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5 Wasserstoff

Wasserstoff 2 ist in vieler Hinsicht ein Rekordhalter unter den chemischen Elementen.3

Beispielsweise ist Wasserstoff das bei weitem häufigste Element im Sonnensystem mit
einem Anteil von 71 Massen-% oder 91 Atom-%. An der Erdoberfläche, bestehend aus
Atmosphäre, Erdkruste (Lithosphäre), Hydrosphäre und Biosphäre, hat das Element
Wasserstoff allerdings nur einen Massenanteil von weniger als 1%. Ein Mensch besteht
gewichtsmäßig zu etwa 10% aus Wasserstoff.

Wasserstoffatome sind kleiner und leichter als alle anderen Atome. Sie bilden Verbin-
dungen mit fast allen anderen Elementen. Die Zahl dieser Verbindungen ist, wenn man
die organischen Wasserstoffverbindungen mit berücksichtigt, größer als die jedes ande-
ren Elementes. Die häufigste Wasserstoffverbindung und zugleich wichtige Quelle für
elementaren Wasserstoff ist natürlich das Wasser, das zu 11.2 Massen-% aus H besteht.
Daneben spielen Kohlenwasserstoffe (Erdgas, Erdöl) eine bedeutende Rolle für die in-
dustrielle Wasserstoffgewinnung. Mehr als 80% des in Europa verbrauchten Wasserstoffs
werden aus Wasser und fossilen Brennstoffen, d.h. aus Kohle und Kohlenwasserstoffen
(z.B. Erdgas) erzeugt, wobei CO2 als Nebenprodukt entsteht. Für eine umweltfreundliche
Energiewirtschaft müssen jedoch andere Methoden der H2-Erzeugung aus Wasser ent-
wickelt werden, beispielsweise durch photochemische Wasserspaltung oder auf mikro-
biologischem Wege durch die Aktivität von bakteriellen Enzymen (Hydrogenasen).4

5.1 Elementarer Wasserstoff

Wasserstoff wird technisch durch die folgenden vier Verfahren hergestellt, von denen das
erstgenannte in Europa die weitaus größte Bedeutung hat:5

(a) Katalytische Reduktion von Wasserdampf mit Methan (aus Erdgas) oder ande-
ren niederen Alkanen bei 800–900°C an einem Nickelkatalysator (Steam-Refor-
ming-Verfahren):

Diese Reaktion ist endotherm und bedarf daher einer exothermen Begleitreak-
tion. Dazu dient die Verbrennung von Methan, womit der Reaktor von außen be-
heizt wird.

2 M. Kakiuchi, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1882.
3 H.-J. Quadbeck-Seeger, R. Faust, G. Knaus, U. Siemeling, World Records in Chemistry, Wiley-

VCH, Weinheim, 1999.
4 Siehe hierzu die Themenhefte „Wasserstoff“ in Chem. Rev. 2007, 107, Heft 10 und Eur. J. Inorg.

Chem. 2011, Seiten 919 und 1005.
5 K. H. Büchel, H.-H. Moretto, P. Woditsch, Industrielle Anorganische Chemie, 3. Auflage, Wiley-

VCH, Weinheim, 1999, S. 15–21.
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Zur Entfernung des CO wird das noch Wasserdampf enthaltende Gasgemisch
bei 300–400°C und erhöhtem Druck über einen chromaktivierten Eisenoxid-
katalysator und anschließend bei 220°C über einen kupfer- und zinkhaltigen
Katalysator geleitet. Diese Katalysatoren beschleunigen die Einstellung des fol-
genden Wassergas-Gleichgewichtes:

Das CO2 wird aus dem Gasgemisch entweder mit Methanol, Monoethanolamin
(MEA) oder Methyldiethanolamin (MDEA) ausgewaschen oder besser unter
erhöhtem Druck an einem Adsorbens adsorbiert, was zu sehr reinem H2 führt.
Durch Erwärmen der Lösungen bzw. durch Druckminderung über dem Adsor-
ber wird das CO2 freigesetzt und zum großen Teil zur Synthese von Harnstoff
verwendet (Kap. 9.4.2). Etwa 50% der Weltproduktion an Wasserstoff beruhen
auf diesem Verfahren.

(b) Reduktion von Wasserdampf mit glühendem Koks bei >1000°C (Kohleverga-
sung) nach der Gleichung

und anschließende katalytische Reduktion von weiterem H2O durch das ent-
standene CO (Wassergas-Gleichgewicht; siehe oben). Dieses Verfahren wird in
Südafrika in großem Umfang praktiziert und ist dort die Grundlage für die Her-
stellung von über 100 organischen Verbindungen (Fa. SASOL).

(c) Die Elektrolyse wässriger Salzlösungen (z.B. bei der technischen Chloralkali-
Elektrolyse zur Produktion von NaOH und Cl2; Kap. 13.5.1) liefert sehr reinen
Wasserstoff, benötigt aber viel elektrischer Energie:

Etwa 4% der weltweiten H2-Produktion beruhen auf der Elektrolyse.
(d) Partielle Oxidation von höheren Kohlenwasserstoffen in Gegenwart von Was-

serdampf und ohne Katalysator:

Hierfür werden vor allem Schweröl und Rückstände der Erdöldestillation ver-
wendet. Die exotherme Reaktion liefert die Energie für die begleitende endo-
therme Umsetzung. Das Kohlenmonoxid wird anschließend wie oben erläutert
mit Wasserdampf zu weiterem Wasserstoff umgesetzt.

Die Weltjahresproduktion an Wasserstoff beträgt ca. 48·106 t. Der größte Teil des tech-
nisch erzeugten Wasserstoffs wird zur Synthese von Ammoniak NH3 aus den Elementen
(HABER-BOSCH-Verfahren), von Methanol aus CO und 2 H2, von höheren Alkoholen aus
Alkenen, CO und H2 (Oxo-Synthese), sowie zur Hydrierung von Benzol zu Cyclohexan
(für die Caprolactam-Synthese) und zur Reduktion von Nitrobenzol zu Anilin verwendet.
Weiterhin dient H2 zum Hydrocracking und Hydrotreating von Raffinierieprodukten.
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Deutscher Marktführer für die dafür benötigten Katalysatoren ist die Clariant AG, Mün-
chen. Außerdem benötigt man Wasserstoff zur Entschwefelung von Rohöl (Hydrodesul-
furierung, HDS, Kap. 12.4.1), zur Fetthärtung (Hydrierung von CC-Doppelbindungen),
zum autogenen Schneiden und Schweißen, als Raketentreibstoff (Hauptstufe der euro-
päischen Ariane 5-Rakete), als Heizgas (im Gemisch mit anderen Gasen) sowie als Re-
duktionsmittel beispielsweise zur Gewinnung der Elemente W, Mo, Co und Ge aus ihren
Oxiden. In zunehmendem Maße wird Wasserstoff auch als Treibstoff, d.h. als Energie-
träger für umweltfreundliche Busse und PkWs sowie für den Betrieb von Brennstoff-
zellen eingesetzt, in denen die Reduktion von O2 mit H2 zu H2O zur Gewinnung elek-
trischer Energie genutzt wird (Wasserstofftechnologie; zur Speicherung von H2 siehe
Kap. 5.7.5).6 In den Handel kommt H2 als komprimiertes Gas (ca. 200 bar) in rot ange-
strichenen Stahlzylindern oder flüssig bei –253 °C in hochisolierten Tankwagen (liquid
hydrogen, LH2). Im Rhein-Ruhr-Gebiet gibt es ein über 200 km langes Netz von Rohrlei-
tungen, in denen H2 unter Druck transportiert wird.

Im Labormaßstab stellt man H2 entweder durch Elektrolyse 30%iger Kalilauge an
Nickelelektroden her oder man zersetzt wässrige Säuren mittels unedler Metalle wie Zn
oder Fe:

Während der elektrolytisch erzeugte Wasserstoff sehr rein ist, vor allem wenn man unter
völligem Luftausschluss arbeitet, erhält man bei der Säurezersetzung ein Gas, dessen
Reinheit von der des verwendeten Metalls abhängt und das gewöhnlich neben O2 und N2

spurenweise auch noch H2S, AsH3 und eventuell Kohlenwasserstoffe enthält. Um reins-
tes, luftfreies H2-Gas herzustellen, reinigt man den elektrolytisch gewonnenen oder einer
Stahlflasche entnommenen Wasserstoff, indem man ihn durch ein elektrisch beheiztes
Röhrchen aus Pd oder Ni diffundieren lässt, das die Verunreinigungen nicht zu durchdrin-
gen vermögen. Andererseits kann man den Wasserstoff auch bei erhöhter Temperatur mit
metallischem Uran, Titan oder der Legierung FeTi zu den entsprechenden Hydriden um-
setzen und diese dann im Vakuum thermisch zersetzen. Analog kann man H2 zur Reini-
gung an feinverteiltem Pd adsorbieren lassen und anschließend bei 200°C unter vermin-
dertem Druck wieder desorbieren, wobei man etwa 100 ml H2 (25°C, 0.1 MPa) auf 1 g Pd
erhält (siehe Abschnitt 5.7.4). Technisch wird H2 auch durch Adsorption der Verunreini-
gungen an einem Molekularsieb sowie durch Diffusion durch eine Membran gereinigt.

Natürlicher Wasserstoff besteht aus den Isotopen 1H (leichter Wasserstoff oder Pro-
tium), 2H (Deuterium, D) und 3H (Tritium, T)2 und zwar im Verhältnis 1:1.50·10–4:10–18.
Tritium ist radioaktiv und zerfällt mit einer Halbwertszeit von 12.35 Jahren unter
e–-Emission (β-Strahler) zu 3He. Es eignet sich daher zur radioaktiven Markierung von
Wasserstoffverbindungen. Natürlich vorkommendes Tritium entsteht in der Atmosphäre
aus N-Atomen durch Einfang von Neutronen aus der kosmischen Höhenstrahlung:

Der natürliche Vorrat der Erdoberfläche an Tritium beträgt etwa 11 kg, jedoch wurde ein
Vielfaches dieser Menge durch die in den Jahren 1953–63 oberirdisch durchgeführten

6 H. Wendt, M. Götz, Chemie unserer Zeit 1997, 31, 301. D. A. J. Rand, R. M. Dell, Hydrogen
Energy, RSC, Cambridge, 2007.
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Kernwaffentests in die Atmosphäre entlassen und seitdem zum größten Teil in Form des
Isotopomers HTO in den Ozeanen deponiert. Seitdem nähert sich der T-Gehalt der Ge-
wässer und Niederschläge wieder langsam dem natürlichen Wert an. Industriell wird Tri-
tium durch Neutronenbeschuss von 6Li (Abschnitt 5.7.3) hergestellt. Auch das Abwasser
von Kernkraftwerken enthält Spuren von Tritium in Form von HTO. Tritium ist als T-hal-
tiges Uranhydrid UT3/UH3 kommerziell erhältlich, aus dem es durch Erhitzen freigesetzt
werden kann.

Der große Massenunterschied zwischen 1H und 2H führt dazu, dass sich diese beiden
Isotope stärker voneinander unterscheiden als die Isotope anderer Elemente. Dies zeigt
sich besonders beim Vergleich von Reaktionsgeschwindigkeiten und Gleichgewichts-
konstanten. Die Reaktionsgeschwindigkeiten deuterierter Verbindungen sind meistens
kleiner als die gewöhnlicher Wasserstoffverbindungen, da die Schwingungsenergie bei
gleicher Temperatur geringer ist. Solche Isotopeneffekte werden in der Praxis zur Anrei-
cherung und Isolierung deuterierter Moleküle aus dem natürlichen Isotopengemisch aus-
genutzt. Beispielsweise reichert sich das im natürlichen Wasser enthaltene HDO bei der
Elektrolyse von gewöhnlichem Wasser im Elektrolyten an, da [H3O]+ etwas schneller ka-
thodisch reduziert wird als [H2DO]+. Mit steigendem Deuteriumgehalt bildet sich aus
HDO zunehmend D2O, da sich das Gleichgewicht

rasch einstellt (Gleichgewichtskonstante bei 400 K in der Gasphase: 0.25). Auf diese
Weise hat G. N. LEWIS im Jahre 1933 erstmals (fast) reines schweres Wasser (D2O) her-
gestellt. D2O wird als Kühlflüssigkeit und Moderator in bestimmten, mit nicht-angerei-
chertem Uran betriebenen Kernreaktoren verwendet.7

Deuterierte Verbindungen weisen oft einen geringeren Dampfdruck auf und diffundie-
ren langsamer als H-Verbindungen, sodass man H- und D-Verbindungen auch durch
fraktionierte Destillation, durch Gegenstromdiffusion sowie durch H/D-Austausch z.B.
zwischen H2S und H2O voneinander trennen kann. Man erzielt D-Gehalte von über
99.9%. Einige physikalische Eigenschaften von D2 und von D2O sind in Tabelle 5.1 zu-
sammengestellt.

Tab. 5.1 Physikalische Eigenschaften von H2, D2, H2O und D2O

7 Für die Entdeckung von Deuterium erhielt HAROLD CLAYTON UREY den Nobelpreis für Chemie des
Jahres 1934.

H2 D2 H2O D2O

Schmelzpunkt (°C) –259.2 –254.4 0.00 3.81

Siedepunkt (°C) –252.8 –249.5 100.0 101.4

kritische Temperatur (°C) –240.0 –234.8 374.2 370.9

kritischer Druck (MPa) 1.315 1.665 22.1 21.9

größte Dichte (g cm–3) 1.00 1.11

Viskosität bei 20°C (mPa s) 1.00 1.25

Ionenprodukt bei 25°C (mol2 L–2) 1.00–14 0.3·10–14

2 HDO H O + D O2 2
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Elementares Deuterium (D2) stellt man aus D2O durch Elektrolyse oder durch Reduktion
mit metallischem Na oder Mg her. Viele deuterierte Verbindungen können durch Isoto-
penaustausch erhalten werden. Beispielsweise reagieren H2, CH4, NH3 und H2O an fein
verteilten Pt- oder Ni-Katalysatoren mit D2 zu den isotop substituierten Molekülen (HD,
HDO, CH3D, usw.), wobei die im Gleichgewichtszustand erreichte Isotopenverteilung
im Wesentlichen vom Mengenverhältnis der Ausgangsstoffe abhängt. Der Deuterie-
rungsgrad wird IR-spektroskopisch oder mittels Massenspektrometrie ermittelt. Auch
mit D2O ist ein Isotopenaustausch möglich, sodass manche H-Verbindungen durch mehr-
faches Lösen in D2O und Eindampfen der Lösung deuteriert werden können (Ammoni-
umsalze, Hydrogensalze mehrprotoniger Säuren usw.). In anderen Fällen führt eine Deu-
terolyse zu der gewünschten Verbindung, wie folgende Beispiele zeigen:

Analog erhält man ND3 aus Mg3N2, D2SO4 aus SO3 sowie D3PO4 aus P4O10, jeweils mit
D2O. Die Atome H (Kernspin I = 1

2) und D (I = 1) sind wichtige Sonden für die Analyse
von Substanzen mittels Kernresonanzspektroskopie (nuclear magnetic resonance, NMR,
spectroscopy). Im H2-Molekül können die beiden Kernspins entweder parallel (ortho-H2)
oder antiparallel ausgerichtet sein (para-H2). Bei 25°C besteht Wasserstoffgas zu 75%
aus o-H2 und 25% p-H2.

Elementarer Wasserstoff ist ein farb-, geruch- und geschmackloses Gas, das bei Nor-
maldruck kaum in Wasser löslich ist. Ein Liter Wasserstoff wiegt unter Normalbedingun-
gen nur ca. 90 mg; es ist das leichteste aller Gase. Daher wurden Luftschiffe früher mit
Wasserstoff gefüllt.8 Bei 20°C ist Wasserstoff relativ reaktionsträge. Wegen der großen
Dissoziationsenthalpie von 436 kJ mol–1 zerfällt molekularer Wasserstoff erst bei sehr
hohen Temperaturen in merklichem Umfang in Atome. Die Dissoziationskonstante Kp =
p2(H)/p(H2) beträgt bei 2000 K erst 3.14·10–4 kPa, bei 3000 K aber bereits 2.81 kPa. Eine
sehr weitgehende Dissoziation (über 90%) erreicht man jedoch, wenn man H2 einer star-
ken Mikrowellenentladung aussetzt. Dazu lässt man das Gas unter vermindertem Druck
(0.5 bis 5 hPa) durch ein Quarzrohr strömen, das von außen mit Mikrowellen bestrahlt
wird. Hinter der Entladung rekombinieren die Atome auf folgende Weise:

Dabei ist M ein Stoßpartner (Atom, Molekül oder Gefäßwand), der einen Teil der Rekom-
binationsenthalpie (= negative Dissoziationsenthalpie) aufnehmen muss, um das Molekül
gegen erneute Dissoziation zu stabilisieren. M geht dabei in einen thermisch oder elek-
tronisch angeregten Zustand M* über. Die Halbwertszeit von H-Atomen hängt wegen der
stark druckabhängigen Stoßzahl sehr von den äußeren Bedingungen einschließlich der
Gefäßdimensionen ab und liegt bei derartigen Versuchen bei einigen Zehntelsekunden.

8 Der erste Flug eines Zeppelins (LZ 1) fand im Jahre 1900 statt; LZ 4 wurde 1908 durch einen
Funken zerstört, und am 6. 5. 1937 verbrannte der Zeppelin „Hindenburg“ bei der Landung wäh-
rend eines Gewitters in New Jersey, USA.

H + H + M H + M*2
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Bei den in Vakuumapparaturen erzielbaren hohen Strömungsgeschwindigkeiten genügt
diese Zeit jedoch, um die Atome einige Meter weit weg zu leiten.

Wasserstoffatome sind außerordentlich reaktionsfähig. Sie reduzieren viele Oxide
schon bei Raumtemperatur zu den Elementen (z.B. SO2, CuO, PbO, Bi2O3, SnO2) oder
zu niederen Oxiden (NO2 zu NO usw.). Mit bestimmten Elementen entstehen flüchtige
Hydride (mit O2, S8, P4, As, Sb, Ge), Halogene werden unter Bildung von Halogenwas-
serstoff reduziert.

Eine wesentliche Rolle als Reaktionszwischenprodukte spielen H-Atome bei bestimm-
ten Kettenreaktionen, so bei der Verbrennung von Knallgas (H2 + O2) und von Chlorknall-
gas (H2 + Cl2), die nach folgenden Mechanismen ablaufen:

5.2 Wasserstoff-Ionen H+

Wasserstoff bildet die Ionen H+ und H–. Das erste wird als Wasserstoff-Ion vom Hydrid-
Ion H– unterschieden, das in salzartigen Hydriden wie LiH vorliegt (Abschnitt 5.7.4).
Wasserstoff-Ionen H+, d.h. freie Protonen, entstehen bei der Ionisierung von gasförmigen
H-Atomen durch Beschuss mit energiereichen Elektronen. Dieser Prozess spielt sich bei-
spielsweise in einer elektrischen Entladung in gasförmigem H2 ab. Auch in der Ionen-
quelle eines Massenspektrometers werden auf analoge Weise H2-Moleküle und andere
wasserstoffhaltige Moleküle dissoziiert und die H-Atome ionisiert. Die von der Sonne
auf die Erde gelangende kosmische Höhenstrahlung besteht zu ca. 80% aus Protonen.

