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1 Einfithrung

Die chemische Kinetik als Teilgebiet der physikalischen Chemie (neben Thermodynamik, Elektrochemie, Spektroskopie
und theoretischer Chemie) beschaftigt sich mit dem zeitlichen Ablauf von chemischen Reaktionen. Sie ist die Lehre von
der Geschwindigkeit chemischer Reaktionen und der Abhidngigkeit der Geschwindigkeit von Reaktionsbedingungen:

e Konzentrationen der beteiligten Stoffe
e Temperatur

e Katalysatoren

e Losungsmittel

e lonenstarke

e elektrochemisches Potential

e Licht

e Teilchenstrahlung

Sie stellt sich auch die Frage nach dem Reaktionsmechanismus (ein Schritt, mehrere Schritte = langsamster Schritt)

und die Frage nach dem Zusammenhang zwischen Struktur und Reaktivitat.

Die RGT-Regel besagt, dass im Bereich der Zimmertemperatur eine Erhdhung der Temperatur um 10K zu einer

Verdopplung bis Verdreifachung der Reaktionsgeschwindigkeit fiihrt.

1.1 Historie

1.1.1 Ludwig Ferdinand Wilhelmy (1812-1864)

+
Saccharose + H,0 <2 Glucose + Fructose

1.2 Ordnungsprinzipien von chemischen Reaktionen

1. nach dem Reaktionsort

(a) homogene Reaktionen (Reaktionen in einer Phase)

i. Gasphasenreaktionen
ii. Reaktionen in Fliissigkeiten

iii. Festkorperreaktionen (Zement)
(b) heterogene Reaktionen (Reaktionen an Phasengrenzflichen)

i. Fest-Gas-Reaktionen (Ammoniak-Synthese)



ii. Fest-Fliissig-Reaktionen (Reaktionen an Elektroden)

iii. Fliissig-Gas-Reaktionen (Hydrolyse von SO, und CO,)
2. nach den Reaktionsbedingungen

(a) elektrochemische Reaktionen (Einfluss des elektrochemischen Potentials)
(b) photochemische Reaktionen (Einfluss von elektromagnetischer Strahlung)

(c) katalytische Reaktionen (Einfluss von Katalysatoren)
3. nach dem Reaktionsmechanismus

(a) einfache Reaktionen
(b) komplexe Reaktionen
i. parallele Reaktionen
ii. sequentielle Reaktionen

iii. Kettenreaktionen
4. nach dem Geschwindigkeitsrahmen

(a) sehr schnelle Reaktionen (Femto- bis Nanosekundenbereich)

H+ O — OH- 10725
H* + OH- — H,0 107!
CHg — 2CH, 1075  zweistufig

(b) schnelle Reaktionen (Millisekunden bis Stunden)
Hb + O, — Hb-O, 107°s
(c) mittelschnelle Reaktionen

Fe’™ aq) — FeT(aq) + € (Metal) 1073s
Saccharose + H,0 A Glucose + Fructose
N,O; — 2NO,+ 10, ti/, = 8h bei 298K
ti/, = 0,54 h bei 318K
ti/, = 0,063 h bei 338K

(d) langsame Reaktionen (Stunden bis Tage)

Zerfall von Benzol in der Atmosphare

(e) sehr langsame Reaktionen (Jahre)
cis—C,H,Cl, = trans—C,H,Cl, T=16a
FCKW haben in der Atmosphére eine Lebensdauer von iiber 100 Jahren. Dabei ist die Lebensdauer 7
definiert als die Zeit, nach der die Konzentration eines Stoffes auf den Anteil < abgefallen ist.
1.3 Voraussetzungen fiir den Ablauf von chemischen Reaktionen

1.3.1 Thermodynamischer Aspekt

Die Reaktion muss energetisch (thermodynamisch) méglich sein. Entscheidend ist hierbei das die freie Enthalpie
(GiBBs-Potential) AG.



