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1. Einleitung

1.1. Wasser und wäßrige Salzlösungen

Wasser ist die mit Abstand wichtigste Substanz auf der Erde. Als der einzige Stoff,

der auf unserem Planeten in allen drei Aggregatzuständen vorliegt, ist es von zentra-

ler Bedeutung für die Existenz von Leben; sämtliche biochemische und physiologische

Prozesse finden in wäßriger Umgebung statt. Aus diesem Grunde wird Wasser auch als

“Lebensmatrix“ bezeichnet [1–3]. Das chemisch einfach aus einem Sauerstoff- und zwei

Wasserstoffatomen aufgebaute Molekül zeigt makroskopisch eine Reihe ungewöhnli-

cher Eigenschaften, die als Anomalien bezeichnet werden [4]. Die wahrscheinlich be-

kannteste Anomalie des Wassers ist sein Dichtemaximum von ρ= 0,999972 g cm−3 [5]

bei 277 K. Ein solches Verhalten zeigen nur wenige andere Substanzen wie z.B. die

Schmelzen von Gallium [6] und SiO2 [7]. Weitere bekannte Anomalien sind u.a. das ne-

gative Schmelzvolumen, das Minimum der isothermen Kompressibilität κT bei 319 K,

das Minimum der Löslichkeit unpolarer Teilchen oder die anfängliche Erhöhung des

Selbstdiffusionskoeffizienten bei tiefen bis moderaten Temperaturen bei zunehmenden

Druck. Insgesamt sind 67 Anomalien des Wassers bekannt [8].

Da viele dieser Anomalien bei Temperaturen über dem Gefrierpunkt nur schwach aus-

geprägt sind, ist es von besonderem Interesse, das Verhalten des flüssigen Wassers auch

unterhalb von 273 K als metastabile Flüssigkeit zu studieren. Während das hexagona-

le Eis Eh die thermodynamisch stabile Phase unterhalb des Gefrierpunktes ist, läßt

sich Wasser bei Normaldruck experimentell bis zu einer Temperatur von 238 K unter-

kühlen [9]; bei der Anwendung höherer Drücke sind sogar noch tiefere Temperaturen

möglich [10]. Unterkühltes Wasser spielt auch in der Natur eine wichtige Rolle; so

werden z.B. Schicht- und Kumuluswolken durch unterkühlte Wassertropfen gebildet,

außerdem ist unterkühltes Wasser bedeutend für den Strahlungshaushalt der Erdatmo-

sphäre [11]. Aus diesen Gründen ist es auch ein wichtiges Thema in der gegenwärtigen

Forschung [12–15].

Wasser zeigt jedoch nicht nur bei Normaldruck interessante Eigenschaften. So sind bei

1



1. Einleitung

Variation von Druck und Temperatur 15 kristalline sowie drei amorphe Eisphasen von

Wasser bekannt [16], was man als Polymorphismus bezeichnet; Eis VII z.B. existiert

bei Temperaturen oberhalb von 373 K, dem Siedepunkt von Wasser bei Normaldruck,

allerdings bei sehr hohen Drücken von über 1 GPa.

In der Natur existiert flüssiges Wasser auch bei verschiedenen Drücken; so herrscht

am Marianengraben, der tiefsten Stelle des Meeres auf der Erde, ein Druck von über

1000 bar, während in Baumwipfeln teilweise negative Drücke vorherrschen [17]. Unter-

schiedlicher Druck bedeutet auch unterschiedliches Verhalten des Wassers, was noch

gezeigt werden wird. In der Natur kommt Wasser jedoch selten als Reinstoff vor; mei-

stens dient es als Lösungsmittel für andere Stoffe wie z.B. Salze. Diese beeinflussen

nachhaltig u.a. die biophysikalische Stabilität, das Faltungsverhalten sowie die Dyna-

mik von Proteinen und DNA [18–22]. So ist z.B. das richtige Verhältnis von Na+ zu

K+ im Körper wichtig für die Signaltransduktion zwischen zwei Synapsen und wird dort

durch Transmembranproteine wie die Natrium-Kalium-Pumpe [23] reguliert. Daraus

folgt, daß es besonders wichtig ist, die Wechselwirkungen zwischen den Ionen und dem

Wasser vollständig zu verstehen.

Viele Eigenschaften wäßriger Salzlösungen sind salzabhängig. Bereits 1888 stellte Franz

Hofmeister [24] eine Reihe verschiedener An- und Kationen in ihrer Eigenschaft auf,

Hühnereiweiß auszusalzen. Die gleiche Reihenfolge der Ionen zeigt sich auch bei ande-

ren Eigenschaften; der exakte Grund für die verschiedenen An- und Kationeneffekte ist

bis heute noch umstritten [25]. Eine dieser noch ungeklärten Fragen besteht darin, ob

die Eigenschaften durch direkte Wechselwirkung zwischen den Ionen und dem Protein

entstehen oder ob das Wasser als
”
Vermittler” tätig wird, nachdem es durch die Salze

in seinen Eigenschaften beeinflußt worden ist.

Es ist gebräuchlich, Ionen in Kosmotrope (griech.
”
Kosmos”= (Welt)Ordnung,

”
tro-

pos”= Art und Weise) und Chaotrope (griech.
”
chaos”= Unordnung) einzuteilen. Kos-

motrope sind Stoffe, die Proteine und Membranen in Wasser stabilisieren und die Lös-

lichkeiten von hydrophoben Teilchen in der Lösung herabsetzen, während Chaotrope

zur Entfaltung von Proteinen beitragen und die Löslichkeit von apolaren Teilchen in

der Lösung erhöhen. Mehr oder weniger äquivalente Bezeichnungen sind der Begriff

Strukturmacher für Kosmotrope bzw. Strukturbrecher für Chaotrope, die R. W. Gurney

zuzuschreiben sind [26]. Man spricht von Strukturmachern bzw. Kosmotropen, wenn

die Anzahl und Stärke der Wasserstoffbrücken pro Wassermolekül in der Umgebung

eines Ions erhöht und von Chaotropen oder Strukturbrechern, wenn die Anzahl und

2



1.1. Wasser und wäßrige Salzlösungen

Stärke der Wasserstoffbrücken pro Wassermolekül in der Umgebung des Ions ernied-

rigt wird [27]. In der Hofmeister-Reihe sind die Ionen nach ihrer Aussalzungstendenz

sortiert:

Anionen

F−>PO3−
4 >SO2−

4 >Cl− >Br− > I− >NO−3 >ClO−4 >SCN−

Kationen

NH+
4 >Rb+ >K+ >Na+ >Li+ >Mg2+>Ca2+>Ba2+ .

Hierbei stehen links mit den stark hydratisierten Anionen bzw. schwach hydratisierten

Kationen die Ionen, die eine stabilisierende Wirkung auf die Hydratation von Prote-

inen haben (Kosmotrope). Rechts befinden sich schwach hydratisierte Anionen bzw.

stark hydratisiserte Kationen, die stark chaotrop wirken.

Eine weitere wichtige Anwendung von Salzwasser umfaßt alle Arbeiten zur Meeres-

chemie. Um die Fragen, die in diesem spannenden Themenkomplex entstehen, hin-

reichend zu beantworten, hat die IAPWS (The International Association for the

Properties of Water and Steam) eine neue Zustandsgleichung für Standardmeerwasser

entwickelt [28], welche das thermodynamische Verhalten von Meerwasser beschreibt.

Die Unesco hat entschieden, daß diese ab 2010 für alle Arbeiten zum Meerwasser ver-

bindlich ist.

Hierbei ist natürlich der Einfluß der Salze bedeutend. So beeinflußt beispielsweise eine

unterschiedliche Salzkonzentration die Löslichkeit von apolaren Gasen wie CH4 und

CO2 im Meerwasser. CO2 spielt sowohl für den Treibhauseffekt als auch für die Entste-

hung von sogenannten
”
Todeszonen” im Meer [29] eine wichtige Rolle. Es wird davon

ausgegangen, daß zwischen 1800 und 1994 118·109 t Kohlenstoff der anthropogenen

CO2-Emission von den Ozeanen aufgenommen worden sind [30]. CH4, dessen Lös-

lichkeit in Wasser und wäßrigen Salzlösungen in der vorliegenden Arbeit umfangreich

untersucht wird, stellt ein noch stärkeres Klimagas als Kohlendioxid dar, außerdem ist

es ein wichtiger fossiler Energieträger.

Um die Auswirkungen der Erhöhung der Konzentration von Gasen wie CO2 und CH4

auf das Klima sowie den Meeresraum zu verstehen, sind detaillierte Kenntnisse des

Löslichkeitsverhaltens in Salzwasser erforderlich.
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1. Einleitung

1.2. Ziel dieser Arbeit

Diese Arbeit soll zum grundlegenden Verständnis des Verhaltens von Wasser bei ver-

schiedenen Drücken sowie von wäßrigen Salzlösungen beitragen. Mithilfe von mole-

kulardynamischen Simulationen (MD) soll ein tiefer Einblick in die Wasserstruktur

bei verschiedenen thermodynamischen Zuständen herausgearbeitet werden. Neben den

strukturellen sollen auch thermodynamische sowie dynamische Eigenschaften unter-

sucht und geprüft werden, inwieweit sie mit der Wasserstruktur korreliert sind. Es

werden dabei auch die unterschiedlichen Einflüsse diskutiert, die die unterschiedlichen

An- und Kationen auf die verschiedenen Eigenschaften haben. Ein Fokus bei deren

Auswertung soll im speziellen auf die verschiedenen Wasserumgebungen um die Ionen

gelegt werden, d.h. inwieweit sich die Wassermoleküle, welche sich in den verschie-

denen Hydratschalen der einzelnen Ionen befinden, von dem ungebundenen Wasser

unterscheidet.

Ein Schwerpunkt hierbei bildet die unterschiedliche translatorische und rotatorische

Dynamik der Wassermoleküle und die Frage, inwieweit diese miteinander gekoppelt

sind.

Ein weiterer wichtiger Punkt dieser Arbeit stellt die Untersuchung des Löslichkeits-

verhaltens von Methan in Wasser und wäßrigen Salzlösungen dar. Dieses Verständnis

kann sowohl eine entscheidende Rolle für die Energiegewinnung in der Zukunft als

auch für den Klimawandel spielen (siehe Kap. 4.1.3).
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2. Grundlagen und Methodik

2.1. Molekulardynamische Simulationen

Die molekulardynamische Simulation (MD) ist eine Form der Computer-Simulation, in

der Atome und Moleküle miteinander nach Näherungen der klassischen Physik für eine

gewisse Zeit wechselwirken. Sie hat sich im Laufe der Zeit zu einer sehr wirkungsvollen

Methode u.a. bei der Beschreibung molekularer Flüssigkeiten entwickelt. Mithilfe effek-

tiver Paarpotentiale können eine Vielzahl struktureller, dynamischer und thermodyna-

mischer Eigenschaften mit bis zum Teil quantitativer Genauigkeit beschrieben werden.

Verglichen mit klassischen Experimenten, aus denen man häufig nur eine Eigenschaft

des zu untersuchenden Systems gewinnt, kann man mit der MD mehrere Größen paral-

lel bestimmen. Weiterhin bietet diese Methode auch den Vorteil, daß man problemlos

in verschiedenen Zustandsbereichen simulieren kann. Experimente hingegen werden

häufig bei hohen Drücken oder hohen bzw. tiefen Temperaturen aufwendiger und stär-

ker fehlerbelastet. So ist z.B. der Bereich des
”
Niemandsland” [31] des Wassers bisher

nur durch Simulationen beschrieben worden; experimentell ist es (noch) unmöglich, in

diesen Zustandsbereich des Wassers vorzudringen. Weiterhin kann man die abgespei-

cherten Trajektorien einer MD-Simulation als Film auffassen, mit dem das Verhalten

der zu untersuchenden Flüssigkeit auf molekularem Level betrachtet werden kann; es

ergeben sich Auswertungsmöglichkeiten wie z.B. das Tetraedizitätsmaß des Wassers

(vgl. Abschnitt 2.3.3).

Bei der Verwendung von molekulardynamischen Simulationen müssen aber auch im-

mer Experimente berücksichtigt werden. Erst bei hinreichender Übereinstimmung mit

gemessenen Werten zeigt sich die Güte eines Kraftfelds (siehe Abschnitt 2.2). Dabei

ist es jedoch nicht unbedingt erforderlich, das gesamte System in allen Einzelheiten

quantitativ mit den Ergebnissen der Experimente in Übereinstimmung zu bringen.

Vielmehr liegt der Vorteil der MD-Methode darin, physikalische Trends aufzuzeigen

und das strukturelle Verständnis für die zu untersuchenden Systeme zu fördern.
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2. Grundlagen und Methodik

2.1.1. Zur Technik der molekulardynamischen Simulationen

Die Grundlage für alle klassischen MD-Simulationen ist die Gültigkeit der Born-

Oppenheimer-Näherung [32]. Dies bedeutet, daß die berechneten Prozesse durch

Potentiale beschrieben werden können, die ausschließlich Funktionen der Kernkoor-

dinaten und somit unabhängig von der Elektronenbewegung sind. Andere Methoden,

die letztere noch zusätzlich behandeln, sind quantenmolekulardynamische Methoden

wie z.B. die Car-Parrinello-Simulationen [33]. Diese werden immer populärer, sind

jedoch rechentechnisch so aufwendig, daß bisher nur kleine System mit kurzen Simu-

lationszeiten untersucht werden konnten.

Klassische MD-Simulationen, die mit Programmen wie z.B. GROMACS [34] und MO-

SCITO [35] durchgeführt werden, gehen von einem Molekül aus, das aus mehreren

Kraftzentren besteht, die sich meistens, aber nicht zwingend, an den Kernorten befin-

den.

Die potentielle Energie eines simulierten Systems setzt sich aus der inter- und intra-

molekularen Energie Einter und Eintra zusammen

E = Einter + Eintra . (2.1)

Die intermolekularen Wechselwirkungen werden durch Pauli-Repulsion, Dispersions-

wechselwirkungen und elektrostatische Wechselwirkungen beschrieben. Letztere wer-

den durch Punktladungen qi ausgedrückt (Gl. 2.2, oben), während die beiden ersteren

in Form von Lennard-Jones-Potentialen mit den Potentialparametern σ und ε dar-

gestellt werden (siehe Gl. 2.2, unten)

Einter =
1

4πε0

M−1∑
n=1

M∑
m=n+1

Nn∑
κ=1

Nm∑
λ=1

qnκqmλ
rnκmλ︸ ︷︷ ︸

Coulomb−Term

+
M−1∑
n=1

M∑
m=n+1

Nn∑
κ=1

Nm∑
λ=1

4εnκmλ

[(
σnκmλ
rnκmλ

)12

−
(
σnκmλ
rnκmλ

)6
]

︸ ︷︷ ︸
Lennard-Jones−Term

. (2.2)

Hierbei bezeichnet M die Zahl aller Moleküle des Systems, während m und n laufende

Indizes über alle Moleküle sind. Nn und Nm sind die Anzahl der Wechselwirkungszen-

tren der Moleküle m und n. κ und λ repräsentieren laufende Indizes über die Wechsel-

6



2.1. Molekulardynamische Simulationen

wirkungszentren der Moleküle n und m. nκmλ bezeichnet ein durch Indizes beschrie-

benes intermolekulares Wechselwirkungspaar. Die (1–2)- und (1–3)-Wechselwirkungen

werden üblicherweise direkt ausgeschaltet, während (1–4)-Wechselwirkungen in der

Regel mit einem Faktor z.B. 1/2 skaliert werden.

Diese bisher beschriebenen Wechselwirkungen gelten ausschließlich für gleiche Kraft-

zentren; die Wechselwirkungen zwischen unterschiedlichen Kraftzentren werden hier

mittels der Mischungsregeln von Lorentz-Berthelot [36]

σij =
σii + σjj

2
und (2.3)

εij =
√
εiiεjj (2.4)

berechnet. Die Wechselwirkungen zwischen den einzelnen Kraftzentren finden jedoch

nur paarweise miteinander statt; Mehrzentrenwechselwirkungen werden jedoch indi-

rekt bei der Parametrisierung berücksichtigt, und es entstehen effektive Paarpotentia-

le.

Während die intermolekularen Kräfte nur über Coulomb- und Lennard-Jones-

Potentiale beschrieben werden, sind zur Beschreibung der intramolekularen Wechsel-

wirkungen Funktionen notwendig, die die kovalenten Bindungen und die Stereochemie

des Moleküls repräsentieren. Dazu zählen harmonische Bindungspotentiale mit der

Kraftkonstanten kb und der Gleichgewichtsbindungslänge r0 (Gl. 2.5, 3. Zeile), harmo-

nische Bindungswinkelterme mit der Kraftkonstanten ka und dem Gleichgewichtswin-

kel φ0 (Gl. 2.5, 4. Zeile) und Diederwinkelpotentialtherme mit der Kraftkonstanten kdp,

der Multiplizität n sowie dem Gleichgewichtsdiederwinkel ψ0 (Gl. 2.5, 5. Zeile).

7



2. Grundlagen und Methodik

Eintra =
1

4πε0

M∑
n=1

Nn−1∑
κ=1

Nn∑
λ=κ+1

qnκqnλ
rnκλ︸ ︷︷ ︸

Coulomb-Wechselwirkung

+
M∑
n=1

Nn−1∑
κ=1

Nn∑
λ=κ+1

4εnkλ

[(
σnκλ
rnκλ

)12

−
(
σnκλ
rnκλ

)6
]

︸ ︷︷ ︸
Lennard-Jones-Wechselwirkung

+
1

2

M∑
n=1

Nb
n∑

g=1

kbng(rng(κλ) − r0
ng)

2

︸ ︷︷ ︸
Bindungs-Wechselwirkung

+
1

2

M∑
n=1

Na
n∑

g=1

kang(φng(κλω) − φ0
ng)

2

︸ ︷︷ ︸
Bindungswinkel-Wechselwirkung

+
1

2

M∑
n=1

Ndp
n∑

g=1

kdpng(1 + cos(mng ψng(κλωτ) − ψ0
ng)︸ ︷︷ ︸

Diederwinkelpotential

(2.5)

Hierbei ist nκλ ein Wechselwirkungspaar im Molekül n, nκλω ein Wechselwirkungs-

tripel und nκλωτ ein Wechselwirkungsquadrupel. Der Index g bezeichnet einen be-

stimmten Index n-Tupel. Die letzten drei Terme von Gl. 2.5 spielen nur bei größeren

Molekülen eine Rolle. Sie entfallen für diese Arbeit, da das starre TIP4P-Ew-Modell

benutzt wurde (siehe Kap. 2.2.1) und die Ionen kugelförmig parametrisiert sind.

2.1.2. Bewegungsgleichungen

Bei der Methode der molekulardynamischen Simulation werden die Atomkoordinaten

als Funktion der Zeit in Form einer Trajektorie aufgezeichnet. Diese wird durch nume-

rische Integration der Newton’schen Bewegungsgleichungen für jedes Atom erhalten:

d2ri

dt2
=

fi
mi

(2.6)
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2.1. Molekulardynamische Simulationen

mit

fi = −∂E(ri . . . rN)

∂ri
. (2.7)

Hierbei ist E die Potentialfunktion, t die Zeit und fi die auf das Atom i wirkende Kraft.

Zur numerischen Lösung der Newton’schen Bewegungsgleichungen wird der Verlet-

Algorithmus in der leap−frog Form [36] verwendet. Hierbei werden Geschwindigkeiten

und Orte um je einen halben Zeitschritt verschoben betrachtet

vi(t+ ∆t) = vi(t−∆t/2) + ∆tm−1
i fi(ri . . . rN , tn) +O(∆t3) (2.8)

ri(t+ ∆t) = ri(t) + vi(t+ ∆t/2)∆t+O(∆t3) . (2.9)

Dieser Algorithmus hat sich bei der Simulation von Flüssigkeiten im Vergleich zu

anderen Algorithmen als stabil erwiesen [36] und produziert nur geringe numerische

Fehler in der Größenordnung von O(∆t3).

2.1.3. Periodische Randbedingungen

Um ein makroskopisches System mit vielen Teilchen simulieren zu können, führt man

periodische Randbedingungen ein. Dabei wird die Zentralbox von einer unendlich

großen Anzahl identischer Nachbarzellen gleicher Teilchenkonfiguration umgeben, d.h.

wenn ein Teilchen die zentrale Box verläßt, so dringt automatisch sein Abbild auf der

gegenüberliegenden Seite hinein (siehe Abb. 2.1). Die periodischen Randbedingungen

dienen dazu, Oberflächeneffekte zu vermeiden und eine homogene Phase herzustellen.

Sie betreffen auch die Wechselwirkungen der Teilchen. Jene, die sich nahe am Rande

der Box befinden, stehen auch mit Teilchen der angrenzenden Boxen in Wechselwir-

kung.

Ein Problem bei molekulardynamischen Simulationen ist die Beziehung zwischen er-

forderlicher Genauigkeit der Simulationen und den dafür benötigten Rechenaufwand.

Dieses Problem umfaßt viele Simulationsparameter wie die Anzahl der Teilchen oder

den Abstand, über den Wechselwirkungen berechnet werden müssen. Dies ist insbeson-

dere für die Coulomb-Wechselwirkungen wichtig, da sie mit dem Faktor r−1 skaliert

sind, also nur sehr langsam abklingen. In dieser Arbeit wurden Cutoff-Radien rcut von

0,9 nm verwendet und die längerreichweitigen Wechselwirkungen mit einer Smooth-

9



2. Grundlagen und Methodik

Abbildung 2.1.: Periodische Randbedingungen.

Particle-Mesh-Ewald-Summation [37,38] berücksichtigt.

2.1.4. Thermostate und Barostate

Da die in dieser Arbeit verwendeten Simulationen im NPT -Ensemble stattfinden, ist

es nötig, den Druck und die Temperatur konstant zu halten, sie allerdings nicht zu

fixieren, damit die natürlichen Fluktuationen nicht unterdrückt werden. Dabei werden

mit dem Thermostat die kinetischen Energien der Teilchen erhöht bzw. erniedrigt,

wenn die Temperatur zu niedrig bzw. zu hoch ist. Der Barostat reagiert bei zu hohem

bzw. zu niedrigen Druck des Systems mit einer Vergrößerung bzw. Verkleinerung der

Simulationsbox.

Eine einfache Methode, die Temperatur auf einem bestimmten Wert konstant zu hal-

ten, ist die Verwendung eines Berendsen-Thermostats [39] mit dem Prinzip der schwa-

chen Kopplung. Hierbei geht man von einem fiktiven äußeren Temperaturbad mit der

Temperatur T0 aus, wobei die Geschwindigkeiten der Teilchen mit dem Faktor λT

skaliert werden

λT =

[
1 +

∆t

τT

{
T0

T (t− ∆t
2

)
− 1

}]−1/2

. (2.10)
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2.1. Molekulardynamische Simulationen

Die Einstellung, wie stark oder schwach die Kopplung mit dem Temperaturbad ist,

wird über den Parameter τT geregelt.

Eine weitere, häufig genutzte Methode, die Temperatur auf einen bestimmten Wert

konstant zu halten, ist der Nosé-Hoover-Thermostat [40, 41]. Hierbei werden die Be-

wegungsgleichungen der Teilchen folgendermaßen ersetzt [42]:

d2ri
dt2

=
Fi

mi

− ξdri
dt

. (2.11)

Hierbei ist die Bewegungsgleichung für den Wärmebadparameter ξ folgendermaßen

gegeben:

dξ

dt
=

1

Q
(T − T0) . (2.12)

Die Stärke der Kopplung hängt somit von dem Massenparameter Q in Kombination

mit der Referenztemperatur ab. Weiterhin steht dieser mit der Kopplungszeit τT in

folgender Beziehung:

Q =
τ 2
TT0

4π2
. (2.13)

Bei der Verwendung der verschiedenen Thermostate muß man sich ihrer Stärken und

Schwächen bewußt sein. Einen guten Vergleich zwischen beiden vorgestellten Thermo-

staten nahmen Kirchner et al. vor [43]. Der Berendsen-Thermostat ist einfacher und

schneller und zeigt weniger Oszillationen, gibt aber kein kanonisches Ensemble wieder.

Aufgrund seiner Robustheit wird er aber in dieser Arbeit für die Equilibrierungsphase

verwendet, während für die zur Auswertung der Eigenschaften wichtigen Produktions-

läufe der Nosé-Hoover-Thermostat benutzt wird.

Bei der Simulation eines NPT -Ensembles wird der Druck konstant gehalten. Dafür

bietet sich z.B. der Berendsen-Thermostat [39] an. Der Druck wird durch Skalierung

der Längen L der Simulationsboxen geregelt

Lneu = µ · Lalt . (2.14)

11



2. Grundlagen und Methodik

Weiterhin werden auch die Koordinaten der Teilchen ri skaliert:

ri, neu = µ · ri, alt . (2.15)

Der Skalierungsfaktor µ ergibt sich folgendermaßen:

µ =

[
1− ∆t

τp
(P −P0)

]1/3

. (2.16)

Hierbei entsprechen P und P0 dem aktuellen und dem Referenzdrucktensor, und τp

ist die Kopplungszeit.

