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Kinetik

0. Einfuhrung

Kinesis = Bewegung

— Messung der Geschwindigkeit chemischer Reaktionen

z.B.
‘OH + CH, — Produkte (1)

CH,: wichtiges Treibhausgas
Geschwindigkeit von (1) = Lebensdauer CH, in Atmosphire
— EinfluB} auf globale Erwdrmung

— Mechanismus komplexer chemischer Reaktionen
z.B.
2H, + 0O, = 2H,0 (2)

Knallgasreaktion
Mechanismus von (2) = Bedingungen fiir Explosion

z.B.
n CH,=CH, — -(CH,-CH,), - (3)

Polymerisation von Ethylen
Mechanismus von (3) — Einfluf} auf Eigenschaften Polymer
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Allgemeine Fragen:

- Warum verlaufen manche Reaktionen schnell, andere langsam?
- Warum héngt die Reaktionsgeschwindigkeit von der Temperatur ab?

- Wie kann eine bestimmte Reaktion beschleunigt werden?

Activated
complex
| Transition state

-

Potential energy

Products

Reaction coordinate

- Wie kann der Ubergangszustand einer Reaktion untersucht werden?
- Welchen EinfluB hat die Struktur des Ubergangszustands auf die

Reaktionsgeschwindigkeit?
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Kinetik

0. Einfiihrung
1. Elementare Reaktionskinetik
1.1 Grundlegende Begriffe
a) Reaktionsgeschwindigkeit, Definitionen
b) Elementare und zusammengesetzte Reaktionen,
Molekularitit
1.2 Aufstellen und Integration der Geschwindigkeitsgesetze
a) Reaktion 1. Ordnung
b) Reaktion 2. Ordnung
c) Reaktion 3. Ordnung
d) Reaktion 0. Ordnung
¢) Bestimmung der Reaktionsordnung
f) Reaktionen in der Ndhe des Gleichgewichts, MWG
1.3 Elementare Reaktionen mit schnellem vorgelagertem GG
a) Stop-induzierte Gasphasenreaktion nach Lindemann
b) Unimolekulare Oberflachenreaktionen
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: Stochiometrische Koeffizienten (Zahlen)
Stochiometrische Koeff. Produkte: pos.

Stochiometrische Koeff. Reaktanden: neg.

Beispiel: N, +3H, = 2NH,
A+ 3B— 2Z
a=-1 b=-3 z=2

Stoffmenge zu Beginn der Reaktion: n}, ny, n’

Stoffmenge zu spaterem Zeitpunkt : n,, ng, n,

0 0 0

—1 -3 2
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A+ 3B =27

v (initial) = - (dlAl)
initial

vy (initial) = - &

Concentration

(Z]
v, (initial) = d-g-l = 2p, (initial)
Time
T _d[A]
Zerfallsgeschwindigkeit von A: v, = .
: e d[Z]
Bildungsgeschwindigkeit von Z: v, = 5

va=13vg=172v,
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Umsatzvariable & (Reaktionslaufzahl): |&=

n’: Stoffmenge zu Beginn der Reaktion
n: Stoffmenge zu spiterem Zeitpunkt
v: Stochiometrischer Koeffizient

aA + bB - )Y + zZ

0 0 0 0
E= Ny =0y _ Mgy _Ny =Ny _Nz7Ny
—a —-b y z

— Beispiel: Verwendung der Umsatzvariablen

/ ’ ’ : = l ﬁ e é
Reaktionsgeschwindigkeit: v =  n
: : : . 1 dn,
i-ter Reaktionsteilnehmer E=—
v, dt
1 dn,

V= —
vV dt
Y = dc,
Annahme: V' = konst. y = — &
v, dt

_1d[A]_ 14[B]_1d[Y]_1d[z]

a dt b dt y dt z dt
Reaktanden Produkte
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Reaktionsordnung und Geschwindigkeitskonstante:

