berechneten Coulomb-
Energien erstaunlich gut mit den
Ergebnissen der Pixel-Rechnun-
gen �berein, was aber nur einer
zuf�lligen Fehleraufhebung zuge-
schrieben werden kann.

Laut der Pixel-Ergebnisse lie-
fert die Bildung einer einzelnen
OH···O- oder NH···O-Bindung
etwa doppelt so viel Energie wie
die Stapelung des Benzol-Dimers,
etwa dreimal soviel wie die st�rkste
CH···p- oder CH···O-„Bindung“
im Acetylen-Dimer oder in den
Acetylen-Wasser-Dimeren und
etwa 20-mal soviel wie die beiden
CH···F-Wechselwirkungen im late-
ralen Fluorbenzol-Dimer. Wenn es

noch einer Best�tigung bedurft h�tte, so belegen diese
Zahlen, dass die normale Wasserstoffbr�cke tats�chlich die
Haupttriebkraft bei der intermolekularen Erkennung ist.

Trotz allem erfreut sich das Konzept schwacher CH···O-
und CH···N-Wechselwirkungen als strukturbestimmender
wasserstoffverbr�ckter Einheiten noch immer großer Be-
liebtheit in der chemischen Literatur.[58] Nat�rlich wurde
versucht, solche Wechselwirkungen mithilfe quantenchemi-
scher Berechnungen kleiner Testmolek�le (Wasser, Ammo-
niak, Acetylen, Methan; Benzol ist bereits ein „großes“
System) auf hohem Niveau zu kategorisieren, allerdings sind
die Ergebnisse immer mit einer gewissen Unbestimmtheit
behaftet. So liefern z. B. neuere Berechnungen des Fluoro-
form-Wasser-Komplexes[59] eine Wechselwirkungsenergie
zwischen 12.6 und 22.8 kJ mol�1. Die Schwankung von fast
100 % h�ngt von der Wahl des Basissatzes ab, vom Ausschluss
oder der Ber�cksichtigung einer Elektronenkorrelation und
von der Behandlung des Basissatzsuperpositionsfehlers (ein
Punkt, �ber den bislang kein genereller Konsens zu bestehen
scheint).

Die Frage, ob die CH···O-Wechselwirkung eine echte
Wasserstoffbr�cke ist, wurde explizit gestellt und im Detail
untersucht.[60] Ein Problem ist, dass in vielen F�llen die

Tabelle 6: Nach der Pixel-Methode berechnete Wechselwirkungsenergien (in kJ mol�1) in wasserstoff-
verbr�ckten Dimeren.[a]

System[b] R(O···H)
oder R(N···H) [�]

Ecoul Epol Edisp Erep Etot Ep.c.
[c]

Essigs�ure 1.80 �100.1 �42.8 �15.5 100.9 �57.5 �59.0
Ameisens�ure 1.80 �92.4 �49.1 �18.1 102.1 �57.5 �44.8
Benzoes�ure 1.80 �106.0 �45.9 �12.4 91.5 �72.8 �68.0
Formamid 2.23 �63.4 �18.6 �11.9 44.1 �49.7 �48.2
Harnstoff 2.07 �53.7 �16.5 �9.9 41.0 �39.2 �42.3
Guanin-Cytosin – �106.3 �37.3 �17.2 71.3 �89.5 �80.0
Wasser 2.1 �24.3 �6.2 �4.3 16.1 �18.8 �18.8
Acetylen, T-Dimer 2.34[d] �12.7 �7.3 �7.8 18.1 �9.7 �6.5
Acetylen-Wasser 2.10 �21.8 �6.8 �4.8 21.9 �11.5 �14.6

[a] Coulomb-, Polarisations-, Dispersions-, Abstoßungs- und Molek�l-Molek�l-Gesamtenergien.
[b] Geometrien sind in Abbilung 15 gezeigt. [c] Coulomb-Energien aus Punktladungsmodell, berechnet
mit ESP-Ladungen. [d] Abstand zwischen Wasserstoff und dem Mittelpunkt der Dreifachbindung.

Abbildung 15. Wasserstoffverbr�ckte Dimere (von links nach rechts
und oben nach unten): Ameisens�ure (repr�sentativ f�r Essig- und
Benzoes�ure), Formamid, Harnstoff, Wasser, Acetylen, Acetylen-
Wasser (Energien siehe Tabelle 6).