Ein weiterere Möglichkeit, den Druck konstant zu halten, bietet der Parrinello-Rahman-

Barostat [44, 45]. Hierbei gehorchen die Box-Vektoren, die durch die Matrix b reprä-

sentiert werden, folgender Gleichung:

db2

dt2
= VW −1b’−1(P-P ref) . (2.17)

Das Boxvolumen ist V , und W stellt den Matrix-Parameter dar, der die Stärke der

Kopplung widerspiegelt. Er ist folgendermaßen definiert, wobei β die isotherme Wär-

mekapazität darstellt:

(W−1)ij =
4π2βij
3τ 2
pL

. (2.18)

In dieser Arbeit wurde der Berendsen-Barostat mit der Methode der schwachen Kopp-

lung für die Equilibrierung verwendet, für die Produktionsläufe wurde der Parinello-

Barostat benutzt, da er in Verbindung mit dem Nosé-Hoover-Thermostat ein exaktes

isobar/isothermes Ensemble widerspiegelt.

2.2. Kraftfelder

2.2.1. TIP4P-Ew-Wassermodell

Bei der molekulardynamischen Beschreibung der Eigenschaften des Wassers und der

wäßriger Salzlösungen ist die Wahl eines geeigneten Wasserkraftfeldes von entschei-

12



2.2. Kraftfelder

dender Bedeutung. Finney et al. [46] teilten die einfachen Wasserpotentiale in reine

und effektive Paarpotentiale ein. Erstere beruhen auf der Parametrisierung von der

konfigurationsabhängigen potentiellen Energie von Wasserdimeren wie z.B das MCY-

Potential von Matsuoka et al. [47]. Die reinen Paarpotentiale haben jedoch den Nach-

teil, kooperative Effekte, die im Wasser auftreten, nicht zu beschreiben.

Andere Potentiale beschreiben Mehrkörperwechselwirkungen explizit durch gewisse

Zusatzterme wie z.B. Polarisierbarkeiten. Dies erhöht jedoch den Rechenaufwand be-

trächtlich.

Deshalb werden in der Regel bei der Simulation wäßriger Lösungen effektive Paarpo-

tentiale eingesetzt. Ein frühes Modell dieser Art für Wasser ist das ST2-Modell von

Rahman und Stillinger [48–50], das schon brauchbare Ergebnisse für die Eigenschaf-

ten des Wassers zeigt, aber etwas überstrukturiert ist [51–53]. Weitere Klassen sind die

SPC-Modelle [54,55] und die TIP-Modelle [56]. Die Unterschiede der Ergebnisse dieser

Modelle wurden in einigen Untersuchungen herausgearbeitet [57,58]. Jedes Modell hat

gewisse Stärken und Schwächen. In dieser Arbeit wurde das TIP4P-Ew-Modell [59]

verwendet, da es viele Eigenschaften und insbesondere die Anomalien des Wassers wie

z.B. das Dichtemaximum sehr gut reproduziert.

Es wurde 2003 von Horn et al. durch eine Reparametrisierung des TIP4P-Modells [56]

unter Verwendung der Ewald-Summations-Technik entwickelt. Das TIP4P-Ew-Modell

[59] beinhaltet neben den drei Atomen des Wassermoleküls ein zusätzliches virtuelles

Zentrum, auf dem die Partialladung von −1,04844 e liegt. Die Wasserstoffatome tragen

eine positive Ladung von jeweils 0,52422 e. Die Lennard-Jones-Parameter liegen

allein auf dem Sauerstoff und betragen: ε/kB = 81, 96 K und σ = 3, 16435 Å. Der

Abstand zwischen Sauerstoff und Wasserstoff rOH beträgt 0,9572 Å. Der von HOH

eingeschlossene Winkel θHOH beträgt 104,53°. Das virtuelle Zentrum ragt mit einem

Abstand d von 0,125 Å zum Sauerstoff in die Ebene HOH hinein. Verdeutlicht wird

dies in der Abb. 2.2.

2.2.2. Ionenparameter der Salze und des insertierten Methans

Auch für die verschiedenen An- und Kationen gibt es mehrere Parametersätze. Diese

gehen von punktförmigen Kraftzentren aus, welche Parameter für die Coulomb- bzw.

für die Lennard-Jones-Wechselwirkungen tragen. Einige Kraftfelder haben zusätz-

liche Parameter für die Polarisierbarkeiten [60,61], was insbesondere bei den größeren
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2. Grundlagen und Methodik

Abbildung 2.2.: TIP4P-Ew Modell für Wasser (entnommen aus [59]).

Ionen wie Cs+ oder I− sinnvoll erscheint, da diese stärker polarisierbar sind als die

kleineren Ionen wie z.B. Na+ oder Cl−. Ob die zusätzliche Berücksichtigung von Po-

larisierbarkeiten in Kraftfeldern jedoch bessere Ergebnisse zeigen als solche, die ohne

Polarisierbarkeiten parametrisiert sind, bleibt umstritten.

In letzter Zeit wurden spezielle Ionenparameter für die jeweiligen Wasserpotentiale

entwickelt. So entwickelten Jensen et al. [62] eigene Parametersätze für das TIP4P-

Wasser und Joung et al. [63] kürzlich für das TIP4P-Ew-Wasser; beide Kraftfelder

enthalten keinen Term für die Polarisierbarkeit. Zu Beginn dieser Arbeit lagen diese

Parametersätze noch nicht vor, und es wurde das zu der Zeit gute Kraftfeld von Hein-

zinger [64] verwendet. Aus Konsistenzgründen wurden die Simulationen mit diesem

Kraftfeld beibehalten. Die einzelnen Parameter des hier verwendeten Kraftfelds sind

in Tabelle 2.1 zusammengefaßt.

Tabelle 2.1.: Die Ionenparameter des Kraftfelds von Heinzinger [64].

Ion m/(g·mol−1) q/e σ/Å (ε/kB)/K

Na+ 22,99 +1 2,73 43,06
K+ 39,10 +1 3,36 134,71
Rb+ 85,47 +1 3,57 192,69
Cs+ 132,91 +1 3,92 256,43
Cl− 35,45 −1 4,86 20,21
Br− 79,91 −1 5,04 32,47
I− 126,90 −1 5,40 49,07

Die Parameter für das insertierte Methan stammen aus [65]. Das kugelförmige Methan

hat dabei ein σ von 3,73 Å und ein ε/kB von 147, 4 K.
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2.3. Auswertung der Eigenschaften

2.3. Auswertung der Eigenschaften

2.3.1. Dichte und Dichtemaximum

Die Dichte eines Systems läßt sich mit der einfachen Beziehung 2.19 beschreiben

ρ =
m

V
=
nM

V
mit (2.19)

n =
N

NA

. (2.20)

Das Dichtemaximum (TMD = Temperature of maximum density) läßt sich berechnen,

indem die einzelnen Dichtewerte gegen die Temperatur mit einem Polynom sechsten

Grades gefittet werden. Der Vorzeichenwechsel der ersten Ableitung der Temperatur

nach der Dichte zeigt den Wert für das Dichtemaximum an.

2.3.2. Selbstdiffusionskoeffizienten

Selbstdiffusionskoeffizienten sind ein Maß für die translatorische Bewegung der Teil-

chen. Um sie zu berechnen, bedient man sich zunächst des 2. Fickschen Gesetzes mit

der Annahme, daß der Diffusionskoeffizient konzentrationsunabhängig ist:

∂N(r, t)

∂t
= D∇2N(r, t) . (2.21)

In molekulardynamischen Simulationen läßt sich der Selbstdiffusionskoeffizient einer

Spezies j durch deren mittleres Verschiebungsquadrat in Abhängigkeit der Zeit be-

stimmen:〈
N∑
j=1

[rj(t)− rj(0)]2

〉
= 6Dt . (2.22)

Bei dieser, zuerst von Albert Einstein gefundenen Beziehung [66], wird das mittlere

Verschiebungsquadrat als Funktion der Zeit aufgetragen. Der erste nichtlineare Teil,

der auch die Librationsbewegung der Moleküle enthält, wird verworfen und der Rest

durch eine lineare Funktion approximiert. Deren Steigung stellt das Sechsfache des

Selbstdiffusionskoeffizienten D dar.
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2. Grundlagen und Methodik

Die Aktivierungsenergie der Selbstdiffusion EDiff läßt sich nach dem Arrheniusansatz

berechnen:

D = D0 · exp

(
−EDiff

RT

)
. (2.23)

2.3.3. Tetraedizitätsmaß

Die Auswertung des TetraedizitätsmaßesMT fand mit der von Medvedev und Naberuk-

hin [67] vorgeschlagenen Gleichung 2.24 statt. Man ermittelt die vier nächsten Nach-

barn eines zentralen Wassermoleküls und berechnet die Abstände ihrer Schwerpunkte

zueinander. Sollten diese perfekt tetraedrisch um das erste Wassermolekül liegen, so

sind die Längen ihrer Kanten li genauso lang wie die mittlere Länge der Tetraederkante

l; der Wert für MT beträgt Null (siehe Abb. 2.3)

MT =
∑
i<j

(li − lj)2/
(
15
〈
l2
〉)

. (2.24)

Eine Verzerrung des Tetraeders ergibt unterschiedliche Seitenlängen, und der Wert

für MT steigt an. Diese Auswertung geschieht nun für jedes Wassermolekül in jeder

abgespeicherter Konfiguration, und es ergibt sich eine Tetraedizitätsmaßverteilung der

Wahrscheinlichkeit P (MT) , daß der Tetraedizitätswert MT vorkommt. Diese Vertei-

lung spiegelt das strukturelle Verhalten der Wassermoleküle wider.

Eine äquivalente Auswertemethode für die Tetraedizität des Wassers in einer moleku-

lardynamischen Simulation wurde 2001 von Errington und Debenedetti [68] vorgestellt.

Sie definierten einen Translations- (t) und einen Rotationsordnungsparameter (q), wo-

bei letzterer von den Tetraederwinkeln abhängt und bei einem perfekten Tetraeder

den Wert 1 annimmt. In dieser Arbeit wurde jedoch nur die Methode von Naberukhin

et al. verwendet.

2.3.4. Paarkorrelationsfunktionen

Die Paarkorrelationsfunktion gAB(r), auch radiale Verteilungsfunktion genannt, be-

schreibt die relative Verteilung der Teilchen B um ein Teilchen A in Abhängigkeit
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Abbildung 2.3.: Skizze zur Veranschaulichung des Tetraedizitätsmaßes.

ihrer Distanz. Sie entspricht dem Verhältnis zwischen der lokalen und der globalen

Dichte von B um A.

gAB(r) =

〈
ρA

B,lokal

ρA
B,global

〉
=

1

NAρB

〈
NA∑
k=1

NB∑
l=1

δ(r− rkl)

〉
. (2.25)

Abb. 2.4 (links) zeigt als Beispiel die gOO(r)-Paarkorrelationsfunktion von reinem Was-

ser bei T = 300 K. Das erste Maximum bei ca. 2,8 Å ist deutlich zu erkennen, was dem

Abstand einer Wasserstoffbrücke entspricht. Danach nimmt die Strukturierung der

Flüssigkeit ab; das zweite Maximum bei ca. 4,4 Å ist deutlich flacher, aber auch breiter

ausgeprägt, während das dritte Maximum bei ca. 6,8 Å fast nur noch zu erahnen ist.

Bei noch größeren Abständen nimmt gOO(r) den Wert 1 an, da die lokale in die globale

Dichte übergeht.

Experimentell werden Paarkorrelationsfunktionen durch Fouriertransformation des ent-

sprechenden Strukturfaktors S(q) gewonnen, die in den verschiedenen Streuexperi-

menten (Röntgen- und Neutronenstreuung) gemessen werden. Der Strukturfaktor für

reines Wasser bei 300 K (gewonnen aus der Fouriertransformation der gOO-Paarkorre-

lationsfunktion) ist in Abb. 2.4 (rechts) zu sehen.
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Abbildung 2.4.: Links: gOO(r)-Paarkorrelationsfunktion des reinen Wassers bei 300 K.
Rechts: Strukturfaktor (OO) des reinen Wassers bei 300 K.

2.3.5. Umorientierungszeiten

Neben der translatorischen Diffusion ist auch die Umorientierung τ2, die rotatorische

Diffusion, eine wichtige dynamische Eigenschaft. Sie läßt sich als Integral einer Korre-

lationsfunktion berechnen [69]:

τ2 =

∫ ∞
0

〈C2(t)〉 dt . (2.26)

Hierbei ist

C2(t) =
〈P2 [θ(0)]P2 [θ(t)]〉〈

P2 [θ(0)]2
〉 (2.27)

und P2 [θ(t)] das zweite Legendre-Polynom des Winkels zwischen der z-Achse der Si-

mulationsbox und einem definierten Vektor innerhalb des sich rotierenden Moleküls.

Bei Wasser wird die Umorientierung über den
#   »

OH-Vektor berechnet. Abb. 2.5 zeigt

beispielhaft den Verlauf der Korrelationsfunktion in reinem Wasser bei einer Tempe-

ratur von 270 K.

Die Aktivierungsenergie der Umorientierung EReor läßt sich nach dem Arrheniusansatz
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Abbildung 2.5.: C2(t)-Korrelationsfunktion des reinen Wassers bei 270 K.

berchnen:

τ2 = τ2,0 · exp

(
EReor

RT

)
. (2.28)

2.3.6. Das exzeßchemische Potential

Das chemische Potential einer Komponente in einer Mischung gibt deren Beitrag zur

Gibbs-Energie G der Mischung an.

G =
∑
i

niµi (2.29)

Das chemische Potential ist die Ableitung der Helmholtz-Energie F nach der Teilchen-

zahl bei konstantem Volumen. Für sehr große Teilchenzahlen kann es als Differenzen-

quotient ausgedrückt werden [70]

µ=

(
∂F

∂N

)
V,T

(2.30)

=
F (N + 1, V, T )− F (N, V, T )

(N + 1)−N
(2.31)

=F (N + 1, V, T )− F (N, V, T ) . (2.32)
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In der statistischen Thermodynamik verknüpft die Zustandssumme Z die thermodyna-

mischen Eigenschaften mit den quantenmechanischen Energiezuständen des Systems

F (N, V, T ) = −kBT · lnZ(N, V, T ) . (2.33)

Mithilfe der thermischen Wellenlänge Λ =
√

h2

2πmkBT
als Skalierungsfaktor kann die

Zustandssumme durch das skalierte Konfigurationsintegral Q ausdgerückt werden

Z(N, V, T ) =

(
2πmkBT

h2

)3N/2

·Q(N, V, T ) mit (2.34)

Q(N, V, T ) =
1

N !

∫
V

. . .

∫
V

exp[−βU(qN)]dqN . (2.35)

Hierbei ist β = 1/kBT , q die Ortskoordinaten des Phasenraumvektors, U die poten-

tielle Energie, und h ist das Plancksche Wirkungsquantum mit h = 6, 626 · 10−34Js.

Für ein ideales Gas ohne Wechselwirkungen zwischen den Teilchen vereinfacht sich

dieser Ausdruck zu:

Q(N, V, T ) =
V N

N !
. (2.36)

Bei der Berücksichtigung der Wechselwirkungen der Teilchen untereinander werden

skalierte Koordinaten sN = qN/L mit der Kantenlänge L eingesetzt. Damit ergibt

sich:

Q(N, V, T ) =

(
V N

N !

)∫ 1

0

. . .

∫ 1

0

exp[−βU(sN ;L)]dsN . (2.37)

Wird dieser Term in den Ausdruck für die Helmholtz-Energie 2.33 eingesetzt, so kann

diese in einen Idealanteil Fid und einen wechselwirkungsbasiertem Exzeßanteil Fex

aufgespalten werden
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2.3. Auswertung der Eigenschaften

F (N, V, T ) (2.38)

=−kBT · ln

((
2πmkBT

h2

) 3N
2

·
(
V N

N !

)∫ 1

0

. . .

∫ 1

0

exp[−βU(sN ;L)]dsN

)
(2.39)

=−kBT · ln

((
2πmkBT

h2

) 3N
2

·
(
V N

N !

))

−kBT · ln
(∫ 1

0

. . .

∫ 1

0

exp[−βU(sN ;L)]dsN

)
(2.40)

=Fid(N, V, T ) + Fex(N, V, T ) . (2.41)

Nach Einsetzen in Gl. 2.30 kann auch das chemische Potential in einen Ideal- und einen

Exzeßanteil aufgetrennt werden

µ=F (N + 1, V, T )− F (N, V, T ) (2.42)

=Fid(N + 1, V, T ) + Fex(N + 1, V, T )− Fid(N, V, T )− Fex(N, V, T ) (2.43)

=Fid(N + 1, V, T )− Fid(N, V, T ) + Fex(N + 1, V, T )− Fex(N, V, T ) (2.44)

=µid + µex . (2.45)

Der ideale Anteil des chemischen Potentials ist analytisch berechenbar

µid = β−1 ln
NΛ3

V
. (2.46)

Den Exzeßanteil des chemischen Potentials läßt sich aus den molekulardynamischen Si-

mulationen u.a. mithilfe der Widom-Particle-Insertion-Methode oder der Overlapping-

Distribution-Methode berechnen.

Widom-Particle-Insertion-Methode

Diese Methode wurde zuerst von Ben Widom 1963 entwickelt [71,72]. In die Konfigura-

tionen eines Systems finden statistisch unabhängige Insertionen eines Teilchens statt,
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2. Grundlagen und Methodik

wie in Abb. 2.6 skizziert. Dabei wird die Insertionsenergie der erfolgreich verlaufenen

Insertionen festgestellt. Insgesamt werden nur Insertionen gezählt, die
”
passen”. Sollte

das Teilchen dort eingefügt werden, wo sich schon ein anderes befindet und somit die

Energie zu hoch wird, wird diese Insertion verworfen und eine neue probiert. Geht man

Abbildung 2.6.: Widom-Paricle-Insertion-Methode.

davon aus, daß zwischen den Teilchen eines Systems Paarwechselwirkungen vorliegen,

kann formal eine Aufspaltung der Energie des N+1-Teilchen-Systems in die Energie

des N -Teilchen-Systems und eine Insertionsenergie φ durchgeführt werden

U(sN+1;L) = U(sN ;L) + φ(sN+1;L) . (2.47)

Nach Einsetzen in Gl. 2.42 ergibt sich das exzeßchemische Potential folgendermaßen:

µex = −kBT ln

∫
〈exp (−βφ)〉N dsN+1 . (2.48)

〈. . . 〉N entspricht hierbei der Ensemble-Mittelung über den Konfigurationsraum des

N -Teilchen Systems.

Formal müßte bei der Berechnung des chemischen Potentials im NPT -Ensemble noch

der Anteil der Volumenarbeit, der durch die Fluktuationen des Volumens zustande-

kommt, mitberücksichtigt werden [73,74]. Dies spielt aber nur bei großen Volumenfluk-

tuationen wie z.B. bei Simulationen nahe dem kritischen Punkt eine wichtige Rolle.
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2.3. Auswertung der Eigenschaften

In diesem Fall verändert sich Gleichung 2.48 zu:

µex = kBT ln

(∫
〈exp [−βφ]〉N dsN+1

〈V 〉N

)
. (2.49)

Dennoch ist für die meisten Fälle die Verwendung von Gl. 2.48 ausreichend [75]; aus

diesem Grund findet die Auswertung nach dieser Gleichung auch in der vorliegenden

Arbeit Verwendung. Die Paarverteilungsfunktion zwischen dem insertierten Teilchen

und dem entsprechenden Referenzzentrum i berechnet sich aus:

g(r) =
1

Nref

∫ 〈∑Nref

i=1 δ(|sN+1 · L− ri| − r) exp [−βφ]
〉
N

dsN+1∫
〈exp [−βφ]〉N dsN+1

. (2.50)

Da das chemische Potential im thermodynamischen Gleichgewicht überall identisch

ist, ergibt sich für den Assoziationsvorgang ein Zusammenhang zwischen der Paarkor-

relationsfunktion g(r) und dem Profil der freien Energie w(r) [76]

w(r) = −kBT ln[g(r)] + C . (2.51)

In den in dieser Arbeit vorgenommen Berechnungen des exzeßchemischen Potentials

wurden pro abgespeicherter Konfiguration (2000 pro ns) 2000 erfolgreiche Insertionen

für Methan durchgeführt.

Overlapping-Distribution-Methode

Es hat sich gezeigt, daß die Widom-Testteilchen-Methode zwar in den meisten Fällen

sehr gute Ergebnisse für die Berechnung exzeßchemischer Potentiale liefert; in man-

chen Fällen wie z.B. bei zu hohen Dichten kann sie jedoch versagen [75]. Dies liegt

daran, daß dann nicht hinreichend genug erfolgreiche Insertionen geschehen sind. Dem

Anwender ist dies jedoch zunächst nicht bewußt, da diese Methode keine Überprüfung

der Ergebnisse liefert.

Diesen Vorteil bietet die Overlapping-Distribution-Methode, die zuerst 1976 von Ben-

nett [77] vorgestellt wurde. Sie basiert darauf, daß neben der Insertion eines Teilchen

in ein System auch die Energie für die Deletion dieses Teilchens berechnet wird. Hier-

bei müssen zwei Simulationsläufe geschehen. Im ersten Lauf wird analog der Widom-

Methode ein N -Teilchen-System simuliert, in der das N+1ste Teilchen insertiert wird.
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2. Grundlagen und Methodik

Der zweite MD-Lauf hat die gleichen Simulationsparameter wie der erste, umfaßt je-

doch das N+1-Teilchensystem, aus dem das N+1ste Teilchen gelöscht wird. Das Prin-

zip der Overlapping-Distribution-Methode wird durch Abb. 2.7 illustriert.

Abbildung 2.7.: Overlapping-Distribution-Methode.
Links: Insertion eines Teilchens. Rechts: Deletion eines Teilchens.

p0 entspricht dabei der Wahrscheinlichkeitsdichte der potentiellen Energie der Inser-

tion U0 des Teilchens in das N -Teilchensystem und p1 der Wahrscheinlichkeitsdichte

der potentiellen Energie der Deletion U1 des Teilchens aus dem N+1-Teilchensystem.

Damit ergibt sich für das skalierte Konfigurationsintegral der Zustandssumme [75]

folgendes:

q1 =

∫ 1

0

dsN exp
[
−βU1(sN ;L)

]
. (2.52)

p1 läßt sich folgendermaßen schreiben:

p1(∆U) =

∫
dsN exp(−βU1)δ(U1 − U0 −∆U)

q1

. (2.53)

24



2.3. Auswertung der Eigenschaften

Hierbei ist δ die Delta-Funktion. Mit U1 = U0 + δU ergibt sich

p1(∆U) =

∫
dsN exp[(−βU0 + ∆U)]δ(U1 − U0 −∆U)

q1

(2.54)

=
q0

q1

exp(−β∆U)

∫
dsN exp[(−βU0 + ∆U)]δ(U1 − U0 −∆U)

q0

(2.55)

=
q0

q1

exp(−β∆U)p0(∆U) . (2.56)

Mittels der Beziehung ∆F = − 1
β

ln q1
q0

erhält man:

ln p1(∆U) = ln
q0

q1

− β∆U + ln p0(∆U) (2.57)

= β(∆F −∆U) + ln p0(∆U) . (2.58)

Aus praktischen Gründen definiert man die f0- und f1-Funktionen:

f0(∆U) = ln p0(∆U)− β∆U

2
(2.59)

f1(∆U) = ln p1(∆U) +
β∆U

2
. (2.60)

Daraus folgt:

f1(∆U) = f0(∆U) + β∆F . (2.61)

Graphik 2.8 zeigt als Beispiel die beiden f -Funktionen von reinem Wasser bei T = 270 K,

aufgetragen gegen ∆U . Nach Entfernen der Abbruchkanten ist die Differenzfunktion

f1− f0 eine Konstante, und man kann daraus das exzeßchemische Potential gewinnen

µex = f1(∆U)− f0(∆U) . (2.62)

In dieser Arbeit wurde die rechenzeitintensivere Overlapping-Distribution-Methode

zur Berechnung der exzeßchemischen Potentiale von Methan bei den reinen Wasserlö-

sungen verwendet, um die bereits angesprochenen Probleme der Widom-Methode bei

zu hohen Dichten zu vermeiden. Weiterhin wurden auch die µex -Werte für die 1,961–
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2. Grundlagen und Methodik

-10 -8 -6 -4 -2 0

 ∆U  / kJ mol
-1

-30

-20

-10

0

10

f 1, f
0, f

1-f
0 / 

kJ
 m

ol
-1

f
1
-f

0

f
1

f
0

Abbildung 2.8.: f1, f0 und f1 − f0 Funktionen von reinem Wasser bei 270 K.

und 4,762 molprozentigen Salzlösungen mit dieser Methode bestimmt (siehe Anhang

C.2), um die Resultate der Widom-Methode zu überprüfen.