In kondensierten Phasen sind freie Protonen H+ nicht wie andere Ionen existenzfähig;
sie werden vielmehr wegen ihrer extrem hohen elektrischen Feldstärke, die eine Folge des
kleinen Durchmessers ist, sofort solvatisiert. Dabei entstehen durch Protonierung einzel-
ner Lösungsmittelmoleküle definierte Ionen, die aber ihrerseits weiter solvatisiert sind.
Protonierungen dieser Art sind:

Knallgas Chlorknallgas

Kettenabbruch:

Kettenreaktion: H + O OH + O Cl2 2+ H HCl + H

Kettenstart: Cl2 2 ClH2 2 H

OH + H H O + H H2 2 2+ Cl HCl + Cl

OH + H + M H O + M* Cl + H + M HCl2 + M*

O + H + M H O + M* 2 Cl + M Cl2 2 2 + M*

2 OH + M H O + M* 2 H + M H2 2 2 + M*

Knallgas Chlorknallgas

H + O [H O] H + H PO [H PO ]+ + +
3 4 4 4

+
2 3H

H + N [NH ] H + HF [H F]+ + +
2

+
3 4H

H + R O [R OH] H + H SO [H SO ]+
2 2

+ +
2 4 3 4

+
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Das durch Protonierung von H2O-Molekülen entstehende Oxonium-Ion [H3O]+ wird in
wässriger Lösung durch weitere Solvatation in [H5O2]+, [H7O3]+ und [H9O4]+ überführt,
wobei ein Gleichgewicht zwischen diesen Teilchen existiert. Diese drei Kationen heißen
Diaqua-, Triaqua- bzw. Tetraaquawasserstoff-Ion; auch der Name Hydronium-Ionen ist
für hydratisierte Protonen in Gebrauch. Das Kation [H3O]+ wird nach seinem Entdecker
auch als EIGEN-Ion und [H2O2]+ als ZUNDEL-Ion oder -Komplex bezeichnet.9 Das vollstän-
dig hydratisierte Proton wird oft einfach als Wasserstoff-Ion bezeichnet und mit H+(aq)
symbolisiert.

Die gesamte Hydratationsenthalpie des Protons, d.h. die Enthalpie der Reaktion

ist, absolut betrachtet, wesentlich größer als die anderer einwertiger Kationen. Sie setzt
sich zusammen aus der Enthalpie der Reaktion

und der Solvatationsenthalpie des Oxonium-Ions:

Die Lebensdauer eines Ions [H3O]+ ist in wässriger Lösung mit ca. 10–13 s außerordentlich
klein, da folgendes Austauschgleichgewicht existiert:

Das Proton ist also nicht für längere Zeit an einem bestimmtem O-Atom lokalisiert, son-
dern wechselt innerhalb einer Wasserstoffbrücke sehr oft seinen Platz:

Einen ähnlich schnellen Protonenaustausch, den man mit Hilfe der Kernresonanzspektro-
skopie studieren kann, beobachtet man auch bei anderen Verbindungen mit kinetisch la-
bilen H-Atomen, z.B. zwischen NH3 und [NH4]+.

Reines Wasser ist bei 25 °C in geringem Umfang in Ionen dissoziiert, die natürlich sol-
vatisiert sind:

Dieses Gleichgewicht ist stark temperaturabhängig (die GIBBS-Energie der Reaktion be-
trägt 98 kJ mol–1 bei 298 K). Das Produkt der molaren Konzentrationen der beiden Ionen,
das Ionenprodukt kw = c(H+) · c(OH–), hat bei 25°C den Wert 1.001·10–14 mol2 L–2, bei
100°C aber bereits den Wert 5.483·10–13 mol2 L–2. Die Konzentrationen von H+ und [OH]–

betragen also bei 25°C je 1·10–7 mol L–1, bei 100°C je 7.4·10–7 mol L–1. Der negative
dekadische Logarithmus der Wasserstoff-Ionenkonzentration heißt pH-Wert:10

pH = – 10log c(H+)

9 MANFRED EIGEN, deutscher Physikochemiker, Nobelpreis für Chemie des Jahres 1967. GEORG

ZUNDEL (1931–2007), deutscher Physiker.
10 Der Begriff pH-Wert (potentia hydrogenii) wurde 1909 von S. P. L. SÖRENSEN eingeführt.
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Sind in einer wässrigen Lösung die Konzentrationen von H+ und [OH]– gleich groß, rea-
giert die Lösung neutral. Aus den obigen Zahlen folgt, dass der Neutralpunkt einer wäss-
rigen Lösung bei 25° bei pH = 7.00 liegt, bei 100°C aber bei pH = 6.13. In alkalischen Lö-
sungen ist c(H)+ < c(OH–), in sauren Lösungen gilt c(H+) > c(OH–). Beim pH = 1 entfallen
auf ein Ion [H3O]+ ungefähr 500 Moleküle H2O und beim pH = 13 auf ein [OH]– analog
500 Moleküle H2O. Das Oberflächenwasser der Ozeane hat gegenwärtig einen pH-Wert
von 8.1, was deutlich niedriger ist als vor 200 Jahren. Für das Jahr 2100 wird wegen des
zunehmenden CO2-Eintrages pH = 7.8 erwartet.

Die Ionen H+ und [OH]– zeichnen sich in wässriger Lösung durch eine ungewöhnlich
hohe Wanderungsgeschwindigkeit im elektrischen Feld aus. Trotz der starken Hydrata-
tion wandern diese beiden Ionen schneller als vergleichbare andere Ionen. Der Grund da-
für ist ein besonderer Mechanismus für den Ladungstransport. Da das Lösungsmittel
durch Wasserstoffbrücken stark vernetzt ist, kann der Transport eines [H3O]+-Ions durch
die Lösung über einen simultanen Platzwechsel zahlreicher Protonen in den H-Brücken
erfolgen, wie folgendes Schema zeigt:

Analog „wandern“ die Hydroxid-Ionen formal von links nach rechts durch konzertierte
Protonenverschiebung von rechts nach links:

Dieser Mechanismus, den man Protonenleitfähigkeit nennt und der von THEODOR GROT-

THUSS bereits 1806 vorgeschlagen wurde, ist auch für die außerordentlich hohe Geschwin-
digkeit der Reaktion

verantwortlich, bei der ebenfalls lediglich ein Proton in einer H-Brücke seinen Platz
wechselt.

Ähnlich wie Wasser sind auch einige andere protonenhaltige Lösungsmittel im reinen
(wasserfreien) Zustand schwach in Ionen dissoziiert. Der Dissoziationsgrad kann über
die elektrische Leitfähigkeit bestimmt werden. Wichtige Beispiele sind flüssiges Ammo-
niak, flüssiges Hydrogenfluorid und wasserfreie Schwefelsäure:

Wegen ihrer Analogie zum Wasser werden solche Lösungsmittel als wasserähnlich be-
zeichnet.
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+
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+
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5.3 Säuren

Die Eigendissoziation von Wasser und wasserähnlichen Lösungsmitteln ist vom Typ

wobei alle drei Teilchen solvatisiert sind. Man macht nun bereits seit der Begründung der
Theorie der elektrolytischen Dissoziation durch SVANTE ARRHENIUS im Jahre 1887 die Was-
serstoff-Ionen, d.h. die solvatisierten Protonen, für die saure Reaktion einer Lösung ver-
antwortlich. In Wasser heißt also ein Stoff eine Säure, wenn er beim Auflösen in H2O die
Konzentration der Wasserstoff-Ionen erhöht, sodass c(H+) > c(OH–) wird. Diese Defini-
tion kann man leicht auf alle protonenhaltigen wasserähnlichen Lösungsmittel HA über-
tragen, indem man eine Säure dadurch definiert, dass sie in dem Lösungsmittel die Kon-
zentration der solvatisierten Protonen, also der Lösungsmittel-Kationen [H2A]+, erhöht.
Die Ionen [H3SO4]+ und [H4PO4]+ heißen Sulfatacidium- bzw. Phosphatacidium-Ion.

Im wässrigen System (Aquosystem) sind HCl, HBr, HI, H2SO4, HNO3, HClO4 und
H3PO4 Säuren, die scheinbar dissoziieren, in Wirklichkeit aber die Lösungsmittelmole-
küle protonieren:

Man nennt diese Säuren daher Protonensäuren. Säuren mit einem aciden H-Atom heißen
einprotonig, H2SO4 ist eine zweiprotonige und H3PO4 eine dreiprotonige Säure.

Als Säuren verhalten sich in Wasser jedoch auch solche Stoffe, die selbst keine Proto-
nen enthalten, sondern erst durch Reaktion mit dem Lösungsmittel die H+-Konzentration
erhöhen:

Diese Verbindungen werden als Säureanhydride oder, wenn man vom speziellen Fall H2O
absieht, als Ansolvosäuren bezeichnet (von solvens = Lösungsmittel). In Wasser verhal-
ten sich auch CO2, N2O5, P4O10, SO2, SeO2 und XeO3 als Ansolvosäuren. Die Protonen-
säuren sind dagegen Solvosäuren, da sie funktionale Bestandteile des Lösungsmittels ent-
halten.

Oxoniumsalze
Die Reaktion von Protonensäuren und Säureanhydriden mit Wasser zu Oxonium-Ionen
und Säure-Anionen lässt sich experimentell leicht überprüfen. Von vielen dieser Säuren
und Anhydride sind nämlich kristalline Hydrate vom Typ HA·nH2O (n = 1, 2, 3 …) be-
kannt, die sich direkt aus den Komponenten herstellen lassen. Die spektroskopische und
strukturelle Untersuchung dieser Verbindungen hat gezeigt, dass die Hydrate der starken
Protonensäuren und ihrer Anhydride in Wirklichkeit Oxoniumsalze sind und daher fol-
gendermaßen formuliert werden müssen: [H3O]A, [H5O2]A, usw. Dies gilt beispielsweise
für die in Tabelle 5.2 aufgeführten Verbindungen.

HA H + A+ �

HCl + H [H + Cl2 3
+O O] �

H SO + 2 H [H O + [SO2 4 2 3
+

4
2O 2 ] ] �

H SO + H [H O + [HSO2 4 2 3
+

4O ] ]�

Cl O + 3 H [H O + 2 [ClO2 7 2 3
+

4O 2 ] ]�

SO + 2 H [H O + [HSO3 2 3
+

4O ] ]�
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Tab. 5.2 Oxoniumsalze starker Säuren

Nicht zur Gruppe der Oxoniumsalze gehört dagegen das Dihydrat der relativ schwa-
chen Oxalsäure: (COOH)2·2H2O. In dieser Verbindung sind die beiden Säureprotonen an
den Carboxylgruppen fixiert und nur über Wasserstoffbrücken mit den Wassermolekülen
verbunden. Es liegt damit ein normales Hydrat mit isolierten H2O-Molekülen vor. Eine
Entscheidung zwischen Hydrat und Oxoniumsalz ist mit Hilfe der Infrarotspektrosko-
pie möglich. Die Teilchen H2O, [H3O]+ und [H5O2]+ weisen typische Absorptionsbanden
auf, die deutlich voneinander verschieden sind. Das Oxonium-Ion [H3O]+ ist mit dem
NH3-Molekül isoelektronisch und von C3v-Symmetrie (trigonale Pyramide). Die Valenz-
winkel H–O–H wurden in Oxoniumsalzen zu 112–117° bestimmt; in der Gasphase ist das
Ion aber fast planar. In Abbildung 5.1 sind die durch Röntgenstrukturanalysen entspre-
chender Salze ermittelten Strukturen der Kationen [H3O]+, [H5O2]+, [H7O3]+ und [H9O4]+

schematisch dargestellt.

In der Struktur von [H5O2][ClO4] erkennt man diskrete Ionen [H5O2]+, die über Wasser-
stoffbrücken mit den Anionen vernetzt sind und die die in Abbildung 5.1 dargestellte Mo-

Zusammensetzung Struktur Schmelzpunkt (°C)

HX· H2O (X = F, Cl, Br, I) [H3O]X –36 (X = F)

HCl · 2 H2O [H5O2]Cl –18

HCl · 3 H2O [H5O2]Cl · H2O –25

HBr · 4 H2O [H7O3][H9O4]Br2· H2O –56

HClO4· H2O [H3O][ClO4] +50

HClO4· 2 H2O [H5O2][ClO4] –18

HClO4· 3 H2O [H7O3][ClO4]

H2SO4· H2O [H3O][HSO4] +8.5

H2SO4· 2 H2O [H3O]2[SO4] –38

H2SO4· 4H2O [H5O2]2[SO4]

H2SeO4· 4H2O [H5O2]2[SeO4]
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OH2
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Abb. 5.1 Strukturen der Oxonium-Ionen [H3O]+, [H5O2]+, [H7O3]+ und [H9O4]+ in Salzen mit
schwach koordinierenden (schwach basischen) Anionen.
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lekülstruktur aufweisen. Die beiden H2O-Moleküle des [H5O2]+-Ions werden durch ein
Proton zusammengehalten, das sich je nach Anion entweder genau in der Mitte zwischen
den beiden O-Atomen befindet oder eine von zwei dicht benachbarte Lagen einnimmt,
die nur durch eine kleine Energiebarriere voneinander getrennt sind. Der Kernabstand
d(OO) dieser Wasserstoffbrücke ist mit 242 pm sehr klein, was für eine sehr starke
H-Brücke spricht. Die vier äußeren H-Atome des [H5O2]+-Ions befinden sich in Abbil-
dung 5.1 paarweise oberhalb und unterhalb der Zeichenebene. In der Gasphase ist das Ion
[H5O2]+ von C2-Symmetrie mit d(OO) = 239 pm und einem Valenzwinkel OHO von 174°;
im Salz [H5O2][SbF6] liegt das Kation dagegen in C2h-Symmetrie vor. Die Strukturen der
Ionen [H7O3]+ und [H9O4]+ sind analog, wobei die Geometrie an allen O-Atomen pyrami-
dal ist und alle H-Brücken unsymmetrisch sind. Die Oxoniumsalze der starken Mineral-
säuren mit dem Kation [H3O]+ ähneln in ihrer Kristallstruktur oft den entsprechenden
Ammoniumsalzen. Die beiden Salze [H3O][ClO4] und [NH4][ClO4] sind sogar isomorph.
Allgemein weisen die Oxonium- bzw. Hydroniumsalze aber wesentlich niedrigere
Schmelzpunkte auf, weswegen ihr Salzcharakter auch erst relativ spät entdeckt wurde.
Besonders niedrig liegen die Schmelzpunkte der wasserreichen Oxoniumsalze (Tab. 5.2).

Mittels moderner spektroskopischer und quantenchemischer Methoden wurde unter-
sucht, wie viele Moleküle H2O in der Gasphase nötig sind, um beispielsweise die Mole-
küle HCl bzw. HBr in ein Oxonium-Kation und ein Halogenid-Anion zu dissoziieren.
Danach sind mindestens vier H2O-Moleküle erforderlich. Es entsteht ein Wasserstoff-
brücken-gebundener Komplex [(H3O)(H2O)3]X, in dem Kation und Anion durch drei ver-
brückende H2O-Moleküle voneinander getrennt sind, z.B.:

In analoger Weise müssen die bei der Autoprotolyse von Wasser entstehenden Ionen
[H3O]+ und [OH]– durch eine Kette von mindestens drei H2O-Molekülen getrennt sein,
um gegenüber neutralem H2O stabil zu sein. Oxoniumsalze sind in Wasser Säuren, da sie
wie alle Salze in ionisierenden Lösungsmitteln weitgehend dissoziieren und damit die
Konzentration der Wasserstoffionen erhöhen. Organylsubstituierte Derivate sind die aus
Alkoholen ROH oder aus Ethern R2O mit starken Protonensäuren HX (HF/AsF5, HClO4,
H2SO4) entstehenden Salze [ROH2]X und [R2OH]X, von denen auch die „Dimere“
[(ROH)2H]X bzw. [(R2O)2H]X bekannt sind, die formal Derivate des ZUNDEL-Komplexes
[H5O2]+ sind.

Flüssiges Ammoniak
Flüssiges NH3 ist das wichtigste wasserähnliche Lösungsmittel. Es wird daher im Kapi-
tel 9.4.8 gesondert behandelt. Hier soll nur festgestellt werden, dass die Verhältnisse im
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Ammonosystem denen im Aquosystem weitgehend analog sind. Säuren sind danach Stoffe,
die die Konzentration der [NH4]+-Ionen erhöhen. Wegen der hohen Protonenaffinität
(Basizität) des NH3-Moleküls (siehe unten, Tab. 5.3) gehören dazu alle Verbindungen, die
auch in Wasser als stärkere oder schwächere Protonensäuren bekannt sind, z.B. HCl:

Natürlich sind im Ammonosystem auch die Ammoniumsalze selbst Säuren. Diese
Säurelösungen verhalten sich ähnlich wie wässrige Säuren: Sie färben bestimmte Indika-
toren, reagieren mit unedlen Metallen unter H2-Entwicklung und lassen sich mit Basen
titrieren. Die Eigendissoziation von flüssigem NH3 ist allerdings wesentlich geringer als
die von H2O. Das Ionenprodukt kA = c[NH4

+]·c[NH2
–] beträgt etwa 10–29 mol2 L–2. Der

Neutralpunkt liegt daher beim pH = 14.5.

Wasserfreie Schwefelsäure
Reine wasserfreie Schwefelsäure ist ein Lösungsmittel von sehr geringer Protonenaffini-
tät. In den meisten Lösungsmitteln verhält sich H2SO4 vielmehr als Protonierungsmittel,
d.h. als Säure. Um H2SO4-Moleküle zu protonieren, bedarf es daher noch stärkerer Säu-
ren. Zu den stärksten Protonierungsmittel, die man kennt, gehören Fluoroschwefelsäure
HSO3F, Trifluormethylschwefelsäure HSO3CF3, Dischwefelsäure H2S2O7 sowie Gemi-
sche von HSO3F mit SbF5 und SO3. Mit diesen so genannten Supersäuren kann man auch
solche Verbindungen protonieren, die wie H2SO4 gewöhnlich selbst als Säuren fungieren:

Nach einer von J. N. BRØNSTED und unabhängig von T. M. LOWRY im Jahre 1923 vorge-
schlagenen Definition ist eine Säure ein Protonendonor und eine Base ein Protonen-
akzeptor. In diesem Sinne verhält sich also H2SO4 gegenüber HSO3F als Base. Schwefel-
säure ist also nicht unter allen Umständen eine Säure, und das gilt auch für andere Säuren,
so für H3PO4, das sich in H2SO4 als Base verhält:

Viele protonierte Säuremoleküle (Acidium-Ionen) sind in Form von Salzen isoliert wor-
den. Beispiele dafür sind die Verbindungen [D3SO4][SbF6] (deuteriertes Sulfatacidium-
hexafluoroantimonat), [P(OH)4][ClO4] (Phosphatacidiumperchlorat) und [Se(OH)3][ClO4]
(Selenat-(IV)-acidiumperchlorat). Diese Salze lösen sich in Nitromethan unter Dissozia-
tion in Ionen, was man an der elektrischen Leitfähigkeit der Lösung erkennen kann.

Nach diesen Erfahrungen ist das Verhalten eines Stoffes als Säure oder Base abhängig
vom jeweiligen Lösungsmittel bzw. vom Reaktionspartner und kann daher nicht absolut
definiert werden. Ebenso ist die Stärke einer Säure entscheidend vom Lösungsmittel ab-
hängig. Neben den genannten protonenhaltigen Lösungsmitteln sind für die präparative
Chemie auch noch folgende Flüssigkeiten von Bedeutung, auf die die oben entwickelten
Vorstellungen analog übertragen werden können:11 Alkohole ROH, Eisessig CH3COOH,
Fluoroschwefelsäure HSO3F sowie die verflüssigten Gase H2S, HCN und HF. Bezüglich
wasserfreier Supersäuren siehe Kap. 5.5.2.