Abbildung 16. Pixel-Energiekurven (in kJ mol�1) f�r das Ameisens�ure-
Dimer; Coulomb- (*), Polarisations- (&), Dispersions- (~), Absto-
ßungs- (�j ) und Gesamtenergie (*) als Funktion des O···H-Abstandes.
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mutmaßliche CH···O-Br�cke mit einer leichten Verk�rzung
der C-H-Bindung einhergeht – und nicht mit der sonst
typischen Bindungsverl�ngerung. W�hrend eine O-H-Bin-
dung bei der Wasserstoffbr�ckenbildung gedehnt und ihre
Schwingungsfrequenz rotverschoben wird, zeigt die C-H-
Bindung in vielen CH···O-Wechselwirkungen eine Blauver-
schiebung. Derartige CH···O-Wechselwirkungen sind als „un-
gew�hnlich blauverschobene Wasserstoffbr�cken“ („impro-
per blue-shifted hydrogen bonds“) bezeichnet worden.[61] Das
Ph�nomen wurde mit quantenchemischen Rechnungen auf
hohem Niveau untersucht und scheint mit einfachen Model-
len nicht erkl�rbar zu sein. Einerseits wurde postuliert, dass es
keinen fundamentalen Unterschied zwischen den beiden
Wechselwirkungsarten gibt, da in beiden F�llen die gleichen
Kr�fte wirken,[60] auf der anderen Seite muss offensichtlich
die Balance zwischen diesen Kr�ften im Detail anders sein. Es
gibt verschiedene theoretische Analysen, die zu unterschied-
lichen Erkl�rungen f�hren. Am besten scheint sich der
grundlegende Unterschied zwischen normalen rotverschobe-
nen und ungew�hnlich blauverschobenen Wasserstoffbr�-
cken mit Unterschieden beim beteiligten Ladungstransfer
erkl�ren zu lassen.[61b] Anders als normale XH···Y-Wasser-
stoffbr�cken, bei denen Ladungsdichte von freien Elektro-
nenpaaren am Atom Y in das antibindende X-H-s*-Orbital
�bertragen wird, ist die blauverschobene Bindung durch
einen Ladungstransfer von Y auf einen weiter entfernten Teil
des Acceptormolek�ls charakterisiert. Ein Beispiel ist das
Fluoroform-Wasser-Dimer, bei dem die freien Sauerstoff-
elektronenpaare in die antibindenden C-F-s*-Orbitale �ber-
tragen werden. Die Kontraktion der C-H-Bindung ist dann
ein Ergebnis der induzierten Reorganisation der Struktur. Es
mag vielleicht unn�tig kompliziert wirken, Elektronentrans-
fers zwischen Molek�lorbitalen zu bem�hen, wir weisen aber
darauf hin, dass ein solches Erkl�rungsmodell diffuse, delo-
kalisierte elektronische Effekte einschließt und in unser
allgemeines Konzept zur Beschreibung intermolekularer
Wechselwirkungen passt. Die Debatte um die ungew�hnlich
blauverschobene Wasserstoffbr�cke deckt die Grenzen des
Atom-Atom-Konzeptes auf. Die gesamte Bindungsenergie
eines Komplexes wie des Fluoroform-Wasser-Dimers aus-
schließlich anhand einer CH···O-Wasserstoffbr�cke zu be-
schreiben, ist ohne Frage unzul�nglich und kann in die Irre
f�hren.

Tats�chlich sind CH···O- und CH···N-Wechselwirkungen
Grenzf�lle. Einerseits gibt es Kristallstrukturen wie die eines
hydratisierten tricyclischen Orthoamids,[62] bei der das Auf-
treten einer ungew�hnlichen ekliptischen C(sp3)-CH3-
Gruppe dem Vorliegen dreier stabilisierender CH···OH2-
Wechselwirkungen zugeschrieben werden kann, die die Tor-
sionsbarriere des Methylrestes (normalerweise 10–
15 kJ mol�1) �berkompensieren. Wie bereits beschrieben,
l�sst sich anhand von Pixel-Rechnungen f�r Benzochinon
und laterale Pyridin-Dimere (Tabelle 4) die Obergrenze der
erzeugten Bindungsenergie pro CH···O-Wechselwirkung auf
5 kJmol�1 absch�tzen. Andererseits scheint nicht viel Sinn
darin zu liegen, jeder kurzen CH···O- und CH···N-Wechsel-
wirkung, die man in einer Kristallstruktur beobachtet, einen
signifikanten bindenden Charakter zuzuschreiben. Nach Po-
tentialhyperfl�chenanalysen enthalten 100 von 100 virtuellen