Empirischer Befund: v=~k[A]4B) (*)

k: Geschwindigkeitskonstante
n = o+f: Gesamtordnung der Reaktion

a,f: Teilreaktions-Ordnung in Bezug auf A,B

Reaktion 0. Ordnung: v==+% a=n=0

Reaktion 1. Ordnung: v=~k[A] o=n=1
z.B. H,

— CH,-CH,=CH
Hzc—\CHz ST T

Reaktion 2. Ordnung: v=k[A]? a=2
v=k[A][B] a=p=1
n=72
zB. H, + I, = 2HI
v, =k, [H,][1,] a=p=1

n=>2
v, =k, [HI]? o=2
n=>2
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nicht-ganzzahlige Reaktionsordnung:

z.B. CH,CHO — CH, + CO
v =k [CH;CHO]'> a=1.5

Reaktion ohne Ordnung:
— konnen nicht mittels (*) beschrieben werden

z.B. Enzym-katalysierte Reaktionen

V4]
K, +[4]

V, K_: Kinetische Parameter (Konstanten)

— Abschnitt 1.3c)
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b) Elementare und zusammengesetzte Reaktionen

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

Molekularitit: Anzahl der an der Elementarreaktion
beteiligten Reaktanden

1 = unimolekular
z.B. CH,

/\’ — CH,-CH,=CH,
H,C——CH,

2 — bimolekular

zB.Br + H, » HBr + H

Zusammengesetzte Reaktion: Reaktion besteht aus mehr
als einer Elementarreaktion

zB. H, + I, = 2HI
L, =2I

I+ H,—HI +H
H+ 1, »HI + I

(oberhalb von 600K von Bedeutung)
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Aus Reaktionsgleichung ist kein Mechanismus ableitbar!

Beispiel:
1) OH- + CH;Br — CH,;OH + Br

— Elementarreaktion

CH, CH;
2.) OH: + HyC—C—Br = H,C-C-OH + Br
CH, CH,

— zusammengesetzte Reaktion:

1. Schritt (|3H3

H3C—(|J—Br — (CH,);,C" + Br
CH,4

2. Schritt  (CH,;),C* + OH-— (CH,),COH
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Aus Geschwindigkeitsgesetz st kein Mechanismus ableitbar!

z.B. H, + I, = 2HI
exp: Geschwindigkeitsgesetz 2. Ordnung

v =k [H,][L,]

aber: Reaktion lauft u.a. nach folgendem Mechanismus ab
L, =2I
I+H —-HI + H Elementarschritte

H+ 1, > HI + 1
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1.2 Aufstellen und Integration des Geschwindigkeitsgesetzes

a) Reaktion 1. Ordnung

Reaktionstyp: A = ...+ Y +Z (Zerfall einer Substanz)

Beispiele: Zerfall von N,O,
N,O; = N,O, + 2 0,

Radioaktiver Zerfall
Ra = Rn
o . d|A]
Geschwindigkeitsgesetz in diff. Form: 7 ki[A]

k,: Geschwindigkeitskonstante fiir Reaktion 1. Ordnung
[A]: Konzentration des Reaktanden zur Zeit t

[A],: Ausgangskonzentration zur Zeit t=0

d[A]

Variablentrennung: — X2 — k[A]
dt
Integration [A] ‘ .
I dAl__ . [ar In[A] ) =—kif],
[A]o [A] 0
In[A]—In[A]o=—kit In [A] =—kit
[Alo

Geschwindigkeitsgesetz
[A]=[Aloe™ | in integrierter Form fiir
Reaktion 1. Ordnung
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oraphisch: [A]=[AJoe™"

<
<
= 1 «— In[A],
= oder
Steigung = -k,
O —
t t
Konst. Halbwertszeit 1:
1
[A]= E[A]o =[AJoe™*"
. . 1 kit
Logarithmieren: IHE =1In(e™")
—In2=-kir
In2 :
T = ne 0.693 t unabhingig von [A]
ki ki

Beispiele: Radioaktiver Zerfall
"H r=123a
“C 1=5730a  — ] Ubungsblatt, 1. Aufgabe
U ©=24400a
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b) Reaktion 2. Ordnung
Reaktionstyp: A+B = ...+ Y +Z
Beispiele: NO +0O; = NO, + O,
Esterverseifung
R-CO-OR’ + H,0 = RCOOH + R’OH
2 Fille: 1) A = B gleiche Reaktanden

2) A # B ungleiche Reaktanden

1. Fall: A+ A — Produkte

_dlA] kfA][A] = ko[ AT
dt
1 1 Geschwindigkeitsgesetz
Al IA +k2t | in integrierter Form fiir
(Al 1A Reaktion 2. Ordnung (A+A)
graphisch: 1
[A]
: = : + kot :
[A] [Al Steigung = k,
1
[Ao
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2. Fall: A +B — Produkte wobel A#B