11 J. Jander, Ch. Lafrenz, Wasserähnliche Lösungsmittel, VCH, Weinheim, 1968.

HCl + NH [NH + Cl3 4
+] �

H SO + HSO [H SO + [SO F2 4 3 3 4
+

3F ] ]�

H PO + H SO [H PO + [HSO3 4 2 4 4 4
+

4] ]�
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5.4 Basen

Nach ARRHENIUS ist das Hydroxid-Ion in wässrigen Lösungen Träger der basischen
Eigenschaften. Danach sind Basen solche Stoffe, die beim Auflösen in H2O die Hydro-
xid-Ionen-Konzentration erhöhen, so dass c(OH–) > c(H+) wird. Bekannte Basen sind die
Hydroxide der Alkali- und Erdalkalimetalle, die sich in Wasser wegen ihres salzartigen
Aufbaus in Form von Metall-Kationen und [OH]–-Ionen lösen. Letztere liegen hydrati-
siert als [OH(H2O)4]– vor, wobei die vier Wassermoleküle jeweils mit einem H-Atom an
das Hydroxid-O-Atom gebunden sind.12 Da die Hydroxide funktionale Bestandteile des
Lösungsmittels H2O enthalten, nennt man sie auch allgemein Solvobasen. In Analogie zu
den Ansolvosäuren gibt es jedoch auch Verbindungen, die keine [OH]–-Ionen enthalten
und dennoch in Wasser basisch reagieren. Dazu gehören die löslichen Oxide, Sulfide,
Amide und Nitride der Alkali und Erdkalimetalle sowie NH3, N2H4 und andere. Diese
Verbindungen, die man als Ansolvobasen bezeichnen kann, reagieren mit H2O unter Bil-
dung von Hydroxid-Ionen:

Nach der Definition von BRØNSTED und LOWRY ist eine Base ein Protonenakzeptor. Diese
Definition trifft auf die Teilchen [OH]–, O2– und NH3 zu, die alle mit Protonen reagieren.
Überträgt man diesen Base-Begriff auf andere protonenhaltige Lösungsmittel, so sind
jeweils die Lösungsmittel-Anionen wie [NH2]–, [HSO4]– und [HF2]– für die basischen
Eigenschaften verantwortlich. Den salzartigen Hydroxiden im Aquosystem entsprechen
die salzartigen Amide M[NH2] in flüssigem Ammoniak, die Hydrogensulfate M[HSO4]
in wasserfreier Schwefelsäure und die Hydrogendifluoride M[HF2] in flüssigem HF.
Diese Verbindungen lösen sich in Form von Ionen und erhöhen somit die Konzentration
der Lösungsmittel-Anionen.

Oben wurde gezeigt, dass H3PO4 in wasserfreier Schwefelsäure protoniert wird, also
als Base reagiert. Dies entspricht dem Verhalten von NH3 in H2O. Die Protonen gehen je-
weils auf das Molekül oder Ion mit der höchsten Basizität über. Die Gleichung

kann demnach sowohl so verstanden werden, dass H2SO4 im Lösungsmittel H2O als
Säure (Protonendonor) reagiert, als auch so, dass H2O im Lösungsmittel H2SO4 eine Base
B (Protonenakzeptor) ist. Als Basizität bezeichnet man die freie Reaktionsenthalpie ΔGo

der folgenden allgemeinen Reaktion:

In Tabelle 5.3 sind die berechneten Basizitäten einiger elementarer Moleküle und Ionen
angegeben, und zwar für eine wässrige Lösung bei 25°C.

12 D. Marx, A. Chandra, M. E. Tuckerman, Chem. Rev. 2010, 110, 2174.

O + H [OH2
2

� �O 2 ]

NH + H [NH + [O3 2 4
+O ] H]�

[NH + H NH + [O2] O H]�

2 3
�

H SO + H [H O + [HSO2 4 2 3
+

4O ] ]�

B + H [BH]+ +



164 5 Wasserstoff

Tab. 5.3 Basizitäten (ΔG°298; kJ mol–1) einfacher Moleküle und Anionen in Wasser (nach F. M. Bi-
ckelhaupt et al., Eur. J. Inorg. Chem. 2007, 3646).

Nach GRIMMs Hydridverschiebungssatz sind die isoelektronischen Anionen [NH2]–,
[OH]– und F– einander äquivalent (isolobal). Man erkennt aus den Daten in Tabelle 5.3,
dass die Basizitäten dieser Ionen in der genannten Reihenfolge abnehmen, was mit der
zunehmenden Kernladungszahl begründet werden kann. Aus diesem Grunde ist das
Amid-Ion in Wasser nicht beständig, sondern übernimmt vom H2O ein Proton und bildet
NH3. Ein entsprechender Trend gilt auch für die Paare NH3/H2O und PH3/H2S. Die
höchste Basizität in Wasser weist das solvatisierte Elektron auf (siehe Kap. 9.4.8).

5.5 Die relative Stärke von Säuren und Basen

5.5.1 Verdünnte Lösungen

Ebenso wie das Verhalten einer Verbindung als Säure oder Base von den Reaktionspart-
nern abhängt, steht auch die Stärke einer Säure bzw. Base nicht absolut fest, sondern ist
von der Umgebung abhängig. In verdünnten wässrigen Lösungen, auf die das Massen-
wirkungsgesetz angewandt werden kann, wird die Stärke einer Säure HA bekanntlich
durch die Gleichgewichtskonstante folgender Reaktion angegeben:

Da es sich formal um eine Dissoziation von HA handelt, nennt man Ka die Dissoziations-
oder Säurekonstante von HA und gibt ihr das Symbol Ka (Index „a“ vom lat. acidum). Je
mehr das obige Gleichgewicht auf der rechten Seite liegt, um so größer wird die Wasser-
stoff-Ionen-Konzentration und um so stärker ist die Säure; Ka ist dann besonders groß.
Analog wird die Stärke einer Base B durch die analoge Gleichgewichtskonstant Kb ange-
geben, z.B. bei folgenden Reaktionen (M = Metall):

Allgemein gilt also:

Oft wird die Basenstärke jedoch durch die Dissoziationskonstante der korrespondieren-
den Säure [BH]+ beschrieben, d.h. man betrachtet das Gleichgewicht

NH3: –643 [NH2]–: –818 H2O: –504 [OH]–: –738 F–: –638

PH3: –571 [PH2]–: –743 H2S: –515 [SH]–: –663 Cl–: –577

AsH3:–521 [AsH2]–: –721 H2Se: –511 [SeH]–: –645 Br–: –564

SbH3: –506 [SbH2]–: –707 H2Te: –530 [TeH]–: –638 I–: –568

Ka =
c (HA)

c c( (AH ) )+ . �

HA + H H (aq) + A (aq)n 2
+O �

NH + H [NH + [O3 2 4
+O ] H]�

MOH M H]+ + [O �

c (BH ) H )+ . c (O �

Kb =B + H [BH] + [O2
+O H]�

c (B)



5.5 Die relative Stärke von Säuren und Basen 165

mit der Gleichgewichtskonstante Ka(BH+). In Wasser gilt bei 25°C: Kb = 10–14/Ka(BH+).
Bei mehrprotonigen Säuren wie H2SO4 und H3PO4 erhält man wegen der schrittweisen

Reaktion mit dem Lösungsmittel mehrere Säurekonstanten:

Da sich die verschiedenen Dissoziationskonstanten einer Säure um viele Zehnerpotenzen
unterscheiden können, wird meistens der dekadische Logarithmus von Ka verwendet, den
man als pKa-Wert bezeichnet:

pKa = –log Ka

Wenn man die relative Stärke einfacher anorganischer Säuren in Wasser analysieren will,
unterteilt man die in Frage kommenden Verbindungen zunächst in zwei Gruppen, näm-
lich in die binären kovalenten Hydride, wie HF, HCl usw., und in die Sauerstoffsäuren wie
Schwefelsäure SO2(OH)2 oder Salpetersäure NO2(OH), in denen die aciden H-Atome
Bestandteile von OH-Gruppen sind.

Binäre kovalente Hydride
Kovalente und daher zumeist flüchtige Hydride sind von allen Nichtmetallen mit Aus-
nahme der Edelgase bekannt. Diese Verbindungen sind in Wasser, soweit sie sich lösen,
teils Protonendonoren und teils Protonenakzeptoren. Als H+-Donoren bekannt sind vor
allem die vier Wasserstoffhalogenide HX (X = F, Cl, Br, I). Die wässrigen Lösungen von
HX sind sehr unterschiedlich starke Säuren und es ist aufschlussreich, die Faktoren zu un-
tersuchen, die die jeweilige Säurestärke bestimmen. Die zu der Reaktion

gehörende Gleichgewichtskonstante Ka lässt sich ermitteln, wenn die GIBBS-Energie ΔrG°
der Reaktion bekannt ist, da zwischen beiden Größen folgender Zusammenhang besteht:

ΔrG° = –R T lnKa R = allgemeine Gaskonstante, T = absolute Temperatur

Der Wert von ΔrG° kann nach dem 2. Hauptsatz der Thermodynamik aus der Reaktions-
enthalpie ΔrH° und der Änderung der Entropie ΔrS° während der Reaktion ermittelt werden:

ΔrG° = ΔrH° – T ·ΔrS°

Um die nicht unmittelbar messbare Größe ΔrG° der obigen Dissoziationsreaktion zu er-
halten, bedient man sich am besten des folgenden Kreisprozesses:

Die Summe der GIBBS-Energien ΔrG° für die Teilschritte 1 bis 6 muss gleich der für den
Schritt 7 sein, da G° als Zustandsfunktion vom Wege unabhängig ist, auf dem das Ziel er-

[BH] + H B + [H O+
2 3

+O ]

H SO + H H (aq) + [HSO2 4 2
+

a14n O ]� K

[HSO + H H (aq) + [SO4 2
+

4
2

a2] O ]� �n K

HX(aq) H (aq) + X (aq)+ �

HX(g.)

HX(aq)

H+(g.)H(g.)

X(g.)

2

1

7

3

4

5
6

X�(g.)

H+(aq) (aq)+ X�
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reicht wird. Die einzelnen Zahlenwerte von ΔrG°, die teils berechnet, teils experimentell
ermittelt wurden,13 sind in Tabelle 5.4 aufgeführt.

Tab. 5.4 GIBBS-Energien ΔG°298 (kJ mol–1) der hypothetischen Teilreaktionen der Dissoziation von
Halogenwasserstoff-Molekülen in Wasser im Sinne eines Kreisprozesses (nach R. Schmid, A. M.
Miah, J. Chem. Educ. 2001, 78, 116). Zum Vergleich sind die Dipolmomente μ(HX) angegeben.

Aus den Dissoziationskonstanten der Wasserstoffhalogenide geht hervor, dass die Säure-
stärke in Wasser vom HF zum HI hin extrem stark zunimmt. Während wässrige Fluss-
säure nur eine etwa ebenso schwache Säure wie wässrige Essigsäure ist, zählt eine
HI-Lösung zu den stärksten Säuren. Dieser Befund ist überraschend, da die Polarität der
HX-Bindung und auch die Dipolmomente der Moleküle HX vom HF zum HI stark ab-
nehmen (Tab. 5.4). Ob ein Hydrid in Wasser als starker oder schwacher Protonendonor
fungiert, hängt also nicht von der Polarität der Element-Wasserstoff-Bindung ab. Ähnli-
ches gilt übrigens auch für wasserähnliche Lösungsmittel. Zum Beispiel ist HBr auch in
Eisessig (100%ige Essigsäure) eine stärkere Säure als HCl.

Wenn man die einzelnen ΔrG°-Werte in Tabelle 5.4 für die verschiedenen Moleküle HX
vergleicht, zeigt sich, dass in erster Linie die GIBBS-Energie der Dissoziation (Stufe 2) für
den Gang der pKa-Werte verantwortlich ist. Die stark polare HF-Bindung führt also
wegen ihrer großen Bindungsenthalpie gerade zu einer schwachen Dissoziation von HF
in wässriger Lösung. Auch die absolut genommen geringere Elektronenaffinität des
Fluoratoms trägt zur geringeren Dissoziation von HF(aq) bei. Oder anders ausgedrückt:
Die verglichen mit Fluor größere Elektronenaffinität des Chlor-Atoms ist mit dafür ver-
antwortlich, dass Salzsäure stärker ist als Flusssäure.

Bei den Hydriden der Chalkogene findet man übrigens den gleichen Gang der Säure-
konstanten wie bei den Wasserstoffhalogeniden. Beispielsweise ist H2Te in Wasser eine
stärkere Säure als H2S und dieses ist stärker sauer als H2O (Kap. 12.8).

Sauerstoffsäuren
Die einfachen Sauerstoffsäuren der Nichtmetalle sind alle vom Typ EOm(OH)n, d.h. es
handelt sich um kovalente Hydroxide. Dennoch verhalten sich diese Verbindungen in
Wasser überwiegend als Protonendonoren. Trotz der im Prinzip ähnlichen Bindung des
Wasserstoffs in diesen Säuren bestehen in der Säurestärke sehr große Unterschiede. Da-
für sind in analoger Weise wie bei den binären Hydriden thermodynamische Gründe ver-

13 R. Schmid, A. M. Miah, J. Chem. Educ. 2001, 78, 116.

Teilreaktion HF HCl HBr HI

1: HX(aq) → HX(g.) 23.6 13.4 17.4 –6.1

2: HX(g.) → H(g.) + X(g.) 540 404 339 272

3: H(g.) → H+(g.) + e– 1314 1314 1314 1314

4: X(g.) → X–(g.) –324 –345 –321 –292

5+6: H+(g.) + X–(g.) → H+(aq) + X–(aq) –1537 –1409 –1382 –1347

7: HX(aq) → H+(aq) + X–(aq) +17.5 –22.5 –33.1 –59.5

pKa: +3.1 –3.9 –5.8 –10.4

μ (D): 1.87 1.11 0.83 0.45



5.5 Die relative Stärke von Säuren und Basen 167

antwortlich. Tabelle 5.5 gibt einen Überblick über die pKa-Werte einiger Sauerstoffsäu-
ren. Die sehr starken Säuren HClO4, HNO3 und H2SO4 sind in Wasser (in der ersten Stufe)
praktisch vollständig dissoziiert. Daher sind die pKa-Werte nur schwierig zu bestimmen.
H3PO4 und HNO2 sind dagegen nur mäßig starke Säuren, und HOCl, H3BO3 sowie
H3AsO3 sind sehr schwache Säuren.

Bei mehrprotonigen Säuren gilt pKa1 < pKa2, d.h. Ka1 ist immer wesentlich größer als
Ka2. Dies ist aus elektrostatischen Gründen plausibel, da die Ablösung eines Protons von
einem Anion mehr Energie erfordert als die Ablösung von einem neutralen Molekül.

Tab. 5.5 pKa-Werte einiger Sauerstoffsäuren von Nichtmetallen und ihren Anionen in wässriger
Lösung bei 25°C

Bei Säuren wie H2CO3 und H2SO3, die in wässriger Lösung in undissoziierter Form
nicht bekannt sind, ermittelt man Ka bzw. pKa, indem man die Konzentration des physi-
kalisch gelösten CO2 bzw. SO2 in das Massenwirkungsgesetz einsetzt, d.h. man behan-
delt CO2 und SO2 als Ansolvosäuren:

Auf diese Weise erhält man allerdings pKa-Werte, die nicht der wahren Stärke der hypo-
thetischen Säuren H2CO3 bzw. H2SO3 entsprechen (siehe hierzu die ausführliche Behand-
lung von H2CO3 in Kap. 7.7.3). Ähnlich verfährt man beim NH3, von dem kein Derivat
[NH4]OH bekannt ist, sondern das in Wasser als solvatisiertes Molekül vorliegt:

Diese für das Aquosystem entwickelten Vorstellungen können sinngemäß auf verdünnte
Lösungen in nichtwässrigen Systemen übertragen werden. In allen diesen Systemen er-
mittelt man die Lage der jeweiligen Dissoziationsgleichgewichte durch Messung des pH-
Wertes, der elektrischen Leitfähigkeit oder der Gefrierpunktserniedrigung.

pKa pKa pKa

HClO4 –5 [HSO4]–

HClO2

1.92
1.94

[HSeO3]–

[H2AsO4]–

6.60
7

H2SO4 –3.0 [HSeO4]– 2.05 [H2PO4]– 7.20

HNO3 –1.3 H3PO4 2.15 HOCl 7.50

H2SeO4

H2S2O3

<0
0.6

H3AsO4

H2SeO3

2.25
2.57

HOBr
H3BO3

8.68
9.14

NH3SO3 1.0 H5IO6 3.29 H3AsO3 9.22

H3PO3 1.8 HNO2 3.3 [HPO4]2– 12.37

Ka =CO (aq) H (aq) + [HCO (aq)2
+

3]
�

c (H ) HCO )+
3

. c (
�

c (CO )2

NH (aq) [NH (aq) + [O (aq)3 4
+] H]�
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5.5.2 Konzentrierte und wasserfreie Säuren14

Die Säuren HCl, HClO4 und H2SO4 sind in Wasser sehr starke Säuren, da sie in verdünn-
ter Lösung praktisch vollständig dissoziiert sind. Dennoch weisen diese Lösungen nicht
die höchste bekannte Acidität auf. Wenn man im System H2O/H2SO4 zu immer kon-
zentrierteren Lösungen übergeht, steigt die Acidität, d.h. die Protonendonorstärke, im-
mer weiter an, obwohl der Dissoziationsgrad abnimmt. Reine wasserfreie Schwefelsäure
ist nur relativ schwach dissoziiert. Das Ionenprodukt c(H3SO4

+)·c(HSO4
–) beträgt bei

25°C etwa 10–4 mol2 L–2. Dennoch ist 100%ige Schwefelsäure ein stärkerer Protonendo-
nor als irgendeine wässrige Säure. Analoges gilt für wasserfreies Hydrogenfluorid, das in
[H2F]+ und [HF2]- dissoziiert (Kap. 13.4.1).

Um die Protonendonorstärke einer konzentrierten wässrigen oder einer wasserfreien
Säure zu ermitteln, geht man anders vor als bei verdünnten Lösungen. Nach einer von
L. P. HAMMETT eingeführten Methode setzt man dem System, dessen Acidität bestimmt
werden soll, eine geeignete schwache Base B zu, z.B. ein Nitroanilin, das dann mehr oder
weniger stark protoniert wird und dabei seine Farbe ändert, was photometrisch verfolgt
werden kann:

In den Ausdruck für die Gleichgewichtskonstante, die zugleich die Dissoziationskonstante
der Säure [HB]+ ist, setzt man für c(H+) die sogenannte HAMMETT-Aciditätsfunktion H0

ein, die analog zum pH-Wert verdünnter Lösungen definiert ist:

H0 = –log c(H+)

Aus den Gleichungen für H0 und Ka erhält man nun:

Den Quotienten c(B)/c(HB+) bestimmt man auf spektralphotometrischem Wege, indem
man eine Base B verwendet, die in der freien Form und in der protonierten Form verschie-
den gefärbt ist. Dafür eignen sich auch Mono-, Di- und Trinitrotoluol, die als Neutral-
moleküle farblos, in der protonierten Form aber gelb sind. Dann ist es nur noch erforder-
lich, den pKa-Wert von [HB]+ zu ermitteln. Das kann in einer verdünnten Lösung
erfolgen, für die H0 mit dem pH-Wert identisch wird, und diesen kann man direkt messen.

Nach diesem und anderen Verfahren findet man für 100%ige Schwefelsäure H0 =
–11.9, während eine 0.1 n wässrige Schwefelsäure den pH = 1.0 aufweist. Die Acidität
steigt also von der verdünnten zur wasserfreien Schwefelsäure um 1013 Einheiten an! Ver-
bindungen oder Gemische, deren Acidität größer ist als die von 100%iger H2SO4, werden
Supersäuren genannt.

Dazu gehören z.B. die wasserfreien Verbindungen HSO3Cl (H0 = –13.8), HSO3CF3

(–14.3), HSO3F (–15.1) und HF (–15.1). Die Größe H0 kann bei Säuren und sauren Mi-
schungen Werte bis etwa –26 annehmen. Besonders stark negative Werte werden bei Ge-

14 R. J. Gillespie, Acc. Chem. Res. 1968, 1, 202. T. O’Donnell, Superacids and Acidic Melts as In-
organic Chemical Reaction Media, VCH, Weinheim, 1993.