Kristallstrukturen des Naphthochinons kurze CH···O-Kon-
takte,[47] ohne dass es eine nennenswerte Korrelation zwi-
schen der Zahl oder L�nge der Kontakte und der Gitteren-
ergie g�be. Angesichts der Molek�lstruktur kann man von
diesem Ergebnis kaum �berrascht sein. Und dennoch wird die
bloße Pr�senz kurzer intermolekularer CH···O-Kontakte in
�hnlichen Kristallstrukturen nach wie vor als Beleg f�r einen
signifikanten strukturbestimmenden Beitrag einer mutmaßli-
chen Wasserstoffbr�cke angesehen. Eine Stabilisierung von
Biostrukturen durch vermeintliche CH···O-Bindungen wurde
gravierend in Frage gestellt,[63] indes h�lt sich die Wasser-
stoffbr�ckendoktrin so beharrlich, dass selbst Wechselwir-
kungen, die eindeutig als nichtstabilisierend erkannt wurden,
noch immer als „Wasserstoffbr�cken“ beschrieben werden.

10. Zusammenfassung und Ausblick

Zu welchem Ausmaß h�ngen intermolekulare Erkennung
und Koh�sion von schwachen „Bindungen“ zwischen indivi-
duellen Atomen in verschiedenen Molek�len ab und zu
welchem Ausmaß von eher diffusen, delokalisierten Wech-
selwirkungen? Dies ist die Kernfrage, die wir in diesem
Aufsatz zu beantworten versucht haben. Zur Analyse inter-
molekularer (supramolekularer) Wechselwirkungen wurden
bislang haupts�chlich lokalisierte „Bindungen“ zwischen ein-
zelnen Atomen herangezogen. Die Belege f�r solche schwa-
chen Bindungen stammen zumeist aus Untersuchungen der
Geometrie von Kristallstrukturen, besonders durch Auffin-
den von Mustern kurzer Kontakte zwischen peripheren
Atomen in benachbarten Molek�len. Durch chemische In-
tuition oder mithilfe von Rechnungen sind diesen Bindungen
Energien zugeordnet worden, die den gesamten Bereich von
starken Wasserstoffbr�cken (von mehr als 20 kJmol�1 pro
Bindung) bis zu schwachen Wechselwirkungen �berdecken,
die kaum �ber dem thermischen Rauschen liegen (bei 300 K
betr�gt RT 2.5 kJmol�1). Eine gewaltige Bibliothek an Infor-
mationen �ber Atom-Atom-Kontakte in Kristallstrukturen
wurde zusammengetragen, kategorisiert, klassifiziert und im
Sinne nichtkovalenter Wechselwirkungen auf m�gliche Fak-
toren f�r die molekulare Erkennung analysiert, besonders bei
Protein-Ligand- und anderen Biokomplexen.[64] Unter den 3 �
105 Kristallstrukturen organischer und metallorganischer
Verbindungen in der Cambridge Structural Database
(www.ccdc.cam.uk/products/csd/) und den 2.5 � 104 Struktu-
ren biologischer Makromolek�le in der Proteindatenbank
(www.rosb.org/pdb/) lassen sich Beispiele f�r jedwede inter-
molekulare Wechselwirkung unter Mitwirkung peripherer
Atome finden.

Eine solche Interpretation kurzer intermolekularer
Atom-Atom-Kontakte als Ergebnis schwacher bindender
Wechselwirkungen k�nnte nun durch Bindungspfadanalysen
theoretischer und experimenteller Elektronendichtevertei-
lungen gest�tzt werden, so wie es in Abschnitt 7 beschrieben
wurde. Diesen Studien zufolge gibt es tats�chlich ein Konti-
nuum von starken bis schwachen (oder praktisch nicht
existenten) Wasserstoffbr�cken. In guter N�herung folgt die
Elektronendichteverteilung an den bindungskritischen Punk-
ten einer negativen exponentiellen Abh�ngigkeit vom H···X-
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Abstand, bis sie bei H···X-Abst�nden von etwa 2.5 � im
Hintergrundrauschen verschwindet.[36, 56, 65] Bei kurzen, star-
ken Wasserstoffbr�cken vom OH···O- oder O···H···O-Typ,
wie sie z. B. in Carbons�ure-Dimeren oder im Hydrogen-
maleat-Ion vorliegen,[34,66] ist der Laplace-Operator 521BCP