AG — B

ApGa ARG

ApGp

Zustand im Nicht-Gleichgewicht

Im Nicht-Gleichgewicht betrigt AG:
ARG:ARG°+R~T~1nZ£ £0
A
— S — A+ R-T-m
CA

Reagiert A freiwillig zu B, so gilt ArG < 0.
Zustand im Gleichgewicht

ARG = ARG° + R-T-In B

CAeq

ArRG=ArG°+R-T-InK
Da im Gleichgewicht ARG = 0 gilt, folgt:

ARG° = —-R-T-K

ARG°

K:e R-T

Zusammenfassung

Es ist also im Nicht-Gleichgewicht ARG negativ, im Gleichgewicht ist AgrG null. AuBerdem gibt es die Affinitat
A = —ARgG, die im Nicht-Gleichgewicht positiv und im Gleichgewicht null ist.

1.3.2 Kinetischer Aspekt
Die Reaktion muss kinetisch méglich sein. Beispielsweise ist die Reaktion
C+0, — CO,

thermodynamisch méglich, jedoch kinetisch gehemmt sind, da eine groBe Energiebarriere (Zwischenzustand) zwischen
den beiden Zustanden liegt und eine Aktivierung notig ist.

AG C+20

/ AYG
C+0, \

Co,
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Ubungsaufgaben sind zu finden unter http://www.uni-leipzig.de/~pci/pcl/lehre.htm

2 Konzentrationsabhdngigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit (Zeitgeset-

ze)

2.1 Definition der Reaktionsgeschwindigkeit

Bezieht man die Reaktionsgeschwindigkeit beispielsweise auf ein Edukt, so ergibt sich:

c
r = —&¢ (mittlere Geschwindigkeit)
r = —9¢ (momentane Geschwindigkeit)

Fiir eine Reaktion
vaAA+vgB — v C+vpD

wird zunichst eine Vorzeichenkonvention fiir Stochiometriefaktoren v; eingefiihrt (negativ fiir Edukte, positiv fiir
Produkte). Damit alle Reaktionsgeschwindigkeit gleich sind, wird nun definiert:

R l dCi
o v; de¢
Dies fiihrt zu:
1 dca 1 dep 1 dec¢ 1 dep

r=— _— = _— = _— = —_—
vy dt vg dt ve dt vp dt

Die Reaktionsgeschwindigkeit kann statt auf die Konzentration auch auf die Teilchenzahl bezogen werden:

_1 de,
T_ZE
o 1 dni - 1 le
Tuv Ty VeNg dt

2.2 Reaktionen erster Ordnung

Nimmt man beispielsweise eine Zerfallsreaktion:
A — Produkte

so ist die Reaktionsgeschwindigkeit
=2 _ L.
T dt CA

mit der Reaktionsgeschwindigkeitskonstante k in der Einheit % Die Reaktion wird als Reaktion erster Ordnung

bezeichnet, da die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zur ersten Potenz der Konzentration des Eduktes ist.



Beispiel

Cl_ _0
cl=c—c?
Cl OH

Raumtemperatur

Cl,CH + CO,

Cl Cl

OH
Cl

)

2.3 Reaktionen zweiter Ordnung mit zwei Edukten

Nimmt man eine Reaktion
A + B — Produkte

dann ist die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zur Konzentration beider Konzentrationen:

r——dﬁ—k ca-cC
=T A CB

Die Reaktion ist beziiglich beider Stoffe jeweils erster Ordnung. Insgesamt (Gesamtordnung) ist die Reaktion zweiter

L
mols”

Ordnung. Die Einheit der Reaktionsgeschwindigkeitskonstante ist

Beispiel

Fe2t + Mn3+ Pt

Fe3* + Mn2t

2.4 Reaktionen zweiter Ordnung mit einem Edukt
Eine Reaktion
2A — Produkte
ist doppelt abhidngig von der Konzentration des Stoffes A:
1dca

T:—Eﬁzk-cA-cA:k-cZ

Beispiel

2NOCI — 2NO + Cl,

2.5 Reaktionen dritter Ordnung
Eine Reaktion
A + B + C — Produkte

ist etwa um einen Faktor 100 bis 1000 unwahrscheinlicher als eine Reaktion zweiter Ordnung. Reaktionen dritter

Ordnung kommen deshalb nur extrem selten vor.



