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Kinetik
0. Einführung

Kinesis = Bewegung

Messung der Geschwindigkeit chemischer Reaktionen
z.B. 

·OH + CH4 Produkte (1)

CH4: wichtiges Treibhausgas
Geschwindigkeit von (1) Lebensdauer CH4 in Atmosphäre

Einfluß auf globale Erwärmung

Mechanismus komplexer chemischer Reaktionen
z.B.

2H2 + O2 2H2O (2)

Knallgasreaktion
Mechanismus von (2) Bedingungen für Explosion

z.B.
n CH2=CH2 -(CH2-CH2)n- (3)

Polymerisation von Ethylen
Mechanismus von (3) Einfluß auf Eigenschaften Polymer
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- Wie kann der Übergangszustand einer Reaktion untersucht werden?

- Welchen Einfluß hat die Struktur des Übergangszustands auf die 

Reaktionsgeschwindigkeit?

Allgemeine Fragen:

- Warum verlaufen manche Reaktionen schnell, andere langsam?

- Warum hängt die Reaktionsgeschwindigkeit von der Temperatur ab?

- Wie kann eine bestimmte Reaktion beschleunigt werden?
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Kinetik

0. Einführung

1. Elementare Reaktionskinetik

1.1 Grundlegende Begriffe

a) Reaktionsgeschwindigkeit, Definitionen 

b) Elementare und zusammengesetzte Reaktionen, 

Molekularität

1.2 Aufstellen und Integration der Geschwindigkeitsgesetze

a) Reaktion 1. Ordnung

b) Reaktion 2. Ordnung 

c) Reaktion 3. Ordnung

d) Reaktion 0. Ordnung

e) Bestimmung der Reaktionsordnung

f) Reaktionen in der Nähe des Gleichgewichts, MWG

1.3 Elementare Reaktionen mit schnellem vorgelagertem GG

a) Stoβ-induzierte Gasphasenreaktion nach Lindemann

b) Unimolekulare Oberflächenreaktionen

c) Enzym-katalysierte Reaktion nach Michaelis-Menten

d) Diffusionskontrollierte Reaktionen
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1. Elementare Reaktionskinetik

1.1 Grundlegende Begriffe

a) Reaktionsgeschwindigkeit, Definitionen

Chem. Reaktion:  aA + bB yY + zZ

A,B: Reaktanden

Y,Z: Produkte

a,b,c,d: Stöchiometrische Koeffizienten (Zahlen)  

Stöchiometrische Koeff. Produkte: pos.

Stöchiometrische Koeff. Reaktanden: neg.

Beispiel:   N2 + 3H2 2NH3

A  +  3B 2Z

a=-1  b=-3     z=2

Stoffmenge zu Beginn der Reaktion:     ,     ,

Stoffmenge zu späterem Zeitpunkt : nA, nB, nZ

0
An 0

Bn 0
Zn

231

0
ZZ

0
BB

0
AA nnnnnn −

=
−
−

=
−
−
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A  +  3B  2Z

Zerfallsgeschwindigkeit von A:

Bildungsgeschwindigkeit von Z:

vA ≡
[ ]
dt

d A
−

vZ ≡
[ ]
dt

d Z

vA = 1/3 vB = 1/2 vZ
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Umsatzvariable ξ (Reaktionslaufzahl):

n0: Stoffmenge zu Beginn der Reaktion
n:  Stoffmenge zu späterem Zeitpunkt
ν:  Stöchiometrischer Koeffizient

aA +   bB yY +   zZ

z
nn

y
nn

b
nn

a
nn 0

ZZ
0
YY

0
BB

0
AA −

=
−

=
−
−

=
−
−ξ =

Reaktionsgeschwindigkeit: v ≡
V
1

dt
dξ

≡ V

•

ξ

i-ter Reaktionsteilnehmer 
•

ξ =

Reaktanden Produkte

Annahme: V = konst.