negativ, was auf einen gewissen kovalenten Charakter der
Bindung hinweist. Hingegen wird bei l�ngeren Wasserstoff-
br�cken ein positiver Laplace-Operator gefunden – ein Indiz
f�r Wechselwirkungen zwischen geschlossenen Elektronen-
schalen. Der �bergang scheint bei einem H···O-Abstand von
etwa 1.33 � zu liegen.[36] Der Wert kann als ungef�hre Grenze
zwischen Wechselwirkungen mit gemeinsamen Elektronen-
paaren und solchen zwischen geschlossenen Elektronenscha-
len angesehen werden. Wie bereits erw�hnt wurde, sind bei
H···O-Wechselwirkungen die Elektronendichten am kriti-
schen Punkt 1BCP und ihre Abstandsabh�ngigkeiten denjeni-
gen Werten sehr �hnlich, die f�r �berlappende ungest�rte
atomare Ladungsdichten (Promolek�l-Elektronendichten)
erhalten werden,[37] sodass experimentelle und theoretische
intermolekulare Ladungsdichten mit großer Sorgfalt inter-
pretiert werden m�ssen.

Bei der Bildung kondensierter Phasen werden Molek�le
durch ihre gegenseitigen Anziehungskr�fte so weit angen�-
hert, bis die gegenseitigen Abstoßungskr�fte die intermole-
kulare Anziehung ausbalancieren, sodass eine Gleichge-
wichtsstruktur resultiert. Bei den peripheren und hervorste-
henden Atomen in typischen organischen Molek�len handelt
es sich meist um Wassestoffatome, und auch F-, Cl-, O- und N-
Atome sowie p-Elektronensysteme sind h�ufig gut zug�ng-
lich. Daher �berrascht es kaum, dass CH···F-, CH···Cl-,
CH···O-, CH···N- und CH···p-Kontakte nachgewiesen, kata-
logisiert und auf vielf�ltige Weise geometrisch charakterisiert
wurden. Es ist ein naheliegender Gedankengang, solche
Kontakte in Anlehnung an klassische Wasserstoffbr�cken
als „schwache“ oder „unkonventionelle“ Wasserstoffbr�cken
einzustufen.[8,67] Es l�sst sich nicht bestreiten, dass diese
schwachen intermolekularen Atom-Atom-Bindungen nach
geometrischen, spektroskopischen und sogar energetischen
Kriterien sauber kategorisiert werden k�nnen und im
Rahmen dessen eher als existent denn als nichtexistent
anzusehen sind – vorausgesetzt man ist bereit, ein Energie-
kontinuum zu akzeptieren, das bis nahe null reicht. Die Frage
ist nicht, ob schwache Wasserstoffbr�cken „existieren“, son-
dern in welchem Ausmaß sie relevant sind, wenn es gilt, eine
Kristallstruktur von einer anderen zu unterscheiden.

Wie auch immer die Antwort auf diese Frage ausf�llt, es
gibt kaum Zweifel, dass das Konzept der Atom-Atom-
Wechselwirkungen wohl auch k�nftig zur Beschreibung und
Analyse von molekularer Koh�sion verwendet wird. Allzu
schwer scheint es, dem Reiz zu widerstehen, eine komplexe
Wechselwirkung zwischen molekularen Ladungsverteilungen
in einfache Einzelbeitr�ge zu zerlegen. Das Atom-Atom-
Modell hat unbestritten einen Anschauungswert und dr�ngt
sich auf der gedanklichen Ebene von Kugel-Stab-Modellen
oder graphischen Darstellungen von Enzym-Substrat-Kom-
plexen am Computerbildschirm auch unweigerlich auf. Ein-
fache Alternativen zu diesen Methoden f�r die Analyse
großer Mengen von Strukturdaten gibt es nicht. Was also soll
man tun, um echte intermolekulare Bindungen und kunter-

bunte Atom-Atom-Kontakte auseinanderzuhalten? Wann
soll man aufh�ren, von einer Bindung zu sprechen? Bei
einem bestimmten Abstand? Bei einer bestimmten Energie?
Wir haben kein einfaches Rezept und wahrscheinlich gibt es
keines. Wie auch immer die Definition ausf�llt: Letztlich ist es
eine Frage von Existenz kontra Relevanz.