Exzeßchemisches Potential und Löslichkeit

Die Löslichkeit eines gasförmigen Stoffes B in einer Flüssigkeit A wird häufig mit dem

Ostwald-Koeffizienten L
l
g beschrieben, dem Quotienten zwischen dessen Dichte in

der Flüssig- und in der Gasphase:

L
l
g =

ρlB
ρgB

= exp
[
−β
(
µlex,B − µ

g
ex,B

)]
. (2.63)

Unter der Vorraussetzung, daß sich das Gas ideal verhält, wird das exzeßchemische

Potential der Gasphase Null, und der Ostwald-Koeffizient nimmt die Werte des

Löslichkeitsparameters γlB an:

µlex,B ≈ 0 L
l
g ≈ γlB = exp

[
−βµlex,B

]
. (2.64)

Der Löslichkeitsparameter ist mit der Henry-Konstante kH folgendermaßen verknüpft:

kH =
ρlART

γlB
. (2.65)
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2.3. Auswertung der Eigenschaften

Das exzeßchemische Potential µlex,B, das im folgenden der Einfachheit halber mit µex

bezeichnet werden soll, ist also ein Maß für die Löslichkeit des Stoffes A in Flüssigkeit

B. Je größer der Wert für µex , umso schlechter löst er sich.

Der entropische und enthalpische Anteil des exzeßchemischen Potentials lassen sich

durch dessen Ableitungen nach der Temperatur bestimmen. Hierbei ist

sex = −
[
∂µex

∂T

]
p

und (2.66)

hex = −T 2

[
∂(µex/T )

∂T

]
p

. (2.67)

2.3.7. Die Packungsdichte

Zur Beschreibung der Struktur wäßriger NaCl-Lösungen haben Doherty et al. den Pa-

rameter η als Maß für die Packungsdichte eingeführt [78]. Dieser ist folgendermaßen

definiert:

η =
π

6
· 1

V
·
∑
i

Niσ
3
i . (2.68)

Die Bedeutung dieses Parameters wird ersichtlich, wenn man sich die bekannte Formel

des Volumens einer Kugel vor Augen führt:

VKugel =
4

3
π · r3 =

π

6
· σ3 . (2.69)

η ist also der Quotient zwischen dem Volumen, das alle Teilchen einnehmen würden,

wenn sie als reine Kugeln mit dem Durchmesser σ vorliegen würden und dem Ge-

samtvolumen. Ein Wert für η ≈ 1 bedeutet also eine hohe Packungsdichte und starkes

Hartkugelverhalten. Damit resultiert ein entsprechend geringes freies Volumen, in dem

z.B. apolare Teilchen wie Methan insertiert werden können.

2.3.8. Das freie Volumen

Damit die Widom-Testteilchen-Methode funktionieren kann, müssen genügend erfolg-

reiche Insertionen in das freie Volumen des Wassers stattfinden. Dieses ist in dieser
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2. Grundlagen und Methodik

Arbeit für den Bereich definiert, der sich außerhalb von 0,7σ der Teilchen-Wasser-

Wechselwirkung befinden (siehe Abb. 2.9). Befinden sich die verschiedenen Wassermo-

Abbildung 2.9.: Schematische Darstellung des freien Volumens. Sollte ein Teilchen in den
Bereich von 0,7σ eines anderen Teilchens insertiert werden (dunkler Be-
reich), wird diese Insertion verworfen und eine neue versucht.

leküle sehr dicht beieinander, so ist natürlich das freie Volumen, in das das Testteilchen

insertiert werden kann, sehr klein. Die Wahrscheinlichkeit, ein Teilchen zu insertieren,

wird hier mit ζ bezeichnet und stellt eine statistische Aussage über die Wasserdichte

dar. Je höher der Wert für ζ ist, desto geringer ist die Dichte. Die Berechnung des frei-

en Volumens auf diese Art und Weise hat gegenüber der Packungsdichte den Vorteil,

daß die Annahme der harten Kugeln entfällt.

2.3.9. Dynamische Heterogenitäten

In molekularen Systemen zeigen die einzelnen Teilchen eine von der Temperatur be-

stimmte Geschwindigkeitsverteilung. Handelt es sich hierbei um ein homogenes Sy-

stem, so ist die Wahrscheinlichkeit für ein Teilchen, eine bestimmte Geschwindigkeit

zu besitzen, an jedem Ort gleich. Es gibt jedoch auch Systeme, die dynamische He-

terogenitäten aufweisen, d.h. es gibt geordnete Gruppen bzw. Cluster von Molekülen,

die sich abweichend von der Gauß-Verteilung schneller oder langsamer in der Flüssig-

keit bewegen. Beispiele für solches Verhalten findet man in unterkühltem Wasser [79],
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2.3. Auswertung der Eigenschaften

ionischen Flüssigkeiten [80,81] und glasartigen Materialien wie Polymeren oder metal-

lischen Gläsern [82]. Berechnen lassen sich die dynamischen Heterogenitäten aus den

Abweichungen vom Gauß-Verhalten der van-Hove-Korrelationsfunktion. Diese ist

folgendermaßen definiert:

Gself(r, t) =
1

N

〈
N∑
i=1

δ (rc
i (t)− rc

i (0)− r)

〉
. (2.70)

Diese Funktion zeigt die Wahrscheinlichkeit für den Schwerpunkt eines Moleküls an,

nach der Zeit t am Ort rci(t) zu sein, wenn er sich zum Zeitpunkt 0 am Ort rci(0)

befunden hat. Gself(r, t) zeigt die Form einer Gauß-Funktion bei sehr kurzen Zeiten

wegen des Verhaltens von freien Teilchen und bei sehr großen Zeiten im hydrodyna-

mischen Limit. Für die meisten Flüssigkeiten unter normalen Bedingungen, in denen

keine dynamischen Heterogenitäten vorherrschen, behält Gself(r, t) die Gauß-Form

zu allen Zeiten bei:

Gself(|r|, t) = (4πDt)3/2 exp

(
− |r|

4Dt

)
− 1 . (2.71)

Abb. 2.10 zeigt die van-Hove-Korrelationsfunktionen von Wasser bei 230 K und 300 K

und einem Druck von 1 bar. Hierbei zeigen die roten Kurven die simulierten Werte,

während die schwarzen Kurven das reine Gauß-Verhalten aus Gleichung 2.71 wider-

spiegeln.
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Abbildung 2.10.: Van-Hove-Korrelationsfunktion des Wassers bei p=1 bar, t= 100 ps und
T = 230 K (links) bzw. T = 300 K (rechts).
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2. Grundlagen und Methodik

Es zeigen sich größere Abweichungen im unterkühlten Bereich als bei Raumtemperatur.

Diese Abweichungen sind mit den dynamischen Heterogenitäten verknüpft [83] und

lassen sich mit dem Nicht-Gaußizitätsparameter berechnen:

α2(t) =
3 〈|∆r(t)|4〉
5 〈|∆r(t)|2〉2

− 1 . (2.72)

Hierbei ist ∆r(t) die Verschiebung zum Zeitpunkt t in Bezug zum Ursprungszeitpunkt

0. In einer Gaußverteilung nimmt α2(t) den Wert 0 an.

Bei der Auswertung der dynamischen Heterogenitäten des reinen Wassers wird α2(t)

nach Gleichung 2.72 berechnet. Bei der Berechnungen für die Salzlösungen findet zu-

nächst eine Extraktion der Salzmoleküle aus den simulierten Trajektorien statt; es

entstehen neue Trajektorien, die nur noch die Koordinaten der Wassermoleküle ent-

halten. Aus ihnen findet dann analog zum reinen Wasser die Berechnung von α2(t)

statt.
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3.1. Simulationen

Für die MD-Simulationen wurden die beiden Programmpaketen MOSCITO 4.14 [35]

und GROMACS 3.2 [34] verwendet. Hierbei wurden die verschiedenen Simulations-

boxen mithilfe von MOSCITO-Programmen aufgebaut, während die eigentlichen Si-

mulationsläufe mit GROMACS durchgeführt wurden. Die entstandenen Trajektorien

wurden dann mit Programmen beider MD-Pakete sowie dem Programm zur Berech-

nung der Heterogenitäten von A. Appelhagen und eigenen Programmen und Skripten

ausgewertet.

Simuliert wurden Systeme von 1000 Molekülen TIP4P-Ew-Wasser [59]. Für die Simula-

tion der Salzlösungen wurden zusätzlich 5, 10, 15, 20, 30, 40 und 50 An- und Kationen

hinzugegeben, was Salzkonzentrationen von 0,498, 0,990, 1,478, 1,961, 2,913, 3,846 und

4,762 Molprozent entspricht. Für die verschiedenen Ionen wurden die Kraftfeldparame-

ter von Heinzinger [64] verwendet. So wurden Simulationen für wäßrige NaCl-, KCl-,

RbCl-, CsCl-, NaBr-, NaI-, CsBr- und CsI- Lösungen im Temperaturbereich von 230 -

400 K bei einem Druck von 1 bar durchgeführt. Die Simulationen des reinen TIP4P-Ew

Wassers fanden bei Druckwerten von 1, 200, 400, 1000, 2000, 3000, 4000, 5000, 6000

und 8000 bar für die gleichen Temperaturen statt.

Die Atomabstände wurden mit der SETTLE-Prozedur [84] konstant gehalten. Der

Cutoff-Radius der Kraftberechnung wurde auf 0,9 nm festgelegt. Um die Konvergenz

der langreichweitigen Wechselwirkungen zu gewährleisten, wurde eine Smooth-Particle-

Mesh-Ewald-Methode [38] mit einem Ewald-Konvergenz-Parameter α von 3,38 nm−1

verwendet, was einer Genauigkeit der Ewald-Summe von 10−5 entspricht. Die Gitter-

weite betrug 0,12 nm; dazwischen wurde mit einem Polynom vierter Ordnung interpo-

liert.

Um bei den Simulationen stabil isotherm isobare Bedingungen sicherzustellen, wur-

de ein Nosé-Hoover-Thermostat [40,41] sowie ein Parrinello-Rahman-Barostat

[44,45] mit Kopplungszeiten von τT = 1,0 ps und τp = 2,0 ps eingesetzt.
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Tabelle 3.1.: Verwendete Simulationsparameter.

Simulationsschrittweite ∆t 2 fs
Erneuerung der Nachbarschaftsliste alle 6 Schritte

Cutoff-Radius 9 Å

PME-Gitterweite 1,2 Å
Ewald-Konvergenz-Parameter α 1, 0 · 10−5

Temperatur-Kopplung KT 1,0 ps
Druck-Kopplung Kp 2,0 ps

Jede der Simulationen war nach Abzug der Equilibrierungszeit mindestens 12 ns lang;

ein einzelner Zeitschritt ∆t betrug 2 fs. Abgespeichert wurde jeder 250ste Schritt, d.h.

alle 0,5 ps. Zur Berechnung der dynamischen Heterogenitäten wurden 1 ns lange Simu-

lationen durchgeführt, wobei jeder Schritt, d.h. alle 2 fs abgespeichert wurde, während

der Rest der oben beschriebenen Parameter unverändert blieb. In Tabelle 3.1 sind die

einzelnen Simulationsparameter aufgelistet.

3.2. Verwendete Rechentechnik

Die Rechnungen wurden auf dem arbeitskreisinternen Rechencluster der Arbeitsgrup-

pe von Prof. Dr. R. Ludwig an der Universität Rostock durchgeführt. Dieser besteht

aus 42 Einzel-PCs sowie 64 Computer-Nodes. Diese sind mit Single- bzw. Dual-Core-

AMD-Opteron-Prozessoren mit Geschwindigkeiten zwischen 1600 und 2000 MHz aus-

gestattet. Das verwendete Betriebssystem war SUSE Linux 10.2.
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4.1. Die Eigenschaften des reinen Wassers

Vor der Beschäftigung mit den verschiedenen Salzlösungen ist es wichtig nachzuwei-

sen, daß das TIP4P-Ew-Modell die Eigenschaften des reinen Wassers charakteristisch

widerspiegelt. Aus diesem Grunde werden in diesem Kapitel nachfolgend sowohl struk-

turelle, dynamische als auch thermodynamische Eigenschaften des simulierten reinen

Wassers vorgestellt und mit experimentellen Werten verglichen. Gleichzeitig wird ge-

zeigt, daß diese verschiedenen Größen miteinander zusammenhängen, daß also die

Wasserstruktur für das dynamische und thermodynamische Verhalten der Wasserlö-

sungen entscheidend ist.

4.1.1. Strukturelle Eigenschaften

Als strukturelle Eigenschaften zur Untersuchung der Eigenschaften des Wassers werden

die Dichte, das Tetraedizitätsmaß sowie die verschiedenen Wasser-Wasser-Paarkorre-

lationsfunktionen betrachtet.

Dichte

Abb. 4.1 zeigt die Temperaturabhängigkeit der Dichte von reinem Wasser in einem

breiten Temperatur- und Druckbereich. Hierbei entsprechen die durchgezogenen Li-

nien den experimentellen Werten aus der Zustandsgleichung von Wagner et al. [5],

während die gepunkteten Linien die MD-Resultate dieser Arbeit widerspiegeln. Die

Ergebnisse aus den molekulardynamischen Simulationen stimmen sehr gut mit den

experimentellen Werten überein, insbesondere im Bereich der Raumtemperatur. Die

thermische Ausdehnung fällt bei niedrigen Drücken im Vergleich zu den Experimenten

etwas zu hoch aus, bei hohen Drücken zeigen die Simulationen jedoch leicht zu hohe

Dichten. Das Dichtemaximum wird durch das TIP4P-Ew-Modell semiquantitativ wie-

dergegeben, auch wenn es im Vergleich zum Experiment ein wenig zu tief liegt. Bei
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Abbildung 4.1.: Dichte des reinen Wassers.
Linien: Exp. Werte von Wagner et al. [5].
Punkte: Simulierte Werte dieser Arbeit.

der Betrachtung dieser Eigenschaft stellt sich die Frage, wieso Wasser überhaupt ein

Dichtemaximum ausbildet.

Man kann heutzutage davon ausgehen, daß diese ungewöhnliche Eigenschaft des Was-

sers ebenso wie die anderen bekannten Anomalien hauptsächlich mit der Existenz von

mindestens zwei wesentlichen lokalen Strukurelementen verknüpft sind [13,16]. Bei tie-

fen Temperaturen und niedrigen bis moderaten Drücken bildet flüssiges Wasser eine

ähnliche Struktur wie im hexagonalen Eis Eh aus. Abb. 4.2 (links) zeigt diese Struktur,

die einer niedrigdichten Flüssigkeit ähnelt und deshalb mit LDL (low density liquid)

bezeichnet wird. In dieser Struktur hat jedes Wassermolekül im Mittel vier nächste

Nachbarn, die es tetraedrisch umgeben.

Molekulardynamische Simulationen konnten jedoch zeigen, daß sich bei Druckerhö-

hung die Struktur ändert und vermehrt fünffach koordinierte Wassermoleküle auf-

treten. Diese Zunahme der nächsten Nachbarn bei Druckerhöhung konnten inzwi-

schen auch experimentell gezeigt werden [85]. Dieses Strukturelement, das in Abb.

4.2 (rechts) zu sehen ist, hat eine größere Dichte als LDL und wird deshalb als HDL

(high density liquid) bezeichnet. Beim fünffach koordinierten Wassermolekül ist eine

starke Wasserstoffbrücke durch zwei schwache Wasserstoffbrücken ersetzt. Man spricht

hierbei auch von einer
”
gegabelten Wasserstoffbrücke”. Diese Defekte ermöglichen ei-
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4.1. Die Eigenschaften des reinen Wassers

Abbildung 4.2.: Typische Konfiguration für transiente lokale Umgebungen von Wasser-
molekülen in flüssigen Wasser. a) “Niedrigdichte“ LDL-Konfiguration mit
vier nächsten Nachbarn, die eine geordnete Tetraederstruktur ausbilden.
b) “Hochdichte“ HDL-Konfiguration mit mehr als vier nächsten Nachbarn
und einer gestörten Tetraederumgebung. Diese Konfiguration zeigt auch
die Existenz von gegabelten Wasserstoffbrücken, die eine leichte Reori-
entierung des Wassermoleküls ermöglichen. H weiß, O rot; blaue Linien:
Wasserstoffbrücken.

ne einfachere Reorientierung und katalysieren somit eine Umstrukturierung des Netz-

werks.

Das Dichtemaximum ergibt sich also aus zwei einander entgegen gerichteten Effekten:

Einerseits die
”
normale” thermische Expansivität einer Flüssigkeit, die sich aufgrund

der Molekularbewegung ergibt, andererseits findet bei Temperaturerniedrigung eine

Umformung von HDL- zu den weniger dichten LDL-Strukturelementen statt.

Die Erhöhung des Drucks, dargestellt in Abb. 4.1, zeigt erwartungsgemäß eine Erhö-

hung der Dichte. Die Verschiebung des Dichtemaximums hin zu tieferen Temperaturen

läßt sich dadurch erklären, daß eine Druckerhöhung zu Zerstörung der Tetraederstruk-

turen (LDL) zugunsten von HDL-Strukturen beiträgt. Geht man davon aus, daß ein

bestimmtes Gleichgewicht zwischen HDL- und LDL-Strukturen am Dichtemaximum

vorliegt, so sind tiefere Temperaturen vonnöten, damit dieses Gleichgewicht auch bei

Erhöhung des Drucks gewahrt bleibt. Die Anzahl der Wassermoleküle, die sich in der

HDL- bzw. in der LDL-Struktur befinden, läßt sich sehr gut mit dem Tetraedizitätsmaß

von Medvedev und Naberukhin [67] bestimmen.

Tetraedizitätsmaß

Die Einteilung der Wassermoleküle in die beschriebenen HDL- und LDL-Strukturen

erscheint schwierig, da Wasser kein statisches, sondern ein zufällig fluktuierendes Netz-
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4. Ergebnisse und Diskussion

werk besitzt, in dem beide Strukturen koexistieren. Die mittlere Lebensdauer einer

Wasserstoffbrücke liegt im Bereich von Picosekunden [86], was bedeutet, daß ein Was-

sermolekül schnell von einem in den anderen Zustand wechseln kann. Zur besseren

Beschreibung der Struktur wird eine Größe benötigt, die die Wahrscheinlichkeitsver-

teilung der beiden Zustände angibt. Diese Größe ist mit dem Tetraedizitätsmaß von

Medvedev und Naberukhin gegeben [67] (vgl. Abschnitt 2.3.3). . Abb. 4.3 zeigt das Te-

traedizitätsmaß von reinem Wasser bei 1 bar und verschiedenen Temperaturen, Abb.

4.4 dessen Druckabhängigkeit bei 230 und 300 K.
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Abbildung 4.3.: Tetraedizitätsmaß von Wasser in Abhängigkeit der Temperatur.

In Abb. 4.3 ist zu sehen, daß bei tiefen Temperaturen im unterkühlten Flüssigkeits-

bereich die hochgeordnete LDL-Struktur, die man MT-Werten von ≤ 0,05 zuordnen

kann, überwiegt. Dieser Wert kann deshalb zum Vergleich herangezogen werden, da

sich dort ein pseudoisosbestischer Punkt der verschiedenen Isothermen ausbildet. Eine

Temperaturerhöhung führt zu einer Abnahme dieser Werte in diesem Größenbereich

und einem Anwachsen der MT-Werte von ≥ 0,05, die man der HDL-Struktur zuordnen

kann, was zu einer bimodalen Verteilung führt, die auf die Koexistenz beider Struktu-

ren hinweist.

Abb. 4.4 zeigt den Einfluß des Drucks auf die Wasserstruktur bei 230 K (links) und

300 K (rechts). Es zeigt sich in beiden Fällen, daß eine Zunahme des Drucks zu einer

Abnahme der MT -Werte von ≤ 0,05 und zu einem Anwachsen der Werte von ≥ 0,05

führt. Dies demonstriert, daß ein höherer Druck die tetraedrischen Strukturen zugun-
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Abbildung 4.4.: Tetraedizitätsmaß von Wasser bei 230 K (links) und 300 K (rechts) in Ab-
hängigkeit des Drucks.

sten der Ausbildung von HDL-Elementen zerstört. Dieser Effekt ist im unterkühlten

Wasser deutlich stärker als bei Raumtemperatur, da dort mehr Tetraederstrukturen

vorliegen, die unter der Wirkung des Drucks zerstört werden können. Bei Raumtempe-

ratur ist eine bimodale Verteilung der Tetraedizitätswerte um den pseudoisosbestischen

Punkt gut zu erkennen. Insgesamt muß aber festgehalten werden, daß der Druckeffekt

auf die Wasserstruktur deutlich schwächer ausgeprägt ist als der Temperatureffekt.

Wasser-Wasser-Paarkorrelationsfunktionen

Eine in der MD häufig zur Strukturaufklärung verwendete Größe sind Paarkorrela-

tionsfunktionen. In dieser Arbeit wurden die gOO(r)-, gOH(r) und gHH(r)-Paarkorre-

lationsfunktionen berechnet. Es ist bekannt, daß sich bei Änderung der Wasserstruk-

tur die gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen am empfindlichsten sind [87]. Aus diesem

Grund werden sie hier auch eingehender besprochen, während die Ergebnisse für die

gOH(r), und gHH(r)-Paarkorrelationsfunktionen im Anhang D vorgestellt werden. Die

berechneten gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen für reines Wasser bei 1 bar sind in Abb.

4.5 dargestellt. Sie zeigen gute Übereinstimmungen mit experimentellen Werten von

Soper et al. [88]. Wie zu erwarten war, nimmt die Strukturierung bei höherer Tempera-

tur ab. So schrumpfen die Maxima, während die Minima ansteigen. Weiterhin sind im

unterkühlten Bereich auch noch ein drittes bzw. viertes Minimum erkennbar, während
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Abbildung 4.5.: Temperaturabhängigkeit der gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen des rei-
nen Wassers

das überhitzte Wasser bei 400 K praktisch kein zweites Maximum mehr ausbildet.

Um die Druckabhängigkeit auf die Wasserstruktur zu überprüfen, wurden die gOO(r)-

Paarkorrelationsfunktionen für 230 und 300 K für reines Wasser in Abb. 4.6 bestimmt.

Es zeigt sich, daß diese ebenfalls die zuvor besprochenen Änderungen in der Wasser-

struktur widerspiegeln. Bei Erhöhung des Drucks fällt das erste Maximum, während

das zweite Maximum sinkt und nach innen wandert. Dieser zusätzliche Hinweis auf

die Entstehung der HDL-Form stimmt mit den Ergebnissen der Streuexperimente von

Soper und Ricci in reinem Wasser überein [88]. Sie betrachteten dies als ein gestör-

tes, aber noch nicht zwingend gebrochenes Wasserstoffbrückennetzwerk und vermu-

teten einen eventuellen Kollaps der zweiten Hydratschale in die erste bei sehr hohen

Drücken. Selbstverständlich ist dieser Effekt in der geordneteren Struktur bei 230 K

stärker ausgebildet als bei 300 K.

4.1.2. Dynamische Eigenschaften

Für die Qualität des Wasserkraftfelds ist es wichtig, die dynamischen Eigenschaften

des Wassers in hinreichender Güte wiederzugeben. In dieser Arbeit wurden sowohl

der translatorische Selbstdiffusionskoeffizient als auch die rotatorische Diffusion, die

Umorientierungszeiten des
#   »

OH-Vektors, berechnet.
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Abbildung 4.6.: gOO(r) -Paarkorrelationsfunktionen des reinen Wassers bei 230 K (links)
und 300 K (rechts).

Selbstdiffusionskoeffizienten

Die translatorische Beweglichkeit des Wassers wird durch den Selbstdiffusionskoef-

fizienten D (vgl. Abschnitt 2.3.2) beschrieben. Abb. 4.7 zeigt die berechneten D-Werte

des reinen Wassers in einem weiten Temperatur- und Druckbereich im Vergleich zu den

experimentellen Daten von Prielmeier et al. [89]. Experimentelle und simulierte Werte

zeigen eine gute Übereinstimmung. Bei hohen Temperaturen zeigt Wasser das Diffu-

sionsverhalten einer
”
normalen” Flüssigkeit: Der Selbstdiffusionskoeffizient nimmt ab.

Unterhalb von etwa 300 K hingegen ist ein anomales Diffusionsverhalten erkennbar: D

erhöht sich zuerst bei mäßiger Druckerhöhung, durchläuft dann ein Maximum, bevor

er bei zunehmender Druckerhöhung wieder abnimmt. Hierbei sind die Werte für das

Maximum gegenüber den Experimenten zu etwas höheren Drücken verschoben (um

etwa 1 kbar bei 230 K).