[ ] [ ] [ ] [ ]
dt

d
zdt

d
ydt

d
bdt

d
a

Z1Y1B1A1
==−=−v =

ξ ≡
ν

0nn−

Beispiel: Verwendung der Umsatzvariablen

dt
dni

v
Viν
1

= dt
dni

v = dt
dci

iν
1

iν
1
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Reaktionsordnung und Geschwindigkeitskonstante:

Empirischer Befund:  v = k [A]α[B]β (*)

k: Geschwindigkeitskonstante

n = α+β: Gesamtordnung der Reaktion

α,β: Teilreaktions-Ordnung in Bezug auf A,B

Reaktion 0. Ordnung: v = k α = n = 0

Reaktion 1. Ordnung:  v = k [A]         α = n = 1

z.B.         CH2

H2C       CH2

Reaktion 2. Ordnung:  v = k [A]2 α = 2

v = k [A][B]   α = β = 1 

n = 2

z.B.     H2 +   I2 2HI 

v1 = k1 [H2][I2]        α = β = 1 

n = 2

v-1 = k-1 [HI]2               α = 2 

n = 2

CH3-CH2=CH2
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nicht-ganzzahlige Reaktionsordnung:  

z.B.  CH3CHO CH4 + CO 

v = k [CH3CHO]1.5                       α = 1.5

Reaktion ohne Ordnung:

können nicht mittels (*) beschrieben werden 

z.B. Enzym-katalysierte Reaktionen

v =

V, Km: Kinetische Parameter (Konstanten)

[ ]
[ ]AK

AV

m +

Abschnitt 1.3c) 
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b) Elementare und zusammengesetzte Reaktionen

Elementarreaktion:  Reaktion erfolgt in einem einzigen Schritt,
exp. keine Reaktionsintermediate detektierbar 

Molekularität:         Anzahl der an der Elementarreaktion 
beteiligten Reaktanden

1 unimolekular

z.B.       CH2

H2C        CH2

2 bimolekular

z.B. Br  +  H2 HBr +  H 

Zusammengesetzte Reaktion:  Reaktion besteht aus mehr 
als einer Elementarreaktion

z.B.  H2 +  I2 2HI 

I2 2I

I  +  H2 HI  +  H
H  +  I2 HI  +  I

(oberhalb von 600K von Bedeutung)

CH3-CH2=CH2
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Aus Reaktionsgleichung ist kein Mechanismus ableitbar! 

Beispiel: 

1.)  OH- +     CH3Br    CH3OH   +  Br-

Elementarreaktion

2.)  OH- + H3C–C–Br  H3C–C–OH + Br-

zusammengesetzte Reaktion:

1. Schritt

CH3

CH3

CH3

CH3

H3C–C–Br  (CH3)3C+ +  Br-

CH3

CH3

2. Schritt (CH3)3C+ +  OH- (CH3)3COH
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z.B.  H2 +  I2 2HI      

exp: Geschwindigkeitsgesetz 2. Ordnung

v = k [H2][I2] 

aber: Reaktion läuft u.a. nach folgendem Mechanismus ab       

I2 2I

I  +  H2 HI  +  H

H  +  I2 HI  +  I

Aus Geschwindigkeitsgesetz ist kein Mechanismus ableitbar!

Elementarschritte

Kinetik – Dr. Christian Hess



1.2 Aufstellen und Integration des Geschwindigkeitsgesetzes

a) Reaktion 1. Ordnung

Reaktionstyp:  A  … + Y + Z (Zerfall einer Substanz)

Beispiele:  Zerfall von N2O5

N2O5 N2O4 + ½ O2

Radioaktiver Zerfall

Ra Rn
α

Geschwindigkeitsgesetz in diff. Form:

k1:    Geschwindigkeitskonstante für Reaktion 1. Ordnung
[A]:  Konzentration des Reaktanden zur Zeit t

[A]0: Ausgangskonzentration zur Zeit t=0  

Variablentrennung: 

Integration

[ ] ]A[A
1k

dt
d

=−

[ ] ]A[A
1k

dt
d

=−

∫∫ −=
t

dtkd

0

1

]A[

]A[ 0
]A[
]A[

tk10]Aln[]Aln[ −=− tk1
0]A[
]A[ln −=

tke 1
0]A[]A[ −=

Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form für
Reaktion 1. Ordnung

ttk
0

1
]A[

]A[
][ln[A]

0
−=
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graphisch:

Konst. Halbwertszeit τ:
τ1

00 ][]A[
2
1]A[ keA −==

Logarithmieren: )ln(
2
1ln 1τke−=

τ12ln k−=−

11

693.02ln
kk

==τ τ unabhängig von [A]