Ka
+(HB ) =H + B [HB]+ +

c (H ) B)+ . c (

c (HB )+
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mischen von Supersäuren mit starken LEWIS-Säuren erhalten, so bei H2SO4 mit SO3 (d.h.
H2S2O7) oder mit B(OSO3H)3 sowie bei HF oder HSO3F mit SbF5 und eventuell noch
SO3. Das liegt dran, dass die LEWIS-Säuren mit den Säureanionen Komplexe bilden, wo-
durch sich das Dissoziationsgleichgewicht der Protonensäure nach rechts verschiebt. In
Abbildung 5.2 ist der Verlauf der H0-Werte von Lösungen verschiedener LEWIS-Säuren in
HSO3F (links) und in wasserfreiem HF (rechts) dargestellt. Man erkennt, dass manchmal
schon geringe Konzentrationen der LEWIS-Säure die Protonenacidität H0 dramatisch stei-
gern.
Für eine 1:1-Mischung aus HSO3F und SbF5 beträgt H0 ca. –21 und für eine 1:1-Mi-
schung aus HF und SbF5 ca. –25. Letztgenannte Mischung enthält komplexe Anionen wie
[Sb2F11]– sowie die Kationen [H3F2]+, [H2F]+ und [H4F3]+, deren Konzentration in dieser
Reihenfolge abnimmt.15 Mit diesen Supersäuren kann man auch solche Stoffe protonie-
ren, die nur eine sehr geringe Protonenaffinität aufweisen und die daher in anderen Me-
dien nicht als Basen fungieren. Beispielsweise wird HNO3 in wasserfreier Schwefelsäure
zu dem Acidium-Ion [H2NO3]+ protoniert, das aber nicht stabil ist und in [NO2]+ und H2O
zerfällt, sodass sich folgende Bruttoreaktion ergibt:

Dieses Gemisch ist als Nitriersäure bekannt, da man mit ihm aromatische Kohlenwasser-
stoffe in Nitroverbindungen überführen kann:

Das Nitronium-Ion [NO2]+ ist ein Beispiel für eine größere Zahl von Ionen, die zu elek-
trophil sind, um in Wasser oder anderen weniger aciden Medien beständig zu sein:

15 P. M. Esteves, A. Ramirez-Solis, C. J. A. Mota, J. Am. Chem. Soc. 2002, 124, 2672.

Abb. 5.2 HAMMETT-Aciditätsfunktion H0 für die Lösungen einiger LEWIS-Säuren in HSO3F (links)
und in wasserfreiem HF (rechts); nach T. O’Donnell (Lit. 14).
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In hoch aciden Flüssigkeiten16 der hier beschriebenen Art wurden viele neue Verbin-
dungen hergestellt, die eine wesentliche Bereicherung der Chemie darstellen.17 Dazu ge-
hören z. B. die Kationen [H2SO3CF3]+, [H2SO3F]+, [Te4]2+ und [I4]2+, die in den entspre-
chenden Kapiteln behandelt werden. Die stärksten bisher hergestellten Protonensäuren
sind aber die festen Carboransäuren H[HCB11F11] und H[HCB11Cl11].18 Auf Carborane
wird beim Bor im Kapitel 6.7 eingegangen.

Supersäuren werden auch als Katalysatoren eingesetzt, z.B. für die Isomerisierung von
Alkanen bei niedrigen Temperaturen.

5.6 Die Wasserstoffbrückenbindung19

5.6.1 Allgemeines

Die physikalischen Eigenschaften einer Reihe kovalenter Wasserstoffverbindungen wie
H2O, NH3 und HF zeigen, dass diese Hydride zu einer ungewöhnlich starken intermole-
kularen Wechselwirkung befähigt sind. Diese Wechselwirkung, an der die H-Atome in
spezifischer Weise beteiligt sind, ist wesentlich stärker als die VAN DER WAALS-Wechsel-
wirkung (Kap. 3), aber in der Regel schwächer als bei kovalenten Bindungen. Man be-
trachtet sie daher als einen speziellen Bindungstyp und spricht von Wasserstoffbrücken-
bindungen oder kurz Wasserstoffbrücken (hydrogen bonds). Die Bindungsenthalpien von
Wasserstoffbrücken liegen bei neutralen Molekülen im Bereich von 10 bis 65 kJ mol–1.
Sie können bei Beteiligung von Ionen aber auch weit größer sein (bis ca. 140 kJ mol–1).
Bezüglich der Bindungsenthalpie liegen die Wasserstoffbrücken also zwischen den VAN

DER WAALS-Wechselwirkungen und den kovalenten Bindungen.
Wasserstoffbrücken werden vor allem zwischen solchen Molekülen gebildet, von de-

nen das eine ein oder mehrere positiv geladene Wasserstoffatome enthält, d.h. Wasser-
stoffatome mit einer positiven Partialladung, während das andere ein möglichst stark
elektronegatives Atom mit einem nichtbindenden Elektronenpaar und damit ein Elektro-
nendonor (Protonenakzeptor) sein sollte. Solche Atome sind F, O und N, aber in gewis-
sem Umfang sind auch noch Cl, S und P geeignet, vor allem in Form von Anionen wie Cl–

und [HS]–. In zahlreichen organischen und metallorganischen Verbindungen beobachtet
man H-Brücken aber auch zu Bindungselektronenpaaren, beispielsweise zu den π-Elek-

16 Bezüglich fester Supersäuren siehe K. Arata, Adv. Catal. 1990, 37, 165.
17 G. A. Olah, G. S. Prakash, A. Molnár, J. Sommer, Superacid Chemistry, 2nd ed., Wiley, Hoboken,

2009.
18 C. A. Reed et al., J. Am. Chem. Soc. 2006, 128, 3160. H. Willner et al., Angew. Chem. 2007, 119,

6462.
19 P. L. Huyskens, W. A. P. Luck, T. Zeegers-Huyskens (Herausg.), Íntermolecular Forces, Springer,

Berlin, 1991. S. Scheiner, Hydrogen Bonding - A Theoretical Perspective, Oxford Univ. Press,
New York, 1997. G. A. Jeffrey, An Introduction to Hydrogen Bonding, Oxford University Press,
Oxford, 1997. T. Steiner, Angew. Chem. 2002, 114, 51. M. Meot-Ner, Chem. Rev. 2012, 112,
PR22.
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tronen von Mehrfachbindungen oder aromatischen Ringen (X–H-π-Bindungen).20 Auch
intramolekulare Wasserstoffbrücken sind in großer Zahl bekannt.

Um das Zustandekommen von H-Brückenbindungen zu verstehen, kann man zunächst
das folgende einfache Modell benutzen:

Zwischen dem positiv geladenen H-Atom der Bindung X–H (Protonendonor) und dem
nichtbindenden Elektronenpaar am Atom Y des Elektronendonors bzw. Protonenakzep-
tors, kommt es zu einer elektrostatischen Anziehung. Diese Anziehung wird um so stär-
ker sein, je größer der Elektronegativitätsunterschied und je geringer der Größenunter-
schied zwischen den Atomen X und H ist, da die Polarität der XH-Bindung dann am
größten ist. Solche stark polaren Bindungen mit positiv geladenem Wasserstoff sind
F–H, O–H und N–H, im Allgemeinen aber nicht mehr C–H21 und B–H. Des weiteren
muss auch das Atom Y möglichst klein und elektronegativ sein, damit das nichtbindende
Elektronenpaar auf möglichst kleinem Raum konzentriert ist, wodurch eine hohe negative
Ladungsdichte und zugleich ein großes atomares Dipolmoment erreicht werden. Mit ab-
nehmendem Abstand zwischen den Atomen H und Y kommt es jedoch zu einer zuneh-
menden Überlappung von Orbitalen dieser Atome und damit zu einer kovalenten Bin-
dung. Die beteiligten Orbitale sind das unbesetzte σ*-Orbital der XH-Bindung (LUMO)
und das nichtbindende, mit zwei Elektronen besetzte Orbital am Atom Y (HOMO). Die
Elektronen im HOMO werden mit zunehmender Annäherung von XH an Y teilweise in
das σ*-Orbital delokalisiert, was einen Energiegewinn zur Folge hat (siehe unten).

Diese einfachen Modellvorstellungen lassen bereits verstehen, warum H2O, NH3 und
HF im flüssigen Zustand starke Wasserstoffbrücken bilden, während man ähnliches bei
H2S, PH3 und HCl nur noch in geringerem Umfang beobachtet. Die höheren Homologen
dieser Hydride sind im flüssigen Zustand ganz überwiegend durch VAN DER WAALS-Kräfte
gebunden. Tatsächlich korreliert die Wechselwirkungsenergie bei H-Brücken stark mit
dem pKa-Wert von HX und dem pKb-Wert von YR.

5.6.2 Allgemeine Eigenschaften von Wasserstoffbrücken22

Folgende allgemeine Eigenschaften von H-Brücken lassen sich feststellen:
a) Die meisten Wasserstoffbrücken sind unsymmetrisch, d.h. das H-Atom befindet

sich wesentlich näher am Atom X als am Atom Y und die X–H-Bindung ist wesentlich
stärker als die Y····H-Bindung. Nur bei besonders starken Wasserstoffbrücken und wenn
X und Y gleichartige Atome sind, kommt es vor, dass sich das H-Atom genau in der Mitte

20 Die Bindungsenergie des Benzol-Wasser-Adduktes H2O·C6H6 beträgt ca. 13 kJ mol–1 (eine
OH-Gruppe ist auf das Zentrum des Benzolringes gerichtet, die andere rotiert frei um diese
Achse); siehe S. Tsuzuki, K. Honda, T. Uchimaru, M. Mikami, K. Tanabe, J. Am. Chem. Soc.
2000, 122, 11450.

21 C–H-Bindungen sind dann geeignet, wenn die Elektronegativität des C-Atoms durch induktive
Effekte (z.B. in CHCl3) oder eine niedrige Koordinationszahl (z.B. in Ethin, C2H2) erhöht ist. Bei
weniger polaren C–H-Bindungen entstehen entsprechend schwächere H-Brücken.

22 G. R. Desiraju, Angew. Chem. 2011, 123, 52.
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befindet, dass also eine symmetrische Brücke vorliegt (wenn X und Y identisch und
gleich F oder O sind). Dann handelt es sich um eine kovalente 3-Zentren-4-Elektronen-
Wechselwirkung, die im Kapitel 2.4.6 bereits ausführlich dargestellt wurde.

b) Wasserstoffbrücken sind bevorzugt linear oder nur schwach gewinkelt. Bei einer
linearen Atomanordnung X–H–Y wird die maximale Anziehung zwischen H und Y bei
minimaler Abstoßung der beiden negativ geladenen Atome X und Y erreicht, d.h. die
Bindungsenthalpie wird bei dieser Anordnung maximal. Je schwächer die Wechselwir-
kung, desto mehr kann der Winkel XHY von dem Wert 180° abweichen.

c) Der Valenzwinkel α, den die Wasserstoffbrücke mit der Bindung Y–R bildet, liegt
üblicherweise im Bereich 110–140o.

d) In den meisten Wasserstoffbrücken weist das H-Atom die Koordinationszahl 2 auf.
Seltener wird wie im Nitramid H2N–NO2 der Wert 3 erreicht, d.h. es liegen verzweigte
oder gegabelte H-Brücken vor (X=N, Y=O):

In festen Kohlenhydraten sind allerdings 25% aller O–H····O-Brücken gegabelt und in
kristallinen Aminosäuren ist dieser Anteil sogar noch höher.

e) In den meisten Fällen wird zu dem nichtbindenden Elektronenpaar des Atoms Y nur
eine Wasserstoffbrücke errichtet. Zu den Ausnahmen gehört das kristalline Ammoniak,
bei dem von jedem Elektronenpaar an den N-Atomen drei Wasserstoffbrücken ausgehen,
d.h. Stickstoff ist „überkoordiniert“:23

Auch im flüssigen Wasser gibt es überkoordinierte O-Atome (siehe unten). Verfügt das
Atom Y über mehrere Elektronenpaare wie in den atomaren Anionen F–, Cl– und Br–,
können sogar bis zu sechs H-Atome an ein Y-Atom koordinieren. Beispielsweise besteht
das Ion [H4F5]– aus einem zentralen Fluorid-Ion, das tetraedrisch von vier HF-Molekülen
koordiniert ist („Anionen-Koordination“). In dem Polyhydrogenchlorid Pyridin·6HCl,
das als Pyridinium-Salz [C6H5NH]Cl·5HCl zu formulieren ist, befindet sich das Chlorid-
Ion im Zentrum der sechs sauren H-Atome der 6 XH-Moleküle!

23 R. Boese et al., J. Phys. Chem. B 1997, 101, 5794.
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5.6.3 Experimenteller Nachweis von Wasserstoffbrücken

Physikalische Konstanten
Bestimmte physikalische Größen einer Verbindung werden im flüssigen und festen Ag-
gregatzustand stark vom Ausmaß der intermolekularen Wechselwirkung beeinflusst. Das
gilt für die Schmelztemperatur (Schmp.), die Siedetemperatur (Sdp.), die Verdampfungs-
enthalpie (ΔvapH°), das elektrische Dipolmoment (μ), die Dielektrizitätskonstante (Per-
mittivität, ε) und die Viskosität (η). Daher kann man in vielen Fällen Hinweise auf das
Vorliegen von Wasserstoffbrücken erhalten, indem man die Zahlenwerte der genannten
Größen mit denen von ähnlichen Verbindungen vergleicht, bei denen die Voraussetzun-
gen dafür fehlen. Die Werte aller eben genannten Größen werden durch die Bildung in-
termolekularer Wasserstoffbrücken erhöht. Damit lässt sich aber kein exakter Beweis für
das Vorliegen von H-Brücken erbringen; dieser bleibt immer einer spektroskopischen
oder strukturellen Untersuchung vorbehalten.

Abbildung 5.3 zeigt beispielhaft den Verlauf der Siedepunkte vergleichbarer Verbin-
dungen. Normalerweise nimmt die Siedetemperatur mit steigender Atom- bzw. Molekül-
masse zu, wie man es in der Reihe der Edelgase und der Hydride der Elemente der
14. Gruppe beobachtet. Bei den Elementen der 15., 16. und 17. Gruppe fällt jedoch je-
weils das leichteste Hydrid durch seinen hohen Siedepunkt auf. Bei diesen Verbindungen
ist auch die Schmelztemperatur erhöht. Im Kapitel 3 wurde bereits gezeigt, dass dafür
nicht allein die VAN DER WAALS-Kräfte verantwortlich gemacht werden können. Vielmehr
liegt bei diesen Hydriden in der flüssigen Phase eine starke Assoziation über Wasserstoff-
brücken vor. Beim Dimethylether Me2O andererseits fehlen die Voraussetzungen für die
Bildung von H-Brücken, sodass hier das erste Glied der Reihe Me2X (X = O, S, Se, Te)
eine normale Siedetemperatur aufweist.

H O2

H S2
H Se2

H Te2

HCl

HF

AsH3

HINH3

HBr

PH3
CH4 SiH4

GeH4

SnH4

Ne

Ar
Kr

Xe

+

SbH
3

+

+

+

0
1 2 3 4

100

200

300

400

Periode

S
ie

d
ep

un
kt

 (i
n 

K
 b

ei
 1

 b
ar

)

Abb. 5.3 Einfluss von Wasserstoffbrücken-Bindungen auf die Siedepunkte analoger Verbindungen.
Man erkennt den starken Einfluss der H-Brückenbindungen bei H2O, HF und NH3, in gewissem
Maße auch noch bei H2S und HCl, im Vergleich zu Ne, CH4, Ar und SiH4.
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Entsprechendes beobachtet man auch bei einem Vergleich der Verdampfungsenthal-
pien am Siedepunkt. Da die Assoziation in der Gasphase wegen des im Mittel größeren
intermolekularen Abstandes meistens wesentlich geringer ist als in kondensierten Pha-
sen, ist die Verdampfung bei der Siedetemperatur mit der Auflösung sehr vieler Wasser-
stoffbrücken verbunden. Die dafür erforderliche Enthalpie muss daher zusätzlich zur
Überwindung der VAN DER WAALS-Anziehung und zu der für die Volumenvergrößerung
nötigen Enthalpie aufgebracht werden. In der Reihe CH4 – NH3 – H2O – HF weist Wasser
die bei weitem größte Verdampfungsenthalpie auf.

Die Erhöhung des Dipolmomentes und der Dielektrizitätskonstanten im flüssigen Was-
ser und in wasserähnlichen Lösungsmitteln ist für die Löslichkeit von Salzen von größter
Bedeutung. Je größer μ und ε sind, desto besser ist im Allgemeinen die Löslichkeit von
Ionenverbindungen (siehe Kap. 2.1.7). Alle molekularen Flüssigkeiten mit außergewöhn-
lich großen ε-Werten sind durch intermolekulare H-Brücken assoziiert, z.B. auch HCN
und HSO3F.

Wasser besitzt eine wesentlich höhere Viskosität als seine Derivate vom Typ R2O
(Ether), die keine Wasserstoffbrücken bilden können. Besonders hoch ist die Viskosität
von Verbindungen mit mehreren OH-Gruppen, wie Glycerin, wasserfreier Schwefelsäure
und Phosphorsäure. Die Ursache dafür ist auch hier die dreidimensionale Vernetzung die-
ser Flüssigkeiten durch H-Brücken.

Neben den bisher diskutierten Größen, die eigentlich nur einen Hinweis auf die Stärke,
nicht aber auf die Art der intermolekularen Wechselwirkungen geben, ist auch die Be-
stimmung der Molmasse geeignet, das Ausmaß der Assoziation eines gelösten Stoffes in
einem inerten Lösungsmittel zu ermitteln.

Strukturanalyse
Durch Beugung von Röntgen-, Elektronen- oder Neutronenstrahlen kann man die Atom-
lagen und damit die Kernabstände in kristallinen und z.T. auch in gasförmigen Verbin-
dungen bestimmen. Auf diese Weise lassen sich Wasserstoffbrückenbindungen direkt
und eindeutig nachweisen. Wenn in einer Gruppe X–H····Y der Kernabstand d(HY) we-
sentlich kleiner ist als die Summe der VAN DER WAALS-Radien der Atome H und Y, kann
man eine H-Brücke annehmen. Werden die Lagen der H-Atome nicht bestimmt, so ist
eine H-Brücke dann als wahrscheinlich anzusehen, wenn der Kernabstand d(XY) gleich
oder kleiner als die Summe der VAN DER WAALS-Radien der Atome X und Y ist. Beispiels-
weise beträgt der VAN DERWAALS-Abstand zweier Fluoratome 270 pm, während d(FF) im
kristallinen HF nur 249 pm und im Anion [HF2]– sogar nur 226 pm beträgt. Weitere Bei-
spiele werden weiter unten diskutiert (Abschnitt 5.6.4).