Dieses Verhalten läßt sich ebenso wie die Dichteanomalie mit den zuvor besprochenen

Strukturelementen erklären: Bei tiefen Temperaturen und niedrigen Drücken befindet

sich die überwiegende Anzahl der Wassermoleküle in der LDL-Form. In diesem Zu-

stand sind sie in vier starke Wasserstoffbrücken eingebunden, was ihre Beweglichkeit

reduziert. Eine Druckerhöhung führt, wie schon beschrieben wurde, zu einen Übergang

eines Teils der Moleküle in die HDL-Form, in der die Wassermoleküle nicht so stark

eingebunden sind. In diesem Fall
”
katalysiert” der fünfte Nachbar die Dynamik, und
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Abbildung 4.7.: Selbstdiffusionskoeffizienten für TIP4P-Ew-Wassermoleküle (ungefüllte
Symbole) im Vergleich zu experimentellen Werten von Prielmeier et al.
(gefüllte Symbole) [89].

der Selbstdiffusionskoeffizient steigt an.

Es zeigt sich also, daß die Wasserstruktur für die erhöhte Dynamik im unterkühlten

Bereich verantwortlich ist. Deren Defekte führen zu einer leichteren Reorientierung der

Wassermoleküle und fördern so deren Dynamik.

Bei höheren Temperaturen, bei denen sich schon ein größerer Teil der Moleküle in

der HDL-Form befindet, überwiegt die
”
normale” Behinderung der Beweglichkeit der

Moleküle bei höherem Druck. Aus diesem Grund geht dort eine Erhöhung des Drucks

mit einer gleichzeitigen Abnahme des Selbstdiffusionskoeffizienten einher.

Umorientierungszeiten

Abb. 4.8 (links) zeigt die Umorientierungszeiten des TIP4P-Ew-Wassers im Vergleich

zu den experimentellen Werten von Ludwig et al. [90] sowie zu den von Lang et al.

angegebenen Fitfunktionen [91]. Es zeigt sich eine fast quantitative Übereinstimmung

mit den Werten von Ludwig et al., insbesondere bei hohen Temperaturen. Bei tieferen

Temperaturen liegen die simulierten Werte etwas unterhalb der Meßwerte. Insgesamt

zeigt die Abnahme der τ2-Werte bei Zunahme der Temperatur erwartungsgemäß eine

Zunahme der rotatorischen Diffusion. Die Differenzen der einzelnen Werte für die Um-

orientierung wird bei höheren Temperaturen immer geringer. Interessanterweise zeigen
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Abbildung 4.8.: Links: Umorientierungszeiten des TIP4P-Ew-Wassers bei verschiedenen
Drücken (Dreiecke) im Vergleich zu experimentellen Werten von Ludwig
et al. [90] (schwarze Punkte) und den Werten aus angegebenen Fitfunk-
tionen von Lang et al. [91].
Rechts: Umorientierungszeiten des TIP4P-Ew-Wassers bei verschiedenen
Drücken (Dreiecke) im Vergleich zu den Werten der korrigierten Fitfunk-
tionen von Lang et al. [91].

die zu den von Lang et al. angegebenen Fitfunktionen (Speedy-Angell-Gleichung [92]

bei Druckwerten 1 und 1000 bar und Vogel-Tamann-Fulcher-Gleichung [93–95] bei ei-

nem Druck von 2000 bar) sowohl gegenüber den Meßwerten von Ludwig et al. als auch

zu den simulierten Werten deutlich zu hohe Werte an. Dies stellten auch schon Paschek

et al. fest [69] und führten dies auf zwar gut gemessene T1-Zeiten, aber bei der Um-

rechnung in τ2-Werte falsch angenommene Quadrupolkopplungskonstanten χ zurück.

Da diese quadratisch proportional zu den gemessenen Relaxationszeiten sind, wirkt

sich dies in den τ2-Werten sehr stark aus.

1

T1

≈ χ2τ2 (4.1)

Es ist davon auszugehen, daß Lang et al. Werte für die Quadropolkopplungskonstanten

von Eis verwendet haben, die zwischen 213 und 216 kHz liegen, da sie auch in [96]

einen Wert von 214 kHz angeben. Ludwig et al. geben für flüssiges Wasser von 262-

338 K χ-Werte zwischen 253-259 kHz an [90]. Paschek et al. errechneten daraus einen

Korrekturfaktor von 0,72 (2142/2532 ≈ 0, 72), mit dem sie die Werte von Lang et al.

skalierten. Dieser Skalierungsfaktor wird auch in dieser Arbeit verwendet, wobei er als
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4. Ergebnisse und Diskussion

druckunabhängig betrachtet wird.

Abb. 4.8 zeigt die verschiedenen Umorientierungszeiten im Vergleich zu den korrigier-

ten experimentellen Daten von Lang et al.. Es zeigen sich für das TIP4P-Ew-Wasser

weitaus bessere Übereinstimmungen mit den experimentellen Werten als für das ST2-

Modell [69], das wegen seiner Überstrukturierung zu große Umorientierungszeiten bei

tiefen Temperaturen und zu kleine Werte bei höheren Temperaturen aufweist. Hier ist

es umgekehrt: Die simulierten Werte liegen im unterkühlten Bereich leicht tiefer und

bei hohen Temperaturen leicht oberhalb der experimentellen Ergebnisse. Insgesamt er-

gibt sich eine bessere Übereinstimmung mit den gefitteten Werten der Speedy-Angel-

Gleichung als mit denen der Vogel-Tamann-Fulcher-Gleichung. Abb. 4.9 zeigt den

kompletten Verlauf der Umorientierungszeiten über den gesamten simulierten Druck-

bereich.
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Abbildung 4.9.: Druckabhängigkeit der Umorientierungszeiten des reinen Wassers.

Offensichtlich spiegelt sich das anomale Diffusionsverhalten nicht nur in der Trans-

lation, sondern auch in der Rotation der Wassermoleküle wider. Im unterkühlten

Bereich geht die Druckerhöhung mit einer Erhöhung der translatorischen Diffusion

einher. Bei weiterer Druckerhöhung gibt es ein Minimum in den Umorientierungszei-

ten, das in etwa den Druckwerten der translatorischen Diffusion entspricht, bevor die

τ2-Werte wieder ansteigen. Schlußfolgern läßt sich auch hier, daß die druckbedingte

Umwandlung von LDL- in HDL-Strukturen für die erhöhte Dynamik verantwortlich

ist. Bei hohen Temperaturen nimmt die Umorientierungszeit bei den höheren betrach-
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4.1. Die Eigenschaften des reinen Wassers

ten Drücken nicht zu, sondern leicht ab, die rotatorische Diffusion wird also auch bei

höheren Drücken – wenn auch schwach – beschleunigt.

Gesamtdynamik

In Abschnitt 4.1.2 konnte gezeigt werden, daß sich die translatorische und rotatori-

sche Diffusion unterschiedlich bei einer Druckerhöhung ändert: Im unterkühlten Be-

reich nehmen die dynamischen Eigenschaften zu Beginn zu, bei höheren Temperaturen

nimmt die Translation ab und die Rotation zu. In diesem Abschnitt soll die Gesamt-

dynamik untersucht werden. Weiterhin wird überprüft, ob Translation und Rotation

auch in gleicher Stärke durch den Druck beeinflußt werden. Dazu wird das Produkt

aus dem Selbstdiffusionskoeffizient D und der Umorientierungszeit τ2 betrachtet. Abb.

4.10 zeigt diesen Wert für verschiedenene TIP4P-Ew-Lösungen in einem großen Tem-

peraturbereich .
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Abbildung 4.10.: Produkt zwischen Selbstdiffusionskoeffizienten und Umorientierungszei-
ten des TIP4P-Ew-Wassers bei verschiedenen Drücken. Punkte: Einzel-
werte bei den jeweiligen Temperaturen. Linien: Fit durch Polynom zwei-
ten Grades.

Es ergeben sich nach oben offene Parabeln, d.h. im stark unterkühlten Bereich steigt

die Umorientierungszeit stärker an als die Selbstdiffusion geringer wird, während bei

hohen Temperaturen der Anstieg von D größer wird als die Abnahme der τ2-Werte. Ei-

ne Druckerhöhung verschiebt die komplette Parabel zu tieferen Werten. Dies bedeutet,
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daß eine Druckerhöhung im unterkühlten Bereich die Translation der Wassermoleküle

stärker beschleunigt als deren Rotation. Weiterhin wird die Parabel auch breiter. Zur

Interpretation dieser Daten ist ein Blick auf die Aktivierungsenergien der verschiede-

nen Diffusionen hilfreich. Die translatorische Diffusion zeigt bei mittleren Temperatu-

ren (290–310 K) und p=1 bar eine Aktivierungsenergie EDiff von 16,93 kJ mol−1 (exp.

19,16 kJ mol−1 zwischen 283 und 323 K [97]), die Reorientierung eine Aktivierungsener-

gie EReor von 16,91 kJ mol−1 (exp. 18,83 kJ mol−1 zwischen 298 und 318 K [90]). Für

8000 bar ergeben sich Werte von EDiff =12,58 kJ mol−1 und EReor =12,46 kJ mol−1. Im

unterkühlten Bereich von 230–250 K ergeben sich bei einem Druck von 1 bar Werte von

EDiff = 35,27 kJ mol−1 und EReor = 39,21 kJ mol−1, während die Aktivierungsenergien

bei 8000 bar EDiff =20,09 kJ mol−1 und EReor = 20,48 kJ mol−1 betragen. Diese Zahlen

lassen sich folgendermaßen verstehen:

1. Bei Raumtemperatur sind die Aktivierungsenergien für die translatorische und

rotatorische Diffusion annähernd gleich; beide Bewegungsformen sind miteinan-

der gekoppelt.

2. Im unterkühlten Bereich ist die Aktivierungsenergie für die Rotation deutlich

höher als für die Translation; es ergibt sich eine Zunahme im Produkt D · τ2.

3. Druck reduziert beide Aktivierungsenergien und führt auch bei niedrigen Tem-

peraturen zu einer Nivellierung von EDiff und EReor .

4.1.3. Löslichkeiten von Methan und daraus abgeleitete thermodynamische

Eigenschaften

Unpolare kleine Solute sind hydrophob und zeigen eine geringe Löslichkeit in Wasser.

Interessanterweise steigt diese bei tieferer Temperatur an [4]. Dieses anomale Verhal-

ten wird auch als hydrophobe Hydratation bezeichnet. Die mit dem Lösen verbundene

freie Solvatationsenergie nimmt große positive Werte ein und zeichnet sich insbeson-

dere durch eine dominierende negative Hydratationsenthalpie aus. Diese läßt sich auf

die spezifischen Besonderheiten der hydrophoben Hydratschale zurückführen [98–101].

Wegen der Hydrophobie des Teilchens ist eine direkte Wechselwirkung mit den Wasser-

molekülen ungünstig. Stattdessen versucht das Wasser, sein tetraedrisches Wasserstoff-

brückennetzwerk um das unpolare Teilchen zu stärken. Graphik 4.11 veranschaulicht

dieses Bild.
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Abbildung 4.11.: Hydratschale um ein hydrophobes Teilchen (entnommen aus [102]).

Das Löslichkeitsverhalten des in dieser Arbeit hauptsächlich untersuchten Methans in

Wasser und wäßrigen Salzlösungen ist vom fundamentalen Interesse. Ungefähr 6,4 Tril-

lionen Tonnen Methan liegen in Form von Clathrathydraten am Ozeanboden vor [103].

Selbst die vorsichtigsten Schätzungen gehen davon aus, daß die Menge an nutzba-

rer Energie, die in Hydraten, von denen über 99,9 % Methanhydrate sind [104], vor-

liegt, der doppelten Menge aller anderen fossilen Brennstoffe zusammengenommen

entspricht [105]. Die mögliche Verwendung der Hydrate könnte den steigenden Ener-

giebedarf der Menschheit decken; gleichzeitig steckt darin auch ein riesiges Wirtschafts-

potential.

Die Menge der im Ozean gelösten Hydrate könnte sich aber auch negativ auf das Kli-

ma auswirken. Kennett et al. legten Belege vor, daß die Klimaerwärmung im späten

Quartär vor ca. 15000 Jahren durch Methanhydrate verursacht wurde [106]. Dies wird

allgemein als
”
Hypothese des Clathratgewehrs” (clathrate gun hypothesis) bezeichnet.

Da die Gashydrate nur in einem kleinen Temperatur- und Druckbereich stabil sind,

befürchten manche Wissenschaftler, daß diese aus den Meeren in die Atmosphäre aus-

treten könnten. Da Methan ein deutlich stärkeres Klimagas als Kohlendioxid ist, würde

dies den Treibhauseffekt deutlich verstärken.

Ein weiteres Interesse an Gashydraten resultiert daraus, daß diese in arktischen Re-

gionen Gasleitungen verschließen. Die Öl- und Gasindustrien suchen deswegen nach

Möglichkeiten, diese Hydratbildung zu verhindern [107].
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4. Ergebnisse und Diskussion

Egal, ob die Clathrathydrate Fluch oder Segen für die Menschheit werden, es ist von

fundamentalem Interesse, das Löslichkeitsverhalten von Gasen wie Methan im Wasser

zu verstehen.

In dieser Arbeit werden vor allem die Ergebnisse der Löslichkeit von Methan in Was-

ser und wäßrigen Salzlösungen vorgestellt, da es wahrscheinlich das einfachste kleine

unpolare Solut ist und umfangreich untersucht wurde [78,108–112]. Weiterhin paßt es

von der Größe sehr gut in die Tetraederlücken, die sich bilden, wenn Wasser überwie-

gend die LDL-Form annimmt. Aus diesem Grund lassen sich die Ergebnisse gut mit

den in Abschnitt 4.1.1 gezeigten Strukturänderungen in Relation setzen.
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Abbildung 4.12.: Exzeßchemisches Potential von Methan in Wasser im Vergleich zu expe-
rimentellen Daten von Ben-Naim et al. [101].

Abb. 4.12 zeigt das exzeßchemische Potential von Methan in Wasser im Vergleich zu

experimentellen Daten von Ben-Naim et al. [101]. Der erhaltene Wert von 9,54 kJ mol−1

für das exzeßchemische Potential von Methan in reinem Wasser bei 300 K entspricht

dem Wert von Krouskop [113] und liegt auch verhältnismäßig nah bei den simulierten

Werten von 9,79 kJ mol−1 von Shimizu und Chan [114] sowie von 9,78 kJ mol−1 von

Paschek [57, 115] für 298 und 300 K. Der Wert liegt jedoch etwas höher als der ex-

perimentelle Wert von 8,4 kJ mol−1 [101] (siehe Abb. 4.12). Es konnte jedoch gezeigt

werden, daß diese Differenz durch explizite Berücksichtigung der Polarisierbarkeit des

gelösten Teilchens geringer wird [116]. In dieser Arbeit wurden dennoch die Originalpa-

rameter von Hirschfelder benutzt [65] unter der Berücksichtigung, daß die hydrophobe

Hydratation eines Lennard-Jones-Teilchens sich sehr ählich in einem qualitativen bis
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4.1. Die Eigenschaften des reinen Wassers

semiquantitativen Bereich verhält [57]. Auch hier wird der Temperaturverlauf relativ

gut wiedergegeben. Eine genauere Untersuchung zum Einfluß von Polarisierbarkeiten

auf die hydrophobe Hydratation in reinem Wasser haben wir in [117] vorgenommen.

Je höher die Temperatur ist, umso stärker steigt µex an. Dies hängt wiederum mit der

Wasserstruktur zusammen. Wie einleitend erläutert, ist die Löslichkeit von apolaren

Teilchen in Wasser umso größer, je tetraedrischer die Wassermoleküle angeordnet sind.

Dies liegt daran, daß sich somit genügend große Kavitäten ausbilden können, in de-

nen die Methanmoleküle Platz finden. Mit der gleichen Begründung läßt sich auch das

Druckverhalten deuten. Die Erhöhung des Drucks führt ebenfalls wie die Erhöhung der

Temperatur zu einer Abnahme der Tetraeder- zugunsten der HDL-Strukturen, was zu

einer Abnahme der Löslichkeit und einer Zunahme des exzeßchemischen Potentials

führt.

4.1.4. Dynamische Heterogenitäten

Im Abschnitt 2.3.2 haben wir den Zusammenhang zwischen den anomalen Diffusions-

verhalten von Wasser unter Druck und den unterschiedlichen Strukturelementen (HDL,

LDL) diskutiert. Da dies ein Zeichen für statische Heterogenitäten ist, soll hier unter-

sucht werden, inwieweit diese mit den dynamischen Heterogenitäten verknüpft sind.

Über statische Heterogenitäten werden von vielen MD-Arbeitsgruppen berichtet. Die

mikroskopische Natur lokaler Dichtefluktuationen in Wasser wurden zuerst von Geiger

und Stanley vorgestellt [118]. Errington und Debenedetti sahen einen isosbestischen

Punkt im Histogram des Rotationsordnungsparameters, was auf zwei wohldefinierte

lokale Volumina hinweist [68]. Stanley et al. legten einen Statusbericht über dynami-

sche und statische Heterogenitäten in Wasser vor [119].

Im folgenden sollen nun die statischen Hetrogenitäten, die über das Tetraedizitätsmaß

beschrieben werden, mit dynamischen Heterogenitäten α2(t) verknüpft werden. Das

charakteristische Aussehen der α2(t)-Werte für reines Wasser ist in Abb. 4.13 bei vier

verschiedenen Temperaturen abgebildet.

Bei sehr kurzen Zeiten hängt α2(t) nicht von Zeit und Temperatur ab, sondern die

Wassermoleküle bewegen sich ballistisch aufgrund der Librationsbewegung. Dies er-

kennt man an der ersten Schulter der Kurve bei ungefähr 0,1 ps. Bei mittleren Zeiten

zeigt α2(t) ein Maximum, das bei Temperaturerhöhung weniger stark ausgeprägt und

zu kürzeren Zeiten verschoben ist. Dieser Effekt ist insbesondere im unterkühlten Be-

reich stark ausgeprägt. In diesem Bereich verlassen die Wassermoleküle ihre
”
Käfige”
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Abbildung 4.13.: Temperaturabhängigkeit der α2(t)-Werte des reinen Wassers.

und gehen in den normalen diffusionskontrollierten Bereich über. Im weiteren Verlauf

fallen die Werte für α2(t) bis auf Null ab. Eventuelle Abweichungen davon, die in

den Graphiken zu sehen sind, liegen dort an zu geringer statistischer Mittelung. Es

konnte sowohl für atomare [120], unterkühlte molekulare [83,121] als auch für ionische

Flüssigkeiten [80] gezeigt werden, daß diese nichtgaußförmigen Abweichungen sich zu

einer Verteilung verschiedener Relaxationsprozesse mit unterschiedlichen Relaxations-

raten zuordnen lassen. Die heterogene Dynamik wird durch unterschiedliche Regionen

von schnellen bzw. langsamen Molekülen bestimmt. Aus diesem Grund gibt es auch

interessante Arbeiten, die eine Trennung der langsamsten und schnellsten Moleküle

vornehmen, wie z.B. von Mazza et al. [121], um die Zusammenbrüche der Stokes-

Einstein- und der Stokes-Einstein-Debye-Beziehung im unterkühlten Wasser zu

zeigen. Diese Untersuchungen finden in dieser Arbeit jedoch keine Berücksichtigung.

Abb. 4.14 zeigt die unterschiedlichen Druckeinflüsse auf die dynamischen Heteroge-

nitäten bei 230 und 300 K. Bei Raumtemperatur zeigt sich ein geringer Abfall der

α2(t)-Werte. Dies steht in Übereinstimmung mit der weniger starken Abnahme der te-

traedrischen HDL-Elemente zugunsten der LDL-Elemente mit mehr als vier Nachbarn

(siehe Abb. 4.4). Die Maxima sind nur schwach ausgeprägt und konstant bei t ≈ 1 ps

angesiedelt. Über einen längeren Zeitraum betrachtet, fällt α2(t) auf Null nach ca. 50 ps

ab. Sowohl der Abfall als auch der Wert des Maximums sind nur leicht vom Druck

abhängig. Ein anderes Bild ergibt sich bei Betrachtung des unterkühlten Bereichs. Bei
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Abbildung 4.14.: α2(t)-Werte des reinen Wassers bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

230 K sind die dynamischen Heterogenitäten und das Maximum zu deutlich höheren

Zeiten von ungefähr 20 ps (bei p= 1 bar) verschoben. Der Abfall auf Null auf der lan-

gen Zeitskala findet auch viel später statt; bei Normaldruck ist dieser Punkt noch nicht

ganz nach 1 ns erreicht. Eine Druckerhöhung führt nun zu einer deutlichen Reduktion

der dynamischen Heterogenitäten, genauso wie zu einer bemerkbaren Verschiebung des

Maximums zu kleineren Zeitwerten. Diese Änderungen finden vor allem am Beginn der

Druckerhöhung bis ca. 3 - 4 kbar statt; eine weitere Druckerhöhung führt nur noch zu

leichten Änderungen. Interessanterweise entspricht dieser Druck genau dem Maximum

des Selbstdiffusionskoeffizienten (vgl. Abb. 4.7). Ein Vergleich mit Abb. 4.4 zeigt, daß

ab diesem Druck sich auch die Tetraedizitätsverteilung P (MT) nur noch geringfügig

ändert. Dies läßt den Schluß zu, daß das anomale Diffusionsverhalten von Wasser so-

wohl auf die dynamischen als auch die statischen Heterogenitäten zurückzuführen ist.

Diese Kopplung dieser beiden Heterogenitäten fällt besonders bei der Betrachtung von

Abb. 4.15 auf.

Die linke Seite von Abb. 4.15 zeigt die Maxima der verschiedenen Tetraedizitätsver-

teilungen in Abhängigkeit des Drucks bei 230, 250, 270 und 300 K; der rechte Teil

stellt die Maxima der α2(t)-Werte in Abhängigkeit des Drucks bei den gleichen Tem-

peraturen vor. Es zeigt sich, daß die Maxima beider Größen das gleiche Verhalten

zeigen. Größere Veränderungen ergeben sich erst bei Temperaturen kleiner 270 K und

Drücken unter 4 kbar. Es läßt sich also zusammenfassend sagen, daß die dynamischen
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Abbildung 4.15.: Links: Maxima der Tetraedizitätsverteilung von reinem Wasser.

Rechts: Maxima der dynamischen Heterogenitäten von reinem Wasser.

Heterogenitäten vor allem auf die Anzahl der tetraedrischen Strukturen im Wasser zu-

rückzuführen sind. Eine weitgehende Zerstörung dieser Strukturen durch Temperatur

und/oder Druck führt zu mehr HDL-Strukturen, und der Wert für α2(t) nimmt ab.

4.1.5. Zusammenfassung

Die Anomalien des Wassers werden hauptsächlich durch die Koexistenz der HDL-

und LDL-Strukturelemente hervorgerufen. Hierbei zeichnet sich die LDL-Form durch

eine niedrige Dichte, langsame Dynamik und ein gute Löslichkeit von apolaren Teil-

chen aus, während die HDL-Form eine höhere Dichte besitzt, sich schneller bewegt

und apolare Teilchen schlechter löst. Temperatur- und Druckerhöhung führen zu ei-

ner Verminderung der LDL- zugunsten von mehr HDL-Strukturelementen, wobei der

Temperatureffekt stärker ausgeprägt ist. Insgesamt sind die durch Druck hervorgehen-

den Eigenschaftsänderungen des Wassers im unterkühlten Bereich ausgeprägter als

bei höheren Temperaturen. Die Verteilung zwischen LDL und HDL läßt sich mithilfe

des Tetraedizitätsmaßes bestimmen. Diese strukturelle Größe des Wassers spiegelt sich

auch in der Temperaturabhängigkeit der dynamischen Heterogenitäten wider.
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4.2. Eigenschaften wäßriger Natriumchloridlösungen

Der Einfluß, den die Zugabe von NaCl auf die Struktur, Dynamik und Thermodynamik

von Wasser hat, wird in den folgenden Abschnitten untersucht.

4.2.1. Strukturelle Eigenschaften

Dichte

Abb. 4.16 zeigt die Temperaturabhängigkeit der Dichte verschieden konzentrierter wäß-

riger Natriumchloridlösungen im Vergleich zu experimentellen Arbeiten von Rogers

et al. [122].
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Abbildung 4.16.: Dichtewerte von wäßrigen NaCl-Lösungen.
Punkte: MD-Simulationen.
Linien: Experimentelle Werte aus [122].