Beispiel

In der Gasphase reagieren zwei Molekiile miteinander, wobei ein inerter StoBpartner benétigt wird, der die dabei frei

werdende Energie als kinetische Energie aufnimmt.

2.6 Reaktionen nullter Ordnung

Es gibt auch Reaktionen
A — Produkte
die in einem weiten Konzentrationsbereich unabhangig von der Konzentration des Eduktes ist.

r=k- =k

Beispiele

Die Geschwindigkeit katalytischer Reaktionen, die an einer Katalysatoroberflache ablaufen, wird haufig durch die

Anzahl freier Platze an der Oberflache limitiert:

2N,0 —F5~ 2NO + O,

Der Alkoholabbau

Enzyme

CH,CH,OH CH,CHO

wird von der Menge an dafiir zur Verfiigung stehenden Enzymen bestimmt. Ein Mann baut etwa 0,100 %h, eine Frau
etwa 0,085 @gh ab.

2.7 Reaktionsmechanismus und Stochiometrie von Reaktionen
Beispiel

In der Reaktion
2NO + 0, — 2NO,

wurde das Zeitgesetz

_ 1de(NO,)

5 & =k -c*(NO) - ¢(0,)

r

gefunden. Allerdings sinkt die Geschwindigkeit mit steigender Temperatur und es wurde ein Zwischenprodukt N,O,

gefunden. Eine Erklarung hierfiir ist der zweischrittige Mechanismus:

hnell
INO ==&l N2O2
|
N,O, + 0, — =" 2NO,

Dort ist der zweite Schritt der geschwindigkeitsbestimmende, also:
r=k-c(NyOy) - ¢(0y)

Die Reaktion miisste also zweiter Ordnung sein. Das vorgelagerte Gleichgewicht kann jedoch durch die Gleichung

_ c(N,0,)

K="mnoy




beschrieben werden. Umstellen nach ¢(N,O,) und Einsetzen liefert:
r=k-c*(NO) - ¢c(0,)

Auch die mit steigender Temperatur sinkende Reaktionsgeschwindigkeit lasst sich mit diesem Mechanismus erklaren,
da das vorgelagerte Gleichgewicht bei steigender Temperatur stark auf die Seite des NO verschoben wird und so im

geschwindigkeitsbestimmenden Schritt weniger N,O, zur Verfiigung steht.

Folgerung

Von der Bruttoreaktionsgleichung kann man nicht auf den Reaktionsmechanismus schlieBen. Selbst die beobachtete

Reaktionsordnung lasst im Allgemeinen keine Schlussfolgerung auf den Mechanismus der Reaktion zu.

2.8 Integration der differentiellen Zeitgesetze

2.8.1 Reaktion erster Ordnung

A — B
dCA
EEcLI
dt A
CA(t)d t.
fea_ / kdt
cA
CA,0 t=0
caA t
Inca = 7k~t’
CA,0 0
In-A = k.t
CA0
—kt

Die Halbwertszeit t% ist dadurch gekennzeichnet, dass die Konzentration auf die Halfte der Ausgangskonzentration

abgefallen ist.

1 —kt1
SCa0=cag-e 2
2 El k)
k-
2:6 t%
ln2=k't%
’ _ In2
1=
C
t t

N
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2.9 Experimentelle Methoden der chemischen Kinetik
2.9.1 Ermittlung der Ordnung einer Reaktion

Eine Moglichkeit ist die Probiermethode, eine andere ist die Bestimmung der Ordnung mittels differentiellem Zeitge-

setz aus dem Zusammenhang
logr =logk + n-logc;

Ist dieser fiir zwei ¢; bekannt, so kann durch Subtraktion die Ordnung aus
T ¢
log — =n - log -+
2 Ci2
Ci
B log i

- log 7

erhalten werden

2.9.2 Ermittlung der Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten

Die Reaktionsgeschwindigkeit hdngt nach
r=k-c}

von der Konzentration der Komponente i ab. Die Auswertung experimenteller Ergebnisse fiir 7 und ¢? erfolgt grafisch,

0
indem t gegen In ° aufgetragen wird, um auf eine Reaktion 1. Ordnung zu priifen, ¢ gegen % aufgetragen wird, um

Ci

auf eine Reaktion 2. Ordnung zu priifen. . .