_d[A]

==k A][B]

Anfangskonz. [A],, [B],

Massenerhalt: A verbraucht = B verbraucht
[A]o —[A]= [B]o —[B]

[B] = [A] + [B], - [Al,

%(_J
konst. GroBlen = ¢

Fir Geschwindigkeitsgesetz: — # =k A]([A]+ )
{

— Partialbruchzerlegung

Geschwindigkeitsgesetz
[ : In [A][B]O] = k2t | in integrierter Form fiir
[Alo=[Blo [AJ[B] Reaktion 2. Ordnung (A+B)

oraphisch:

[ ]

Steigung = +k,

t
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b) Reaktion 2. Ordnung

A+B —» ...+Y+Z

pseudo-erster Ordnung:

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

[B] = [B], = konst.

- —M = k2[A][B]
dt
— % = k2o[BJo[A]
-
— M =ki[A]
dt

— formal Reaktion 1. Ordnung

Beispiel: Hydrolyse von Rohrzucker

C,,H,,0,, + H,0 = C,H,,0, + C,H,,0, [H,0] = konst.

Saccharose Glucose  Fructose
Messung: Opt. Aktivitat, Polarimeter

— 1. Ubungsblatt, 2. Aufgabe
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¢) Reaktion 3. Ordnung
Reaktionstyp: z.B. A +2B — Produkte
Beispiele: O, +2NO — 2NO,
Cl,+2NO — 2NOCl

Geschwindigkeitsgesetz _M = k3j[A]'[BY

dt

1. Fall: A=B —M = k3[A]
dt

1 1

2[AT =
AAT  2[AL

> + kst

Steigung = k;, Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form fiir
1 Reaktion 3. Ordnung (3A)

2[A]’

“—

2. Fall: A#B — Komplizierte Formel

AR-[Bl 1o rAWIBL-2BDY_
[AMBRCIA+[Bl)  2Al—[Bl - (Ab-[AD[BI
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d) Reaktion 0. Ordnung
heterogen katalytische Reaktion
z.B. Hochdruckgas mit Katalysator

Ads k
A + Katalysator = A-Katalysator = Y-Katalysator + Z-Katalysator

B y+z+ Katalysator

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

ko
Insgesamt: A=Y +Z
sehr schnelle Adsorption und Desorption

— Zeitlicher Verlauf = Mittenreaktion (k)

Bildung von Y: d [Y]

kAl =k
i o[A]" = ko
Y
j d[Y]= kot
0 >.
[Y]= kot .
Steigung = k,

Geschwindigkeitsgesetz
in integrierter Form fiir
Reaktion 0. Ordnung
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Wiederholung:

Geschwindigkeitsgesetze: A — Produkte

differentiell integriert
0. Ordnung: — M = ko [A]=[A]o— kot
dt
1. Ordnung: — % =k[A] [A]= [A]Oe—kn
d|A] 1 1
2. Ordnung: AP T AT = + kot
g Al [A] [Al
d|A] 1 1
3. O d . _—— = 3 = + k l‘
e | AL o T T

| nullte erste 2weite dritte —___ Ordnung
L
-
J L ! I N ! 1 |
0 5 10 1’
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Geschwindigkeitskonstanten:

Abk. IM = Imol I'! = Imol dm3

0. Ordnung: — M = ko [ko]=Ms™'
dt
1. Ordnung: — M =k[A] [ki]=s"
dt
2. Ordnung: — # =ko[A]  [k2]=MT's"
{

3. Ordnung: — % =ki[AT  [k2]=M7%s"
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¢) Bestimmng der Reaktionsordnung

- Differential-Methode (Messung der Steigungen von
Konzentrations-Zeit-Kurven)

Inv=Ink+nlnc

Auftragung: In v vs. In ¢ = Gerade (wenn Reaktion Ordnung hat)

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

Invy=Ink+nlnc,

— ¢, variieren

N

Time

Reactant concentration ¢
Iny

_—  E—

— Reaktionsordnung ohne Beeinflussung durch Produktbildung
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2. Reaktionsordnung in Bezug auf die Zeit
Inv=Ink+nlnc