Die Dichte steigt mit zunehmender Salzkonzentration, wobei die Dichteunterschiede

bei tiefen Temperaturen stärker ausfallen als bei hohen. Weiterhin wird analog zum

Wasserverhalten bei Erhöhung des Drucks das Dichtemaximum bei Erhöhung der Salz-

konzentration zu tieferen Temperaturen verschoben. Auch wenn sich die Konzentratio-

nen in den Simulationen und den Experimenten unterscheiden, ist eindeutig, daß insbe-

sondere bei hoher Salzkonzentration die Simulationen die Dichtewerte unterschätzen.

Ähnlich wie beim reinen Wasser bei 1 bar findet man die besten Übereinstimmungen
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im Bereich um Raumtemperatur; bei höheren Temperaturen zeigen die simulierten

Werte einen zu starken Abfall der Dichten an.

Um die kurz- und langreichweitigen Einflüsse, die die Ionen auf die Struktur des Was-

sers haben, zu untersuchen, wurde eine Unterteilung der verschiedenen Wasserregio-

nen vorgenommen (siehe Abb. 4.17). Es wird unterschieden zwischen Wassermolekü-

len, die sich in den ersten und zweiten Hydratschalen der Ionen befinden und den

Wassermolekülen, die sich außerhalb der Hydratschalen aufhalten. Letztere werden

als
”
freies Wasser” bezeichnet. Das Kriterium, ab welcher Distanz ein Wassermole-

kül zu einer bestimmten Wasserregion gehört, legen die Minima der Wasser-Ionen-

Paarkorrelationsfunktionen fest. Bei dieser Einteilung wird bei der Zugehörigkeit zur

zweiten Hydratschale aus praktischen Gründen nicht unterschieden, ob es sich um die

zweite Hydratschale des Kations, die zweite Hydratschale des Anions oder um eine

gemeinsame zweite Hydratschale handelt.

Abbildung 4.17.: Schematische Darstellung der Struktur einer wäßrigen Salzlösung. Das
erste und zweite Minimum der Ion-Wasser-Paarkorrelationsfunktion be-
stimmen die Radien der ersten und zweiten Hydratschale (türkis und
hellblau gefärbt). Die dunkelblau gefärbte Region entspricht dem

”
freien

Wasser”.

Spezielle Eigenschaften können nun separat für eine Wasserregion bestimmt werden.

Die Temperaturabhängigkeit der Dichte des freien Wassers ist in Abb. 4.18 illustriert.

Bei hohen Temperaturen entsprechen die Dichten exakt denen des reinen Wassers, bei

niedrigen Temperaturen wird jedoch ein signifikanter Anstieg beobachtet (um etwa
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Abbildung 4.18.: Tetraedizitätsmaß (links) und Dichte (rechts) des freien Wassers.

2 % bei 250 K und 2,913 Molprozent NaCl). Dieser Dichteanstieg entspricht etwa dem

einer Druckerhöhung um 0,4 kbar. Die freie Wasserphase durchläuft ebenfalls ein Ma-

ximum, das mit steigender Salzkonzentration zu tieferen Temperaturen hin verschoben

wird. Abb. 4.19 demonstriert, daß die Temperatur der maximalen Dichte TMD für das

freie Wasser und die gesamte Lösung fast genau übereinstimmen. Es läßt sich anneh-

men, daß die experimentell gemessene Verschiebung von TMD der wäßrigen Salzlösung

gleichfalls das veränderte Verhalten der freien Wasserphase in der realen Lösung wi-

derspiegelt.

Tetraedizitätsmaß

Um den Einfluß der Salzkonzentration auf die Struktur des Wassers weiter zu untersu-

chen, wurde das Tetraedizitätsmaß für verschiedene Salzkonzentrationen und Tempe-

raturen berechnet. Interessanterweise hat die Zugabe von Salz einen ähnlichen Einfluß

auf die Wasserstruktur und die damit verbundenen Zustandssänderung wie die Erhö-

hung des Drucks. Abb. 4.20 zeigt das Tetraedizitätsmaß des Wasser bei 230 und 300 K

bei verschiedener NaCl-Konzentrationen. Man sieht analog zum Druckeffekt eine Ab-

nahme der geordneten Tetraederstrukturen zugunsten der HDL-Elemente.

Da die Salze natürlich die Wasserstruktur in ihrer Nähe deutlich stärker beeinflussen

als die Wassermoleküle, die sich in deutlicher Entfernung zu ihnen befinden, und Abb.

4.20 die Struktur von allen Wassermolekülen beschreibt, ist es zweckmäßiger, das Te-

53



4. Ergebnisse und Diskussion

0 1 2 3 4 5
x

NaCl
 / mol%

240

250

260

270

280

T
M

D
 / 

K

Exp.
MD gesamt
MD freies Wasser

Abbildung 4.19.: Temperatur der maximalen Dichte in Abhängigkeit der NaCl-
Konzentration für die Gesamtlösung und das freie Wasser.
Rot: Experimentelle Daten aus [123].
Grün: Simulierte Werte für die Gesamtlösung.
Blau: Simulierte Werte für das freie Wasser.

traedizitätsmaß speziell für die Wassermoleküle in den einzelnen Wasserregionen zu

berechnen. Von besonderen Interesse ist natürlich das freie Wasser, da ja schon dessen

Dichteverhalten angedeutet hat, daß es das Verhalten der Salzlösung hauptsächlich

bestimmt.

Abb. 4.21 zeigt das Tetraedizitätsmaß der einzelnen Wasserregionen, eingeteilt nach

den Kriterien von Abb. 4.17, von einer 0,498 molprozentigen NaCl-Löung bei 230 und

300 K im Vergleich mit reinem Wasser. Im unterkühlten Bereich bildet das reine Was-

ser die am stärksten tetraedrische Struktur aus. Danach folgt das freie Wasser vor

dem Wasser der zweiten Hydratschale. Sehr starke Abweichungen zeigt das Wasser in

den ersten Hydratschalen der Ionen. Es ist so stark in seiner Struktur beeinflußt, daß

es sich praktisch nicht mehr mit den anderen Wasserregionen vergleichen läßt. Dies

liegt neben der deutlichen Verzerrung des Wassertetraeders in den Hydratschalen vor

allem daran, daß bei der Berechnung des Tetraedizitätsmaßes nur die vier nächsten

Wassermoleküle betrachtet werden. Die An- und Kationen befinden sich somit auf

Plätzen, an denen sich sonst andere Wassermoleküle befinden. Als vierter Nachbar

wird somit ein Wassermolekül definiert, das mit den anderen drei keine tetraedrische

oder tetraederähnliche Struktur ausbildet.

Die anderen betrachteten Wasserregionen lassen sich sehr gut miteinander vergleichen,
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Abbildung 4.20.: Tetraedizitätsmaß von Wasser bei 230 K (links) und 300 K (rechts) in
Abhängigkeit der NaCl-Konzentration.

da dort jedes betrachtete Wassermolekül nur von anderen Wassermolekülen umgeben

ist. Es zeigt sich, daß die Wassermoleküle umso stärker durch die Präsenz der Io-

nen beeinflußt werden, je näher sie sich zu diesen befinden. Das freie Wasser ist seiner

Struktur dem reinen Wasser ziemlich ähnlich (es zeichnet sich nur durch eine leicht we-

niger tetraedrische Struktur aus); die Wassermoleküle in der zweiten Hydratschale sind

deutlich stärker beeinflußt. Dennoch muß festgehalten werden, daß ein Wassermolekül,

das sich in sehr weiter Entfernung von einem Ion befindet, dessen Anwesenheit immer

noch
”
spürt”, also dadurch in seinen Eigenschaften beeinflußt wird. Bei Raumtempe-

ratur bleibt die Reihenfolge der Tetraedizitäten erhalten, allerdings sind die Effekte

deutlich schwächer ausgeprägt. So ist zwischen dem Tetraedizitätsmaß des reinen und

des freien Wassers kaum mehr zu unterscheiden, und der Unterschied zum Wasser der

zweiten Hydratschale ist ebenfalls geringer.

Wasser-Wasser-Paarkorrelationsfunktionen

Die gOO(r)-Paarkorrelation bei Änderung der Salzkonzentration ist in Abb. 4.22 für

230 K (links) und 300 K (rechts) dargestellt.

Analog zum Druckeffekt spiegelt sich die Erhöhung der Salzkonzentration in tiefe-

ren Maxima und höhern Minima wider. Die Verschiebung des zweiten Maximums hin

zu kleineren Abständen zeigt auch hier die gleiche Veränderung wie bei der Druck-

55



4. Ergebnisse und Diskussion

0 0.05 0.1 0.15
M

T

0

5

10

15

20

25
P

(M
T
)

 Reines Wasser

 Na
+
-Hydratschale

 Cl
-
-Hydratschale

 Zweite Hydratschale
 Freies Wasser

0 0.05 0.1 0.15
M

T

0

5

10

15

20

25

P
(M

T
)

Abbildung 4.21.: Tetraedizitätsmaße verschiedener Wasserumgebungen einer 0,498 mol-
prozentigen NaCl-Lösung bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

erhöhung. Ähnliches entdeckten Lebermann und Soper mithilfe von Neutronenstreu-

experimenten [124]. Sie stellten jedoch ebenfalls fest, daß die Stärke dieses Effektes

ionenspezifisch ist. Ähnliche Effekte wurden von Botti et al. berichtet, die die Hydrat-

schalen von H+ und OH− in Wasser untersuchten [125, 126]. Mancinelli et al. zeigten

anhand von NaCl- und KCl-Lösungen, daß die strukturellen Änderungen, die durch

monovalente Ionen entstehen, sich auch außerhalb der ersten Hydratschale bemerkbar

machen [87].

Die Zugabe von Salz zeigt bei tiefen Temperaturen eine stärkere Änderung der Paar-

korrelationsfunktion als bei Raumtemperatur.

Die strukturellen Änderungen der Wasserstruktur spiegeln sich gut in den anderen

Wasser-Wasser-Paarkorrelationsfunktionen wider. Zur besseren Erläuterung der sich

ergebenden Unterschiede sind die Differenzen ∆gxy(r) = gxy(r)Salzlösung − gxy(r)Wasser

der gHH(r)− und gOH(r)-Paarkorrelationen in Abb. 4.23 und Abb. 4.24 dargestellt.

Insgesamt zeigen die ∆gHH-Werte für die NaCl-Lösungen gute Übereinstimmungen mit

den experimentellen Daten von Lebermann und Soper aus Neutronenstreuexperimen-

ten einer 4 M Natriumchloridlösung [124]. Sie berichten von einem negativen Bereich

bei einem Abstand von 0,2 nm, einem positiven Bereich bei 0,3 nm und einer weiteren

breiten negativen Region um 0,45 nm. Dies paßt zu den simulierten Bereichen von 0,23,

0,31 und 0,5 nm.

∆gOH zeigt eine deutliche Abnahme beim Peak von 0,185 nm bei Zugabe von NaCl.
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Abbildung 4.22.: gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen wäßriger NaCl-Lösungen bei 230 K
(links) und 300 K (rechts).

Dieser Effekt wird bei steigender Salzkonzentration ausgeprägter, da das geordnete

tetraedrische Wassernetzwerk stärker angegriffen wird. Die tiefere negative Bande von

∆gOH bei ca. 0,5 nm ist auf die Abnahme der zweiten Bande von gOH durch die Ab-

nahme der Tetraederstrukturen zu erklären.

4.2.2. Dynamische Eigenschaften

In diesem Teil der Arbeit soll untersucht werden, inwieweit die Zugabe von NaCl zu

Wasser dessen translatorisches und rotatorisches Diffusionsverhalten beeinflußt.

Selbstdiffusionskoeffizienten

Abb. 4.25 zeigt den Selbstdiffusionskoeffizienten des Wassers bei verschiedenen Tem-

peraturen in Abhängigkeit von der Natriumchloridkonzentration. Bei höheren Tempe-

raturen und Normaldruck wird die Wasserbeweglichkeit mit zunehmender Salzkonzen-

tration herabgesetzt. Dieser experimentell von McCall und Douglas gefundene Salz-

effekt [127] wird durch die Simulationen gut reproduziert. Bei tieferen Temperaturen

wird die Abnahme des Selbstdiffusionskoeffizienten immer geringer, bis dieser schließ-

lich ein anomales Verhalten zeigt. Bei 230 K nimmt D mit zunehmender Salzkonzen-

tration zunächst zu und durchläuft zwischen 2 und 3 Molprozent ein breites Maximum.
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Abbildung 4.23.: ∆gHH-Differenzpaarkorrelationsfunktion bei 230 K (links) und 300 K

(rechts).

Dieses Verhalten entspricht dem von strukturbrechenden Salzen wie KNO3 [128] nach

der Einteilung in strukturbildende und strukturbrechende Ionen. Dies unterstreicht,

daß selbst Ionen wie Na+ und Cl−, die bei Raumtemperatur Strukturbildner sind, bei

tiefer Temperatur strukturbrechend wirken.

Ein besseres Verständnis für den Salzeffekt wird erlangt, wenn der Selbstdiffusionsko-

effizient des Wassers der NaCl-Lösungen in bezug auf den Selbstdiffusionskoeffizienten

des reinem Wassers dargestellt wird. Abb. 4.26 zeigt dies über einen großen Tempera-

turbereich.

Im unterkühlten Bereich ist die Beschleunigung der Wassermoleküle durch das Salz

sehr gut zu sehen. So ist die translatorische Dynamik bei 230 K je nach untersuch-

ter Salzkonzentration auf das 1,1 – 1,5–fache erhöht. Bei Temperaturerhöhung nimmt

dieser Wert bis ca. 270 K rapide ab; bei weiterer Temperaturerhöhung ändert sich

das Verhältnis der verschiedenen Selbstdiffusionskoeffizienten nicht mehr. Je höher in

diesem Bereich die Salzkonzentration ist, umso langsamer bewegen sich die Wasser-

moleküle.

Um den Salzeffekt auf die Dynamik des Wassers besser zu verstehen, wurde die Si-

mulationszelle in verschiedene Untervolumina für
”
gebundenes Wasser” in der ersten

und zweiten Hydratschale und freies Wasser außerhalb der beiden Hydratschalen se-

pariert und dort die Dynamik einzeln bestimmt. Die Abstände für diese Unterteilung
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Abbildung 4.24.: ∆gOH-Differenzpaarkorrelationsfunktion bei 230 K (links) und 300 K
(rechts).

gewinnt man aus den entsprechenden Abstandswerten der Minima der Ion-Wasser-

Paarkorrelationsfunktionen (vgl. Abb. 4.17). Abb. 4.27 zeigt die mittleren quadrati-

schen Verschiebungen des Wassers der ersten Hydratschalen des Na+ und des Cl−,

sowie der zweiten Hydratschale und des freien Wassers im Vergleich zu reinem Wasser

bei 230 K (links) und 300 K (rechts). Die in diesen Graphiken gezeigten Zeitspan-

nen wurden so gewählt, daß sie etwa die Bewegung über einen Moleküldurchmesser

widerspiegeln. Ein selbständiger Diffusionskoeffizient nach Gleichung 2.22 für die ver-

schiedenen Wasserumgebungen läßt sich jedoch nicht angeben, da die dafür nötige

Bedingung limt→∞ nicht gegeben ist. Dies läßt sich nicht bestimmen, da bei länge-

ren Betrachtungszeiten Austauschprozesse existieren und Wassermoleküle, welche sich

noch zu Beginn der Betrachtung einer bestimmten Umgebung zurechnen lassen, sich

am Ende in einer anderen befinden können.

Die Werte in Abb. 4.27 (rechts) zeigen eine herabgesetzte Beweglichkeit der Was-

sermoleküle in den Hydratschalen der Ionen bei Raumtemperatur im Vergleich zu

reinem Wasser. Dies entspricht experimentellen Beobachtungen der verlangsamten

Wasserreorientierung aus IR-Kurzzeitexperimenten [129] und NMR-Relaxationszeit-

messungen [128]. Insbesondere die Wassermoleküle in der ersten Hydratschale des

Na+ bewegen sich am langsamsten, was auf die starke Wechselwirkungen der Was-

sermoleküle mit dem Kation hinweist, die sich auch im äußerst tiefen ersten Minimum

der Natrium-Wasser-Paarverteilungsfunktion zeigt. Die Wassermoleküle, die sich in
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Abbildung 4.25.: Selbstdiffusionskoeffizienten des Wassers in simulierten NaCl-Lösungen
(ungefüllte Symbole) im Vergleich zu den experimentellen Werten (ge-
füllte Symbole) von McCall et al. [127] bei 296 K.

der zweiten Hydratschale beider Ionen befinden, sind in ihrer Beweglichkeit minimal

herabgesetzt, während das freie Wasser sich in etwa genauso schnell bewegt wie reines

Wasser.

Im unterkühlten Bereich ist die Reihenfolge der Wasserdynamik die gleiche wie bei

Raumtemperatur. Auch hier sind die Wassermoleküle in der ersten Hydratschale des

Na+ am langsamsten, doch diesmal nur geringfügig langsamer als bei reinem Was-

ser. Die Wassermoleküle in der Hydratschale des Cl− sind hingegen schneller als in

reinem Wasser, was strukturbrechendes Verhalten andeutet. Ebenfalls schneller als

das reine Wasser bewegen sich die Wassermoleküle in der zweiten Hydratschale und

insbesondere auch das freie Wasser. Es liegt also nahe, daß der anfängliche Anstieg

des Selbstdiffusionskoeffizienten des Wassers in Abb. 4.25 auf die veränderten Eigen-

schaften des freien Wassers zurückzuführen ist. Davon zeugt auch der Fakt, daß ein

bemerkenswert hoher Anteil der Wassermoleküle der freien Wasserphase zuzuordnen

ist; selbst bei der höchsten hier untersuchten Salzkonzentration von 4,762 Molprozent

sind es ungefähr ein Drittel. Eine genauere Aufteilung der prozentualen Verteilung

der Wassermoleküle in den unterschiedlich konzentrierten NaCl-Lösungen bei 230 und

300 K zeigen die Tabellen 4.1 und 4.2. Hierbei entsprechen N1 und N2 dem prozentua-

len Anteil der Wassrmoleküle in den ersten und zweiten Hydratschalen, während Nfrei

den prozentualen Anteil des freien Wasser widerspiegelt.
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Abbildung 4.26.: Selbstdiffusionskoeffizienten D des Wassers wäßriger NaCl-Lösungen in
bezug zu den Selbstdiffusionskoeffizienten D0 von reinem Wasser.

Tabelle 4.1.: Anzahl der Wassermoleküle in verschiedenen Wasserumgebungen von NaCl-
Lösungen bei T = 230 K. Hierbei entsprechenN1 undN2 den Wassermolekülen
in der ersten und zweiten Hydratschale und Nfrei dem freien Wasser.

c /Molprozent N1 /% N2 /% Nfrei /%

0,498 6,34 4,09 89,57
0,990 12,04 7,19 80,77
1,478 17,94 10,40 71,66
1,961 23,03 12,66 64,31
2,913 31,80 15,54 52,66
3,846 40,68 17,74 41,58
4,762 48,74 18,93 32,33

Umorientierungszeiten

Abb. 4.28 zeigt die verschiedenen Umorientierungszeiten des
#   »

OH -Vektors des Wassers

in verschiedenen wäßrigen NaCl-Lösungen. Es zeigt sich ein ähnlich anomales Verhal-

ten wie beim translatorischen Selbstdiffusionskoeffizienten: Bei hohen Temperaturen

führt die Zugabe von Salz zu einer Herabsetzung der rotatorischen Beweglichkeit, und

die Umorientierungszeiten steigen an. Im unterkühlten Bereich führt die Zugabe von

NaCl zuerst zu einer Abnahme der τ2-Werte, bis sich ein Minimum (bei ca. 2–3 Mol-

prozent bei 230 K) ausbildet: Die weitere Zugabe von Salz führt zu einem Anstieg der

Umorientierungszeiten. Interessanterweise entspricht der Konzentrationswert des Mi-
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Abbildung 4.27.: Mittlere quadratische Verschiebung bestimter Wassermoleküle bei

T = 230 K (links) und T = 300 K (rechts) als Funktion der Zeit in ei-
ner wäßrigen Salzlösung (0,498 Molprozent) und einem Druck von 1 bar
und von reinem Wasser.

Tabelle 4.2.: Anzahl der Wassermoleküle in verschiedenen Wasserumgebungen von NaCl-
Lösungen bei T = 300 K.

c /Molprozent N1 /% N2 /% Nfrei /%

0,498 6,42 3,95 89,63
0,990 12,45 7,30 80,25
1,478 18,07 10,08 71,85
1,961 23,29 12,26 64,45
2,913 32,80 15,57 51,63
3,846 41,02 17,53 41,45
4,762 47,98 18,35 33,67

nimums dem Wert des Maximums des Selbstdiffusionskoeffizienten (siehe Abb. 4.25).

Man kann daher schließen, daß die translatorische und die rotatorische Diffusion mitei-

nander gekoppelt sind. Deren ungewöhnliche Verläufe in unterschiedlichen Tempera-

turregionen hängen direkt von den jeweils vorliegenden Wasserstrukturen ab. Abb. 4.29

zeigt das Verhältnis der Umorientierungszeiten des Wassers in den NaCl-Lösungen im

Vergleich zum reinen Wasser.

Analog zum Selbstdiffusionskoeffizienten ist die Rotation bis ca. 250 K bei niedriger

Salzkonzentration beschleunigt. Danach werden die τ2-Werte der Salzlösungen größer
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4.2. Eigenschaften wäßriger Natriumchloridlösungen

Abbildung 4.28.: Umorientierungszeiten des Wassers in simulierten NaCl-Lösungen.

als im reinen Wasser. Interessanterweise ändert sich bei niedrigen Temperaturen das

Verhältnis der Umorientierungszeiten der Salzlösungen und dem Wasser bei Tempe-

raturerhöhung nicht mehr. Bei der höchsten Salzkonzentration von 4,762 Molprozent

steigt das Verhältnis von τ2/τ2,0 auf ca. 1,3 bei 270 K an, bei weiterer Temperaturer-

höhung nimmt der Quotient wieder leicht ab auf unter 1,2 bei 400 K.

Gesamtdynamik

In Abschnitt 4.2.2 konnte gezeigt werden, daß sich die translatorische und rotatorische

Diffusion der Wassermoleküle in gleicher Weise durch die Anwesenheit von NaCl än-

dert: Im unterkühlten Bereich nehmen beide Dynamiken bei Anwesenheit der Ionen zu,

bei höheren Temperaturen nehmen sie ab. In diesem Abschnitt soll überprüft werden,

ob diese auch gleich stark durch die Ionen beeinflußt werden. Dazu wird das Produkt

zwischen der Umorientierungszeit τ2 und dem Selbstdiffusionskoeffizienten D betrach-

tet. Abb. 4.30 zeigt diesen Wert für die unterschiedlich konzentrierten NaCl-Lösungen

für einen großen Temperaturbereich.

Es ergeben sich nach oben offene Parabeln, d.h. im stark unterkühlten Bereich steigt

die Umorientierungszeit stärker an als die Selbstdiffusion geringer wird, während bei

hohen Temperaturen der Anstieg von D größer wird als der von τ2. Die Zugabe von

NaCl verschiebt die komplette Parabel zu tieferen Werten; weiterhin wird diese auch

63



4. Ergebnisse und Diskussion

250 300 350 400
 T / K

0.8

1

1.2

1.4
τ 2/τ

2,
0

0.498 Mol%
0.990 Mol%
1.478 Mol%
1.961 Mol%
2.913 Mol%
3.846 Mol%
4.762 Mol%

Abbildung 4.29.: Umorientierungszeiten des Wassers in wäßrigen NaCl-Lösungen im Ver-
gleich zu reinem Wasser.

breiter. Dies läßt sich damit erklären, daß sich im unterkühlten Bereich die Abnahme

des Selbstdiffusionskoeffizienten nach dessen Maximum größer ist als die Zunahme der

Umorientierung nach deren Minimum. Der geringere Anstieg als im reinen Wasser bei

höheren Temperaturen läßt sich auf die Abnahme des τ2/τ2,0-Verhältnisses bei höherer

Salzkonzentration zurückführen, während das D/D0-Verhältnis annähernd konstant

bleibt. Insgesamt sind die Änderungen, die sich durch Zugabe von Salz ergeben, jedoch

deutlich geringer als die zuvor besprochenen Druckänderungen.

Berechnet man die Aktivierungsenergien für die Selbstdiffusion der Wassermoleküle

in der NaCl-Lösung, so ergeben sich Werte von 27,11 kJ mol−1 bei 230–250 K (reines

Wasser: 35,27 kJ mol−1) und 16,96 kJ mol−1 bei 290–310 K (reines Wasser: 16,93 kJ

mol−1). Für die Reorientierung ergeben sich für die NaCl-Lösung Aktivierungsenergien

von 27,91 kJ mol−1 bei 230–250 K (reines Wasser: 39,21 kJ mol−1) und 17,32 kJ mol−1

bei 290–310 K (reines Wasser: 16,91 kJ mol−1). Es zeigt sich sowohl für die Translation

als auch für die Rotation eine Abnahme der Aktivierungsenergien im unterkühlten

Bereich. Bei Raumtemperatur bleiben die Werte ungefähr gleich (leichte Zunahme bei

der Rotation).
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Abbildung 4.30.: GekoppeltesD·τ2-Verhalten für wäßrige NaCl-Lösungen. Gefittete Werte
durch Polynome zweiten Grades.