Bei H-Brücken zwischen gleichartigen Atomen wie Ο–H····O oder fast gleichartigen
Atomen wie N-H····O und O-H····N gibt es zwischen dem XH-Abstand und dem HY-Ab-
stand jeweils eine eindeutige, nicht-lineare Korrelation: Je stärker die Brücke, d.h. je kür-
zer der Abstand HY wird, um so mehr verlängert sich die XH-Bindung.19

Molekülspektroskopie
Der empfindlichste und spezifischste Nachweis von Wasserstoffbrücken gelingt mit
Hilfe der Infrarotspektroskopie. In einer Brücke X–H····Y ist die Bindung X–H immer
polar und damit führt die Valenzschwingung ν(XH) zu einer starken Änderung des loka-
len Dipolmomentes und folglich zu einer intensiven Absorptionsbande im IR-Spektrum.
Die Wellenzahl der Valenzschwingung der nicht-assoziierten Gruppe XH misst man am



5.6 Die Wasserstoffbrückenbindung 175

besten an der gasförmigen Verbindung oder in einem inerten Lösungsmittel wie CCl4
oder CS2 bei starker Verdünnung. Untersucht man nun die Verbindung im assoziierten
Zustand, indem man entweder ein Lösungsmittel verwendet, das als Elektronendonor
fungiert (z.B. Acetonitril MeCN oder Dimethylsulfoxid DMSO), oder indem man ein-
fach die Konzentration von HX erhöht, so zeigt sich, dass die Bande der assoziierten XH-
Gruppe bei kleineren Wellenzahlen auftritt und wesentlich breiter und intensiver ist als
die des isolierten Moleküls XH. Folgender Vergleich zwischen den XH-Valenzschwin-
gungen von CH4, HCl und H2O in verschiedenen Aggregatzuständen illustriert diese Ver-
hältnisse (ν3 ist sowohl beim Wasser als auch beim Methan die asymmetrische Valenz-
schwingung):

Die Wellenzahlverschiebung ist darauf zurückzuführen, dass die Bindung X–H durch die
Brückenbildung H····Y geschwächt wird, da das σ*-MO der XH-Bindung teilweise mit
Elektronen besetzt wird. Hierdurch vergrößert sich der XH-Kernabstand (d), was wegen
der Beziehung μ = δe ·d eine Vergrößerung des Dipolmomentes μ und damit der IR-Ab-
sorptionsintensität zur Folge hat. Gleichzeitig steigen aber auch die Partialladungen δe
auf den Atomen H und X, da das bindende Elektronenpaar der XH-Bindung von dem sich
nähernden nichtbindenden Paar am Atom Y abgestoßen wird (gegenseitige Polarisierung
der Dipole).24 Dadurch vergrößert sich μ ebenfalls. Bei O-H····O-Brücken korreliert die
Wellenzahl der OH-Schwingung in umgekehrter Weise mit dem OO-Abstand, d.h. mit
der Stärke der Wechselwirkung. Auch für die chemische Verschiebung des Protons im
NMR-Spektrum gibt es eine (positive) Korrelation mit d(OO).

Außer einer XH-Valenzschwingung liefert eine Wasserstoffbrücke X–H····Y im
Schwingungsspektrum auch eine HY-Valenzschwingung, die jedoch üblicherweise als
XY-Valenzschwingung bezeichnet wird, da die Gruppe XH als Ganzes gegen das Atom Y
schwingt. Da derartige Schwingungen wegen der Schwäche der H····Y-Wechselwirkung
normalerweise bei sehr kleinen Wellenzahlen auftreten, sind sie im IR-Spektrum schwie-
rig zu beobachten. Im Ramanspektrum sind diese Banden jedoch leicht zu finden. Bei-
spielsweise findet man die OO-Schwingung bei flüssigem Ethanol bei ca. 270 cm–1. Aus
der Temperaturabhängigkeit der Ramanintensität dieser Linie wurde die Brückenbin-
dungsenthalpie zu 10.5 kJ mol–1 abgeleitet.25 Substitution von H (Protium) durch Deute-
rium hilft bei der Identifikation der relevanten Schwingungen. Bei kleinen Neutralmole-
külen wie dem Wasserdimer (H2O)2 sind deuterierte Wasserstoffbrücken X–D····Y
geringfügig stärker als die analogen H-Brücken X–H····Y, da die Nullpunktsschwin-
gungsenergie der D-Brücke wegen der größeren Masse des D-Atoms geringer ist.

24 D. Feil, J. Mol. Struct. 1990, 237, 33. P. O. Astrand, K. Ruud, K. V. Mikkelsen, T. Helgaker,
J. Phys. Chem. A 1998, 102, 7686.

25 H. G. M. Edwards, D. W. Farwell, A. Jones, Spectrochim. Acta 1989, 45A, 1165.

gasförmig flüssig fest (90+10 K)

CH4(ν3): 2914 2909 2906 cm–1 (keine H-Brücken)

HCl: 2886 2785 2768 cm–1 (schwache H-Brücken)

H2O(ν3): 3707 3400 3277 cm–1 (mäßig starke H-Brücken)
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In gewissem Umfang kann man auch aus anderen spektroskopischen Beobachtungen,
insbesondere aus 1H-Kernresonanzspektren26 und aus Massenspektren27, aber auch aus
Messungen der unelastischen Neutronenstreuung Informationen über H-Brücken erhal-
ten. In vielen Fällen ist jedoch keine klare Abgrenzung gegen die VAN DER WAALS-Bin-
dungskräfte möglich, sodass es bei sehr schwachen Wechselwirkungen oftmals zweifel-
haft ist, ob tatsächlich H-Brücken vorliegen oder nicht. In solchen Fällen kann nur eine
Strukturanalyse die Brückenfunktion des Wasserstoffs nachweisen.

5.6.4 Beispiele für Wasserstoffbrückenbindungen

Hydrogenfluorid
Kristallines Hydrogenfluorid (Schmp. –83.6°C) besteht bei –125°C aus planaren Zick-
Zack-Ketten von HF-Molekülen, die über lineare unsymmetrische Wasserstoffbrücken
assoziiert sind:28,29

Im flüssigen HF liegen analoge, aber nicht mehr planare Kettenmoleküle vor. Gasförmi-
ges HF besteht dagegen bei 20°C unter dem eigenen Sättigungsdampfdruck (Sdp. 19.5°C)
nach massenspektrometrischen Untersuchungen hauptsächlich aus monomerem HF und
verschiedenen Oligomeren (HF)n mit n = 2–6, die miteinander im temperatur- und druck-
abhängigen Gleichgewicht stehen. Die Strukturen und Bindungsverhältnisse dieser Oli-
gomeren werden weiter unten diskutiert.

Auch in vielen Salzen der Säuren HF und (HF)n müssen Wasserstoffbrücken angenom-
men werden. Eine der stärksten Brücken liegt im Hydrogendifluorid-Ion [HF2]– vor, das
in Salzen des Typs M[HF2] enthalten ist (siehe Kap. 2.4.6). Solche Salze können leicht
aus den Fluoriden MF und Hydrogenfluorid hergestellt werden. Im K[HF2] ist das Anion
linear und symmetrisch (Symmetrie D∞h):

[F – H – F]– d(HF) = 113 pm, d(FF) = 226 pm

Im Salz [NH4][HF2] liegen ebenfalls symmetrische [HF2]–-Ionen vor, die aber nun noch
über N–H····F-Brücken mit den [NH4]+-Kationen verbunden sind. Diese äußeren Wasser-

26 Durch H-Brückenbildung wird die Elektronendichte am H-Atom reduziert, was gegenüber Tet-
ramethylsilan (TMS) zu einer Verschiebung des Signals zu tieferem Feld führt. Beispielsweise
beobachtet man das als Triplett aufgespaltene Signal des OH-Protons von reinem Ethanol bei ca.
5.2 ppm, während eine Lösung von Ethanol in CCl4 ein Singulett für das OH-Proton liefert, das je
nach Konzentration bei 4 bis 1 ppm liegt.

27 N. Nishi et al., J. Am. Chem. Soc. 1988, 110, 5246.
28 Die Struktur von kristallinem HOF ist analog: eine planare Zick-Zack-Kette von O–H····O-Bin-

dungen bildet das Gerüst, von dem die Fluoratome abzweigen.
29 Die Kristallstrukturen der übrigen Wasserstoffhalogenide sind komplex und durch mehrere Pha-

sen und Fehlordnung charakterisiert; siehe A. F. Wells, Structural Inorganic Chemistry, 5th ed.,
Clarendon, Oxford, 1986, S. 362.
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stoffbrücken vergrößern den Kernabstand d(FF) im Anion auf 232 pm und bedingen, dass
zur Gitterenergie des Salzes mit der H-Brückenbindungsenthalpie eine weitere Kompo-
nente hinzukommt.

Hydrogenfluorid bildet wegen der starken Wechselwirkung zwischen HF-Molekülen
und Fluorid-Ionen verschiedene saure Salze des Typs MX·nHF (n = 1–4). Im K[H2F3] lie-
gen gewinkelte Anionen [H2F3]– der Symmetrie C2v vor, das Anion [H3F4]– bildet eine tri-
gonale Pyramide (C3v) und [H4F5]– ist tetraedrisch gebaut (Td). Diese Anionen enthalten
im Gegensatz zum [HF2]–-Ion unsymmetrische H-Brücken zwischen dem zentralen Fluo-
rid-Ion und den HF-Molekülen.

Eis und Wasser30

Von H2O sind mindestens zwölf verschiedene kristalline Phasen bekannt,31 die in be-
stimmten Temperatur- und Druckbereichen stabil sind (Abb. 5.4) oder die als metastabile
Phasen hergestellt wurden (z.B. Eis Ic, IV und IX). Die Nummerierung entspricht der his-
torischen Reihenfolge der Entdeckung.

Beim Druck von 1013 hPa erstarrt Wasser bei 0°C oder 273.15 K zu hexagonalem Eis
Ih, in dem eine dem hexagonalen ZnS (Wurtzit) ähnliche Packung der Sauerstoffatome
vorliegt.32 Diese Struktur besteht gewissermaßen aus Sechser-Ringen von OH-Gruppen
(in Wirklichkeit handelt es sich um zwölfgliedrige Ringe; vgl. Abb. 5.5). Bei höherem
Druck liegt der Erstarrungspunkt von Wasser tiefer, z. B. bei 50 MPa bei -4.0°C; unter
dem eigenen Dampfdruck erstarrt Wasser per definitionem bei 273.16 K. Wasserdampf
erstarrt bei allen Temperaturen oberhalb von -100°C zu Eis Ih, beispielsweise in Kondens-
streifen von hoch fliegenden Flugzeugen.

In der Eis-IhStruktur ist jedes O-Atom exakt tetraedrisch von vier anderen O-Atomen
umgeben. Der kleinste Kernabstand d(OO) beträgt bei –50°C 276 pm. Die Dichte wurde
bei 0°C zu 0.917 g cm–3 bestimmt; der Dampfdruck bei 0°C beträgt 611.2 Pa = 6.1 mbar,
und die Sublimations- oder Verdampfungsenthalpie wurde zu 47 kJ mol–1 bestimmt. Die
gegenüber Wasser geringere Dichte führt dazu, dass Eisberge schwimmen und Wasser-
leitungen im Winter platzen. Die H-Atome liegen entweder genau auf der OO-Verbin-
dungslinie oder sind nur wenig von dieser entfernt, sodass es sich um lineare oder allen-
falls schwach gewinkelte H-Brücken handelt.33 Der Kernabstand d(OH) = 98.5 pm ist
etwas größer als im gasförmigen H2O-Molekül (95.8 pm) und zeigt, dass die H-Brücken
unsymmetrisch sind. Die übrigen kristallinen Modifikationen von H2O sind nur bei hö-
heren Drucken oder sehr tiefen Temperaturen stabil und haben dichtere Strukturen als Eis
Ih. Die meisten von ihnen sind bei der Temperatur des flüssigen Stickstoffs (–196°C) un-
ter Normaldruck metastabil. Sie können daher unter diesen Bedingungen untersucht wer-
den. Sie enthalten z.T. Vierer- und Fünfer-Ringe aus OH-Gruppen. Durch Kondensation
von Wasserdampf bei tiefen Temperaturen kann man darüber hinaus glasiges Eis herstel-

30 R. Ludwig, Angew. Chem. 2001, 113, 1856. W. F. Kuhs (Ed.), The Physics and Chemistry of Ice,
Royal Society of Chemistry, Cambridge, 2007.

31 C. Lobban, J. F. Finney, W. F. Kuhs, Nature 1998, 391, 268.
32 Sehr kleine, staubfreie Wassertropfen, wie sie in Wolken vorkommen, können bis auf -38°C un-

terkühlt werden, ohne zu kristallisieren.
33 Da der Valenzwinkel im H2O-Molekül 104.5° beträgt, der Tetraederwinkel zwischen den O-Ato-

men aber 109.5°, ist anzunehmen, dass die H-Brücken schwach gewinkelt sind.
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Basis-
fläche

Prismen-
fläche

a (452 pm)

c
(735 pm)

c

c

a

Abb. 5.4 Phasendiagramm des Systems H2O in halblogarithmischer Darstellung; nach V. F. Pe-
trenko, R. W. Whitworth, Physics of Ice, Oxford Univ. Press, 1999.

Abb. 5.5 Struktur von hexagonalem Eis Ih

(oben). Dargestellt sind die Positionen der
O-Atome (leere Kreise) und der H-Atome
(volle Kreise). Die H-Atome sind jedoch fehl-
geordnet, da sie auf jeder O–O-Verbindungs-
linie eine von zwei äquivalenten Positionen
einnehmen können, und zwar so dass jedes
H2O-Molekül C2v-Symmetrie aufweist
(symmetrisches Doppelminimum-Potential).
Die H-Brückenbindungen führen zu einer
insgesamt tetraedrischen Koordination der
O-Atome. Die hexagonale Kristallsymmetrie,
die sich aus dieser Struktur ergibt, ist im unte-
ren Teil gezeigt.
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len, das sich beim Aufwärmen über kubisches Eis Ic (Diamantstruktur der O-Atome) in
gewöhnliches Eis Ih umwandelt. Bei extrem hohem Druck (60 GPa) existiert Wasser als
Eis X, in dem symmetrische H-Brücken vorliegen, d.h. man kann nicht mehr zwischen
intra- und intermolekularen OH-Bindungen unterscheiden. Im othorhombischen Eis XI
ist die in Abb. 5.5 erwähnte Fehlordnung der H-Atome zugunsten einer eindeutigen Ord-
nung aufgehoben; nur unter diesen Umständen lässt sich der OH-Kernabstand exakt be-
stimmen (98.5 pm).

In der Nähe des Schmelzpunktes (bei Unterkühlung um 1 K oder weniger) befindet
sich auf Eiskristallen eine quasi-flüssige Wasserschicht, deren Dicke je nach Temperatur
10–100 nm beträgt und die für das Kristallwachstum von entscheidender Bedeutung ist.
Mit Hilfe dieser Vorstellung erklärt man beispielsweise die unterschiedliche Gestalt
(Morphologie) von Schneeflocken und anderen Eiskristallen, die entweder plättchen-
oder prismenförmig sein können, deren sechszählige Symmetrie aber meistens gut zu er-
kennen ist.34 Auch der Zusammenhalt von Schneebällen bei nicht zu tiefen Temperaturen
ist darauf zurückzuführen.

Flüssiges Wasser besitzt bei Temperaturen in der Nähe des Erstarrungspunktes eine
komplexe Struktur.30,35 Man nimmt an, dass bei 0°C zahlreiche Oligomere und größere
Cluster aus bis zu 100 H2O-Molekülen vorhanden sind, in denen die Moleküle ähnlich
wie im hexagonalen Eis I gebunden sind. Von jedem H2O-Molekül im Inneren des Clus-
ters gehen also in der Regel vier Wasserstoffbrücken aus. An der Oberfläche dieses eis-
artigen Netzwerkes müssen jedoch auch Moleküle mit drei oder zwei Brücken vorhanden
sein, während man eine einzelne H-Brücke pro Molekül ausschließen kann (Abb. 5.6).
Ein wesentliches Argument für die Annahme größerer geordneter Bereiche im flüssigen
Wasser ist die nahe Übereinstimmung der Dielektrizitätskonstanten, die beim Eis am
Schmelzpunkt 92 und beim flüssigen Wasser bei 0°C 88.5, bei 100°C 55.5 und bei 200°C
noch 34.5 beträgt. An der Oberfläche der Cluster findet allerdings ein ständiger Ab- und
Aufbau statt, da die gemessene Lebensdauer einer Wasserstoffbrücke im flüssigen Was-
ser nur ca. 10–11 s beträgt. Dieser geringe Wert ist auf die geringe Brückenbindungsener-
gie zurückzuführen, die in der Größenordnung der thermischen Schwingungsenergie der
Moleküle bei 20°C liegt. Der mittlere OO-Abstand von flüssigem Wasser wurde bei 25°C
zu 285 pm ermittelt. Er ist damit etwas größer als im hexagonalen Eis Ih. Die Dichte von
Wasser hat bei 4.0°C ein Maximum von 0.99997 g cm–3, im Falle von D2O liegt das Dich-
temaximum bei 11.2°C (Abschnitt 5.1, Tab. 5.1). Die Tatsache, dass diese maximale
Dichte größer ist als die von Eis, wird so gedeutet, dass bei diesen niedrigen Temperatu-
ren auch Strukturelemente mit überkoordinierten O-Atomen sowie verzweigte H-Brü-
cken vorliegen (Abb. 5.6). Dadurch erhöht sich um jedes O-Atom die Zahl der nächstben-
achbarten O-Atome von 4.0 im Eis auf im Mittel 4.5–4.7 im flüssigen Wasser, wodurch
die Raumerfüllung insgesamt größer wird (Dichte bei 0°C/1 bar: 0.99984 g cm–3).
Neben den hochmolekularen Clustern enthält flüssiges Wasser aber in geringer Konzen-
tration auch niedermolekulare Oligomere (H2O)n mit n = 2, 3, 4 …, deren Strukturen wei-
ter unten diskutiert werden und die man nachweisen kann, indem man Wasser adiabatisch
in ein Hochvakuum verdampft und den Dampf spektroskopisch analysiert.

34 Y. Furukawa, Chemie unserer Zeit 1997, 31, 58 (zahlreiche Abbildungen).
35 Y. Marcus, Chem. Rev. 2009, 109, 1346.
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Aus IR- und Ramanspektren sowie aus Röntgenbeugungsmessungen36 wurde geschlos-
sen, dass der Gehalt an freien, d.h. nicht an H-Brücken beteiligten OH-Gruppen im flüs-
sigen Wasser bei 25°C etwa 20% und beim kritischen Punkt (374°C/22.1 MPa) etwa
70% beträgt.37 Rechnerische Simulationen ergaben etwa 25% bei 25°C. Die Bindungs-
energie der einzelnen H-Brücken wurde experimentell zu 11 kJ mol–1 bestimmt. Die Ver-
dampfungsenthalpie von Wasser bei 25°C ist mit 44 kJ mol–1 nur geringfügig kleiner als
die von Eis, was ebenfalls auf ähnliche Strukturen hinweist.

Beim Lösen salzartiger Verbindungen in viel Wasser werden die Ionen hydratisiert,
d.h. das elektrische Feld der Ionen löst die Wasserstoffbrücken der H2O-Moleküle teil-
weise auf und bewirkt, falls es stark genug ist, dass um das Ion eine erste Hydrathülle mit
geordneten H2O-Molekülen entsteht. Diese Art der Wechselwirkung zwischen einem
Ion und Dipolmolekülen nennt man Strukturbildung. Sie tritt vor allem bei kleinen oder
mehrfach geladenen Kationen und Anionen, die eine hohe elektrische Feldstärke auf-
weisen (bei H+, Li+, Na+, Mg2+, F–, [SO4]2–). Beispielsweise bindet Li+ vier, Na+ sechs
und Ca2+ zwölf Wassermoleküle in seiner ersten Hydrathülle, das Phosphat-Ion ebenfalls
zwölf H2O-Moleküle, die jeweils mit einem H-Atom an ein Phosphat-O-Atom gebunden
sind, während das zweite H-Atom mit den Wassermolekülen der näheren Umgebung ver-
bunden ist. In dieser Umgebung, d.h. in etwas größerem Abstand von dem betrachteten

36 H. Ohtaki, T. Radnai, T. Yamaguchi, Chem. Soc. Rev. 1997, 26, 41.
37 Am kritischen Punkt beträgt die Dichte von Wasser ρ nur noch 0.322 g cm–3 und die Dielektrizi-

tätskonstante ε nur noch 6. Dies sind die Gründe, weswegen ionische und polare Verbindungen in
überkritischem Wasser schlechter, unpolare Verbindungen dagegen besser löslich sind als im un-
terkritischen Bereich; H. Weingärtner, E. U. Franck, Angew. Chem. 2005, 117, 2730.