Beispiele: Radioaktiver Zerfall

H3
1 τ = 12.3a 

C14
6 τ = 5730a 

U239
92 τ = 24400a 

1

0

[A
]/[

A
] 0

t

oder

tke 1
0]A[]A[ −=

1. Übungsblatt, 1. Aufgabe

Steigung = -k1

ln[A]0

ln
[A

]

t
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b) Reaktion 2. Ordnung

Reaktionstyp:  A + B  … + Y + Z

Beispiele:  NO + O3 NO2 + O2

Esterverseifung

R-CO-OR’ + H2O RCOOH + R’OH

2 Fälle:  1) A = B gleiche Reaktanden

2) A ≠ B ungleiche Reaktanden

1. Fall:  A + A Produkte

[ ] 2
22 ]A[]A][A[A kk

dt
d

==−

tk 2
0]A[

1
]A[

1
+=

Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form für
Reaktion 2. Ordnung (A+A)
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graphisch:

tk 2
0]A[

1
]A[

1
+=

]A[
1

0]A[
1

Steigung = k2

t



2. Fall:  A + B Produkte wobei A≠B

[ ] ]B][A[A
2k

dt
d

=−

Anfangskonz. [A]0, [B]0

Massenerhalt: A verbraucht = B verbraucht

[A]0 – [A] = [B]0 – [B]

[B] = [A] + [B]0 – [A]0

konst. Größen = c

Für Geschwindigkeitsgesetz: 

Partialbruchzerlegung

[ ] )]A]([A[A
2 ck

dt
d

+=−

tk 2
0

0

00
][

B][]A[
]B][A[ln

]B[]A[
1

=
−

Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form für
Reaktion 2. Ordnung (A+B)

graphisch:

[  
]

t

Steigung = +k2
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pseudo-erster Ordnung:  

Konzentration einer der beiden Reaktanden (z.B. B) bleibt konst.

[B] = [B]0 = konst.

[ ] ]B][A[A
2k

dt
d

=−

formal Reaktion 1. Ordnung

[ ] ]A[]B[A
02k

dt
d

=−

[ ] ]A[A
1k

dt
d

=−

Beispiel: Hydrolyse von Rohrzucker

C12H22O11 + H2O C6H12O6 + C6H12O6 [H2O] = konst.

Saccharose Glucose      Fructose

Messung: Opt. Aktivität, Polarimeter

1. Übungsblatt, 2. Aufgabe

b) Reaktion 2. Ordnung

A + B  … + Y + Z
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c) Reaktion 3. Ordnung

Reaktionstyp: z.B.  A + 2B  Produkte

Beispiele:  O2 + 2NO 2NO2

Cl2 + 2NO 2NOCl

Geschwindigkeitsgesetz [ ] 21
3 ]B[]A[A k

dt
d

=−

1. Fall:  A = B

2. Fall:  A ≠ B  Komplizierte Formel

[ ] 3
3 ]A[A k

dt
d

=−

Steigung = k3

t

2]A[2
1

2
0]A[2

1

tk 32
0

2 ]A[2
1

]A[2
1

+=

Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form für
Reaktion 3. Ordnung (3A)

tk 3
00

00

000000

00 ][)(
B]])[A[]A([
B])[2]B([]A[ln

]B[]A[2
1

)]B[]A[2(]B[]A[
]B[]A[ 2 =

−
−

−+
− +
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d) Reaktion 0. Ordnung

heterogen katalytische Reaktion

z.B. Hochdruckgas mit Katalysator

A + Katalysator A·Katalysator Y·Katalysator + Z·Katalysator

Y + Z + Katalysator

Konzentration von  A·Katalysator ist stets gleich konst. 
(da hoher Druck im Gasraum)

Insgesamt:  A Y + Z

sehr schnelle Adsorption und Desorption

Zeitlicher Verlauf = Mittenreaktion (ko)

Bildung von Y:

Ads k0

Des

k0

tkd 0

Y

0

]Y[ =∫

tk 0]Y[ =

[Y
]

t

Steigung = k0
Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form für
Reaktion 0. Ordnung

[ ]
0

0
0 ]A[Y kk

dt
d

==
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Wiederholung:

Geschwindigkeitsgesetze:  A  Produkte

1. Ordnung:  

2. Ordnung:  

3. Ordnung:  

0. Ordnung:  

[ ] ]A[A
1k

dt
d

=− tke 1
0]A[]A[ −=

[ ] 2
2 ]A[A k

dt
d

=− tk 2
0]A[

1
]A[

1
+=

[ ] 3
3 ]A[A k

dt
d

=− tk 32
0

2 ]A[2
1

]A[2
1

+=

[ ]
0

A k
dt

d
=− tk 00]A[]A[ −=

integriertdifferentiell
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Geschwindigkeitskonstanten:  

Abk. 1M = 1mol l-1 = 1mol dm-3

0. Ordnung: [ ]
0

A k
dt

d
=−

1. Ordnung:
[ ] ]A[A

1k
dt

d
=−

2. Ordnung:

[ ] 3
3 ]A[A k

dt
d

=−3. Ordnung:

[ ] 2
2 ]A[A k

dt
d

=−

1
0 s M][ −=k

11
2 sM][ −−=k

1
1 s ][ −=k

12
2 sM][ −−=k
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e) Bestimmng der Reaktionsordnung

• Differential-Methode

nk
dt
dcv c=−=

cnkv lnlnln +=

Auftragung:  ln v vs.  ln c Gerade (wenn Reaktion Ordnung hat)

1. Reaktionsordnung in Bezug auf die Konzentration
(Methode der Anfangsgeschwindigkeiten)

co variieren

ln v0 = ln k + ncln c0

Reaktionsordnung ohne Beeinflussung durch Produktbildung

(Messung der Steigungen von 
Konzentrations-Zeit-Kurven)
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2. Reaktionsordnung in Bezug auf die Zeit

ln v = ln k + ntln c

Reaktionsordnung nt kann durch Produktbildung beeinfluβt sein

Messung zu verschiedenen Zeiten t

Für den Fall, daß nt ≠ nc

1. nt > nc: Reaktion wird inhibiert (verlangsamt)

z.B.  CH3CHO CH4 + CO                nc = 1.5
nt = 2

2. nt < nc: Reaktion wird autokatalysiert
(durch die Produktbildung beschleunigt) 
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• graphisch (Integrationsmethode)
[Y

]

t

0. Ordnung

]Y[1
0

t
k =

1. Ordnung

Steigung = -k1

ln[A]0

ln
[A

]
t

]A[
]A[ln1 0

1
t

k =

2. Ordnung

]A[
1

0]A[
1

Steigung = k2

t

Steigung = k0

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−=

0
2

]A[
1

]A[
11

t
k

3. Ordnung

Steigung = k3

t

2]A[2
1

2
0]A[2

1

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−= 2

0
23

]A[2
1

]A[2
11

t
k
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Beispiel:  thermische Dissoziation von Azomethan

CH3N2CH3 2CH3 + N2

Reaktionsordnung?

Reaktion 1. Ordnung
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• Halbwertszeitmethode 0]A[
2
1]A[ =

Beispiel: Rekombination von Methyl-Radikalen

CH3 + CH3 C2H6

CH3-Signal

Laserpuls

Reaktionsordnung?
m = -0.95Reaktion 2. Ordnung

für t = τ

1. Ordnung:  
1

1
2ln

k
=τ unabhängig von [A]0

2. Ordnung:  
02

2
]A[

11
k

=τ

3. Ordnung:  
2

03
3

]A[2
13

k
=τ

0. Ordnung:  
0

0
0

2
]A[

k
=τ

202 log]Alog[log k−−=τ

)3/2log(]Alog[2log 303 k−−=τ

000 2log]Alog[log k−=τ
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• Isoliermethode (Ostwald)

A + B + C +… Produkte

Gesamtordnung: n = α+β+γ

[ ] ...]C[]B[]A[A
a

γα βk
dt

dv =−=

Isolierung eines Reaktanden alle anderen liegen im Überschuβ vor

...]C[]B[]A[a
γα βkv =

Überschuβ konstant
Miteinbeziehung in ka

...]C[]B[' aa
γβkk =

α]A['akv =

für alle anderen analog α, β, γ,…

Gesamtordnung: n = α+β+γ

Teil-Reaktionsordnung α wird bestimmt
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f) Reaktionen in der Nähe des Gleichgewichts
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Reaktionen in der Nähe des Gleichgewichts