4.2.3. Löslichkeiten von Methan und daraus abgeleitete thermodynamische

Eigenschaften

Die Zugabe von Salz (NaCl) erniedrigt die ohnehin schon niedrige Löslichkeit der unpo-

laren Teilchen in wäßrigen Lösungen und erhöht somit die freie Lösungsenthalpie. Dies

ist jedoch verbunden mit einer reduzierten Solvatationsentropie. Die damit verbunde-

ne
”
Aussalzungstendenz” kann sehr gut mit dem Setchenov-Koeffizienten [130, 131]

beschrieben werden.

Nichtsdestotrotz ist es heutzutage immer noch umstritten, inwieweit die Ionen die Lö-

sungseigenschaften beeinflussen [132]. Zwei verschiedene Theorien wurden hierzu auf-

gestellt. Die erste geht davon aus, daß die Salze die Wasserstruktur entscheidend verän-

dern und diese veränderte Wasserstruktur der Ursprung der Löslichkeitsunterschiede

ist [133]. Hiernach werden die verschiedenen Ionen in Kosmotrope bzw. Chaotrope ein-

geteilt: Die Kosmotrope stärken die Wasserstruktur um das Ion, was den hydrophoben

Effekt verstärkt und beispielsweise Proteine stabilisieren kann [134]. Chaotope schwä-

chen den hydrophoben Effekt und destabilisieren Proteine. Ob ein Ion kosmotrop bzw.

chaotrop wirkt, hängt von seiner Größe und seiner Ladungszahl ab; so wird NaCl als

schwaches Kosmotrop angesehen [135].
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Die zweite Theorie, die von Timasheff et al. vorgeschlagen wurde [136, 137], stellt die

direkte Wechselwirkung mit den Ionen in den Mittelpunkt. Sie stellten fest, daß Sal-

ze, die Proteine denaturieren lassen, Bindungen mit diesen eingehen, während Salze,

die Proteine stabilisieren, von der Proteinoberfläche entfernt sind. In dieser Arbeit, in

der nur reines Wasser und wäßrige Salzlösungen ohne die Anwesenheit von Proteinen

untersucht werden, soll vor allem die erste Hypothese untersucht werden.

Die Werte für das exzeßchemische Potential von Methan sowie die daraus berechne-

ten Exzeßlösungsenthalpien und Exzeßlösungsentropien von reinem Wasser und einer

3,846 molprozentigen NaCl-Lösung (≈ 2 mol/L) bei verschiedenen Temperaturen im

Vergleich zu den experimentellen Werten von Ben-Naim und Yaacobi [101] sind in

Abb. 4.31 dargestellt.
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Abbildung 4.31.: µex , hex und Tsex in Wasser (schwarz) und einer 3,846 molprozentigen
NaCl-Lösung (rot).
Dicke Linien: Exp. Ergebnisse von Ben-Naim et al. [101].
Dünne Linien: Ergebnisse der Widom-Particle-Insertion-Methode.

Das exzeßchemische Potential µex zeigt in Übereinstimmungen mit experimentellen

Daten positive Werte über den gesamten Temperaturbereich, die mit steigender Tem-

peratur ebenfalls ansteigen. Sowohl die Lösungsenthalpien hex als auch Lösungsentro-

pien Tsex zeigen zu Beginn negative Werte und steigen bei steigender Temperatur

stark an. Die Werte sind jedoch weniger negativ als die experimentell gefundenen. So

beträgt bei 298 K der simulierte Wert in für die Lösungsenthalpie in reinem Wasser

−7,7 kJ mol−1 im Vergleich zu den experimentell gefundenen Wert von −10,9 kJ mol−1,
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und auch der simulierte Wert für die Lösungsentropie Tsex ist mit −17,2 kJ mol−1 ge-

ringer als im Experiment mit −19,3 kJ mol−1. Interessante Aspekte ergeben sich, wenn

die Differenzen der exzeßchemischen Potentiale von Methan in der Salzlösung und

dem Wasser ∆µex = µex(Salzlösung) − µex(Wasser) berücksichtigt werden. Der Wert

von 2,25 kJ mol−1 zeigt fast das gleiche Resultat wie die Simulationsergebnisse von

2,3 kJ mol−1 von Athawale et al. [108] mit dem SPCE-Modell für Wasser, liegt aber

über dem experimentellen Ergebnis von 1,6 kJ mol−1. Der Wert für die Lösungsent-

halpiedifferenz zeigt jedoch mit 3,8 kJ mol−1 fast quantitative Übereinstimmung mit

dem experimentellen Ergebnis von 3,9 kJ mol−1 (im Vergleich dazu ergibt das SPCE-

Modell einen Wert von 4,1 kJ mol−1). Dies ist umso bemerkenswerter, da die Enthalpie

an der exzeßchemischen Potentialdifferenz den größten Anteil hat. Athawale formulier-

te, daß der Salzeffekt
”
von Natur aus enthalpisch” ist [108]. Dies trifft jedoch nur für

niedrige bis mittlere Temperaturen zu; im betrachteten Bereich zeigt es sich auch fast

immer so, daß ∆hex > T∆sex ist. Dieser Betrag wird jedoch immer kleiner, bis sich ein

Kreuzungspunkt bei ca. 392 K zeigt. Ab dieser Temperatur ist der entropische Beitrag

größer, und man könnte behaupten, daß der Salzeffekt
”
von Natur aus entropisch ist”.

Kurz- und langreichweitige Salzeffekte

Analog zu Abschnitt 4.2.1 wird nun überprüft, inwieweit die besprochenen strukturel-

len Unterschiede in den verschiedenen Wasserregionen einer NaCl-Lösung deren Lö-

sungseigenschaften beeinflussen. Aus diesem Grund wurde das exzeßchemische Poten-

tial von Methan separat für das gebundene als auch für das freie Wasser berechnet. Als

gebundenes Wasser werden der Einfachheit halber die Wassermoleküle in der ersten

und zweiten Hydratschale zusammengefaßt.

Abb. 4.33 zeigt die verschiedenen ∆µex -Werte zwischen wäßrigen NaCl-Lösungen und

Wasser bei 300 K. Hierbei werden sowohl die Gesamtwerte in der gesamten Salzlösung

als auch die Werte für das gebundene und freie Wasser betrachtet.

Die Wassermoleküle, die in den Hydratschalen stärker an die Ionen gebunden sind

und die dadurch ihre tetraedrische Struktur verlieren, zeichnen sich durch größere

∆µex -Werte und einer damit verbundenen niedrigeren Löslichkeit aus. Die ∆µex -Werte

sind deutlich geringer, während die Gesamtlösung mittlere Werte zwischen den bei-

den Wasserregionen annimmt. Interessanterweise ist auch das Temperaturverhalten in

den verschiedenen Wasserumgebungen unterschiedlich: Während der Wert für ∆µex für
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Abbildung 4.32.: ∆µex von Methan in verschiedenen Wasserregionen von wäßrigen NaCl-
Lösungen und Wasser bei 300 K im Vergleich zu experimentellen Werten
(schwarze Punkte) von Ben-Naim et al. bei T = 298 K [101].

Methan im freien Wasser stetig abnimmt, zeigt sich für das gebundene Wasser ein Mi-

nimum bei ca. 330 K, und danach nehmen die Werte für ∆µex wieder zu. Abb. 4.33

(rechts) quantifiziert den Temperatureffekt durch eine Auftragung von ∆sex für die

Gesamtlösung bzw. dem gebundenen und dem freien Wasser. Es zeigt sich, daß bei

sehr niedrigen Temperaturen sowohl die Regionen des freien und gebundenen Wassers

zu den hohen Werten der Lösungsentropie beitragen. Der Abfall von ∆sex in Abhän-

gigkeit der Temperatur ist jedoch für das gebundene Wasser deutlich stärker als für

das freie Wasser. Dies führt schließlich zu den schon erwähnten ∆µex -Werten für das

gebundene Wasser aus Abb. 4.32.

Struktur der Lösungen in der Umgebung des insertierten Teilchens

Abb. 4.34 und 4.35 zeigen die Paarkorrelationsfunktionen zwischen dem insertierten

Methan mit dem Kation Na+ , dem Anion Cl− sowie dem Sauerstoffatom des Wassers

in verschieden stark konzentrierten NaCl-Lösungen. Insgesamt zeigen sie Ähnlichkeiten

mit denen aus der Literatur [108,111,138]. Dadurch, daß das sehr hydrophile Na+ dicht

von Wassermolekülen umpackt ist, gibt es praktisch keine direkte Wechselwirkung mit

dem Methan. Dies zeigt sich im Fehlen eines ausgeprägten ersten Maximums in Abb.

4.34 (links). Dies zeigt sich stattdessen in Abb. 4.34 (rechts) in der Paarkorrelations-
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Abbildung 4.33.: Links: Exzeßchemische Potentialdifferenz von Methan in einer 3,846 mol-
prozentigen NaCl-Lösung und reinem Wasser. Betrachtung auch für ver-
schiedene Wasserregionen.
Rechts: Lösungsentropiedifferenz zwischen gelösten Methan in einer
3,846 molprozentigen NaCl-Lösung und Wasser. Betrachtung auch für
verschiedenen Wasserregionen.

funktion zwischen Cl− und Methan. Dies zeugt von der schwächeren Wasserpackung

um das Anion. Das erste Maximum liegt jedoch insgesamt relativ tief bei Werten

von unter 1,5, und es ist keine direkte Methan-Chlorid-Aggregation erkennbar. Es

spricht dafür, daß der hohe Wert von ∆µex in dem gebundenen Wasser (siehe Abb.

4.32 und 4.33) hauptsächlich auf die abweisende Wirkung des Na+ zurückzuführen

ist. Die leichten Maximaerhöhungen bei Erhöhungen der Salzkonzentration sind in

Übereinstimmung mit früheren Befunden [108]. So findet man für alle drei Paarkorre-

lationsfunktionen einen Anstieg von ca. 0,1 – 0,15 bei einer Erhöhung der Salzkonzen-

tration von 0,990 auf 4,762 Molprozent. Da anscheinend keine der möglichen Kontakte

Methan-(Wasser, Anion, Kation) stark bevorzugt sind, verhält sich der Salzeffekt re-

lativ neutral. Dies spricht auch dafür, daß sich das exzeßchemische Potential ∆µex bei

Salzkonzentrationserhöhung sowohl für das freie als auch gebunden Wasser analog än-

dert (linearer Anstieg, siehe Abb. 4.32).
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Abbildung 4.34.: Links: Paarkorrelationsfunktion zwischen Na+ und insertierten Methan

in wäßrigen NaCl-Lösungen
Rechts: Paarkorrelationsfunktion zwischen Cl− und insertierten Methan
in wäßrigen NaCl-Lösungen.

4.2.4. Zusammenfassung

Die Zugabe von NaCl zu Wasser führt zu ähnlichen Eigenschaftsänderungen wie eine

Druckerhöhung. Obwohl der Druckeffekt stärker ist als der Salzeffekt, zeigt sich eben-

falls eine Abnahme der tetraedrischen LDL– zugunsten der dichteren HDL–Strukturen.

Die Veränderung der Wasserstruktur tritt nicht nur lokal um die Ionen auf, sondern

betrifft auch das freie Wasser. Gerade diese Wasserregion läßt sich sehr gut mit Wasser

unter Druck vergleichen. Die Eigenschaftsänderungen durch die Zugabe von Salz sind

im unterkühlten Bereich stärker ausgeprägt als bei höheren Temperaturen.

4.3. Eigenschaften verschiedener wäßriger Salzlösungen

Um den Einfluß verschiedener Salze auf die Struktur und Dynamik des Wassers zu

zeigen, werden im folgenden Abschnitt die zuvor besprochenen Eigenschaften insbe-

sondere für NaCl, NaI, CsCl und CsI diskutiert. Diese Salze wurden gewählt, da sie

von den simulierten Ionen die
”
extremen” sind, d.h. es sind die jeweils größten und

kleinsten betrachteten Kat- und Anionen und verdeutlichen somit die Effekte, die sich

bei Änderung des Salzes ergeben. Hierbei werden Cs+ und I− im Vergleich zu den an-
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Abbildung 4.35.: Paarkorrelationsfunktion zwischen Wasser und insertierten Methan in
wäßrigen NaCl-Lösungen

deren Ionen als unpolar angesehen, während Na+ und Cl− als polar bezeichnet werden.

Um die Effekte stärker hervorzuheben, wird auch fast immer die höchste Salzkonzen-

tration von 4,762 Molprozent beschrieben.

Ausgewählte Eigenschaften weiterer simulierter Salze werden im Anhang E vorgestellt.

4.3.1. Strukturelle Eigenschaften

Im folgenden Abschnitt soll auf die stukturellen Unterschiede eingegangen werden, die

sich in verschiedenen Alkalihalogenidlösungen ergeben.

Abb. 4.36 zeigt die Tetraedizitätsmaße des freien Wassers 4,762 molprozentiger Salz-

lösungen bei 230 und 300 K. Im unterkühlten Bereich zeigt das durch die Abwesenheit

von Ionen
”
ungestörte” reine Wasser die größte Anzahl perfekter Tetraeder. Die Ionen

in den Salzlösungen beeinflussen die Wasserstruktur alle dahingehend, daß einige tetra-

edrische Strukturen zugunsten der HDL-Strukturen verschwinden. Am geringsten ist

dieser Effekt bei der CsI-Lösung ausgeprägt, die sowohl unpolare Kationen als auch un-

polare Anionen besitzt. Danach folgen die CsCl- und NaI-Lösungen, mit jeweils einem

unpolarem Kation bzw. Anion. Daß die Wassermoleküle in der CsCl-Lösung marginal

tetraedrischer angeordnet sind als in der NaI-Lösung, zeugt von einem stärkeren Ka-

tioneneinfluß auf die Wasserstruktur. Die wenigsten tetraedrischen Strukturen zeigen

sich in der NaCl-Lösung, weil diese am stärksten durch das kleine Kation und das
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Abbildung 4.36.: Tetraedizitätsmaß des freien Wassers 4,762 molprozentiger NaCl-, CsCl-,
NaI- und CsI-Lösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

kleine Anion verdrängt werden. Bei Raumtemperatur hingegen ist praktisch kein Un-

terschied in der Struktur des freien Wassers erkennbar, unabhängig davon, ob Salz und

wenn ja, welches Salz vorliegt. Dies läßt nur die Schlußfolgerungen zu, daß entweder

keine Unterschiede mehr im freien Wasser auszumachen sind; es sich also nicht mehr

von reinem Wasser unterscheidet, oder daß das Tetraedizitätsmaß nicht aussagekräftig

genug ist und allein nicht genug Informationen über die Struktur der Lösung liefern

kann.

Der strukturelle Einfluß der Salze auf die Wasserstruktur wird sehr gut durch die Diffe-

renzpaarkorrelationsfunktionen ∆gxy(r) = gxy(r)Salzlösung− gxy(r)Wasser wiedergegeben.

Alle ∆gxy(r)-Funktionen sind für die Salzlösungen in den Abb. 4.37 4.38 und 4.39 bei

300 K dargestellt (Die jeweiligen Funktionen bei 230 K finden sich im Anhang E.1).

Bei allen drei Differenzpaarkorrelationsfunktionen zeigen sich bei den Caesiumhalo-

genidlösungen positive Abweichungen für das erste Maximum. Dies ist ein deutlicher

Hinweis für stärkere Wasserstoffbrückenbindungen im Vergleich zu reinem Wasser. Die-

ser Effekt ist bei den CsI-Lösungen am stärksten ausgeprägt. Die Natriumhalogenid-

lösungen weisen eine Schwächung der Wasserstruktur aus, die bei den NaCl-Lösungen

stärker zum Tragen kommt als in der NaI-Lösungen. Offensichtlich schwächen die

kleinen polaren Ionen die Wasserstruktur, während die großen polaren Ionen die Was-

serstoffbrückenbindungen verstärken, außerdem überwiegt der Kationeneffekt.
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Abbildung 4.37.: ∆gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.

Eine Bestätigung dieser Reihenfolge erhält man durch ATR-IR-Experimente (Abge-

schwächte Totalreflektionsinfarotspektroskopie) [139]. Abb. 4.40 zeigt die Differenz-

spektren von reinem Wasser und verschiedenen Alkalichloridlösungen als Funktion der

Salzkonzentrationen bei 303 K. 1

Das Hauptaugenmerk soll nun im folgenden auf die kleinen Banden um ca. 3650 cm−1

gerichtet werden, die die quasi freien OH-Banden repräsentieren. Abb. 4.41 zeigt diesen

Wellenzahlbereich vergrößert für 2 M und 4 M Salzlösungen. Zudem sind die gefitteten

1Hiermit möchte ich mich ganz herzlich bei Herrn Julian Riemenschneider für die Aufnahme der
Spektren bedanken.
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Abbildung 4.38.: ∆gOH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.

Voigt-Funktionen jeder Bande gegeben.

Mit reinem Wasser verglichen, sind die Intensitäten dieser quasi freien OH-Bindungs-

Banden in allen Salzlösungen geringer. Dieses Verhalten ist zu erwarten, da eine er-

höhte Salzkonzentration mit einer steigenden Anzahl an Cl− -Ionen einhergeht, die

Bindungen zu den zuvor freien OH-Gruppen ausüben, die damit nicht mehr frei sind

und somit die Bande bei ca. 3650 cm−1 reduzieren. Dennoch ist es scheinbar nicht

klar, warum sich die Banden in den unterschiedlichen Salzlösungen unterscheiden, da

sie gleich konzentriert sind und damit die gleiche Anzahl an Cl− enthalten. Die Anzahl
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Abbildung 4.39.: ∆gHH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.

der freien OH-Bindungen wird offensichtlich in der Reihenfolge Na+ , K+ , Rb+ und

Cs+ reduziert. Die Erklärung für dieses Phänomen liegt im freien Wasser begründet.

Weniger freie OH-Bindungen entstehen, wenn die Wassermoleküle stärker in Wasser-

stoffbrückenbindungen eingebunden werden, was durch eine höhere Anzahl tetraedri-

scher Strukturen gewährleistet wird. Dieser experimentelle Befund stimmt also sehr

gut mit den Interpretationen der Differenzpaarkorrelationen überein.
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Abbildung 4.40.: ATR-IR-Differenzspektrum zwischen reinem Wasser und wäßrigen Salz-
lösungen bei 303 K von Riemenschneider et al. [139].

4.3.2. Dynamische Eigenschaften

Gesamtdynamik

Das Gesamtdynamikverhalten 4,762 molprozentiger Salzlösungen ist in Abb. 4.42 dar-

gestellt.

Es ergeben sich nach oben geöffnete Parabeln, die bei den Salzlösungen deutlich breiter

sind als bei reinem Wasser. Die Parabeln der Caesiumhalogenid-Lösungen liegen ober-

halb, die der Natriumhalogenid-Lösungen unterhalb der des reinen Wassers, während

die Änderungen durch die unterschiedlichen Anionen nur sehr gering sind. Dies zeigt,
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Abbildung 4.41.: ATR-IR-Differenzspektrum von reinem Wasser und 2 M (links) und
4 M (rechts) wäßrigen Alkalihalogenidlösungen für die quasi freien OH-
Bindungen bei 303 K von Riemenschneider et al. [139].

daß das Gesamtdynamikverhalten praktisch nur vom Kation bestimmt wird. Durch

die Aufweitung der Parabeln mit zunehmender Salzkonzentration ergeben sich bei

sehr tiefen und sehr hohen Temperaturen Schnittpunkte der Kurven für die Caesium-

halogenidlösungen und für Wasser. Der Anioneneffekt ist nur sehr schwach ausgeprägt

und zwar in der Weise, daß die Parabeln für die Chloridlösungen in Relation zu den

Iodidlösungen leicht zu höheren Temperaturen verschoben sind. Dennoch darf man bei

der Interpretation nicht vergessen, daß es sich hierbei um ein Produkt zweier Größen

handelt, deren Fehler sich kompensieren bzw. verstärken können. Es kann aber mit Be-

stimmtheit festgehalten werden, daß das Kation für die Gesamtdynamik entscheidend

ist. Inwieweit die Kat- und Anioneneffekte für die Translation bzw. Rotation allein

verantwortlich sind, wird in den nächsten Abschnitten untersucht.

Selbstdiffusionskoeffizienten

Abb. 4.43 zeigt die verschiedenen Selbstdiffusionskoeffizienten der Wassermoleküle in

4,762 molprozentigen Salzlösungen in Abhängigkeit der inversen Temperatur. Bei hö-

heren Temperaturen zeigt sich zunächst bekanntes lineares Temperaturverhalten, das

sich erst im Bereich tieferer Temperaturen ändert, was am Abknicken der Kurven zu

erkennen ist. Dieser Effekt ist bei reinem Wasser am schnellsten zu sehen, die Salzlö-
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Abbildung 4.42.: Gekoppeltes D · τ2-Verhalten für 4,762 molprozentige wäßrige Salzösun-
gen.

sungen verzögern dieses Abknicken zu tieferen Temperaturen hin.

Bei hohen Temperaturen ist wie erwartet das reine Wasser am schnellsten. Am zweit-

schnellsten bewegt sich das Wasser der CsI-Lösung, also derjenigen, die sowohl ein

relativ unpolares Kation als auch ein unpolares Anion aufweist. Es folgen mit NaI und

CsCl diejenigen Salze, die nur ein ein unpolares Ion enthalten, während NaCl mit dem

stärksten polaren Kation und stärksten polaren Anion die langsamsten Wassermolekü-

le aufweist. Im unterkühlten Bereich wird die Dynamik jeder Salzlösung, wie im Kapitel

4.2.2 beschrieben, durch die Ionen angeregt. Die Reihenfolge der Salzlösungen bleibt

aber die gleiche mit der Ausnahme, daß die Wassermoleküle der CsCl-Lösung fast so

schnell sind wie die der CsI-Lösung. Insgesamt ist festzustellen, daß sowohl Na+ als

auch Cl− die Wassermoleküle stärker an sich binden als Cs+ und I− und diese damit

verlangsamen. Interessanterweise scheint jedoch der Kationeneffekt im unterkühlten

Bereich deutlich stärker zu sein. Das spricht dafür, daß der von Chatterjee gefundene

Fakt, daß strukturbildende Ionen bei tiefen Temperaturen schließlich strukturbrechend

wirken [140], überwiegend auf das Kation zurückzuführen ist.

Sehr schön kann der Salzeffekt wiedergegeben werden, wenn die Auftragung des Selbst-

diffusionskoeffizienten des Wassers in den salzlösungen gegen den Selbstdiffusionsko-
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Abbildung 4.43.: Selbstdiffusionskoeffizienten des Wassers in 4,762 molprozentigen Salzlö-
sungen.

effizient des reinen Wassers gewählt wird (siehe Abb. 4.44). Es zeigt sich, daß die

Kurven der NaCl- und NaI-Lösung sich sehr ähneln, ebenso wie die für die CsCl-

und CsI-Lösung (die Werte für die Iodidlösungen liegen jeweils leicht unterhalb der

Chloridlösungen). Ein ähnliches Bild ergibt sich bei den Aktivierungsenergien EDiff der

Selbstdiffusion des Wassers in 4,762 molprozentigen Salzlösungen. So zeigen diese so-

wohl für die NaCl- und NaI-Lösungen (27,11 und 26,48 kJ mol−1 zwischen 230 und

250 K und 16,96 und 15,80 kJ mol−1 zwischen 290 und 310 K) als auch für die CsCl-

und CsI-Lösungen (22,37 und 22,57 kJ mol−1 zwischen 230 und 250 K und 14,37 und

15,35 kJ mol−1 zwischen 290 und 310 K) ähnliche Werte.

Analog zu der Betrachtung von NaCl aus dem Abschnitt 4.2.2 wurde auch hier zum

näheren Verständnis die Kurzzeitdynamiken in den verschiedenen Wasserbereichen be-

trachtet. Bei dieser Eigenschaft muß berücksichtigt werden, daß die Hydratschalen um

Cs+ und I− größer sind als diejenigen von Na+ und Cl− . Dies spricht natürlich dafür,

daß sich mehr Wassermoleküle in den Hydratschalen und weniger im freien Wasser

befinden. Die Tabellen 4.3 und 4.4, die die unterschiedlichen Verteilungen der Wasser-

moleküle in den CsI-Lösungen zeigen, unterstreichen im Vergleich zu den Tabellen 4.1

und 4.2 das Gesagte.