2.9.3 Vereinfachung von Zeitgesetzen
Methode der Pseudoordnung

Fiir eine Reaktion, die dem Zeitgesetz zweiter Ordnung

d
T:*%:k'CA'CB

folgt, kann die Konzentration von B sehr groB gewéahlt werden (Uberschussmethode, Methode der Pseudoordnung).
Dann kann davon ausgegangen werden, dass cg iiber eine lange Zeit konstant bleibt, sodass die Reaktion sich wie

eine Reaktion erster Ordnung verhalt. Die Reaktion ist dann Pseudo-1.-Ordnung.

Methode der dquivalenten Konzentrationen

Alternativ kénnen die Komponenten stéchiometrisch gemischt werden (Methode der dquivalenten Anfangskonzen-

trationen). Beispielsweise kann fiir eine Reaktion
2A+B — ...,

die dem Zeitgesetz dritter Ordnung folgt ¢ = 2c3 gewihlt werden. Dann gilt:

0
Cp — CA

2

T = :c%—cB,



sodass

0
CA C
0 B
CB = Cp + —

Dies fuihrt dann zu

r:kwc;iocB

2.9.4 Verwendung konzentrationsproportionaler GroBen
e Extinktion F
1
E=Ilg 70 =c-c-d
e Drehung der Ebene des polarisierten Lichtes um den Winkel «

a=aqyp-c-d

o Leitfahigkeit

A
—A.c- 2
7
e Partialdruck eines idealen Gases
o P
R-T
Fiir alle GroBen gilt
Ci At — Moo
G Ai=0 — M—oo

Beispiel

Arsenwasserstoff zerfillt nach
2AsH3(g) — 2As( + 3Hy(g)
Im Laufe der Reaktion nimmt dabei der Druck zu.

p

Poo

Poo — Do

Po




3 Temperaturabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit

3.1 RGT-Regel

Die empirische RGT-Regel (Reaktionsgeschwindigkeits-Temperatur-Regel) besagt, dass sich die Geschwindigkeit einer

chemischen Reaktion bei Erhohung der Temperatur um 10 K verdoppelt bis vervierfacht.

3.2 Historie

Svante ARRHENIUS stellte sich Ende des 19. Jahrhundert die Frage, warum die von Wilhemly untersuchte Reaktion
H+
Saccharose + H,0 =—— Glucose + Fructose

eine von der H-Konzentration abhingige Reaktionsgeschwindigkeit hat. Die Untersuchung erfolgte in Leipzig, wo

die ersten Thermostate zur Verfligung standen.
Die Geschwindigkeit der Reaktion
ko
A+B = (AB) — ...
ist direkt abhangig nach
r=ko- et
wobei unter der Annahme, dass der erste Schritt viel schneller ist, gilt:

ot

K = ,
CA - CB

sodass

:k0~K~CA'CB

_act
:k’o.e R~T.CA.CB

_act
:A.e R-T.CA.CB

:k'~CA~CB

Der Zusammenhang zwischen k£ und T ist sigmoidal. Der Wendepunkt liegt bei g—g, meist jenseits von 3000 K.