Hinreaktion A Z [ ] [ ]AA
1k

dt
d

=−

Rückreaktion A Z  [ ] [ ]ZA
1−= k

dt
d

k1

k-1

Insgesamt A Z
k1

k-1

[ ] [ ] [ ]ZAA
11 −+−= kk

dt
d

Massenerhalt:       [A]0 – [A] = [Z] 

[ ] [ ] [ ]0111 AA)(A
−− ++−= kkk

dt
d

Reaktionen 1. Ordnung, d.h. Hin- u. Rückreaktion 1. Ordnung

Integration: 
t = 0: [A] = [A]0 11

)(
11

0

11

]A[]A[
−

+−
−

+
+

=
−

kk
ekk tkk

Für groβe Zeiten: t ∞
11

1
0]A[]A[

−

−
∞ +
=

kk
k

11

1
00 ]A[]A[]A[]Z[

−
∞∞ +
=−=

kk
k

Gleichgewicht (t ∞): A Z
k1

k-1

Gleichgewichts-
konstantec

1

1

]A[
]Z[ K

k
k

==
−∞

∞
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Beispiel:   A Z
k1

k-1

k1 = 2k-1

Reaktionen 2. Ordnung (für Hin- u. Rückreaktion)

Hin:   A + B Y + Z [ ] [ ][ ]BAA
2k

dt
d

−=

[ ] [ ][ ]ZYA
2−= k

dt
d

Rück:  A +B Y + Z

k2

k-2

Gesamtänderung von [A]:

[ ] 0A
=

dt
d

[ ] [ ][ ] [ ][ ]ZYBAA
22 −+−= kk

dt
d

Gleichgewicht: t ∞

Gleichgewichtskonstante
für Reaktion 2. Ordnung ∞∞

∞∞

−
==

]B[]A[
]Z[]Y[

2

2
c k

kK MWG

Beispiel:    H2 +  I2 2HI

]I][H[
]HI[

22

2

c =K

∞

∞

−
==

]A[
]Z[2

1

1

k
k
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1.3 Elementare Reaktionen mit schnellem vorgelagertem

Gleichgewicht

a) Stoβ-induzierte Gasphasenreaktion nach Lindemann

A + A A* + A [ ] [ ][ ]AA*A
1k

dt
d

=
k1 Aktivierung

A* + A A + A [ ] [ ][ ]A*A*A
1−−= k

dt
dk-1 Deaktivierung

A* Z
k2

unimolekularer Zerfall[ ] [ ]*AZ
2k

dt
d

=

im Detail:  

Annahme: Quasistationarität von A*: 

für [A*] klein u. zeitl. konst.

[ ] 0*A
≈

dt
d

Beispiel:  CH3N2CH3 C2H6 + N2

Reaktionsmechanismus?

Quasistationaritätsbedingung

[ ] [ ][ ] [ ][ ] [ ] 0*AA*AAA*A
211 =−−= − kkk

dt
d

[ ] [ ][ ]
[ ]A

AA*A
12

1

−+
=

kk
k

Veränderung von [A*]:

2. Übungsblatt, 1. Aufgabe

2 Grenzfälle
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• hoher Druck von A:  k-1[A] >> k2

Unimolekularer Zerfall geschwindigkeitsbestimmend

• niedriger Druck von A:  k-1[A] << k2

[ ] [ ][ ]AAZ
1k

dt
d

=

Bimolekulare Bildung von A* ist geschwindigkeitsbestimmend

Druckabhängigkeit der Reaktionsordnung

[ ] [ ] [ ]AAZ
1

21
∞

−
== k

k
kk

dt
d

Vergleich mit Experiment:

[ ] [ ]AZ
unik

dt
d

=

[ ]
[ ]A

A
12

21
uni

−+
=

kk
kkk

])}A[/(1/{ 12 −∞ += kkk

Qualitative Übereinstimmung
zw. Experiment und Theorie
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[ ] [ ] ∞

−
+=+=

kkkk
k

kk
1

A
1

A
11

121

1

1uni

]A[
1

[ ]
[ ]A

A
12

21
uni

−+
=

kk
kkk

Quantitativ: Abweichung zw. Exp. u. Theorie bei hohen Drücken!