Die Unterschiede in der Dynamik des Wassers bei verschiedenen Salzlösungen zeigen

sich am stärksten für die Wassermoleküle in der ersten Hydratschale. Abb. 4.45 zeigt
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Abbildung 4.44.: Selbstdiffusionskoeffizienten des Wassers in 4,762 molprozentigen Salzlö-
sungen in Relation zu reinem Wasser.

Tabelle 4.3.: Anzahl der Wassermoleküle in verschiedenen Wasserumgebungen von CsI-
Lösungen bei T = 230 K.

c /Molprozent N1 /% N2 /% Nfrei /%

0,498 8,47 6,50 85,03
0,990 15,31 10,47 74,22
1,478 22,28 14,59 63,13
1,961 27,28 16,13 56,59
2,913 36,93 19,29 43,78
3,846 45,17 20,89 33,94
4,762 52,49 21,26 26,25

Tabelle 4.4.: Anzahl der Wassermoleküle in verschiedenen Wasserumgebungen von CsI-
Lösungen bei T = 300 K.

c /Molprozent N1 /% N2 /% Nfrei /%

0,498 8,75 6,13 85,12
0,990 16,55 10,68 72,76
1,478 23,47 14,02 62,51
1,961 29,59 16,40 54,01
2,913 40,41 19,37 40,22
3,846 49,01 20,38 30,61
4,762 56,96 20,37 23,67
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die Kurzzeitdynamiken des Wassers der ersten Hydratschalen einer 0,498 molprozenti-

gen NaCl- und einer gleichkonzentrierten CsI-Lösung bei 230 und 300 K im Vergleich

zu reinem Wasser. Wie zu erwarten war, sind in beiden Fällen die Beweglichkeiten der

Wassermoleküle der CsI-Lösung größer als in der NaCl-Lösung. Dies liegt daran, daß

diese durch die kleineren Ionen relativ stark gebunden werden und sich somit weniger

schnell bewegen können. Im unterkühlten Bereich ist, wie aus Abschnitt 4.2.2 bekannt,

das Wasser in der Hydratschale des Na+ am langsamsten, während sich die Dynamik

vom Wasser der Hydratschale des Cl− und reinem Wasser kaum unterscheidet. Ebenso

sind die Geschwindigkeiten der Wassermoleküle von Cs+ und I− sehr groß. Diese sind

auch bei Raumtemperatur am größten, hier jedoch nur leicht mehr als reines Wasser.

Interessanterweise unterscheiden sich die Geschwindigkeiten der Wassermoleküle der

Na+ - und Cl− -Lösungen bei Raumtemperatur deutlich weniger als bei 230 K.
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Abbildung 4.45.: Mittleres Verschiebungsquadrat des Wassers der ersten Hydratschale
0,498 molprozentiger Salzlösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

Abb. 4.46 zeigt die Kurzzeitdynamiken des freien Wassers 4,762 molprozentiger Salz-

lösungen bei 230 und 300 K im Vergleich zu reinem Wasser. Im unterkühlten Bereich

ist wie zu erwarten das reine Wasser am langsamsten. Danach folgt die NaCl-Lösung,

bei der sowohl das Kation als auch das Anion relativ starke Hydratschale ausbilden.

Das sich darauffolgend am langsamsten bewegende freie Wasser der NaI-Lösung unter-

streicht, daß die Na+ -Wasser-Wechselwirkungen offenbar so stark sind, daß sie noch

deutlich außerhalb der beiden ersten Hydratschalen zu merken sind.

Bei Raumtemperatur ändert sich das Verhalten deutlich. Hier ist das freie Wasser
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Abbildung 4.46.: Mittleres Verschiebungsquadrat des freien Wassers 4,762 molprozentiger
Salzlösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

der NaCl-Lösung mit deutlichem Abstand das langsamste, gefolgt von der NaI- und

der CsCl-Lösung, die sich jedoch nur geringfügig voneinander unterscheiden. Dies zeigt

deutlich, daß der Kationeneffekt, der im unterkühlten Bereich doch deutlich stärker als

der Anioneneffekt ist, bei Raumtemperatur nicht mehr eine so dominante Rolle spielt.

Erstaunlicherweise ist das freie Wasser der CsI-Lösung beweglicher als das in reinem

Wasser. Das deutet darauf hin, daß in diesem Fall ziemlich genau ein
”
Optimum” in

der Dynamik erreicht wurde wie z.B bei reinem Wasser und einem Druck von 1000 bar

bei dieser Temperatur.

Insgesamt muß aber festgestellt werden, daß die Effekte, die sich durch die Ionen erge-

ben, eindeutig auch für die Wassermoleküle gelten, die weit von diesen Ionen entfernt

sind und die Anwesenheit der Ionen direkt nicht spüren. Diese Effekte sind sowohl

konzentrations- als auch ionenabhängig. Weiterhin gibt es deutliche Unterschiede zwi-

schen Raumtemperatur und dem unterkühlten Bereich.

Umorientierungszeiten

Abb. 4.47 zeigt die Umorientierungszeiten des
#   »

OH-Vektors für Wasser in 4,762 mol-

prozentigen Salzlösungen.

Es zeigt sich ein vollkommen anderes Verhalten der rotatorischen Diffusion bei tieferen

und bei höheren Temperaturen. Im stark unterkühlten Bereich zeigt sich der höchste τ2-
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Abbildung 4.47.: Umorientierungszeiten des Wassers in 4,762 molprozentigen Salzlösun-
gen bei niedrigen (links) und hohen Temperaturen (rechts).

Wert bei der NaCl-, gefolgt von der NaI-, mit deutlichem Abstand vor der CsCl- leicht

vor der CsI-Lösung folgend. Die Unterschiede der rotatorischen Diffusion werden also

genau wie bei der Translation im unterkühlten Bereich hauptsächlich durch das Kation

bestimmt. Die starke Hemmung der Bewegung durch die Wechselwirkungen zwischen

Na+ und dem Wasser sind für den hohen Wert der Umorientierungszeit verantwortlich.

Bei hohen Temperaturen zeigt sich ein anderes Verhalten. Hier rotieren die Wasser-

moleküle der NaI-Lösung am schnellsten, gefolgt von denen der CsI-Lösung. Danach

folgen die der NaCl- vor denen der CsCl-Lösung. Es fällt also auf, daß hier das kleinere

Kation für die schnellere Dynamik verantwortlich ist. Ebenfalls bemerkenswert ist, daß

im unterkühlten Bereich die Salzlösungen mit dem gleichen Kation ähnliche Werte in

den Umorientierungszeiten zeigen (so ist die Reihenfolge: NaCl, NaI, CsCl und CsI

nach τ2-Werten, während im warmen Bereich offensichtlich die Anionen die wichtigere

Rolle spielen, die Reihenfolge lautet hier: CsCl, NaCl, CsI und NaI).

Einen guten Überblick über das Verhalten der Umorientierungszeiten liefert auch hier

der Bezug auf die Reorientierung des reinen Wassers. Abb. 4.48 stellt diesen für die

Kationenabhängigkeit dar.

Sowohl bei den Chlorid- als auch bei den Iodidlösungen ist sehr gut der Kreuzungs-

punkt bei ca. 330 K zu erkennen. Bei tieferen Temperaturen ist die Rotation der Was-

sermoleküle der Caesiumlösungen beschleunigt, bei höheren Temperaturen rotieren die

83



4. Ergebnisse und Diskussion

250 300 350 400
 T / K

0.5

1

1.5

2
τ 2/τ

2,
0

NaCl
CsCl

250 300 350 400
 T / K

0.5

1

1.5

2

τ 2/τ
2,

0

NaI
CsI

Abbildung 4.48.: Kationenabhängigkeit der Umorientierungszeiten des Wassers von 4,762
molprozentigen Chlorid- (links) und Iodidlösungen (rechts) in bezug auf
reines Wasser.

Wassermoleküle der Natriumlösungen schneller. Warum bei den hohen Temperaturen

die größeren Kationen eine schnellere Rotation bedeuten, ist komplexer; möglicherwei-

se sind Ionenpaarbildungseffekte dafür verantwortlich.

Abb. 4.49 zeigt die Anionenabhängigkeit der Reorientierung der Wassermoleküle für

4,762 molprozentige Salzlösungen. Es zeigt sich, daß für den gesamten betrachteten

Temperaturbereich die Umorientierungszeiten für die Wassermoleküle in den Chlo-

ridlösungen größer sind als für die der Iodidlösungen. Bei den Caesiumhalogenidlö-

sungen ergibt sich im unterkühlten Bereich durch die verschiedenen Anionen Cl− und

I− praktisch kein Unterschied.

Die Betrachtung der Aktivierungsenergien für die Reorientierung in wäßrigen Salzlö-

sungen zeigt ebenfalls analog zur Diffusion die starke Kationenabhängigkeit. So zeigen

diese sowohl für die NaCl- und NaI-Lösungen (27,91 kJ mol−1 und 27,18 kJ mol−1 zwi-

schen 230 und 250 K und 17,32 und 16,97 kJ mol−1 zwischen 290 und 310 K) als auch

für die CsCl- und CsI-Lösungen (23,88 und 24,97 kJ mol−1 zwischen 230 und 250 K

und 14,99 und 15,06 kJ mol−1 zwischen 290 und 310 K) ähnliche Werte.
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Abbildung 4.49.: Anionenabhängigkeit der Umorientierungszeiten des Wassers von 4,762
molprozentigen Natrium- (links) und Caesiumlösungen (rechts) in Rela-
tion zu reinem Wasser.

4.3.3. Löslichkeiten von Methan und daraus abgeleitete thermodynamische

Eigenschaften

Im folgenden Abschnitt wird untersucht, inwieweit die Löslichkeitseigenschaften von

Methan in wäßrigen Salzlösungen von der Art des Salzes abhängen. Abb. 4.50 (links)

zeigt das exzeßchemische Potential von Methan in 3,846 molprozentigen (c ≈ 2 mol/L)

NaCl-, CsCl-, NaI- und CsI-Lösungen in einem Temperaturbereich von 230 bis 400 K

im Vergleich zu reinem Wasser.

Verglichen mit reinem Wasser sind die exzeßchemischen Potentiale des Methans in

den Salzlösungen erhöht, wobei die Erhöhung bei der NaCl-Lösung (also kleines Ka-

tion und kleines Anion) am stärksten und bei CsI-Lösung (großes Kation und großes

Anion) am geringsten ist. Dies ist mit den bisher gezeigten Einflüssen der verschiedenen

Salze eindeutig zu verstehen: Während das CsI die Struktur der Wassermoleküle nur

geringfüg stört, bindet die Zugabe von NaCl die Wassermoleküle stark an die Ionen,

und die LDL-Strukturelemente, die eine gute Löslichkeit apolarer Teilchen bedeuten,

verschwinden zu einem höheren Anteil. Ein interessantes Verhalten zeigt sich bei den

Salzen CsCl und NaI, also den Salzen, die ein großes und ein kleines Ion beinhalten.

Bei tiefen Temperaturen ist das µex des Methans der NaI-Lösung deutlich höher als das

µex in der CsCl-Lösung. Je tiefer die Temperatur ist, umso näher rücken die Werte der

NaCl- und NaI-Lösungen zusammen. Offensichtlich ist in diesem Temperaturbereich
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Abbildung 4.50.: Links: Exzeßchemisches Potential von Methan 3,846 molprozentiger wäß-
riger Salzlösungen.
Rechts: Differenzen des Exzeßchemischen Potential von Methan in 3,846
molprozentiger wäßrigen Salzlösungen und reinem Wasser.

das Kation überwiegend für den Einfluß auf das Löslichkeitsverhalten verantwortlich.

Wird nun die Temperatur erhöht, so fällt auf, daß die Kurve für die CsCl-Lösung

stärker ansteigt als für die NaI-Lösung. Die Werte für die exzeßchemischen Poten-

tiale von CH4 nähern sich einander an, bis es einen Kreuzungspunkt im Bereich um

Raumtemperatur gibt. Danach steigt das µex der CsCl-Lösung weiterhin stärker an

und erreicht praktisch ähnliche Werte wie die NaCl-Lösung. Die exzeßchemischen Po-

tentiale des Methans der NaI-Lösung nähern sich den Werten für die CsI-Lösung an.

Offensichtlich ist bei den hohen Temperaturbereichen das Anion für den Einfluß auf

das Löslichkeitsverhalten hauptverantwortlich.

Die reinen Salzeffekte, dargestellt als Differenzen des exzeßchemischen Potential ∆µex

zwischen µex,Salzlösung−µex,Wasser sind in Abb. 4.50 (rechts) zu sehen. Interessant hierbei

ist, daß bei der CsI-Lösung (also sowohl unpolares Kat- und Anion) das ∆µex sich ab

einer Temperatur von ca. 300 K nicht mehr ändert.

Wie kann man nun das unterschiedliche Löslichkeitsverhalten bei tiefen und hohen

Temperaturen verstehen? Die naheliegendste Lösung scheint in temperaturabhängigen

Unterschieden in der Wasserstruktur zu liegen. Daher wurden zuerst die Packungsdich-

ten (siehe Abschnitt 2.3.7) der verschiedenen Salzlösungen untersucht. Abb. 4.51 und

Abb. 4.52 zeigen die verschiedenen η-Werte für unterschiedlich konzentrierte NaCl-,

CsCl-, NaI-, und CsI-Lösungen bei 230, 300, 350 und 400 K.
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Abbildung 4.51.: Packungsdichten wäßriger Salzlösungen bei 230 K (links) und 300 K
(rechts).

Bei allen vier Temperaturen zeigt sich für die NaCl-Lösungen die größten Packungs-

dichten, also die geringsten freien Volumina, während die CsI-Lösungen die geringsten

Packungsdichten, also die größten freien Volumina aufweisen. Dies entspricht dem in

Abb. 4.50 gezeigten Löslichkeitsverhalten. Im unterkühlten Bereich bei 230 K weisen

die wäßrigen Lösungen von CsCl und NaI ähnliche Packungsdichten auf, erst bei Kon-

zentrationen von mehr als drei Molprozent nimmt die Packungsdichte bei NaI stärker

zu, was der schlechteren Löslichkeit von Methan entsprechen würde. Bei Raumtem-

peratur gibt es keinen signifikanten Unterschied der Packungsdichten zwischen den

CsCl- und NaI-Lösungen. Dies entspricht ungefähr dem Kreuzungspunkt aus Abb.

4.50. Während bei 350 K die η-Werte der CsCl- und NaI-Lösungen praktisch keine

merkbaren Unterschiede aufweisen, liegt erst bei 400 K der Wert der CsCl-Lösung

leicht oberhalb dem der NaI-Lösung. Es läßt sich also zusammenfassen, daß sich für

diesen Temperaturbereich das Löslichkeitsverhalten der verschiedenen Salzlösungen

mit den Packungsdichten nicht vollständig erklären läßt.

Man könnte anmerken, daß das Kriterium der Packungsdichte, die freien Volumina

der Teilchen unter der Annahme kugelförmiger Gestalt über die Lennard-Jones-

Radien abzuschätzen, möglicherweise zu ungenau ist, um das Verhalten der Lösung

zu erklären. Aus diesem Grunde wurde eine bessere Methode gesucht, das freie Vo-

lumen zu bestimmen. Dazu wurden die verschiedenen ζ-Werte (vgl. Abschnitt 2.3.8)

bestimmmt.
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Abbildung 4.52.: Packungsdichten wäßriger Salzlösungen bei 350 K (links) und 400 K

(rechts).

Abb. 4.53 und Abb. 4.54 zeigen die verschiedenen ζ-Werte für wäßrige Salzlösungen

bei 230, 300, 350 und 400 K. Im unterkühlten Bereich erkennt man eine deutliche Ab-

0 1 2 3 4 5
 c / Mol%

0.02

0.03

0.04

ζ

 NaCl
 CsCl
 NaI
 CsI

0 1 2 3 4 5
 c / Mol%

0.02

0.03

0.04

ζ

Abbildung 4.53.: ζ-Werte wäßriger Salzlösungen bei 230 (links) und 300 K (rechts).

nahme der ζ-Werte bei steigender Salzkonzentration. Dies geht einher mit der Abnah-

me der Tetraederstrukturen in Verbindung mit der Entstehung von HDL-Strukturen.

Die Abnahme ist bei NaCl-Lösungen am geringsten, gefolgt von den CsCl-, NaI- und

CsI-Lösungen. Bei Raumtemperatur zeigt sich ein ähnliches Bild, hier ist jedoch die

Abnahme geringer, da schon ein größerer Teil der Wassermoleküle als HDL-Strukturen

88



4.3. Eigenschaften verschiedener wäßriger Salzlösungen
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Abbildung 4.54.: ζ-Werte wäßriger Salzlösungen bei 350 (links) und 400 K (rechts).

vorliegt. Bei den CsI-Lösungen zeigt sich sogar ein leichter Anstieg, was auf eine Ab-

nahme der Wasserdichten hindeutet. Bei höheren Temperaturen bleibt jedoch die Rei-

henfolge der ζ-Werte die gleiche: Den höchsten Wert haben die CsI- vor den NaI-,

CsCl- und NaCl-Lösungen.

Es ließ sich also zeigen, daß die Unterschiede in der Wasserstruktur nur das Lös-

lichkeitsverhalten bei tiefen Temperaturen erklären. Bei hohen Temperaturen muß es

andere Erklärungsansätze geben. Die unterschiedlichen Kurvenverläufe von µex in den

einzelnen Salzlösungen aus Abb. 4.50 mit der Temperatur zeigen, daß das Steigungs-

verhalten in erster Linie vom Anion abhängig ist. Die exzeßchemischen Potentiale des

Methans steigen in den Alkaliiodidlösungen deutlich weniger schnell an als in den Al-

kalichloridlösungen. Dies läßt vermuten, daß die Wechselwirkungen des Methans mit

dem Iodid sehr stark und für diesen Effekt verantwortlich sind. Um dies zu überprüfen,

wurde zwischen dem insertierten Methan und den in der Lösung befindlichen Ionen

die entsprechenden Paarkorrelationsfunktionen berechnet. Abb. 4.55 (links) zeigt die

verschiedenen Paarkorrelationsfunktionen zwischen Methan und den Kationen einer

4,762 molprozentigen NaCl- bzw. CsCl-Lösung bei 300 K, während rechts die Paar-

korrelationsfunktionen zwischen Methan und den Anionen gleichkonzentrierter NaCl-

bzw. NaI-Lösungen dargestellt sind.

Wie in Abschnitt 4.2.3 beschrieben, ist wegen der hohen Wasserdichte um das Na+ kein

eindeutiges erstes Maximum zu sehen. Im Gegensatz dazu ist ein schwach ausgeprägtes

erstes Maximum zwischen Cs+ und Methan erkennbar, das bis 1,5 reicht. Dies bedeutet
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Abbildung 4.55.: Links: Paarkorrelationsfunktionen zwischem insertierten Methan und
dem Anion in 4,762 molprozentigen wäßriger Natriumhalogenidlösun-
gen bei 300 K.
Rechts: Paarkorrelationsfunktionen zwischem insertierten Methan und
dem Kation in 4,762 molprozentigen wäßriger Alkalichloridlösungen bei
300 K.

eine 1,5-fach größere Wahrscheinlichkeit, in diesem Abstand ein Methan-Cs+ -Paar zu

finden in Relation zur globalen Dichte. Dies deutet auf eine schwache Wechselwirkung

zwischen Cs+ und dem Methan hin.

Die Paarkorrelation zwischen Cl− und dem Methan zeigt beim ersten Maximum Wer-

te von knapp über 1, was auf eine sehr schwache Wechselwirkung zwischen beiden

Teilchen hindeutet. Dagegen bildet die Paarkorrelationsfunktion zwischen I− und dem

Methan ein ausgeprägtes Maximum aus, das ca. bis 2 reicht. Dies demonstriert eine

deutlichere Wechselwirkung. Eine stärkere Wechselwirkung zwischen den Ionen und

dem Methan spricht für eine bessere Löslichkeit. Da nun das I− die stärkste Wechsel-

wirkung mit dem Methan zeigt, ist es nicht mehr verwunderlich, warum der µex -Wert

in den Iodidlösungen in Relation zu den Chloridlösungen deutlich reduziert ist. Man

kann also das Löslichkeitsverhalten folgendermaßen zusammenfassen: Im unterkühlten

Bereich, in dem die Wassermoleküle überwiegend Tetraederstrukturen ausbilden, ist

deren stärkere Zerstörung durch das Na+ im Vergleich zum Cs+ entscheidend für den

höheren Wert von µex . Bei hohen Temperaturen sind die Tetraederstrukturen weitge-

hend zerstört, und die Wechselwirkung zwischen den Ionen und dem Methan treten in

den Vordergrund. Da diese zwischen I− und dem Methan am stärksten sind, sind die
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exzeßchemischen Potentiale der Iodidlösungen kleiner als der Chloridlösungen.

Abb. 4.56 zeigt die verschiedenen exzeßchemischen Potentiale von Methan in Verbin-

dung mit den entsprechenden Lösungsenthalpien und –entropien in 3,846 molprozen-

tigen Salzlösungen. Die Kurven sehen relativ ähnlich aus, doch ergeben sich deutliche
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Abbildung 4.56.: Exzeßchemisches Potential von Methan in 3,846 molprozentigen Salzlö-
sungen (rot) und reinem Wasser (schwarz) und daraus abgeleitete Lö-
sungsenthalpien und –entropien.
Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten links: NaI und unten rechts:
CsI.

Unterschiede auch in den abgeleiteten Größen. So überwiegt bei allen vier Salzlö-

sungen bei tiefen Temperaturen die Änderung des enthalpischen der Änderung des

entropischen Beitrags (∆hex > T∆sex), während das Verhalten bei hohen Tempera-
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turen umgekehrt ist. Der Kreuzungspunkt, an dem ∆hex ≈ T∆sex ist, verschiebt sich

jedoch deutlich bei einer Änderung des Salzes. So liegt er bei der NaCl-Lösung bei T ≈
392 K, bei CsCl-Lösung bei T ≈ 356 K, bei der CsI-Lösung bei T ≈ 361 K und bei der

NaI-Lösung bei liegt er über 400 K und somit außerhalb des betrachteten Temperatur-

bereichs. Es fällt somit auf, daß ein größeres Kation den Kreuzungspunkt zu tieferen

und ein größeres Anion ihn zu höheren Temperaturen verschiebt. Interessanterweise

ist auch hier der Kationeneffekt deutlich stärker.

Kurz-und langreichweitige Salzeffekte In den Abb. 4.57, 4.58, 4.59 und 4.60 sind

die unterschiedlichen Anteile der exzeßchemischen Potentialdifferenz zwischen dem

gebundenen und freien Wasser für wäßrige Salzlösungen und reinem Wasser bei 230

und 300 K dargestellt.
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Abbildung 4.57.: Exzeßchemische Potentialdifferenz ∆µex zwischen den verschiedenen
Wasserregionen wäßriger NaCl-Lösungen und Wasser bei 230 K (links)
und 300 K (rechts).

Es zeigt sich für alle betrachteten Salzlösungen ein höherer ∆µex -Wert für 230 als

für 300 K. Das erscheint plausibel, da bei 230 K eine große Anzahl Tetraederstruktu-

ren im Wasser vorliegt, die durch die Zugabe der Ionen vermindert wird, und somit

sinkt die Löslichkeit stärker als bei Raumtemperatur. Wie zu erwarten war, zeigt die

NaCl-Lösung nicht nur als Gesamtlösung das höchste exzeßchemische Potential des

Methans, sondern auch in den beiden betrachteten Bereichen des freien und gebun-

denen Wassers. Das ∆µex des Methans ist in der CsI-Lösung am geringsten, wobei
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4.3. Eigenschaften verschiedener wäßriger Salzlösungen
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Abbildung 4.58.: Exzeßchemische Potentialdifferenz ∆µex zwischen den verschiedenen
Wasserregionen wäßriger CsCl-Lösungen und Wasser bei 230 K (links)
und 300 K (rechts).
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Abbildung 4.59.: Exzeßchemische Potentialdifferenz ∆µex zwischen den verschiedenen
Wasserregionen wäßriger NaI-Lösungen und Wasser bei 230 K (links)
und 300 K (rechts).

auffällt, daß bei einer Konzentrationserhöhung des Salzes diese Differenz im freien

Wasser bei Raumtemperatur praktisch konstant ist (siehe Abb. 4.60). Das läßt für

diese Eigenschaft darauf schließen, daß sich das freie Wasser praktisch nicht mehr vom

reinen Wasser unterscheidet. Eine mögliche Erklärungsform für dieses Verhalten stellt

die Vorstellung von Ionenpaaren dar. Dies würde mit der Theorie von K. Collins [135]
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4. Ergebnisse und Diskussion
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Abbildung 4.60.: Exzeßchemische Potentialdifferenz ∆µex zwischen den verschiedenen
Wasserregionen wäßriger CsI-Lösungen und Wasser bei 230 K (links) und
300 K (rechts).

übereinstimmen, der solche Ionenpaare aus großen Kationen und großen Anionen dis-

kutiert.