Abb. 5.6 Acht mögliche Bindungszustände von H2O-Molekülen im flüssigen Wassergeordnet nach
abnehmender Zahl der H-Brücken pro Molekühl. Die durch gestrichelte Linien angedeuteten
H-Brückenbindungen sind unsymmetrisch (nicht zentriert). Die Geometrie an den O-Atomen ist bei
vierfacher Koordination verzerrt tetraedrisch, bei dreifacher pyramidal. Die erste Struktur enthält
ein überkoordiniertes O-Atom, die zweite eine verzweigte H-Brücke. Man erkennt, dass Moleküle
mit freien OH-Gruppen dennoch über H-Brücken gebunden sein können. Die relative Häufigkeit ist
ungefähr: c > d,e > f > a > b > g,h.
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Ion, vermag das elektrische Feld gerade noch die gegenseitige Orientierung der Wasser-
moleküle und damit die Bildung der Struktureinheiten des reinen Wassers zu behindern.
In dieser Sphäre sind die H2O-Moleküle im Mittel durch weniger Wasserstoffbrücken
verknüpft als in reinem Wasser. Sie sind dementsprechend leichter und freier beweglich.
Daher nennt man diese Bereiche der Hydrathülle Bereiche der Strukturbrechung. Diese
Art der Wechselwirkung ist nicht nur für die zweite Hydrathülle kleiner Ionen charakte-
ristisch, sie tritt auch bei der Hydratation großer, leicht polarisierbarer Ionen auf und
bestimmt dort die Struktur der ersten Hydrathülle (bei K+, Rb+, Cs+, Br–, I–, [SCN]–,
[ClO4]–). Strukturbildner erhöhen also die Zahl der H-Brücken, während Strukturbrecher
die Zahl der H-Brücken, verglichen mit reinem Wasser, vermindern.38 So kommt es, dass
manche Salze (wie NaF) die Viskosität der Lösung gegenüber reinem Wasser erhöhen,
während andere (wie CsI) diese verringern. Diese Verhältnisse gelten aber nur für ver-
dünnte Lösungen.

In einer 3 M NaCl-Lösung sind die Kationen dagegen bereits unvollständig solvatisiert,
da nicht mehr genügend H2O-Moleküle zur Verfügung stehen (M = mol L–1). Bei dieser
und höheren Salzkonzentrationen ist der mittlere Abstand zwischen Kationen und An-
ionen kleiner als der Durchmesser eines Wassermoleküls und kommt es zur Bildung von
Ionenpaaren:39

Beispielsweise findet man durch Bestimmung der Gefrierpunktserniedrigung, dass eine
gesättigte NaCl-Lösung bei -10°C nur zu 69% aus getrennten Ionen und zu 31% aus Io-
nenpaaren besteht. Die Bildung von Ionenpaaren ist die Vorstufe der Keimbildung, die zur
Entstehung von Kristallen erforderlich ist. Die wasserentziehende Wirkung durch Hydra-
tation von Kationen und Anionen wird beim Aussalzen von Proteinen aus wässriger Lö-
sung genutzt, wozu beispielsweise [NH4]2[SO4] oder K3[PO4] verwendet werden können.

Meerwasser mit einem mittleren Salzgehalt von 3.5% gefriert bei ca. –2°C; dann ent-
stehen erste Eiskristalle und die Salzkonzentration in der restlichen „Mutterlauge“ steigt
an. Sinkt die Temperatur weiter ab, frieren neben Eis die folgenden Salze in der Reihen-
folge ihrer zunehmenden Löslichkeit aus: Ca[CO3]·6H2O, Na2[SO4]·10H2O, MgCl2·8H2O,
NaCl·2H2O, KCl und schließlich bei –43°C MgCl2·12H2O. Aber selbst bei –50°C bleibt
noch ein Rest hochkonzentrierter Lauge, die Sole oder Brine genannt wird! Dunstet da-
gegen Meerwasser bei 20°C ein, entstehen die meisten dieser Salze ohne oder mit weniger
Kristallwasser. So sind die gewaltigen Salzlagerstätten in Norddeutschland entstanden,
die teilweise über 1000 m mächtig sind (z.B. 1273 m bei Sperenberg südlich von Berlin).

Wasserdampf verhält sich bei Drucken bis zu etwa 90% des Sättigungsdampfdruckes
und bei Temperaturen um 25°C nahezu ideal, d.h. er besteht dann überwiegend aus mo-
nomerem H2O. In der Nähe des Sättigungsdampfdruckes kann man aber vor allem bei er-
höhter Temperatur Aggregate wie (H2O)2 nachweisen. Beim kritischen Punkt beträgt der
Anteil an monomerem H2O nur noch ca. 72%. Mit Hilfe der Matrixtechnik hat man der-
artige Oligomere nach Abschrecken des mit Ar oder N2 verdünnten Wasserdampfes auf
20 K IR-spektroskopisch nachgewiesen.

38 Abbildungen für die Hydrathüllen von Alkalimetall-Kationen mit bis zu 20 Wassermolekülen
findet man bei F. Schulz, B. Hartke, ChemPhysChem. 2002, 3, 98.

39 Y. Marcus, G. Hefter, Chem. Rev. 2006, 106, 4585. A. A. Zavitsas, Chem. Eur. J. 2010, 16, 5942.
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In unpolaren Lösungsmitteln, wie aliphatischen und aromatischen Kohlenwasserstof-
fen, CCl4, CS2 und anderen, löst sich H2O in sehr geringem Maße, und zwar überwie-
gend monomer. Bei niedrigen Temperaturen lassen sich IR-spektroskopisch jedoch auch
in solchen Lösungen Oligomere (H2O)n mit n = 2–6 nachweisen. In schwach polaren orga-
nischen Lösungsmitteln, wie den partiell chlorierten Kohlenwasserstoffen, ist H2O teils
monomer, teils oligomer gelöst. Bei Verwendung stärker polarer Lösungsmittel (Alko-
hole, Ether, Ketone, Amine, Nitrile, Carbonsäuren, Sulfoxide), die selbst als Partner für
H-Brücken in Frage kommen, entstehen Komplexe zwischen dem Lösungsmittel und dem
gelösten Wasser, wobei deren Zusammensetzung von der Temperatur und der Konzentra-
tion abhängt.

Unpolare (hydrophobe) Stoffe wie Edelgase, H2, N2 und O2 aber auch CH4, CF4, C2F6

und SF6 lösen sich in flüssigem Wasser nur in sehr geringem Umfang (Molenbruch
<8·10–5 bei 25°C).40 Ein Beispiel ist gasförmiges Methan, dessen Lösungsenthalpie ΔHo

in Wasser bei 25°C zwar exotherm ist, der Beitrag der Lösungsentropie –TΔSo ist jedoch
so groß, dass sich die GIBBS-Energie der Hydratation zu ΔGo = +8.4 kJ mol–1 ergibt (Sät-
tigungskonzentration 2.5·10–3 mol-% CH4). Die geringe Löslichkeit ist folglich auf den
großen Entropieverlust (ΔSo < 0) zurückzuführen, der mehr als doppelt so groß ist wie bei
einer analogen Lösung von H2O in CCl4 und der dadurch zustande kommt, dass die ge-
lösten Moleküle zunächst die H2O-Cluster aufbrechen müssen, um Platz für sich zu
schaffen. Um das gelöste Molekül ordnen sich die H2O-Moleküle aber offenbar neu, und
zwar in einer solchen Weise, dass die Ordnung gegenüber reinem Wasser zunimmt. Die-
sen Vorgang nennt man hydrophoben Effekt.41 Bei den gasförmigen n-Alkanen mit 2 bis
7 C-Atomen nimmt der Entropieverlust beim Lösen in Wasser gegenüber Methan sogar
noch zu, d.h. die Hydrophobie steigt mit wachsender Größe des Teilchens noch an. Be-
trachtet man jedoch die Löslichkeit von flüssigen n-Alkanen in Wasser,42 zeigt sich, dass
die Überwindung der starken intermolekularen Dispersionskräfte (Kap. 3.6.3) in den rei-
nen flüssigen Alkanen der Hauptgrund für die schlechte Löslichkeit in Wasser ist. Da-
durch neigen solche Verbindungen in Wasser zur Phasentrennung.

Hydrophobe Effekte spielen bei vielen Vorgängen in Wasser eine entscheidende Rolle.
Sie bestimmen zum Beispiel die Stabilität von biologischen Membranen und die Tertiär-
struktur von Proteinen. Aber auch bei der Aggregation oberflächenaktiver Substanzen
und bei der Flotation von Mineralien sind diese Effekte am Werke.

Gashydrate und Clathrathydrate43

Elementares Chlor reagiert mit Wasser bei 0°C und einem Druck von 1013 hPa zu einem
kristallinen Gashydrat, das erst bei +10°C schmilzt und ungefähr die Zusammenset-
zung Cl2·7H2O aufweist. Dessen kubische Struktur besteht aus einem Wirtsgitter von
Wassermolekülen, die pentagon-dodekaedrische Käfige und ähnliche Polyeder bilden
(Abb. 5.7).

40 T. M. Letcher, R. Battino, J. Chem. Educ. 2001, 78, 103.
41 W. Blokzijl, J. B. F. N. Engberts, Angew. Chem. 1993, 105, 1611; M. E. Paulaitis, S. Garde,

H. S. Ashbaugh, Curr. Opin. Colloid Interf. Sci.1996, 1, 376. N. T. Southall, K. A. Dill, A.
D. J. Haymet, J. Phys. Chem. B 2002, 106, 521.

42 V. Barone, M. Cossi, J. Tomasi, J. Chem. Phys 1997, 107, 3210.
43 E. D. Sloan, Clathrate Hydrates of Natural Gases, 2nd ed., Dekker, New York, 1998.

J. S. Loveday, R. J. Nelmes, Phys.Chem.Chem.Phys. 2008, 10, 936.
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Diese Polyeder sind über H-Brücken zu einer dreidimensionalen Struktur verbunden, die
in dieser Form allein nicht stabil ist, sondern nur gebildet wird, wenn kleine Gastmoleküle
wie He, Ne, Ar, Kr, Xe, H2, N2, Cl2, Br2, CH4, H2S, AsH3, SO2, SF6 oder andere zugegen
sind, die in die Hohlräume der Polyeder des Wirtsgitters eingelagert werden, wobei die
Symmetrie und Zusammensetzung des Gashydrates einerseits vom Druck und der Art des
Gases sowie von der Temperatur abhängt, andererseits aber bei Besetzung aller Hohl-
räume einen Sättigungswert erreicht. Die Strukturen der Gashydrate sind die Folge (a) der
Wasserstoffbrücken zwischen den Wassermolekülen und (b) der Abstoßung zwischen
den Wassermolekülen und den überwiegend hydrophoben Gastmolekülen.

Methanhydrat (MH)44 kommt in mächtigen Lagerstätten in der Nähe bestimmter
Küsten am Meeresgrund vor und stellt eine riesige Energiereserve dar. In Steinkohleein-
heiten gerechnet sind die Vorräte an Methanhydrat deutlich größer als die von Erdgas und
Erdöl zusammen genommen. Die Zersetzungstemperatur vom MH beträgt bei 1013 hPa
Gasdruck –79°C, steigt aber mit dem äußeren Druck steil an und beträgt bei 0.5 GPa be-
reits +47°C. Wegen seiner Bedeutung als Energieträger aber auch wegen des möglichen
Vorkommens auf anderen Planeten oder deren Monden ist MH das bei weitem am besten
untersuchte Gashydrat. Darüber hinaus sind die im Grönlandeis eingeschlossenen Gase
(„Lufthydrat“) als Zeugen vergangener Zeiten von Bedeutung für die Klimaforschung,
lässt sich doch so z.B. der CO2-Gehalt der Atmosphäre lange zurück liegender Zeiten
nachträglich ermitteln.

Auch manche starken Säuren bilden derartige Einschlussverbindungen, die man in die-
sen Fällen Clathrathydrate nennt. Dabei bilden die Wassermoleküle zusammen mit den
H+-Ionen Käfige, in denen sich die Anionen der Säuren befinden.

Ammoniak und Amine
Ammoniak kristallisiert in einer kubischen Struktur, in der alle H-Atome an gleichartigen
Wasserstoffbrücken beteiligt sind, sodass von jedem N-Atom drei Brückenbindungen
ausgehen müssen. Die N····H-Abstände betragen 240 pm und die N–H····N-Winkel 161°.

44 J. M. Schicks, Chemie unserer Zeit 2008, 42, 310

Abb. 5.7 Käfigstruktur der Wassermoleküle in
Gashydraten des kubischen Typs I. Dargestellt sind
die Lagen der O-Atome des Wirtsgitters, die
pentagonal-dodekaedrische Polyeder (Symbol
[512]) sowie weniger symmetrische Polyeder der
Art [51262] bilden. Diese Symbole geben die Zahl
der Kanten der den Käfig begrenzenden Flächen
und als Exponenten die Anzahl dieser Flächen an.
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Besonders starke N-H····N-Brücken liegen in bestimmten protonierten Diaminen vor,
bei denen die beiden N-Atome so angeordnet sind, dass optimale Voraussetzungen für
die gleichzeitige Bindung eines Protons an beide N-Atome gegeben sind. Zwei Beispiele
sind die folgenden, vom Naphthalin bzw. Fluoren abgeleitete Bisdimethylamino-Deri-
vate:

Die pKa(BH+)-Werte dieser Diamine betragen in Wasser 12.1 bzw. 12.8, d.h. das Proton
wird sehr stark gebunden. Daher werden solche Verbindungen als Protonenschwämme45

bezeichnet, da sie Protonen gleichsam aufsaugen wie ein Schwamm das Wasser aufsaugt.
Das protonierte Bisdimethylaminofluoren weist eine praktisch lineare, sehr kurze Was-
serstoffbrücke auf (dNN = 263 pm). Bei anderen ungeladenen Stickstoffbasen wurden
pKa(BH+)-Werte von bis zu 17 gemessen.46

Ein weiterer interessanter Fall einer N-H····N-Brücke ist die folgende Einschlussver-
bindung eines Ammonium-Kations in den Hohlraum des kugelförmigen Cryptanden (A),
wobei vier Ν–H····N-Brücken ausgebildet werden (B):

Derartige supramolekulare Komplexe47 sind für das Verständnis der molekularen Erken-
nung eines Substrats (hier [NH4]+) durch einen Rezeptor (A) von Bedeutung. Wasser-
stoffbrücken der Typen N-H····N und N-H····O sorgen auch für den Zusammenhalt der
Doppelhelix von Desoxyribonukleinsäure (DNA), in der die Basen Thymin und Adenin

45 H. A.Staab, T. Saupe, Angew. Chem. 1988, 100, 895. J.-C. Chambron, M. Meyer, Chem. Soc. Rev.
2009, 38, 1663.

46 R. Schwesinger, Nachr. Chem. Techn. Lab. 1990, 38, 1214.
47 J. M. Lehn, Angew. Chem. 1988, 100, 92.
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jeweils über zwei und Cytosin und Guanin über drei derartige Wasserstoffbrücken an-
einander gebunden sind.

Neben den bisher besprochenen Brücken der speziellen Typen

F-H····F  O-H····O  N-H····N

sind überwiegend solche bekannt, bei denen X und Y verschiedene Atome sind. Ein
Überblick über diese Bindungstypen und eine Reihe von Beispielen ist in Tabelle 5.6 ge-
geben.

Tab. 5.6 Typen von Wassserstoffbrücken in anorganischen Verbindungen und entsprechende Bei-
spiele (Me: Methyl, Et: Ethyl)

Ein besonders bemerkenswertes Beispiel für eine O-H····F-Brücke ist das planare Ion
[(FH2O)2]2–, das beim Erwärmen einer Suspension von ZnF2 und Ethylendiamin (en) in
wasserhaltigem Methanol in Form des Salzes [Zn(en)3][F(H2O)2F] entsteht (F····O-Ab-
stände 258.6 und 267.9 pm):

Obwohl die Struktur sehr vieler Wasserstoffverbindungen auch von dem Energiegewinn
bestimmt wird, der bei der Bildung von H-Brücken entsteht, gibt es doch auch solche Ver-
bindungen, die keine derartigen Brücken enthalten, obwohl scheinbar alle Voraussetzun-
gen dafür gegeben sind. Das ist z.B. bei den kristallinen Hydroxiden NaOH, Ca[OH]2,
Mg[OH]2 und Fe[OH]2 der Fall.

O–H····O
(H2O)n

H2SO4

B(OH)3

K2[HPO4]
Na[HCO3]

AlO(OH)
CuSO4·5 H2O
CaSO4·2 H2O
K2XeO4·8 H2O
[H3O][ClO4]
H2O2

F–H····F
(HF)n

KHF2

KH2F3

O–H····S
BaS2O3·H2O

N–H····Cl
[NH4]Cl
[N2H6]Cl2N–H····F

[NH4][HF2]
[NH4]2[SiF6]
[NH4][BF4]

Cl–H····O
HCl in Et2OO–H····N

NH2OH

2 NH3·H2O

C–H····O
C2H2 in Me2CO
Me2SO in CHCl3N–H····O

H2NNO2

NH2OH
O–H····Cl
MnCl2·2 H2O
[H5O2]Cl·H2O

C–H····N
HCN

N–H····N
NH3

[NH4][N3]
N2H4

Cl–H····Cl
[NR4][HCl2]

H H

O

F

O

HH

F

2�
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5.6.5 Theorie der Wasserstoffbrückenbindung48

Wasserstoffbrücken X-H····Y werden hauptsächlich zwischen kleinen und sehr elektro-
negativen Atomen X und Y gebildet. Die stärksten Brücken findet man, wenn X und/oder
Y Fluor-, Sauerstoff- oder Stickstoffatome sind und nur bei F, O und N kommt es unter
bestimmten Umständen zu symmetrischen Brücken, und zwar bei Kationen, Anionen und
Neutralmolekülen.49 Die Energie des Wasserstoffatoms in einer H-Brücke kann durch
drei Arten von Potentialkurven wiedergegeben werden. Diese sind in Abbildung 5.8 sche-
matisch dargestellt.

Die symmetrische Brücke X–H–X ist theoretisch am einfachsten zu behandeln. Solche
H-Brücken werden nur bei sehr kleinen Kernabständen d(XX) beobachtet, wodurch es zu
einer beträchtlichen Orbitalüberlappung zwischen den drei Atomen kommt. Dadurch ent-
steht eine normale kovalente 3-Zentren-4-Elektronen-Bindung, die bereits im Kapitel 2,
Abbildung 2.25, erklärt wurde. Die Tatsache, dass nur ein bindendes Elektronenpaar für
zwei Bindungen vorhanden ist, entspricht dem experimentellen Befund, wonach die Bin-
dungen im [HF2]–-Ion erheblich schwächer sind als im HF-Molekül mit seiner 2-Zentren-
2-Elektronen-Bindung.

Andere Beispiele für starke und z.T. symmetrische H-Brücken sind die Anionen
[HO2]3– im Cr[HO2] sowie [H(CO3)2]3–, [H(NO3)2]– und [H(SO4)2]3– in den entsprechen-
den Na-Salzen, weiterhin das Kation [H5O2]+ (Symmetrie C2h im [H5O2][SbF6]).

Während man die Bindungen in den symmetrischen Brücken als überwiegend kova-
lent beschreiben kann, ist die Situation bei den schwächeren unsymmetrischen Brücken
weniger eindeutig. Berechnungen des Energieverlaufs für ein H-Atom zwischen zwei
O-Atomen zeigen, dass nur für sehr kleine OO-Abstände (240–260 pm) ein Kurven-

48 S. Scheiner, Hydrogen Bonding – A Theoretical Perspective, Oxford University Press, New York,
1997. D. C. Clary, D. M. Benoit, T. Van Mourik, Acc. Chem. Res. 2000, 33, 441.