Experimentell |3sst sich AG* nach

ke AGH 11
It =20 (=

k2 - R Tl T2
Gegeben sei eine Reaktion, die bei 310 K doppelt so schnell ablduft wie bei 300 K. Gesucht ist die Aktivierungsenergie.
Es gilt:

ko =2 -k
Net _ act
A-e BTz =2A.¢ FTI
_ act _act
e RT; — 92¢ RTy
_ act act
e RTz .egRTI = 9
_L@,(L_L)
e R T, T1) =9
-In2
+ R
AG =TT
Tl T2

10
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3.3 Grund fiir die Temperaturabhdngigkeit chemischer Reaktionen

Die Temperaturabhangigkeit chemischer Reaktion folgt aus dem energetischen Unterschied zwischen der Energie der
Edukte und der Energie des Ubergangszustandes. Bei erhohter Temperatur ist die Besetzungswahrscheinlichkeit des

Ubergangszustandes hdher.

3.4 Modellkonzepte fiir Systeme mit Energiebarrieren

e Katalyse

e Losungsmitteleinfluss auf chemische Reaktionen

Elektrochemie: Energiebarriere in der elektrochemischen Doppelschicht

Kernspaltung und -fusion

Diffusion von lonen in Transportproteinen

Energetik von Phasenzustinden (OsTWALDsche Stufenregel fiir Kristallzustidnde)

- HgCl, + H,S — HgS + 2HCI
Das frisch ausgefllte Quecksilber(l)-sulfid ist schwarz, wird jedoch nach langem Stehenlassen rot und

kommt in der Natur auch nur rot vor.

— Phosphor kristallisiert weiB, wird spater rot, letztlich schwarz.

4 Losungsmitteleinfluss auf die Geschwindigkeit von Reaktionen

4.1 Polaritat von Losungsmitteln

Losungsmittelmolekiile sind elektrische (permanente oder induzierte) Dipole. Ein MaB fiir die Polaritét eines Losungsmittels
ist die (relative) Dielektrizitatskonstante e,. Die Kapazitat eines Plattenkondensators ergibt sich per Definition nach

Q
C=7

Es gibt jedoch auch die Abhangigkeit vom Elektrolyten

C=¢p- & 7
Stoff Er
H,O 80
CeHs 2,3

C,HsNO, | 35,6

11



4.1.1 Reaktion von Triethylamin mit Ethyliodid

Die Reaktion
N(CyH5); + ICHs — N(C,Hg)," + I7

verlduft liber einen Zwischenzustand, in dem das Elektronenpaar des Triethylamins an das C des Ethyliodids angreift.
In dem MaB, in dem die Bindung zwischen N und C starker wird, wird die Bindung zwischen C und | geschwacht. Der
Zwischenzustand ist also polar. Eine Kompensation der elektrischen Ladung ist durch polare Lésungsmittel moglich.

Ea
Er i
mol

"CeHyg 1,9 64  langsame Reaktion
CHg | 23 | 54

CcHeBr | 55 | 495

CgHsNO, | 35,6 | 45,5 schnelle Reaktion

4.1.2 Reaktionen mit ionischen Ubergangszustinden

Die Reaktion
S,08 + 217 — 2S04 +1,
luft in folgenden Stufen ab:

S,08 + 17 — 15,08
IS,02~ — 2SO0 +IF
T+ — 1,
Die Aktivierungsenergie der Reaktion setzt sich aus der Aktivierungsenergie und der COULOMB-Energie zusammen:
AG* = AGH® + AG.,

AG! = ACh® 1 %5 02 A €2 Ny

4 egg -+ d
Damit ist die Reaktionsgeschwindigkeit

aghe AG.
k=A-e "RT .e¢ BT

zSQOSz--z|—~62~NA

A -eg-er-d-R-T
. — . 2-

1n£:_1.z5208} z--e“- Ny

ko e dm-eg-d-R-T

k = ko - exp(— )

Daraus folgt, dass polare Ubergangszustinde mit gleichnamigen Ladungen durch polarere Lésungsmittel begiinstigt

werden, Ubergangszustinde mit entgegengesetzten Ladungen benachteiligt.