Beim Vergleich der Ergebnisse für die verschiedenen CsCl- und NaI-Lösungen (also die

Lösungen mit jeweils einen polaren und einen unpolaren Ion), fällt auf, daß der Wert für

∆µex im gebundenen Wasser für die CsCl-Lösungen unabhängig von der Temperatur

erhöht ist. Dies stimmt mit den Ergebnissen von Abb. 4.55 überein. Durch die starke

Wechselwirkung zwischen I− und dem Methan (natürlich findet die direkte Wechsel-

wirkungen zwischen I− und dem Methan in der Region des gebundenen Wassers statt)

ist der µex -Wert der NaI-Lösung kleiner als der der CsCl-Lösung. Im unterkühlten

Wasser sind die ∆µex -Werte des freien Wassers für die NaI-Lösungen größer. Dies

liegt daran, daß Na+ als hydrophilstes der betrachteten Ionen den stärksten Einfluß

auf die Wasserstruktur hat und sie bis in das freie Wasser stark beeinflußt. Bei Raum-

temperatur unterscheiden sich die Werte der CsCl- und der NaI-Lösungen für das freie

Wasser nur noch geringfügig.

4.3.4. Zusammenfassung

Es konnte gezeigt werden, daß die Störungen der Wasserstruktur durch die Ionen

ähnlich ausfallen wie bei NaCl. Es ist jedoch so, daß diese Störungen bei kleineren

Ionen stärker sind als bei größeren. Weiterhin zeigen sich diese Strukturunterschie-
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4.3. Eigenschaften verschiedener wäßriger Salzlösungen

de – insbesondere auch im freien Wasser – überwiegend im unterkühlten Bereich; im

Bereich um Raumtemperatur und bei höheren Temperaturen sind sie praktisch nicht

mehr sichtbar. Dennoch zeigen die verschiedenen Ionen auch unterschiedlichen Einfluß:

Die gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zeigen eine Stärkung der Wasserstruktur bei

Cs+ und I− und eine Schwächung bei Na+ und Cl− . Auch die Dynamik der Wassermo-

leküle wird durch die Ionen und insbesondere die Kationen unterschiedlich beeinflußt.

Dies trifft insbesondere auch auf den unterkühlten Bereich zu. Dort führen alle Ionen

zu einer Gesamterhöhung der Dynamik; die unpolaren Ionen beschleunigen das Wasser

jedoch stärker, und insbesondere das Na+ bindet die Wassermoleküle in seiner Hydrat-

schale so stark an sich, daß ihre Translation gehindert wird. Die Umorientierungszeit

wird im unterkühlten Bereich hauptsächlich durch die Kationen und bei höheren Tem-

peraturen hauptsächlich durch die Anionen bestimmt. Die Löslichkeit von unpolaren

Teilchen (Methan) in wäßrigen Salzlösungen wird im unterkühlten Bereich weitesge-

hend durch das Kation bestimmt, da das kleine Na+ am stärksten die tetraedrischen

Kavitäten zerstört, in denen sich die unpolaren Teilchen gut lösen. Bei hohen Tempe-

raturen, bei denen diese Strukturen nur sehr schwach ausgeprägt sind, überwiegt die

Wechselwirkung zwischen dem Methan und den Ionen, die mit I− am stärksten sind.

Dies spiegeln auch die separat ausgerechneten µex -Werte für das gebundene Wasser

wider.
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5. Zusammenfassung und Ausblick

In der vorliegenden Arbeit wurde auf der Basis von molekulardynamischen Simulatio-

nen das Verhalten von Wasser bei verschiedenen Drücken sowie von verschiedenen wäß-

rigen Alkalihalogenidlösungen untersucht. Ziel dieser Untersuchung war es, strukturelle

Änderungen in der Wasserstruktur mit den verschiedenen Eigenschaftsänderungen in

Relation zu setzen. Als strukturelle Größen wurden die Dichte, das Tetraedizitäts-

maß und die verschiedenen Wasser-Wasser-Paarkorrelationsfunktionen herangezogen.

Als Grund für die vielen ungewöhnlichen Eigenschaften des Wassers konnte die un-

terschiedliche Verteilung der LDL- und HDL-Strukturelemente ausgemacht werden,

bei denen die LDL-Elemente eine starke tetraedrische Struktur, eine geringen Dichte,

eine geringe Dynamik und eine gute Löslichkeit apolarer Teilchen ausmachen. HDL-

Elemente zeichnen sich dagegen durch eine gestörte Tetraederstruktur, einer großen

Dichte, einer höheren Dynamik und einer schlechteren Löslichkeit in apolaren Teil-

chen aus. Ein Anstieg der Temperatur führt ebenso wie eine Druckerhöhung zu einer

Verminderung der LDL- zugunsten der HDL-Elemente, wobei der Temperatureffekt

stärker ist. Die Verteilung dieser beiden lokalen Strukturelemente spiegelt sich in den

Anomalien des Wassers wider (Dichtemaximum und dessen Verschiebung bei hohen

Drücken, anfängliche Zunahme der Dynamik im unterkühlten Bereich, anomales Lös-

lichkeitsverhalten u.a.).

Eine Zugabe von Salz (NaCl) zu Wasser führt zu makroskopisch ähnlichen Eigen-

schaftsänderungen. Auch hier wird die Anzahl der LDL- zugunsten der HDL-Elemente

reduziert. Auslösend hierfür sind die Ionen mit ihrer Hydratschale, die das umgeben-

de Wasser dementsprechend in seiner Struktur beeinflussen. Dieser Effekt ist auch im

freien Wasser spürbar, also auch bei den Wassermolekülen, die sich weit entfernt von

den Ionen befinden. Die Frage, ob das Aussalzen von Proteinen durch eine geänderte

Wasserstruktur oder durch direkte Wechselwirkung der Ionen mit dem Protein her-

vorgerufen wird, konnte hier ohne die Berücksichtigung der Proteine natürlich nicht

abschließend geklärt werden. Es ist jedoch wahrscheinlich, daß beide Effekte zum Aus-

salzen beitragen, wobei der letztere wahrscheinlich stärker ist. So konnte bei einer

Salzkonzentration von 2,913 Molprozent eine strukturelle Änderung festgestellt wer-
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den, die einem Druck von ca. 400 bar entspricht. Die Denaturierung von Proteinen

durch Druck findet in der Regel bei einem Druck von wenigen kbar statt [141–145].

Die anderen betrachteten Salze beeinflussen die Wasserstruktur in ähnlicher Weise, je-

doch weniger stark. Je kleiner ein Ion, umso stärker wird die Wasserstruktur verändert.

Da die Bindung zwischen dem kleinen Na+ und dem Wasser relativ stark ist, überwiegt

der Kationeneffekt, was sich insbesondere im unterkühlten Bereich widerspiegelt. So

kann für die betrachteten Salzlösungen festgehalten werden, daß das Dynamikverhal-

ten, das Löslichkeitsverhalten von apolaren Teilchen im unterkühlten Bereich sowie

die dynamischen Heterogenitäten (siehe Anhang A) vor allen Dingen durch das Ka-

tion bestimmt wird. Das Löslichkeitsverhalten von apolaren Teilchen ist bei hohen

Temperaturen aber stark vom Anion abhängig, da eine deutliche Wechselwirkung zwi-

schen dem Iodid und dem Methan festzustellen ist. Ebenso ist es interessant, daß die

mit dem Lösen von Methan festgestellten Lösungsenthalpien und –entropien deutlich

von den jeweiligen Kationen und Anionen abhängen. So wird der Kreuzungspunkt, an

dem ∆hex > T∆sex ist, durch größere Kationen zu tieferen und durch größere Anionen

zu höheren Temperaturen verschoben.

Eine Fortsetzung der bisherigen Arbeit könnte in der erneuten Simulation der wäßrigen

Salzlösungen mit den speziell für das TIP4P-Ew-Modell angepaßten Parametern von

Joung et al. [63] liegen. Weiterhin wären auch mehr experimentelle Daten, insbesondere

von NaI-, CsCl- und CsI-Lösungen hilfreich. Zum besseren Verständnis der Hofmeister-

Reihe sollten die Simulationen von wäßrigen Alkalihalogenidssalzen auf andere Salze

ausgeweitet werden. Insbesondere PO3−
4 SO2−

4 , NO−3 ClO−4 SCN−, NH+
4 Mg2+ Ca2+

und Ba2+, also die jeweils starken Kosmo- bzw. Chatrope der Hofmeister-Reihe, böten

sich hierfür an.

Ein weiterer Anschluß diese Arbeit könnte in Simulationen liegen, die sich mit der

Löslichkeit von Gasen an der Grenzfläche Meerwasser/Luft beschäftigen. Rund 71%

der Erdoberfläche sind von Meerwasser bedeckt, was die Meerwasser/Luft-Grenzfläche

zur größten physikalischen Grenzfläche auf unserem Planeten macht. Die Kinetik der

Löslichkeit von Gasen wie CO2 und CH4 an dieser Grenzfläche stellt ein aufregendes

Forschungsthema dar.
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4.15. Maxima der Tetraedizitätsverteilung und der dynamischen Heterogeni-
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und Wasser bei 230 und 300 K. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 93

4.59. ∆µex zwischen den verschiedenen Wasserregionen wäßriger NaI-Lösungen
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reinem Wasser bei 230 K . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 126

E.4. ∆gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen und
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reinem Wasser bei 230 K . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 131

E.9. ∆gOH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen und
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NaCl-Lösungen bei T = 300 K . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 62
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A. Dynamische Heterogenitäten in wäßrigen

Salzlösungen

A.1. Dynamische Heterogenitäten in wäßrigen

Natriumchloridlösungen

Bei den bisher festgestellten Gemeinsamkeiten stellt sich natürlich die Frage, ob auch

ein ähnliches Verhalten zwischen den dynamischen Heterogenitäten in Abhängigkeit

des Drucks und in Abhängigkeit der Salzkonzentration zu erwarten ist. Abb. A.1 zeigt

die verschiedenen α2(t)-Werte der unterschiedlich konzentrierten NaCl-Lösungen bei

230 K (links) und 300 K (rechts). Dabei ergibt sich interessanterweise ein vollkom-

men unterschiedliches Verhalten. Bei Raumtemperatur nehmen die dynamischen He-

terogenitäten durchgängig bei Erhöhung der Salzkonzentration zu, während sie im

unterkühlten Bereich abnehmen. Diese Abnahme erfolgt nicht durchgängig, sondern

erreicht ein Minimum bei einer Salzkonzentration von 0,990 Molprozent. Es läßt dar-

auf schließen, daß es offensichtlich mehrere entgegengesetzte Ursachen gibt, die dieses

Verhalten beeinflussen. Um diese einzelnen Gründe besser zu verstehen, müßte wieder

– analog wie beim Selbstdiffusionskoeffizienten D und dem exzeßchemischen Potential

µex – eine Auftrennung zwischen dem Verhalten der verschiedenen Wasserumgebungen

vorgenommen werden.

Dies ist gerade für die dynamischen Heterogenitäten nicht trivial, weil es sich hier-

bei um eine Langzeiteigenschaft handelt und ein Wassermolekül seine Zugehörigkeit

zu einer Wasserregion (erste Hydratschale, freies Wasser etc.) ändern kann. Bei der

Aufteilung des Tetraedizitätsmaßes sowie beim unterschiedlichen Löslichkeitsverhal-

ten stellt dies kein Problem da: Die Zugehörigkeit des entsprechenden Wassermoleküls

zu einer Wasserregion wird für jeden Zeitschritt neu bestimmt. Bei der Betrachtung

der unterschiedlichen Wasserdynamiken wurde der Fehler dahingehend reduziert, daß

das mittlere quadratische Verschiebungsquadrat nur für relativ kurze Zeiten berechnet

wurde: Somit kann angenommen werden, daß die betrachteten Wassermoleküle mit
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A. Dynamische Heterogenitäten in wäßrigen Salzlösungen
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Abbildung A.1.: α2(t)-Werte wäßriger NaCl-Lösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts)

hoher Wahrscheinlichkeit am Ende der Berechnung zur selben Wasserregion gehören

wie am Anfang. Bei der Betrachtung der dynamischen Heterogenitäten ist dies lei-

der nicht sinnvoll, da eine Betrachtung über einen längeren Zeitraum vonnöten ist.

Um dennoch Aussagen über die dynamischen Heterogenitäten in unterschiedlichen

Wasserregionen zu tätigen, müßte die Zugehörigkeit zu einer Region, die zu Anfang

festgelegt wird, formal beibehalten werden, selbst wenn sie sich im Verlauf der Simula-

tion ändern sollten. Da in einem bestimmten (nicht zu langem) Betrachtungszeitraum

doch verhältnismäßig viele Wassermoleküle ihre Zugehörigkeit zu einem Bereich nicht

ändern (insbesondere diejenigen, die relativ stark an das Na+ gebunden sind), wären

zumindest qualitative Aussagen über die dynamischen Heterogenitäten in verschiede-

nen Wasserregionen machbar. Dies wurde in dieser Arbeit nicht durchgeführt, stellt

aber ein interessantes Beschäftigungsfeld für anschließende Arbeiten dar.

Ohne diese Aufteilung durchgeführt zu haben, läßt sich über das unterschiedliche Ver-

halten der α2(t)-Werte mutmaßen. Die wahrscheinlichste Erklärung liegt darin, daß

die dynamischen Heterogenitäten im freien Wasser analog zum Druckeffekt abneh-

men. In den Hydratschalen liegt eine starke Wechselwirkung zwischen dem Wasser

und den Ionen vor, was die dynamischen Heterogenitäten in diesem Bereich erhöht.

Bei tiefen Temperaturen macht sich die fluidisierende Wirkung der Ionen durch die

Zerstörung der Tetraederstrukturen bemerkbar, und es ergibt sich anfangs eine Ab-

nahme der α2(t)-Werte. Bei Raumtemperatur liegen von vorneherein weniger tetra-
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A.2. Dynamische Heterogenitäten in verschiedenen Salzlösungen
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Abbildung A.2.: α2(t)-Werte 4,762 molprozentiger wäßriger Salzösungen bei 230 K (links)
und 300 K (rechts).

edrische Strukturen vor, und es überwiegt die Zunahme der α2(t)-Werte, die durch die

Wassermoleküle in den Hydratschalen hervorgerufen werden.

A.2. Dynamische Heterogenitäten in verschiedenen Salzlösungen

Abb. A.2 zeigt die dynamischen Heterogenitäten für das Wasser in verschiedenen Salz-

lösungen bei 230 und 300 K im Vergleich zu den Werten von reinem Wasser. Es zeigt

sich, daß offensichtlich der Kationeneffekt deutlich gegenüber dem Anioneneffekt über-

wiegt. Im unterkühlten Bereich erkennt man die zuvor besprochene leichte Abnahme

der α2(t)-Werte im Vergleich zu reinem Wasser. Die Kurve für die NaI-Lösung verläuft

analog und ist nur zu geringfügig tieferen Werten verschoben. Der Verlauf der dyna-

mischen Heterogenitäten für wäßrige CsCl- und CsI-Lösungen liegt dagegen deutlich

tiefer. Hierbei liegt das Maximum für CsI sogar etwas höher als für CsCl, die Werte

klingen aber auch etwas schneller ab. Bei Raumtemperatur zeigt sich die Kationenab-

hängigkeit ebenfalls: Das reine Wasser zeigt die geringsten α2(t)-Werte, gefolgt von den

Caesiumsalzen, während die höchsten Werte von den Natriumsalzen erreicht werden.

In diesem Temperaturbereich spielt der Unterschied des Anions praktisch keine Rolle

mehr. Dies unterstützt die These aus Kapitel A.1, daß der Anstieg der Heterogenitäten

bei Raumtemperatur vor allem auf die Wassermoleküle in der ersten Hydratschale der

Ionen zurückzuführen ist. Dadurch, daß diese stärker an das Na+ gebunden sind als an
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A. Dynamische Heterogenitäten in wäßrigen Salzlösungen

das Cs+ , liegen die Werte für die Natriumhalogenid-Lösungen höher. Mit dem glei-

chen Argument kann auch der höhere Wert für α2(t) der Natriumhalogenid-Lösungen

im Vergleich zu den Caesiumhalogenid-Lösungen bei 230 K erklärt werden. Die flui-

disierende Wirkung im freien Wasser findet für jedes Salz statt. Eine weiter Bestäti-

gung hierfür zeigt die Konzentrationsabhängigkeit der dynamischen Heterogenitäten

für wäßrige CsI-Lösungen, dargestellt in Abb. A.3 bei 230 und 300 K.
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Abbildung A.3.: α2(t)-Werte wäßriger CsI-Lösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

Für den unterkühlten Bereich zeigt sich eine stete Abnahme der α2(t)-Werte mit der

Konzentration, während deren Anstieg im Bereich um Raumtemperatur deutlich ge-

ringer ist als bei den NaCl-Lösungen. Dennoch müßte auch hier zur endgültigen Be-

stätigung der aufgestellten Thesen eine Aufspaltung der dynamischen Heterogenitäten

– wie in Kapitel A.1 beschrieben – für die verschiedenen Wasserregionen durchgeführt

werden.
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B. Kriterien für die Einteilung der verschiedenen

Wasserregionen

Tab. B.1 beinhaltet die verschiedenen Kriterien für die Einteilung der verschiedenen

Wasserregionen. Wassermoleküle, die sich innerhalb eines Abstands r ≤ R1 vom Ion

befinden, gehören zur ersten Hydratschale. Wassermoleküle, die sich innerhalb eines

Abstands R2 ≤ r ≥ R1 vom Ion befinden, gehören zur zweiten Hydratschale, während

Wassermoleküle, die einen größeren Abstand als R2 zu den Ionen aufweisen, als freies

Wasser bezeichnet werden.

Tabelle B.1.: Parameter zur Einteilung der verschiedenen Wasserregionen. R1 und R2 be-
zeichnen die Grenzen für die Wassermoleküle der ersten und zweiten Hydrat-
schalen.

Ion R1 / nm R2 / nm

Na+ 0.33 0.55
K+ 0.39 0.60
Rb+ 0.405 0.61
Cs+ 0.44 0.63
Cl− 0.40 0.62
Br− 0.41 0.63
I− 0.44 0.66
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C. Vergleich zwischen der Widom-Particle-Insertion-

und der Overlapping-Distribution-Methode

C.1. Exzeßchemisches Potential von Methan in Wasser

Wie einleitend erläutert (siehe Kapitel 2.3.6), droht die Widom-Particle-Insertion-

Methode bei zu hohen Dichten zu versagen. Aus diesem Grund wurden die exzeß-

chemischen Potentiale für Methan in Wasser bei verschiedenen Drücken ausschließlich

mit der Overlapping-Distribution-Methode bestimmt. Abb. C.1 stellt die jeweiligen

Ergebnisse für beide Methoden vor.
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Abbildung C.1.: Exzeßchemisches Potential von Methan in Wasser.
Linien: Ergebnisse der Overlapping-Distribution-Methode.
Punkte: Ergebnisse der Widom-Methode.

Es zeigt sich, daß beide Methoden zum annähernd gleichen Ergebnis führen. Lediglich

bei sehr hohen Drücken (ab ca. 5000 bar im unterkühlten Bereich bzw. ab 8000 bar
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C.2. Exzeßchemisches Potential von Methan in wäßrigen Salzlösungen

für fast alle Temperaturen) weichen die mit der Widom-Methode bestimmten Werte

merkbar ab. Es ist kein eindeutiger Trend zu sehen, sondern die Werte streuen um die

Kurve, die mit der Overlapping-Distribution-Methode erzielt wurde.

C.2. Exzeßchemisches Potential von Methan in wäßrigen

Salzlösungen

Abb. C.2 stellt das exzeßchemische Potential von Methan, berechnet mit der Widom-

Particle-Insertion- und der Overlapping-Distribution-Methode, in zwei wäßrigen NaCl-

Lösungen vor. Es zeigt sich auch für die höchste untersuchte Salzkonzentration von

4,762 Molprozent eine exzellente Übereinstimmung der beiden Methoden. Dies recht-

fertigt die Verwendung der rechentechnisch weniger aufwendigen Widom-Methode.
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Abbildung C.2.: Exzeßchemisches Potential von Methan in wäßrigen NaCl-Lösungen.
Linien: Ergebnisse der Overlapping-Distribution-Methode.
Punkte: Ergebnisse der Widom-Methode.
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D. Paarkorrelationen von Wasserlösungen
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Abbildung D.1.: Temperaturabhängigkeit der OH-Paarkorrelationsfunktion (links) und
HH-Paarkorrelationsfunktion (rechts) in reinem Wasser.

122



0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
 r / nm

0

1

2

3

 g
O

H
 (r

)

 1 bar
 1000 bar
 2000 bar
 3000 bar
 4000 bar
 5000 bar
 6000 bar
 8000 bar

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
 r / nm

0

0.5

1

1.5

2

 g
O

H
 (r

)

Abbildung D.2.: Druckabhängigkeit der OH-Paarkorrelationsfunktion in reinem Wasser
bei 230 K (links) und 300 K (rechts).

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
 r / nm

0.5

1

1.5

2

 g
H

H
 (r

)

 1 bar
 1000 bar
 2000 bar
 3000 bar
 4000 bar
 5000 bar
 6000 bar
 8000 bar

0 0.2 0.4 0.6 0.8 1
 r / nm

0.5

1

1.5

2

 g
H

H
 (r

)

Abbildung D.3.: Druckabhängigkeit der HH-Paarkorrelationsfunktion in reinem Wasser
bei 230 K (links) und 300 K (rechts).
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E. Eigenschaften wäßriger Salzlösungen

E.1. Paarkorrelationsfunktionen
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Abbildung E.1.: Oben: Konzentrationsabhängigkeit der OH-Paarkorrelationsfunktion in
wäßrigen NaCl-Lösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).
Unten: Konzentrationsabhängigkeit der HH-Paarkorrelationsfunktion in
wäßrigen NaCl-Lösungen bei 230 K (links) und 300 K (rechts).
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E.1. Paarkorrelationsfunktionen
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Abbildung E.2.: ∆gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.
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Abbildung E.3.: ∆gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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E.1. Paarkorrelationsfunktionen
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Abbildung E.4.: ∆gOO(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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E. Eigenschaften wäßriger Salzlösungen
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Abbildung E.5.: ∆gHH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.
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Abbildung E.6.: ∆gHH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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Abbildung E.7.: ∆gHH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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Abbildung E.8.: ∆gOH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: NaCl, oben rechts: CsCl, unten
links: NaI und unten rechts: CsI.
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Abbildung E.9.: ∆gOH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 230 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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Abbildung E.10.: ∆gOH(r)-Paarkorrelationsfunktionen zwischen wäßrigen Salzlösungen
und reinem Wasser bei 300 K. Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten
links: NaBr und unten rechts: CsBr.
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E.2. Löslichkeiten von Methan und daraus abgeleitete

thermodynamische Eigenschaften wäßriger Salzlösungen
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Abbildung E.11.: Exzeßchemisches Potential von Methan in 3,846 molprozentigen Salzlö-
sungen (rot) und reinem Wasser (schwarz) und daraus abgeleitete Lö-
sungsenthalpien und –entropien.
Oben links: KCl, oben rechts: RbCl, unten links: NaBr, unten rechts:
CsBr.

E.3. Ionenabhängigkeit des exzeßchemischen Potentials von

Methan in wäßrigen Salzlösungen

Abb. E.12 zeigt die Kationen- (links) und die Anionenabhängigkeit (rechts) des exzeß-

chemischen Potentials von Methan in 4,762 molprozentigen Salzlösungen.

134



E.3. Ionenabhängigkeit des exzeßchemischen Potentials von Methan in wäßrigen Salzlösungen
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Abbildung E.12.: Kationen- (links) und Anionenabhängigkeit des exzeßchemischen Poten-
tials von Methan 4,762 molprozentigen Salzlösungen.

Der Wert für die NaCl-Lösung ist im Vergleich zu den anderen, sich durch die verschie-

denen Kationen unterscheidenden Salzlösungen, deutlich erhöht, was insbesondere bei

tiefen Temperaturen augenscheinlich wird. Das spricht dafür, daß die zerstörende Wir-

kung auf die Tetraederstrukturen des Wassers bei Na+ besonders groß ist. Bei K+ ist

sie deutlich schwächer ausgeprägt, und eine weitere Vergrößerung des Kations zeigt

nur noch geringe Effekte.

Die anionenabhängige Betrachtung des exzeßchemischen Potentials zeigt die besonders

niedrigen Werte für die Iodidlösung. Während der Wert für die NaBr-Lösung insbeson-

dere bei hohen Temperaturen nur leicht in bezug zu der NaCl-Lösung erniedrigt ist,

sind die Werte für die NaI-Lösung deutlich geringer. Dies spricht dafür, daß die direkte

Wechselwirkung zwischen dem Methan und den Br− nur sehr schwach ausgeprägt ist.
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