Verfeinerung der Theorie: Rice Ramsberger Kassel (RRK):

Anregungsenergie muβ so verteilt sein, daβ Reaktion möglich: 

A*  A‡ Z

A*: angeregtes Molekül: besitzt ausreichend Energie A‡

A‡ : aktiviertes Molekül: Energie ist umverteilt Reaktion

uni

1
k
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b) Unimolekulare Oberflächenreaktionen

1. Schritt: Adsorption: Chemisorption

Ausbildung einer monomolekularen Adsorptionsschicht

Langmuirsche Adsorptionsisotherme: 
• identische Adsorptionsplätze
• keine Wechselwirkungen zw. ads. Molekülen

ΔHads ≠ f (θ)

A   +  – S– – S–
ka

k-a

A

θ: Bedeckungsgrad =  
Anzahl der besetzten Adsorptionsplätze
Anzahl der vorhandenen Adsorptionsplätze

1 - θ: freie Oberfläche

[ ] )1(A θ−= aa kv

θaa kv −− =

Adsorption von A:

Desorption von A:

Gleichgewicht: [ ] θθ aa kk −=− )1(A

[ ]A
1 a

a

k
k
−

=
−θ
θ

[ ]
[ ]A1

A
K

K
+

=θ

a

a

k
kK
−

=
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[ ]
[ ]A1

A
K

K
+

=θ

• niedrige Konz. von A:  K[A] << 1

]A[K=θ

• hohe Konz. von A:       K[A] >> 1

1=θ

Auftragung von  θ vs. [A]: Langmuirsche Adsorptionsisotherme

(Sättigung)

a

a

k
kK
−

=

Temperaturabhängigkeit
der Adsorption:

T1

T2

T3

T1 < T2 < T3
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– S– Zgas +   – S–
k

A

2. Schritt: Reaktion unimolekularer Zerfall

[ ]
[ ]A1

A
K

Kkkv
+

== θ

• niedrige Konz. von A:  K[A] << 1

]A[kKv =

• hohe Konz. von A:       K[A] >> 1

kv = Geschwindigkeitsgesetz 0. Ordnung

Geschwindigkeitsgesetz 1. Ordnung

Beispiel: Zersetzung von PH3 auf W
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Kinetik

2. Temperaturabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,

Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit

2.1 Arrheniusgleichung

2.2 Aktivierungsenergie

2.3 Stoβtheorie

2.4 Theorie des aktivierten Komplexes

2.5 Anwendungen der Theorie des aktivierten Komplexes

3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen

3.1 Parallelreaktionen

3.2 Folgereaktionen, Quasistationarität

3.3 Kettenreaktionen

3.4 Polymerisationen

3.5 Explosionen

3.6 Katalyse, Autokatalyse

4. Experimentelle Methoden der Reaktionskinetik

4.1 Langsame Reaktionen

4.2 Schnelle Reaktionen
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1889 Arrhenius TaAek /
n

−=
Arrheniusgleichung
(empirisch)

A, a: Konstanten

A: Arrheniusfaktor
(Häufigkeitsfaktor, präexp. Faktor)

RTEaAek /
n

−= Ea: molare Aktivierungsenergie

Boltzmannfaktor
= Bruchteil an Molekülen mit Energie > Ea

2. Temperaturabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,

Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit

2.1 Arrheniusgleichung

Aktivierungsenergie
= Mindestenergie für Ablauf einer Reaktion
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ln k =  ln A – Ea/RT

Bestimmung der Aktivierungsenergie:

Steigung = - Ea/R 

exp.:  Messung von  k = k(T)

Auftragung:  ln k vs.  1/T

Ausnahmen:

Explosion Enzymreaktion

Tx

ab Tx: Enzym
wird zerstört

bei Anwesenheit
eines vorgelagerten
Gleichgewichts

Beispiel:
2 NO + O2 2 NO2
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2.2 Aktivierungsenergie

Arrhenius-Auftragung nicht linear Ea = Ea(T)

2

ln
RT
E

dT
kd a
≡ Definition der Aktivierungsenergie

R
E

Td
kd a

−≡
)/1(

ln
mit d(1/T) = -dT/T2

für Ea ≠ Ea(T): ∫∫ −=
T

d
R
Ekd a 1ln

RT
EAk a

−= lnln

RTEaAek /−= Arrhenius

Ea = Ea(T)