— Messung zu verschiedenen Zeiten t

4

In v

Reactant concentration ¢

Time Inc

— Reaktionsordnung », kann durch Produktbildung beeinfluft sein

Fir den Fall, dal n, # n_
1. n,> n_: Reaktion wird inhibiert (verlangsamt)

z.B. CH;CHO — CH, + CO n,=1.5

2. n,<n_: Reaktion wird autokatalysiert
(durch die Produktbildung beschleunigt)
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 graphisch (Integrationsmethode)

0. Ordnung < 1. Ordnung
[=
«— In[A],
>
Steigung = k, Steigung = -k,
t t
1 1. [A
ko==[Y] =tk
t t [A]
2. Ordnung 3. Ordnung
1 1
[A] 2AAT
Steigung = k, Steigung = k;
1 1
[Alo 2[A]o’
t
1
Iy = 1 1 s :l 1 __ :
t\[A] [Alo t\2[A]" 2[A]o

Kinetik — Dr. Christian Hess



Beispiel:

thermische Dissoziation von Azomethan
CH;N,CH, — 2CH; + N,

Reaktionsordnung?

-
N Q0 o
I

ty/2

172

1 i | 1 | 1 I | | J
40 80 120 160 200
Time/ minutes

N
T

[Azomethane)/ 103mol dm3
o

InfJAzomethane]

1 I 1 1 l

40 80 120

| 1

160 200

Time/ minutes

— Reaktion 1. Ordnung
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1
« Halbwertszeitmethode [A]= E[A]O firt=1

A
0. Ordnung: 7o = AL — logzro=1log[A]o—log2ko
2ko
In2 .
1. Ordnung: 7= e — unabhéngig von [A],
1
1 1
2. Ordnung: 72=— — logz2=—log[A]o—logk:
k2[Alo
3. Ordnung: 7 31 logzs=-2log[A]o—log(2k3/3)
. . 3= —_ - — —
k3 2[A]o’

Beispiel: Rekombination von Methyl-Radikalen
CH, + CH; — C,H,

Reaktionsordnung? n 8‘
— Reaktion 2. Ordnung
16+
Laserpuls
& 10,0:— ~ 1.4
: =
g = 12-
£
©
&
2 1.0
o
38
< B B 08 S S| Sy ) s " - )
0.0 0.25 0.50 0.75 0.5 1.0 15
Time/ ms log 1CH3}0
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* Isoliermethode (Ostwald)

A+ B+ C+... = Produkte

y= _dla]_ k[A]*[B)[CY ...
dt

Gesamtordnung: n = a+f+y

Isolierung eines Reaktanden — alle anderen liegen im Uberschuf vor

v=hk[A]"[B][CY ...

H_J
Uberschup — konstant
— Miteinbeziehung in k,

ka'=k[B]'[CY ..

v=hk'[A]” Teil-Reaktionsordnung a wird bestimmt

— fiir alle anderen analog = a, f, v,...

— Gesamtordnung: n = a+f+y
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f) Reaktionen in der Nihe des Gleichgewichts

Voroereilung
ur Schigcht

e g e i
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N e
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Reaktionen in der Nihe des Gleichgewichts

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

kl
Hinreaktion A — Z

k,
Riickreaktion A « Z

ky

Insgesamt A f Z

Massenerhalt:

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

Fiir groPe Zeiten: ¢ = oo

Gleichgewicht (¢ = «):

% = kl[A]
% =k-_ 1[Z]
% =—k[A]+k-1[Z]

[Aly—[A] = [£]

ALk oalek [A)
dt
ko ke
A =
[AI=1A] ki+ k-
k-1
Al, =[A
[Al, =1 ]Ok1+k_1
ki
7], =[Al—[A], =[A
2], =[Ab-[AL =[AJ——
kl
A—=17Z
k—l
[Z]~- _ ki _ g | Gleichgewichts-
[Al= k-1  ° | konstante
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. LN 1.0
Beispiel: A S V4

c
2
k1:2k_1 EO.B - == = -
=
kl [Z]oo g04 ________________
k—l [A]oo 0.2 - e e Rl et
o/ ]
0 05 10 15 20 25 3.0

Zeit, (k+k’)t
Reaktionen 2. Ordnung (fiir Hin- u. Riickreaktion)
d[A

ky
Hin: A“BZY+Z =22 —ka|A[B]
Riick: A +B <Y +7Z %zkz[Y][z]
Gesamtinderung von [A]: % = —ko|AB]+ k-2 Y]Z]
Gleichgewicht: t = o M =0

dt

Gleichgewichtskonstante ko [Y]e[Z]e
fir Reaktion 2. Ordnung K. = koo [A]+[B]- MWG

Beispiel: H, + I, == 2HI
[HIT’
- [He][E]

K-
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1.3 Elementare Reaktionen mit schnellem vorgelagertem

Gleichgewicht

a) Stop-induzierte Gasphasenreaktion nach Lindemann

Beispiel: CH;N,CH; = C,H, + N,

Reaktionsmechanismus?