49 J. Emsley, Chem. Soc. Rev. 1980, 9, 91.
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Abb. 5.8 Energie des H-Atoms in verschiedenen Wasserstoffbrücken als Funktion des Kernabstan-
des dXH bei konstantem Abstand dXX bzw. dXY.
(a) symmetrische H-Brücke X–H–X mit zentriertem Proton (Beispiel: KHF2)
(b) zwei äquivalente Minima bei völlig gleichartigen Atomen X (Beispiele: Eis Ih, KH2PO4)
(c) asymmetrische Potentialkurve bei verschiedenen Atomen X und Y (häufigster Fall von H-Brü-
cken).
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bild wie in Abbildung 5.8(a) erhalten wird. Mit steigendem Kernabstand geht die Kurve
in die Form (b) über, wobei zunächst ein sehr flaches Minimum und dann ein in der
Mitte liegendes kleines Energiemaximum erhalten werden. In diesem Fall stehen dem
H-Atom also zwei energetisch äquivalente Lagen zur Verfügung und es kann in entspre-
chenden Verbindungen von der einen in die andere überwechseln (symmetrisches Dop-
pelminimumpotential, z.B. im Eis Ih). Allgemein gilt, dass die H-Brücken durch das
Zusammenspiel von vier verschiedenen Kräften zustande kommen: Einer elektrostati-
schen Wechselwirkung, der gegenseitigen Polarisation der Reaktionspartner, der VAN DER

WAALS-Anziehung und einer kovalenten Bindung mit einer geringen Ladungsübertra-
gung.

Unsymmetrische Wasserstoffbrücken des Typs X-H····Y sind bei weitem am häufigs-
ten. Das H-Atom befindet sich dabei im tiefer liegenden Energieminimum der Kurve (c)
in Abbildung 5.8, d.h. es ist am Atom X gebunden, das die höhere Protonenaffinität auf-
weist. In Tabelle 5.7 sind die Protonenaffinitäten (Epa) für einige gasförmige Moleküle
und Ionen angegeben. Aus elektrostatischen Gründen sind die Epa-Werte für Anionen
größer als für vergleichbare Neutralmoleküle. Die Zahlen für NH3 und für F– zeigen, dass
beispielsweise bei der Reaktion von NH3 mit HF in der Gasphase primär ein VAN DER

WAALS-Molekül H3N····H-F und nicht ein Ionenpaar [H3NH]+····F– entsteht. Erst wenn
sich viele derartige Moleküle zusammen lagern, entsteht ein Ionenkristall von Ammoni-
umfluorid, da dann zusätzlich die Gitterenergie (Kap. 2.1.5) gewonnen wird. Analoges
gilt für den gasförmigen Komplex H2O····H-Cl.

Tab. 5.7 Protonenaffinitäten (kJ mol–1) einiger gasförmiger Moleküle und Ionena

a Quellen: S.G. Lias, J. Phys. Chem. Ref. Data 1988, 17, 1–861 und 1984, 13, 695–808; NIST Standard Reference
Database 69 – August 1997 (http://www.webbook.nist/gov).

Experimentell und theoretisch genau untersucht wurden die gasförmigen Oligomere von
HF und H2O, die auch in den beiden flüssigen Verbindungen vorkommen. Die Struk-
tur des Dimers (HF)2 wurde durch quantenchemische Rechnungen wie folgt ermittelt
(Cs-Symmetrie):50

50 W. Klopper, M. Quack, M. A. Suhm, J. Chem. Phys. 1998, 108, 10096 und Mol. Phys. 1998, 94,
105.

NH3 H2O HF

854 691 484

[NH2]– [OH]– F–

1690 1635 1554

PH3 H2S HCl

785 705 567

[PH2]– [HS]– Cl–

1551 1470 1395

F H F

H

d(FF) = 274(1) pm, Winkel FFH = 112(1)°
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Bei einer rein elektrostatischen Wechselwirkung der beiden Dipole hätte man einen Win-
kel von 0° (parallele Anordnung) oder von 180° erwartet, da dann gleichnamig geladene
Atome so weit wie möglich voneinander entfernt wären. Bei einer rein kovalenten Bin-
dung zwischen beiden Molekülen wird andererseits angenommen, dass das nichtbin-
dende pπ-Orbital des rechten Moleküls mit dem σ*-MO51 des linken Moleküls überlappt,
wofür ein Winkel von 90° am günstigsten wäre.52 Der beobachtete Winkel von 108° stellt
einen Kompromiss dar, bei dem elektrostatische und kovalente Wechselwirkung zusam-
men ein Maximum an Stabilisierung ergeben. Die Dissoziationsenthalpie, d.h. die Stärke
der H-Brückenbindung, beträgt 19 kJ mol–1. Die Oligomere (HF)n mit n = 3–5 sind cycli-
sche Moleküle.45

Die Struktur von (HF)2 stellt einen Ausschnitt aus der Struktur von kristallinem HF dar
(siehe oben) und kann als Modell für alle anderen schwachen H-Brückenbindungen die-
nen. Die teilweise Delokalisierung des pπ-Elektronenpaares in das antibindende MO der
XH-Bindung des Nachbarmoleküls erklärt die Schwächung dieser Bindung, was an dem
verglichen mit monomerem HX vergrößerten Kernabstand zu erkennen ist. In analoger
Weise ist die Bindung in den cyclischen Oligomeren (HF)n mit n = 4–6 zu erklären. Es
muss jedoch betont werden, dass bei allen schwachen H-Brücken die elektrostatische
Wechselwirkung dominiert.53

Oligomere des Moleküls H2O sind in den letzten Jahren intensiv erforscht worden.30

Das gasförmige Dimer (H2O)2 hat eine dem (HF)2 analoge Struktur (Symmetrie Cs):

Der kleinste Winkel zwischen der OO-Achse und der C2-Drehachse des rechten Moleküls
beträgt 57° und das Brücken-H-Atom liegt etwas oberhalb der OO-Achse. Die Dimeri-
sierungsenthalpie bei 25°C wurde zu –15 kJ mol–1 berechnet.54 Die Partialladungen auf
den an der H-Brücke beteiligten Atomen sind gegenüber denen im monomeren H2O-Mo-
lekül deutlich erhöht.21 Die Struktur von (H2O)2 wird verständlich, wenn man wiederum
eine teilweise Delokalisierung des nichtbindenden Elektronenpaars am O-Atom in das
antibindende MO der an der Brückenbindung beteiligten OH-Gruppe annimmt. Die
Ladungsübertragung ist allerdings sehr gering. Hauptsächlich findet eine gegenseitige
Polarisierung der Moleküle statt. Allgemein gilt, dass der OH-Kernabstand in dieser
OH-Gruppe um so größer ist, je kleiner der OO-Abstand der Brücke O-H····O ist, d.h. je
stärker die Brückenbindung ist.

Für (H2O)3, (H2O)4 und (H2O)5 wurden spektroskopisch und durch ab-initio-MO-
Rechnungen cyclische Strukturen gefunden, wobei die OO-Kernabstände 281, 275 bzw.
274 pm betragen:55

51 Man beachte, dass das σ*-MO von HF überwiegend H(1s)-Charakter hat.
52 P. Schuster, Z. Chem. 1973, 13, 41; A. E. Reed, L. A. Curtiss, F. Weinhold, Chem. Rev. 1988, 88,

899.
53 A. C. Legon, Chem. Soc. Rev. 1987, 16, 467.
54 E. Dunn, E. K. Pokon, G. C. Shields, J. Am. Chem. Soc. 2004, 126, 2647.
55 M. B. Day, K. N. Kirschner, G. C. Shields, J. Phys. Chem. A 2005, 109, 6773.
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Derartige Oligomere aus bis zu 8 Monomeren sind mittels Röntgenstrukturanalysen auch
in Hohlräumen von Ionenkristallen als Hydratwasser nachgewiesen worden. Ringe aus
fünf H2O-Molekülen kommen auch im Eis III und in einigen Gashydraten vor (siehe
oben). Auch die Ammoniakoligomere (NH3)n mit n > 2 sind cyclisch gebaut; das Dimer
weist eine Brückenbindungsenthalpie von 13.1 kJ mol-1 auf.56

Ein charakteristisches Merkmal der schwächeren H-Brückenbindungen ist ihre ge-
ringe Lebensdauer, wodurch sie sich von den stärkeren kovalenten Bindungen deutlich
unterscheiden. Im flüssigen und gasförmigen Zustand werden die H-Brücken dauernd ge-
löst und wieder neu geknüpft, und zwar gegebenenfalls zwischen anderen Partnern. Das
liegt an der Fluktuation der thermischen Energie (Schwingungsenergie) der Moleküle,
die ja nur im Mittel gleichmäßig verteilt ist, im Einzelfall aber die Bindungsenergie um so
öfter übersteigt, je geringer diese ist und je höher die Temperatur ist. Die mittlere Schwin-
gungsenergie von 2.5 kJ mol–1 pro Freiheitsgrad bei 25°C führt daher bei H-Brücken mit
einer Bindungsenergie von 10 bis 50 kJ mol–1 zu einer Lebensdauer von Bruchteilen einer
Sekunde.

Die Tatsache, dass nur das Wasserstoffatom zu diesem Bindungstyp befähigt ist und
nicht auch andere positiv polarisierte Atome (z.B. Lithium), ist wahrscheinlich darauf
zurückzuführen, dass nur das H-Atom keine inneren Elektronen besitzt, die von dem nicht-
bindenden Elektronenpaar des Atoms Y bei genügender Annäherung abgestoßen würden.
Das kleinste Alkalimetall-Kation Li+ neigt dagegen zu höheren Koordinationszahlen.

5.7 Wasserstoffverbindungen (Hydride)

5.7.1 Allgemeines

Die Wasserstoffverbindungen der chemischen Elemente teilt man zweckmäßig nach der
Art, in der der Wasserstoff gebunden ist, in verschiedene Gruppen ein. Da die Eigen-
schaften von Verbindungen im Wesentlichen eine Folge der Bindungsverhältnisse sind,
erhält man damit zugleich eine grobe Unterteilung nach bestimmten physikalischen und
chemischen Eigenschaften:

(a) Kovalente Hydride:
Bindung: überwiegend kovalent, unpolar bis stark polar
Beispiele: B2H6, SiH4, P2H4, H2O2, [NH4]+, [ReH9]2–, [PtH6]2–

56 P. E. Janeiro-Barral, M. Mella, E. Curotto, J. Phys. Chem. A 2008, 112, 2888.

(H O)42 (H O)2 5
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(b) Salzartige Hydride:
Bindung: überwiegend ionisch
Beispiele: LiH, NaH, CaH2

(c) Metallartige Hydride:
Bindung: teils metallisch, teils kovalent, teils ionisch
Beispiele: PdHn, UH3, FeTiH2

Diese Einteilung soll nicht besagen, dass zwischen den drei Gruppen scharfe Grenzen be-
stehen und dass die Zuordnung einer Verbindung zu einer der drei Klassen immer zwei-
felsfrei möglich ist. Die Übergänge sind vielmehr fließend, was wegen des kontinuierlich
möglichen Übergangs zwischen den einzelnen Grenztypen chemischer Bindung auch zu
erwarten ist.

5.7.2 Kovalente Hydride

Zu dieser Gruppe gehören alle Hydride der Nichtmetalle einschließlich der meisten orga-
nischen Verbindungen. Mit Ausnahme einiger Edelgase bilden alle Nichtmetalle flüch-
tige binäre Hydride, ebenso einige Hauptgruppenmetalle (z.B. Sn, Sb, Bi). Die höhermo-
lekularen Homologen dieser Verbindungen sind jedoch bereits schwer- bis nichtflüchtig
(Polyborane, -silane, -sulfane).
Einige Derivate der kovalenten Hydride besitzen eine ionische Struktur, z.B. Salze mit
den Anionen [BH4]–, [NH2]– und [OH]– oder mit den Kationen [NH4]+, [PH4]+, [H3O]+.
Alle diese Verbindungen werden bei den entsprechenden Nichtmetallen behandelt. Hier
soll nur auf eine das H2-Molekül selbst betreffende neue Entwicklung eingegangen wer-
den. Im Kap. 2.4.2 wurde ausgeführt, dass die Bindung im H2 sehr stark ist; tatsäch-
lich ist es die stärkste homonukleare Einfachbindung überhaupt. Für die homolytische
Spaltung sind bei 25°C immerhin 432 kJ mol–1 erforderlich. Eine wesentlich höhere
Enthalpie erfordert allerdings die heterolytische Spaltung in H+ und H–, nämlich 1696 kJ
mol–1.57 Dennoch gibt es Reagenzien, die diese Spaltung schon bei niedrigen Temperatu-
ren bewirken. Dazu gehören die so genannten frustrierten LEWIS-Paare, die im Kap. 2.5
behandelt wurden. Beispielsweise reagiert ein 1:1-Gemisch von tBu3P und (C6F5)3B bei
25°C mit H2 zum salzartigen Phosphonium-hydridoborat [tBu3PH]+[(C6F5)3BH]–, das in
Lösung bis 150°C beständig ist. Da die beiden Komponenten des LEWIS-Paares wegen
der sperrigen Substituenten kein Addukt bilden können, obwohl das Boran wegen des
induktiven Effektes der Substituenten eine sehr starke Säure und das Phosphan aus glei-
chem Grunde eine sehr starke Base ist, polarisieren sie das H2-Molekül zwischen sich so
stark, dass es zu dessen Heterolyse kommt. Die Energie der sehr starken Bindungen
B–H und P–H zusammen mit der COULOMB-Energie des Salzes kompensieren dabei ge-
rade die für die Heterolyse aufzuwendende Enthalpie. Solche Mischungen eignen sich
daher zur metallfreien Aktivierung von Diwasserstoff für Hydrierungen organischer Ver-
bindungen.58

57 Zur Erinnerung: Die Ionisierungsenergie von H-Atomen ist mit 13.60 eV wesentlich größer als
die Elektronenaffinität mit 0.755 eV; 1 eV = 96.5 kJ mol–1 (siehe Kap. 2.1.2–3).

58 D. W. Stephan, G. Erker, Angew. Chem. 2010, 122, 50. G. Erker, D. W. Stepahn (Herausg.),
Frustrated Lewis-Pairs I and II, Springer, Berlin, 2013.
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Auch einige Metallhydride enthalten eine überwiegend kovalente Element-Wasser-
stoffbindung. Dabei handelt es sich einerseits um binäre Hydride der Elemente Be,
Mg, Al und Ga, die bei Raumtemperatur polymer und daher nichtflüchtig sind. Ande-
rerseits ist eine große Zahl komplexer Hydride der Übergangsmetalle bekannt,59,60, 61

die teils flüchtig wie beispielsweise [MnH(CO)5], teils salzartig (K2[ReH9]) sind und
die als Koordinationsverbindungen mit dem Liganden H– aufgefasst werden können.
In derartigen Verbindungen kann der Ligand H– auch mehrere Metallatome miteinan-
der verbrücken. Ein eindrucksvolles Beispiel hierfür ist das Chromhydrid [(Cp*CrH)4],
das Kubanstruktur aufweist mit Wasserstoffatomen der Koordinationszahl drei im wür-
felförmigen Cr4H4-Gerüst (Cp* = Pentamethylcyclopentadienid-Ligand).62 In dem Salz
[(Ph3P)2N][HCo6(CO)15] ist das H-Atom, das sich im Zentrum des Metallatom-Oktae-
ders befindet, sogar 6-fach koordiniert.63 Auf diese Verbindungen kann hier nicht nä-
her eingegangen werden. Von besonderem Interesse für das Verständnis des Moleküls
H2 und seine Wechselwirkung mit Metalloberflächen bei der Katalyse sind jedoch Me-
tallkomplexe mit dem Liganden Diwasserstoff.

5.7.3 H2 als Komplexligand64

Die meisten Metalle und verschiedene Metallkomplexe reagieren mit Diwasserstoff unter
Spaltung der H-H-Bindung. Beispielsweise addiert VASKAs 16-Elektronen-Komplex mo-
lekularen Wasserstoff unter oxidativer Addition zu einem oktaedrischen cis-Dihydrido-
komplex:

Formal oxidiert hierbei der Wasserstoff das Ir(I) zu Ir(III) und wird selbst zu H(–1)
reduziert. Diese Reaktion ist reversibel, d.h. beim Spülen mit Argon oder beim Anle-
gen eines Vakuums wird der Wasserstoff wieder eliminiert (reduktive Eliminierung).
Der Kernabstand der beiden Hydridliganden ist mit 240 pm viel größer als der Kern-
abstand im freien Molekül H2 (74 pm), sodass keine merkliche H-H-Wechselwirkung
vorliegen kann.

Im Jahre 1984 wurde aber gefunden, dass [W(CO)3(cht)], wobei „cht“ für Cyclohepta-
trien steht, mit sperrigen Phosphanen (R = iPr) zu [W(CO)3(PR3)2] reagiert, einem
16-Elektronen-Komplex, der erstaunlicherweise H2-Moleküle unter Standardbedingun-
gen side-on koordiniert:

59 R. H. Crabtree, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1327 und 1805.
60 K. Yvon, G. Renaudin, Encycl. Inorg. Chem. 2005, 3, 1814.
61 W. Bronger, Angew. Chem. 1991, 103, 776.
62 R. A. Heintz et al., Angew. Chem. 1992, 104, 1100.
63 T. F. Koetzle et al., Angew. Chem. 1979, 91, 86.
64 G. J. Kubas, Proc. Natl. Acad. Sci. USA 2007, 104, 6901, und Chem. Rev. 2007, 107, 4152.

A. S. Weller, J. S. McIndoe, Eur. J. Inorg. Chem. 2007, 4411. S. Sabo-Etienne, B. Chaudret,
Coord. Chem. Rev. 1998, 178–180, 381. M. Gellier et al., J. Am. Chem. Soc. 2005, 127,
17592.

[IrCl(CO)(PPh ) ] + H [IrCl(H) (CO)(PPh ) ]3 2 2 2 3 2
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Diese Reaktion wird von einem Farbwechsel von purpurrot nach gelb begleitet. Der HH-
Kernabstand des neuen Komplexes wurde durch eine Neutronenbeugungsuntersuchung
bei 30 K zu 84 pm bestimmt, was nur wenig über dem oben zitierten Wert von H2 liegt.
Die HH-Valenzschwingung bei 2695 cm–1 und die bei Verwendung von HD gemessene
NMR-Kopplungskonstante JHD = 33.5 Hz zeigen, dass das H2- bzw. HD-Molekül noch
intakt ist, da die Kopplungskonstante bei Dihydridokomplexen unter 2 Hz liegt. Tatsäch-
lich gibt es zwischen dem HH-Abstand und der Kopplungskonstante eine lineare Bezie-
hung:

dHH (pm) = 143 – 1.68 · 1JHD

Gegenüber freiem H2 ist die HH-Bindung von H2-Komplexen mehr oder weniger ge-
schwächt, d.h. das Molekül ist aktiviert worden. Dies ist mit folgendem Bindungsmodell
vereinbar (Abb. 5.9). Zwischen dem H2-Molekül und dem Metallatom kommt es zu einer
σ-Bindung, bei der Elektronen aus dem HOMO von H2 in ein vakantes Orbital von M
delokalisiert werden. Andererseits überlappt ein besetztes d-Orbital des Metallatoms mit
dem LUMO von H2, das bezüglich der HH-Bindung antibindend ist. Dadurch wird die
HH-Bindung geschwächt.