A =  A(T)
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Zusammenhang zwischen Thermodynamik und Kinetik:

Ea
hin

ΔU°

Ea
rück

wobei ΔU° = Ea
hin – Ea

rück

van’t Hoff:
(1884) 2

ln
RT

U
T
K

V

c
oΔ

=⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

∂
∂

rück

hin

]B[]A[
]Z[]Y[

k
kKc ==

∞∞

∞∞

2

rückhin lnln
RT

U
dT

kd
dT

kd oΔ
=−

222

rückhin

RT
U

RT
E

RT
E aa

oΔ
=−

2

ln
RT
E

dT
kd hin

a
hin

=

khin

A  +  B                  Y  +  Z
krück

Temperaturabhängigkeit
der Geschwindigkeitskonst. 

2

rück rückln
RT
E

dT
kd a

=
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Kinetik

2. Temperaturabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,

Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit

2.1 Arrheniusgleichung

2.2 Aktivierungsenergie

2.3 Stoβtheorie

2.4 Theorie des aktivierten Komplexes

2.5 Anwendungen der Theorie des aktivierten Komplexes

3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen

3.1 Parallelreaktionen

3.2 Folgereaktionen, Quasistationarität

3.3 Kettenreaktionen

3.4 Polymerisationen

3.5 Explosionen

3.6 Katalyse, Autokatalyse

4. Experimentelle Methoden der Reaktionskinetik

4.1 Langsame Reaktionen

4.2 Schnelle Reaktionen
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Reaktionstyp: Beispiel:

A
Y

Z

k1
Y

k1
Z

C2H4 + H2Ok1
Y

k1
Z CH3CHO + H2

CH3CH2OH

Gesamtänderung von [A]:

[ ] ]A)[(A Z
1

Y
1 kk

dt
d

+−= tkke )(
0

Z
1

Y
1]A[]A[ +−=

Bildungsgeschwindigkeit von Y:

analog

[ ] tkkekk
dt

d )(
0

Y
1

Y
1

Z
1

Y
1]A[]A[Y +−==

Anfangsbedingungen: t = 0    [A] = [A]0 ; [Y] = [Y]0 = 0

)1(]A[]Y[ )(
Z

1
Y

1

0
Y

1 Z
1

Y
1 tkke

kk
k +−−

+
=

)1(]A[]Z[ )(
Z

1
Y

1

0
Z

1 Z
1

Y
1 tkke

kk
k +−−

+
=

Zersetzung: Ethanol
oxidische Katalysatoren k1

Y >> k1
Z Dehydratisierung

metall. Katalysatoren k1
Y << k1

Z Dehydrierung

3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen

3.1 Parallelreaktionen
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Zerfall von A:  [ ] ]A[A
1
ak

dt
d

−= tk a

e 1
0]A[]A[ −=

Reaktionstyp: A  X  Z
k1

a k1
x

Bildung und Zerfall von X:  
[ ] ]X[]A[X

101
1 xtka kek

dt
d a

−= −

= inhomogene DGL

Lösung:  Methode der Variation der Konstanten

Mit Anfangsbedingungen: [X]0 = 0

)(]A[]X[ 11

11

1
0

tktk
ax

a
xa

ee
kk

k −− −
−

=

Integrieren hom. DGL Lösungsansatz für inhom. DGL

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−

+
−

−= −− tk
ax

a
tk

ax

x
xa

e
kk

ke
kk

k
11

11

1

11

1
0 1]A[]Z[

Massenerhaltung:

]X[]A[]A[]Z[ 1
00 −−= − tk a

e

[Z]  [X]  [A]  [A]0 ++=

3.2 Folgereaktionen, Quasistationarität

z.B.: U239
92 Np239

93 Pu239
94β- β-
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Zeitabhängigkeit der Konzentrationen [A], [X], [Z]:

k1
a >> k1

x :

k1
x >> k1

a : )1(]A[]Z[ 1
0

take−−=

)1(]A[]Z[ 1
0

txke−−= langsamere der Folgereaktionen 
ist geschwindigkeitsbestimmend

[A
], 

[X
], 

[Z
]