A+ADA*+A @ [2 UINYNN Aktivierung
o d[A*] .
A*+A—->A+A =k [A*]A] Deaktivierung
t
kZ
A* = Z dlZ] _ s unimolekularer Zerfall
I kz[A ]
im Detail:

Annahme: Quasistationaritdt von A*:

fiir [A*] klein u. zeitl. konst.

d[A#]

e 0 Quasistationaritdtsbedingung
t

— 2. Ubungsblatt, 1. Aufgabe

Verinderung von [A*]: ¢ -2 _kAlA]- k- [A*]A]-k[a*]=0
-1 ki[A]A]
A*]= - i
A Al 2 Grenzfille
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* hoher Druck von A: &k [A]>>k,

2]k

Unimolekularer Zerfall geschwindigkeitsbestimmend

e niedriger Druck von A: k,[A] <<k,

W [aal

Bimolekulare Bildung von A* ist geschwindigkeitsbestimmend

— Druckabhangigkeit der Reaktionsordnung

Vergleich mit Experiment:

2] a)
dt
klkZ[A]
kuni =
k2+k- 1[A]

= koo /{14 (k2/ k -1[A])}

Qualitative Ubereinstimmung - I
zw. Experiment und Theorie logl[Al mol dm?)
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kiko|A 1 1 k11

"otk A] ki ki[A] e N " k,

L
[A]

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

Verfeinerung der Theorie: Rice Ramsberger Kassel (RRK):

— Anregungsenergie muf} so verteilt sein, dafj Reaktion moglich:
A¥ = AP > 7

A*: angeregtes Molekiil: besitzt ausreichend Energiec — Al

A*: aktiviertes Molekiil: Energie ist umverteilt = Reaktion
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b) Unimolekulare Oberflachenreaktionen
1. Schritt: Adsorption: = Chemisorption

— Ausbildung einer monomolekularen Adsorptionsschicht

Langmuirsche Adsorptionsisotherme:
. 1d§ntlsche Adsorp‘uonsplatze ) } AH,, #£(0)
 keine Wechselwirkungen zw. ads. Molekiilen

A
| k, |
A + —-S- ? - S-

Anzahl der besetzten Adsorptionsplatze
Anzahl der vorhandenen Adsorptionsplitze

0: Bedeckungsgrad =
1 - 6: freie Oberflache

Adsorption von A: Va = ka[A](l —0)

Desorption von A: Vea=k_-40

Gleichgewicht: k. [A](l —0)=k-.0

0 _ hryy gk

1-0 k- k-
__K[A]
1+K[A]
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_ K[A] ka
C1+K[A] k-

e niedrige Konz. von A: K[A] <<1
0=K[A]

* hohe Konz. von A:  K[A]>>1
0=1 (Sattigung)

— Auftragung von 0 vs. [A]: Langmuirsche Adsorptionsisotherme

Temperaturabhingigkeit 1.0 — —
der Adsorption: 09 ~ 10 ba I
- I, —
I <T,<1T; T ;f 1 ba
0.6 -"Il T2
U. % 1 __.-""-'r-. :
" !
o -
v a I | ~ T,
0.2 || y

' bar
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2. Schritt: Reaktion — unimolekularer Zerfall

A

o
- S- - ZS—|—_S_

ga

K[A]

v=k@=k——2i-
1+ K[A]

* niedrige Konz. von A: K[A] <<

v=kK[A] Geschwindigkeitsgesetz 1. Ordnung

* hohe Konz. von A:  K[A]>>1

v=k Geschwindigkeitsgesetz 0. Ordnung

4

Beispiel: Zersetzung von PH; auf W
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Kinetik

2. Temperaturabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,
Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit
2.1 Arrheniusgleichung
2.2 Aktivierungsenergie
2.3 Stoftheorie
2.4 Theorie des aktivierten Komplexes