Atom-Atom-Konzepte lassen sich zu einem gewissen
Grad nicht vermeiden, sollten aber auch nicht zu ernst
genommen werden. Vor allem sollte man sich klarmachen,
dass im Rahmen solcher Konzepte wohl kaum signifikante
Fortschritte beim Verst�ndnis der Physik intermolekularer
Wechselwirkungen zu erzielen sind. Misstrauen ist ange-
bracht gegen den verf�hrerischen Tauschhandel von Physik
gegen Erscheinungsbild, von Energie gegen Struktur. Die
Faltung eines Proteins oder das Wachstum eines Kristalls
verlaufen in inkrementellen, marginal stabiler werdenden
Stufen hin zu einer Endstruktur, die ebenfalls nur marginal
stabiler ist als konkurrierende Strukturen und sich oft mit
M�he, wenn �berhaupt, gegen die kinetischen Anspr�che
einer komplexen Umgebung, etwa einer molekularen
L�sung, behaupten kann. Enzym-Substrat- und Enzym-Inhi-
bitor-Erkennung h�ngen von empfindlichen energetischen
Anforderungen an strukturell komplexe Bindungsstellen in
großen Biomolek�len ab. Zu erwarten, dass sich derart fein
abgestimmte Prozesse durch grob vereinfachende Betrach-
tungen von Abst�nden und Winkeln zwischen Atomen
verstehen lassen, kommt einem Wunschdenken gleich. In
der Tat k�nnte ein striktes Festhalten am Atom-Atom-
Modell ein Verst�ndnis der Spezifit�t molekularer Erken-
nung und Selbsterkennung verhindern, weil es falsche
Schwerpunkte setzt. Energieunterschiede zwischen moleku-
laren Packungen machen sich nicht an Atom-Atom-Kontak-
ten fest; sie h�ngen von der Art ab, in der sich ganze
Molek�le, oder zumindest wesentliche Teile von Molek�len,
einander n�hern und miteinander wechselwirken. Es ist stets
zweierlei gegeneinander abzuw�gen: strukturdirigierende
schwache Atom-Atom-Wechselwirkungen, jede in der Gr�-
ßenordnung von 5 kJmol�1 oder weniger, gegen die Gesamt-
gitterenergie eines mittelgroßen organischen Molek�ls, die
sich in der Gr�ßenordnung von E = 1.2Zv + 20 kJmol�1

bewegt (Zv ist die Zahl der Valenzelektronen).[68]

Mancher Leser wird an dieser Stelle etwas unzufrieden
zur�ckbleiben, hat er doch viel Zeit auf das Lesen meist
destruktiver Kritik und Kommentare verwendet, ohne einen
konstruktiven Fingerzeig auf leicht anwendbare Regeln. Das
Problem der molekularen Erkennung kann nun einmal nicht
auf die Ebene von Wechselwirkungen zwischen Atomen
reduziert werden. Zumindest aber konnten wir aufzeigen, wie
sich falsche Schlussfolgerungen und konzeptionelle Sackgas-
sen vermeiden lassen. Vielleicht k�nnen wir die Essenz dieses
Aufsatzes in einigen wenigen Schlusss�tzen zusammenfassen:
Die Vorstellung von Atomen in Molek�len – und damit auch
in Kristallen und supramolekularen Ensembles – k�nnen wir
nicht ausblenden. Dennoch ist es die Wechselwirkung zwi-
schen Ladungsverteilungen – und nicht die zwischen punkt-
f�rmigen Atomen –, die f�r die molekulare Erkennung auf
allen Komplexit�tsebenen sorgt; moderne chemische Model-
lierungsans�tze kommen daran nicht vorbei. Mit der Pixel-
Methode, die Wechselwirkungen zwischen starren Elektro-
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nendichteverteilungen separater Molek�le und eine verein-
fachte Energiepartitionierung einschließt, steht ein �konomi-
sches Verfahren zur Verf�gung, das uns ein tiefgr�ndigeres,
quantitativeres Bild liefert, wobei es keine intermolekularen
Verbindungen zwischen einzelnen Atomen zieht.