[A
], 

[X
], 

[Z
]

[A]

[X]

[Z]

[A]

[X]

[Z]

k1
a = 1.0 s-1

k1
x = 0.1 s-1

k1
a = 0.1 s-1

k1
x = 1.0 s-1

Quasistationarität

k1
x >> k1

a : X ist reaktives Zwischenprodukt

[X] ist stets klein

d[X]/dt hat sehr kleine Werte

Maximum von [X] wird schnell erreicht

Näherung: Quasistationaritätsbedingung[ ] 0X
≈

dt
d

Näherung = exakter Lösung für k1
x >> k1

a
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3.6 Katalyse, Autokatalyse
• Einführung

Abschnitt 3.1:

Ostwald 1907

Katalysator wird bei Produktbildung zurückgebildet

(hat keinen Einfluβ auf thermodyn. Gleichgewicht)
Katalysator beeinfluβt die Reaktionsgeschwindigkeit

Katalysator kann selektiv wirken 

Bsp.: Selektive Wirkung von Katalysatoren (Fischer-Tropsch)

A + B + K
k1

k-1

A · K + B
A · K · B

k2

k-2

Z + K

Z Z

C2H4 + H2Ok1
E

k1
A CH3CHO + H2

CH3CH2OH
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• Heterogene Katalyse
Reaktanden/Produkte (gasförmig oder flüssig) liegen 
in anderer Phase vor als Katalysator (in der Regel Feststoff)

Heterogen katalytische Reaktion:
1. Diffusion der Reaktanden zum Katalysator
2. Adsorption der Reaktanden an der Katalysatoroberfläche
3. Reaktion zw. den Reaktanden
4. Desorption der Produkte von der Katalysatoroberfläche
5. Diffusion der Produkte vom Katalysator

Mechanismen der heterogenen Katalyse:

- Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus:

- Eley-Rideal-Mechanismus:

Mechanismus der Ammoniak-Synthese

A und B sind vor der Reaktion adsorbiert:

nur A ist adsorbiert:

A(gas) + B(gas) +  2 –S– –S– +  –S– P(gas) + 2 –S–

Aka

k-a

B kr

k-r

A(gas) + B(gas) +  –S– –S– +  B(gas) P(gas) +  –S–

Aka

k-a

kr

k-r

( )2BBAA

BABAr
BAr 1 pKpK

ppKKkkv
++

== θθ

BBAA

BAAr
BAr 1 pKpK

ppKkpkv
++

== θ

Kinetik – Dr. Christian Hess



• Autokatalyse
Reaktion wird durch ihre Produkte beschleunigt 

[ ] ]K][A[Z k
dt

d
=A  K + Z

k
Reaktionstyp z.B.:

Bsp.: Belousov-Zhabotinskii-Reaktion

BrO3
- + HBrO2 + H3O

+ 2BrO2 + 2H2O

Produkt HBrO2 ist ein Reaktand im 1. Teilschritt

BrO2 + 2Ce(III) + H3O
+ 2HBrO2 + Ce(IV) + 2H2O

Teilschritte:

KBrO3 + H2C(CO2H)2 + KBr + Ce(NH4)2(NO3)6 + H2SO4

19 g                  16 g                3.5 g                 5.3 g              500 ml, 2.7 M

Beispiel: Säurekatalysierte Iodierung von Aceton

(+ Ferroin)

[ ] ( )( )]Z[]K[][Z-A][Z
00 += k

dt
d

Anfangsbedingungen  t = 0: [A] = [A]0, [K] = [K]0, [Z] = 0

t = t: [A] = [A]0 – [Z], [K] = [K]0 + [Z]

[A] [K]

( )( )
( )kt

kt

e
e

00

00

]K[]A[
00

]K[]A[
00

]A[]K[
1]K[]A[]Z[ +−

+−

+
−

=

Zeitlicher Verlauf von [Z] und d[Z]/dt
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Oszillierende Reaktion
Zeitliche oder räumliche periodische Variation der Konz. von 
Reaktanden, Zwischenprodukten und Produkten

Musterbildung bei der BZ-Reaktion in einer Petrischale (9 cm) nach
(a) 1 min, (b) 3 min 30s, (c) 7 min 15s (d) 7 min 35s, (e) 16 min 20s. 
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