2.5 Anwendungen der Theorie des aktivierten Komplexes

3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen
3.1 Parallelreaktionen
3.2 Folgereaktionen, Quasistationaritit
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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2. Temperaturabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,

Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit

2.1 Arrheniusgleichung

Arrheniusgleichung

. —alT
1889 Arrhenius | kn = Ae (empirisch)

A, a: Konstanten

A: Arrheniusfaktor
(Haufigkeitsfaktor, praexp. Faktor)

ko = 4o E/RT E : molare Aktivierungsenergie

H_J

Boltzmannfaktor
= Bruchteil an Molekiilen mit Energie > E,

Aktivierungsenergie
= Mindestenergie fiir Ablauf einer Reaktion
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Ausnahmen:

] ———=
Explosion Enzymreaktion bei Anwesenheit
ab T : Enzym eines vorgelagerten
wird zerstort Gleichgewichts
— Beispiel:

2NO + 0, =2 NO,

Bestimmung der Aktivierungsenergie:

exp.: Messung von k = k(7)
|
Ink= InA—E/RT ?g Steigung = - £ /R

1
=
- |
o
=
—

— Auftragung: Ink vs. 1/T
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2.2 Aktivierungsenergie

Arrhenius-Auftragung nicht linear = £ = E_(T)

dink _ E.
dT  RT?
dlnk . Ea

=22 mit d(I/T) = -dT/T?
d1/T) R

Eo¢ 1
fir E,# E (T): J.dlnkz—EId?
Ink=InAd——

RT

k:Ae—Ea/RT

Kinetik — Dr. Christian Hess

Definition der Aktivierungsenergie

E =E(T)
- A= A(T)
Arrhenius



Zusammenhang zwischen Thermodynamik und Kinetik:

khin
A+B = Y+1Z
krﬁck
A i .
Eahin/ '
= + rick
E, # E,
AU° l
> !
Reaktionsfortgang ———=—
van’t Hoff: (manj _ AU’ K — [Y]-[Z]- _  hin
(1884) aT v RT2 [A]oo[B]oo krl'ick

d1n k™ - dInk™ AU’
dT dT RT*?

E."  E™ AU’ . | "
= wobei AU° = E hin — [ rick

RT®> RT?> RT?

dInk" _E
dT RT? Temperaturabhéingigkeit
dlnkisk g™ der Geschwindigkeitskonst.

dT RT?
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Kinetik

2. Temperaturabhiangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit,
Theorie der Reaktionsgeschwindigkeit
2.1 Arrheniusgleichung
2.2 Aktivierungsenergie
2.3 Stoftheorie
2.4 Theorie des aktivierten Komplexes

2.5 Anwendungen der Theorie des aktivierten Komplexes

3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen
3.1 Parallelreaktionen
3.2 Folgereaktionen, Quasistationaritit
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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3. Kinetik zusammengesetzter Reaktionen

3.1 Parallelreaktionen

Reaktionstyp: kY v Beispiel:
Y
A k/, C,H, + H,0
LT 7 CH,CH,OH \
: CH,CHO + H,

Gesamtinderung von [A]:

Bildungsgeschwindigkeit von Y:

Y ~(k +k{ )t
c[h] k' [A]= k[ [Alye " )

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

kY _ Y+Zt
VI= (e )
k,
k’[A], Y r?
analog | [Z | — et Fhi
1Z1= kY+kZ( )

Zersetzung: Ethanol

oxidische Katalysatoren = k,* >> k,* = Dehydratisierung

metall. Katalysatoren = k,¥ << k,;* = Dehydrierung
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3.2 Folgereaktionen, Quasistationaritat

k¢ k>
Reaktionstyp: A - X - 7 7zB. 232U ?232Np ? 232Pu

Zerfall von A: % =—k{[A] - [[A]= [A]Oe‘kf’f
4
d|X a
Bildung und Zerfall von X: % =k/'[A] Og"‘l’ — k' [X]
= inhomogene DGL

Losung: Methode der Variation der Konstanten

Integrieren hom. DGL — Losungsansatz fiir inhom. DGL

Mit Anfangsbedingungen: [X], =0

kil a .