Mehr als 600 Komplexe mit dem Liganden η2-H2 mit nahezu allen Übergangsmetallen
wurden inzwischen hergestellt, die zeigen, dass auch eine reine σ-Bindung zur Koordina-
tion an ein Metallzentrum befähigt ist. Die Synthese erfolgt allgemein entweder durch
H2-Addition an einen 16-Elektronen-Komplex oder durch Protonierung eines Hydrido-
komplexes. Je stärker die Donorstärke des Metalls, um so schwächer ist die HH-Bindung
im Liganden. Bei besonders großen HH-Abständen spricht man von „gestreckten H2-Li-
ganden“, d.h. es gibt einen kontinuierlichen Übergang von den Diwasserstoff- zu den
Dihydrido-Komplexen. Die Grenze zwischen beiden Typen liegt etwa bei einem HH-Ab-
stand von 130 pm. Auch Bis-Diwasserstoff-Komplexe und gemischte Hydrido-Dihydro-
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Abb. 5.9 Bindung des Liganden H2 an ein Metallatom in Diwasserstoff-Komplexen (side on).
(a) σ-Bindung durch Überlappung des besetzten 1σg-Molekülorbitals von H2 mit einem unbesetz-
ten σ-Atomorbital des Metallatoms (M),
(b) π-Bindung durch Überlappung eines besetzten d-Atomorbitals von M mit dem unbesetzten 1σu-
Molekülorbital von H2.
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gen-Komplexe wurden synthetisiert, z.B. [RuH2(H2)2(PR3)2] und [Fe(H2)(H)2(PR3)].
Diese Ergebnisse sind von großem mechanistischen Interesse in Zusammenhang mit der
Metall-katalysierten Hydrierung von Substraten sowohl in der chemischen Industrie als
auch in der Biologie sowie in Zusammenhang mit der Speicherung von H2 durch Metall-
verbindungen.

5.7.4 Salzartige Hydride

Die Alkalimetalle sowie die Erdalkalimetalle Ca, Sr und Ba reagieren mit Wasserstoff bei
höheren Temperaturen wie folgt:

Dabei entstehen die salzartigen Hydride MH bzw. MH2 in Form farbloser Kristalle. Die
Herstellung dieser Verbindungen in reiner Form ist allerdings außer beim Lithium
schwierig, da die Synthese in einer Gleichgewichtsreaktion erfolgt und eine erhebliche
Aktivierungsenergie, d.h. hohe Temperaturen erfordert. Die Reaktionen sind aber exo-
therm, wodurch sich die Gleichgewichtslage mit steigender Temperatur immer mehr auf
die Seite der Ausgangsprodukte verschiebt. Der Dissoziationsdruck pH2 gehorcht in be-
stimmten Temperaturbereichen einer ARRHENIUS-Gleichung logp = –A/T + B. Um die rei-
nen Hydride zu erhalten, lässt man daher die Reaktionsmischung nach der in einigen
Stunden erreichten Gleichgewichtseinstellung sehr langsam unter Wasserstoffatmo-
sphäre abkühlen, wodurch ein Maximum an Metall in Hydrid überführt wird. Die Reak-
tionstemperatur beträgt beim Li 725°C, beim Ca anfangs 500°C. Wegen der ungünstigen
Gleichgewichtslage bei hohen Temperaturen, die auf die relativ kleinen Bildungsenthal-
pien der salzartigen Hydride zurückzuführen ist, ist nur LiH (Schmp. 691°C) unzersetzt
schmelzbar.

Die Hydride der Alkalimetalle kristallisieren kubisch in der Steinsalzstruktur; die der
Erdalkalimetalle bilden rhombische Kristalle. Diese Strukturen bestehen aus Metall-Ka-
tionen und Hydrid-Ionen H–, die mit dem Heliumatom isoelektronisch sind. Die negativ
geladenen Wasserstoff-Ionen kann man durch physikalische und chemische Experimente
identifizieren. Schmilzt man ein salzartiges Hydrid, wobei man zur Erniedrigung des
Schmelzpunktes ein entsprechendes Metallchlorid in dem Umfang zusetzt, dass ein be-
sonders tief schmelzendes Eutetikum entsteht, und elektrolysiert man nun die Schmelze,
dann entwickelt sich Wasserstoff an der Anode:

Diese Zersetzung ist analog der anodischen Chlorentwicklung bei der Schmelzflusselek-
trolyse von NaCl (Kap. 13.5.1). Mit Protonendonoren reagieren Hydrid-Ionen spontan
nach

Folglich werden alle salzartigen Hydride von Wasser und Säuren stürmisch zersetzt.
CaH2 verwendet man daher als Trockenmittel für indifferente organische Lösungsmit-
tel, wobei unlösliches Ca(OH)2 und gasförmiges H2 entstehen. CaH2 eignet sich dafür
am besten, da es am wenigsten reaktiv ist und sich daher am leichtesten handhaben
lässt.

2 M(fl.) + H (g.) 2 MH(f.)2

2 H H + 2� �

2 e

H + H H+
2

�
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Beim Zusammenschmelzen von CaH2, SrH2 oder BaH2 mit entsprechenden Halogeni-
den dieser Metalle erhält man in einer Wasserstoffatmosphäre interessante ternäre Ver-
bindungen:

Diese Hydridhalogenide, die tetragonal kristallisieren, weisen eine mit zunehmender
Polarisierbarkeit von Kation und Halogenid-Ion immer intensivere und tiefere Färbung
auf. Während CaHCl farblos ist, bildet BaHI schwarze Kristalle.

Die Bildung salzartiger Hydride mit dem Anion H– lässt die Vermutung zu, dass sich
H2 bei der Reaktion mit stark elektropositiven Metallen halogenähnlich verhält. Eine
thermodynamische Betrachtung der Hydrid- und Halogenidbildung zeigt jedoch, dass
diese Analogien nur formal sind und dass Wasserstoff nicht als Pseudohalogen angesehen
werden darf. Die Enthalpie der entscheidenden Reaktion

d.h. die Überführung von H2 bzw. Cl2 usw. in entsprechende Anionen, ergibt sich nach
folgender Gleichung:

Aus den bekannten Werten der Dissoziationsenthalpien D (Tab. 4.1) und der Elektronen-
affinitäten Eea (Abb. 2.2) erhält man folgende Enthalpieänderungen ΔH°298:

Im Gegensatz zur Halogenid-Ionenbildung ist also die Hydrid-Ionenbildung endotherm.
Das liegt sowohl an der vergleichsweise großen Dissoziationsenthalpie des H2-Moleküls
als auch an der niedrigen Elektronenaffinität des Wasserstoffatoms. Daraus folgt, dass
nur die elektropositivsten Metalle, deren Ionisierungsenthalpien besonders klein sind
(Abb. 2.1), mit Wasserstoff salzartige Hydride bilden können, da die Gitterenthalpie sonst
nicht ausreicht, um die Enthalpien aller endothermen Reaktionsschritte bei der Salzbil-
dung zu kompensieren (Kap. 2.1). Derartige endotherme, wenn auch hypothetische Stu-
fen sind außer der Hydrid-Ionenbildung auch noch die Verdampfung und die Ionisierung
des Metalls.

Salzartige Hydride werden als Hydrierungs- und Reduktionsmittel verwendet. Vor al-
lem dienen sie aber zur Herstellung anderer Hydride. Größere Bedeutung besitzt Lithi-
umalanat Li[AlH4], das auch als Tetrahydridoaluminat bezeichnet wird und das man
durch Hydrierung von AlCl3 oder AlBr3 mit LiH erhält:

Li[AlH4] (Schmp. 150°C) ist eine farblose, wasserempfindliche Substanz, die sich in tro-
ckenem Ether als Dietherat Li[AlH4]·2R2O löst. Mit dieser Lösung kann man bestimmte
Metall- und Nichtmetallhalogenide wie BeCl2, BCl3, SiCl4, Si2Cl6 und AsCl3 in die ent-
sprechenden Hydride überführen:

X2: H2 F2 Cl2 Br2 I2

ΔH°298: +151 –193 –126 –155 –167 kJ mol–1

CaH + CaCl 2 CaHCl2 2

X (g.) X(g.) X (g.)2
�

1

2

+ e�

� �H D E298 2 ea= (X ) (X)
1

2
°



5.7 Wasserstoffverbindungen (Hydride) 195

Lithiumalanat enthält das tetraedrische Anion [AlH4]–, das mit Silan SiH4 und dem Phos-
phonium-Ion [PH4]+ isoelektronisch ist.

Salzartige Hydride können auch eingesetzt werden, um komplexe Übergangsmetall-
hydride herzustellen.65 So reagiert Platinschwamm mit KH in einer Wasserstoff-
atmosphäre bei 580–775 K je nach Druck zu K2[PtH4] (bei 0.1–1 MPa) oder zu K2[PtH6]
(bei 1.5–1.8 GPa):

In dieser bemerkenswerten Reaktion oxidiert der elementare Wasserstoff das Platin for-
mal bis zur Oxidationsstufe +4! Während das Anion [PtH4]2– quadratisch gebaut ist, bil-
det [PtH6]2– ein Oktaeder.

Besondere Bedeutung besitzt das Hydrid 6LiD, das als nuklearer Sprengsatz in Wasser-
stoffbomben eingebaut wird.66 Durch Zusatz von etwas Tritium (als LiT) werden folgende
Reaktionen möglich, sofern die Zündtemperatur von ca. 108 K erreicht wird (bei dieser
Temperatur liegen alle Atome als positive Ionen vor):

Die Fusion von Deuterium- mit Tritiumatomkernen wird auch in dem im Bau befind-
lichen Fusionsreaktor ITER angestrebt.67 Die dabei freigesetzte Energie von 17.6 MeV
wird als kinetische Energie zu 20% dem α-Teilchen und zu 80% dem Neutron mitgege-
ben. Mit diesen schnellen Neutronen kann im Mantel des Reaktors aus dem häufigeren
Lithiumisotop 7Li (natürliche Häufigkeit 92.5%) neues Tritium gewonnen werden:

Die bei dieser Reaktion freigesetzten langsamen Neutronen sind geeignet, die obige Spal-
tung von 6Li in T und He zu betreiben, sodass letztlich aus natürlichem Lithium und Deu-
terium das sehr stabile Helium entsteht. Bei der technischen Durchführung sind jedoch
außerordentliche Schwierigkeiten zu überwinden, unter anderem deswegen, weil die Fu-
sionstemperatur mehr als 100 Millionen Kelvin beträgt.

In der Sonne und anderen Sternen läuft bei 107 K und einer Dichte von 100 g cm–3 die
Fusionsreaktion 4 H+ → 4He2+ + 2 e+ ab („Wasserstoffbrennen“), bei der eine Energie von
26 MeV frei gesetzt wird. Außerdem entstehen zwei Neutrinos pro Heliumkern (α). Erst
wenn 99.99% des Wasserstoffs verbraucht sind, beginnt in Sternen das „Heliumbrennen“,
bei dem die α-Teilchen zu Kohlenstoff- und Sauerstoffkernen verschmelzen, und zwar bei
108 K und einer Dichte von 103 g cm–3.

65 W. Bronger, G. Auffermann, Angew. Chem. 1994, 106, 1144.
66 Die erste Wasserstoffbombe wurde am 1. 11. 1952 gezündet.
67 ITER: Internationaler thermonuklearer Experimentalreaktor; Standort: Südfrankreich. Siehe J.

Ache, Angew. Chem. 1989, 101, 1.

6 4Li + n T + He + 4.8 MeV

D + T He + n + 17.6 MeV4

7 4Li + n T + He + n
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5.7.5 Metall- oder legierungsartige Hydride
(Einlagerungshydride)

Verschiedene Metalle und Metalllegierungen reagieren mit Wasserstoff zu Hydriden, die
oft eine nichtstöchiometrische und von Druck und Temperatur abhängige Zusammenset-
zung aufweisen:68

Der Wasserstoffgehalt ist im Allgemeinen um so größer, je niedriger die Temperatur und
je höher der Druck ist. Geeignete Metalle sind Mg, Ti, Nb, Fe, U, Pd und Pt. Die auf diese
Weise erhältlichen Hydride sind meistens dunkle Pulver, die noch in gewissem Umfang
metallische Eigenschaften aufweisen, beispielsweise elektrische Leitfähigkeit oder Para-
magnetismus. Der Wasserstoffgehalt ist in vielen Fällen kontinuierlich variabel und nur
in Grenzfällen werden manchmal stöchiometrische Zusammensetzungen wie TiH2 oder
UH3 erreicht oder fast erreicht. Verbindungen dieser Art sind als stationäre Wasserstoff-
speicher interessant, da aus ihnen der elementare Wasserstoff durch Erwärmen wieder
freigesetzt werden kann. Die Auflösung von H2 in den Metallen Ti, Zr, V, Nb, Ta, Pd und
in der Legierung FeTi ist exotherm, während Mg, Cr, Mo, Fe, Co, Ni, Pt, Cu, Ag und Au
den Wasserstoff in endothermer Reaktion lösen.

In Abbildung 5.10 ist die Aufnahme von Wasserstoff durch metallisches Palladium
dargestellt, das als Hydrierungskatalysator besonderes Interesse beansprucht. Bei 25°C
nimmt Pd unter einem H2-Druck von 0.1 MPa etwa 0.6 mol H pro mol Pd auf (PdH0.6).
Der maximale Wasserstoffgehalt wird bei –78°C mit der Zusammensetzung PdH0.83 er-
reicht. Dieses Hydrid kristallisiert kubisch in einer defekten NaCl-Struktur. Seine Bil-
dungsenthalpie beträgt –40 kJ mol–1. Bei der Wasserstoffaufnahme weitet sich die Palla-
diumstruktur beträchtlich auf. Während die Gitterkonstante, d.h. der Netzebenenabstand,
bei der Zusammensetzung PdH0.03 (α-Phase) 389 pm beträgt, findet man beim PdH0.6

(β-Phase) bereits 401.8 pm. Parallel mit der Wasserstoffaufnahme ändert sich auch die

68 H. Peisl, Phys. Bl. 1981, 37, 209.
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magnetische Suszeptibilität χ des paramagnetischen Palladiums, und zwar wird χ linear
mit steigendem H-Gehalt kleiner und verschwindet bei der Zusammensetzung PdH0.65,
d.h. dieses Hydrid ist diamagnetisch. Als Ursache für dieses Verhalten wird die Aufwei-
tung der Struktur infolge der Wasserstoffeinlagerung angesehen. Der Paramagnetismus
des metallischen Palladiums zeigt an, dass sich ein Teil der 10 Valenzelektronen im Leit-
fähigkeitsband befindet, sodass im Valenzband Elektronenlöcher vorhanden sind. Der
energetische Abstand beider Bänder ist offenbar gering. In dem Maße, wie nun aber der
Abstand der Pd-Atome vergrößert und damit die Orbitalüberlappung verringert wird,
nimmt der Abstand zwischen Valenzband und Leitungsband zu. Die Elektronen bevöl-
kern daher mehr und mehr das tiefer liegende Valenzband. Enthält dieses alle Valenzelek-
tronen, ist Diamagnetismus zu erwarten. Als Beweis für die Richtigkeit dieser Deutung
des wasserstoffabhängigen Magnetismus der Pd-Hydride kann man den experimentellen
Befund werten, dass der Diamagnetismus des Hydrids PdH0.65 erhalten bleibt, wenn man
den Wasserstoff durch Abpumpen im Hochvakuum vorsichtig entfernt. Dabei erhält man
metastabiles β-Pd, das eine aufgeweitete Kristallstruktur besitzt.

Bei hohen Temperaturen bildet Palladium nur noch dann Hydride, wenn man den Was-
serstoffdruck entsprechend erhöht. Bei Rotglut zeigt Wasserstoff die ungewöhnliche
Eigenschaft, nahezu ungehindert durch ein dünnes Pd-Blech hindurch zu diffundieren,
was man zur Reinigung von H2 ausnutzen kann.

Bindung des Wasserstoffs in Einlagerungshydriden
Alle experimentellen Befunde zeigen, dass sich der Wasserstoff in atomarer Form auf
Zwischengitterplätzen des aufgeweiteten Metallgitters befindet, wodurch eine Art Legie-
rung entsteht. Von dieser Vorstellung sind die Begriffe Einlagerungshydrid und legie-
rungsartiges Hydrid abgeleitet. Im Falle des kubisch-raumzentriert kristallisierenden
Metalls Niob, das für seine hohe Wasserstofflöslichkeit bekannt ist, befinden sich die
H-Atome auf Tetraederplätzen, von denen es sechs pro Metallatom gibt (Abb. 5.11). Es
ist jedoch aus elektrostatischen Gründen unmöglich, alle Tetraederplätze mit H-Atomen
zu besetzen. Da die Elektronen der H-Atome an das Leitungsband des Metalls abgegeben
werden, befinden sich auf den Zwischengitterplätzen formal Protonen, die sich abstoßen.
Dieses Modell erklärt die hohe Beweglichkeit (Diffusionsgeschwindigkeit) des Wasser-
stoffs in Metallen. Beispielsweise beträgt der Diffusionskoeffizient von Wasserstoff
in Niob 10–5 cm2 s–1, was bedeutet, dass eine 1 mm dicke Metallplatte in 100 s durchsetzt
wird.

Die Koordinationszahlen 4 und 6 für H-Atome liegen auch in einigen stöchiometri-
schen Hydridokomplexen von Übergangsmetallen vor, die mittels Neutronenbeugung
strukturell charakterisiert wurden.69

Die Legierung FeTi wird kommerziell als stationäres Wasserstoffspeichermaterial ge-
nutzt.70 Sie zeichnet sich aus durch hohe Löslichkeit für H2 (Bildung von FeTiH2), durch
geringe Dichte, niedrige exotherme Lösungsenthalpie, niedrigen Dissoziationsdruck bei
Raumtemperatur sowie niedrigen Preis. Durch gelindes Erwärmen kann der Wasserstoff,
der dann extrem rein ist, wieder freigesetzt werden. Auch die Legierungen LaNi5 und
LaMg2Ni können als Wasserstoffspeichermaterial dienen, für Anwendungen im Straßen-

69 R. Bau et al., J. Am. Chem. Soc. 2008, 130, 3888 und zit. Lit.
70 L. Schlapbach, Top. Appl. Phys. 1988, 63, 1 und 1992, 67, 1.
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verkehr sind alle diese Schwermetallhydride allerdings zu schwer.71 Daher werden
Leichtmetallhydride wie MgH2 und Nichtmetallhydride wie Bor-Wasserstoff-Verbin-
dungen bezüglich ihrer Fähigkeit zur reversiblen (!) H2-Speicherung intensiv erforscht,
jedoch bisher mit geringem Erfolg.72 Neben diesen chemischen Speichern existieren
auch physikalische Speichermedien wie nanoporöse Koordinationsverbindungen (metal
organic frameworks, MOFs)73 sowie Graphen74 und Kohlenstoffnanoröhren, jedoch ist
deren potentieller Einsatz für mobile Anwendungen bisher der gegenwärtig bei Kraft-
fahrzeugen üblichen Speicherung von H2, nämlich gasförmig unter einem Druck von
35–70 MPa, ökonomisch und technisch weit unterlegen.72.

71 In deutschen U-Booten, die mit Brennstoffzellen betrieben werden und bei denen es auch auf
einen ausreichenden Ballast ankommt, wird eine Fe-Ti-Mn-Zr-Legierung (Hydralloy) als Was-
serstoffspeichermaterial eingesetzt.

72 U. Eberle, M. Felderhoff, F. Schüth, Angew. Chem. 2009, 121, 6732.
73 L. J. Murray, M. Dinca, J. R. Long, Chem. Soc. Rev. 2009, 38, 1294 und Angew. Chem. 2008, 120,

6870.
74 V. Tozzini, V. Pellegrini, Phys. Chem. Chem. Phys. 2013, 15, 80.

(a) (b)

Abb. 5.11 Mögliche Zwischengitterplätze für Wasserstoffatome im kubisch-raumzentrierten Kris-
tallgitter eines Metalls (offene Kreise: Metallatome, volle Kreise: Wasserstoffatome): (a) Oktaeder-
plätze, (b) Tetraederplätze. In den unteren Teilbildern sind alle möglichen Zwischengitterplätze
einer Elementarzelle eingetragen.