Beim Verfassen dieses Aufsatzes haben wir von Diskussionen
mit Richard Bader (McMaster University, Hamilton, Ontario),
Albert Eschenmoser (ETH, Z�rich), Carlo Gatti (CNR-ISTM,
Mailand), Artem Oganov (ETH, Z�rich), Dieter Schwarzen-
bach (EPF-Lausanne) und Mark Spackman (University of
New England, Armidale, New South Wales), die mit den hier
vorgebrachten Auffassungen nicht notwendigerweise v�llig
�bereinstimmen, außerordentlich profitiert. Wir danken Dr. B.
Schweizer (ETH, Z�rich) f�r seine Hilfe bei der Erstellung des
Manuskripts. Strukturbilder wurden mit SCHAKAL angefer-
tigt.[70]
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[71] Anmerkung bei der Korrektur (21. Dezember 2004): Einer der
Gutachter hat darauf hingewiesen, dass durch den Pixel-Ansatz
berechnete Energien molekularer Cluster mit vielen Unsicher-
heiten behaftet sind, die auch andere quantenchemische Re-
chenverfahren betreffen (siehe z.B. die detaillierte Analyse der
Energiefl�che des Benzol-Dimers durch M. O. Sinnokrot, E. F.
Valeev, C. D. Sherrill, J. Am. Chem. Soc. 2002, 124, 10887 –
10893). Wie bereits ausf�hrlich diskutiert wurde (siehe z. B.
Lit. [45]), werden in unserem Fall die Koh�sionsenergien gesta-
pelter Aren-Dimere �bersch�tzt, wahrscheinlich wegen einer
unzul�nglichen Behandlung der Abstoßung durch �berlappung.
Seit Einreichung dieses Aufsatzes wurde an diesem Problem
gearbeitet (siehe z. B. Lit. [40] sowie A. Gavezzotti, Chem.
Commun. , eingereicht), außerdem wurden ausf�hrliche quan-
tenchemische Rechnungen durchgef�hrt (MP2/6-31G**-Count-
erpoise). Insbesondere wurde untersucht, wie sich die Pixel-
Energien �ndern, wenn zur Berechnung der Elektronendichten
gr�ßere Basiss�tze (cc-pVDZ und D95(d,p)) verwendet werden.
Folgende Zahlen geben einen Eindruck von den �nderungen in
der Stabilisierungsenergie: Das Dimer E (Tabelle 2) erh�lt etwa
12 kJmol�1 statt 17 kJ mol�1 und Benzol PS (Tabelle 3) etwa
8 kJ mol�1 statt 13 kJmol�1; die �brigen PS-Dimere in Tabelle 3
und das gestapelte 1,3,5-Trifluorbenzol-Dimer in Tabelle 5
w�ren ebenfalls um 3 bis 4 kJ mol�1 weniger stabil. Demgegen-
�ber w�ren das coplanare Benzochinon-Dimer in Tabelle 4 und
das invertierte 1,3,5-Trifluorbenzol-Dimer in Tabelle 5 um 3 bis 4
kJmol�1 stabiler. Dies sind die gr�ßten Differenzen, die zwi-
schen Ergebnissen aus Pixel-Rechnungen und denen ausf�hrli-
cherer quantenchemischer Rechnungen auftreten, zudem han-
delt es sich bei den aufgez�hlten Beispielen um Extremf�lle
(exakt �berlappende Ringe, doppelte Kontakte zwischen H und
elektronegativen Atomen bei kleinen Abst�nden). F�r weniger
extreme Situationen steht die Pixel-Methode aufw�ndigeren
Verfahren fast in nichts nach. In jedem Fall sehen wir nach wie
vor keine �berzeugenden Hinweise, um die CH···X-Wechselwir-
kung (X = N, O, F) als dominierenden strukturbestimmenden
Faktor f�r Kristallstrukturen betrachten zu k�nnen. Mit Verweis
auf oben genannte Unsicherheiten zeigen unsere Rechnungen,
dass selbst bei „extremen“ Molek�len wie Benzochinon und
Trifluorbenzol der Beitrag zur Stabilisierungsenergie durch
CH···X-Wechselwirkungen typischerweise geringer ausf�llt als
der von Stapelungswechselwirkungen oder diesem h�chstens
gleichkommt.
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