Massenerhaltung: [A], =[A]+[X]+[Z]

[Z]=[A], - M K
klx o kla klx o kla
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— Zcitabhiangigkeit der Konzentrationen [A], [X], [Z]:

k*=1.0s" k*=0.1s1
kF=0.1s"1 kF=1.0s"
1r 1
[Z] [Z]
N, N,
= |
212 05 —|505
<& <,
- [X]
[A] 1 | J 0 T §
UD 5 10 5 20 0 5 10 [ 20
t | ————
g _— S
@>> — k't |
b k' [Z] [A]O (I-e™) langsamere der Folgereaktionen

1st geschwindigkeitsbestimmend

K>k [Z]=[A] (1-eM")

Quasistationaritat

k™ >> k"

X ist reaktives Zwischenprodukt
— [X] ist stets klein
— d[X]/dt hat sehr kleine Werte

— Maximum von [X] wird schnell erreicht

Naherung: Quasistationarititsbedingung

Niherung = exakter Losung fir &, >> k,°
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3.6 Katalyse, Autokatalyse
e Einfithrung

Ostwald 1907

(o)

- A-K+B
BN der Wk D Z358 AL g Z+K

Reaktionskoordinate ———= Reaktionskoordinate ————=
al b)

— Katalysator beeinfluPt die Reaktionsgeschwindigkeit
(hat keinen Einfluf} auf thermodyn. Gleichgewicht)

— Katalysator kann selektiv wirken kE  CH. +HO
_|_
— Abschnitt 3.1: 1/' o 2

CH,CH,OH
\ CH,CHO + H,

— Bsp..: Selektive Wirkung von Katalysatoren (Fischer-Tropsch)
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» Heterogene Katalyse

Reaktanden/Produkte (gasformig oder fliissig) 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 Katalysatoroberflache
3. Reaktion zw. den Reaktanden

4. Desorption der Produkte von der Katalysatoroberflache
5. Diffusion der Produkte vom Katalysator

Mechanismen der heterogenen Katalyse:

- Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus:

A B
|k Tk |
A(gas)+B(gaS)+ 2-S— =— -§— + -S—- = P(gas)+2—S—
k., k.
— A und B sind vor der Reaktion adsorbiert:
kK,K
v=k0,0, = A ABpPAPr _
(1+KApA +KBpB)
— Mechanismus der Ammoniak-Synthese
- Eley-Rideal-Mechanismus:
A
|k k, |
Agas) T Bigas) T —5— S 5= By S Py T 5
kK, paPg

— nur A ist adsorbiert: | V=£k.0, ps =

1+ K, p,+Kypg
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* Autokatalyse

Reaktion wird durch ihre Produkte beschleunigt

— Beispiel: Saurekatalysierte lodierung von Aceton

d|Z
Reaktionstyp z.B.: A LA K+7Z - %zk[A][K]

Anfangsbedingungen ¢ = 0: [A] = [A],, [K] = [K],, [Z] =0
t=t [A]=[A]l - [Z], [K] = [K], + [Z]

— % = k([A]o - [Z])([K]O n [Z])
Al K
[Z] _ [A]o [K]O (1 _ e_([A]0+[K]o)kt )
= K], + [A]Oe_([A]0+[K]o)kt

— Zeitlicher Verlauf von [Z] und d[Z]/dt

Bsp.: Belousov-Zhabotinskii-Reaktion
KBrO, + H,C(CO,H), + KBr + Ce(NH,),(NO,), + H,SO,
19¢ 16 g 35¢g 53¢ 500 ml, 2.7 M

(+ Ferroin)

Teilschritte:

BrO; + HBrO, + H,0" — 2BrO, + 2H,0

BrO, + 2Ce(Ill) + H,0" = 2HBrO, + Ce(IV) + 2H,0
— Produkt HBrO, ist ein Reaktand im 1. Teilschritt
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Oszillierende Reaktion

Zeitliche oder raumliche periodische Variation der Konz. von
Reaktanden, Zwischenprodukten und Produkten

_ log([Ce!V)/ [Ce!]) =

log (ICe'V])/ [Ce''])

log([Br~1/ mol dm3)

| | l l | | | | i I
0 150 300 450 600 750 900 1050 1200 1350 1500

Time/s

Musterbildung bei der BZ-Reaktion in einer Petrischale (9 cm) nach
(2) 1 min, (b) 3 min 30s, (¢) 7 min 15s (d) 7 min 35s, (¢) 16 min 20s.
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