5 Reaktionsmechanismen komplexer Reaktion

5.1 Reversible Reaktionen

Das einfachste Beispiel fiir eine reversible Reaktion ist

k1
k_1

A B

12



Hier ist die Reaktionsgeschwindigkeit allgemein definiert als

dea _  des
dt —  dt

und damit im Spezialfall
r=ri—r_1=%k -ca—k_1-cg
Im Gleichgewicht wéare dann
r=20
rr—r_1=20

kl'CA,eq_k—l'CB,quO

Beq _ k1
CA, eq k—l
k1
K="
k_q

mit der Gleichgewichtskonstante K. Das chemische Gleichgewicht wird damit ein Sonderfall des Nicht-Gleichgewichts.
Die Beziehung wurde erstmal 1869 von GULDBERG und WAAGE abgeleitet.
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Aus den beiden Gleichungen fiir die Gleichgewichtskonstante K folgt

K — ﬂ _ CB,eq
k_q CAeq
k e
M +1= CBi’q +1
k_1 CA,eq
kl + k,1 _ CB,eq + CA,eq
k_y CAeq
ki+k 1 cap
k—l CA eq
k_q
C = — - C
Aeq kl +k,1 A0
Diesen Zusammenhang konnen wir bei der Integration des Zeitgesetzes verwenden:
d
f% —k -ca—k_1-c
=ky-ca—k_1-(ca0—ca)
=(k1+k_1)-cat+k_1-cap
k_y
= (ke + k_ ) : ( s )
(1+ 1 CA+k17k_1 CA,0
ca d t
C,
- / — = (ki +k_1)‘/dt
CA,0 A T ki—k_1 "CAL0 0
k_1-ca 0> ca
—In{eca — ———— = (k1 +k_1)-t
< A kl + k—l CA,0 ( ! 1)
cA
—1In(ca —ca, eq) = (ki +k_q)-t
CA,0
In A" CAeq _ — (k1 +k_q) -t

CA0 — CA, eq

_ —(k14k_1)-t
CA =CA, eq + (CA0 — CA, oq) - € (kr-+k—1)

13



Daraus folgt

cg = (CA,O —ca, eq) : (1 - e_(kﬁk_l)'t)

Es gibt nun drei mogliche Fille:

e k1 > k_1: Im Gleichgewicht liegt mehr B vor als A. Lag am Anfang nur A vor, so kennzeichnet der Schnittpunkt
der beiden Konzentrationskurven die Halbwertszeit.

e k1 = k_1: Im Gleichgewicht liegt genauso viel B wie A vor. Die Kurven schneiden sich erst im Unendlichen.

e k1 < k_1: Im Gleichgewicht liegt weiterhin mehr A als B vor. Liegt am Anfang nur A, so schneiden sich die
beiden Kurven nicht.

Aus dieser Betrachtung ergibt sich, dass die Berechnung der Halbwertszeit hier wenig sinnvoll ist. Es wird deshalb

die Relaxationszeit T definiert:

_ 1
kit ko

Fiir lineare Regression ist folgende Formulierung giinstig:

T

C — C
In A0 R0 — (o k)t
CA — CA, eq

Bei Auftragung des Logarithmus auf der linken Seite gegen die Zeit ergibt sich als Anstieg der Geraden ki + k_;.

5.2 Parallel-Reaktionen

Als Beispiel dienen hier die folgenden drei parallel ablaufenden Reaktionen:

k
A > B

ALC

k,
A —>D

Die Zeitgesetze lauten hier:

de
—Tf = (k1 + k2 +k3) - ca
cA=cap- e~ (kitkatks)-t
dCB
=B k.
dt 1°CA
d ,
dctB =k -cap- e~ (kitkatks)-t
cB t
/ch — //ﬁ CAp - o~ (k1tkatks)-t gy
0 0
e (1 Ukt
ki +ka+ky
ko )
- < . (1= —(k1+k2+k3)'t)
T it kot ky MO ( ¢
k3
A R— (11— —(k1+k2+k3)-t)
D ki + ko + k3 A0 ( €

Fiir den Fall, dass die Riickreaktionen vernachldssigbar sind, ist zu erkennen, dass die Kinetik die Zusammensetzung
des Stoffgemisches festlegt. Beispiel fiir eine Parallelreaktion ist die Substitution von Toluol an der Seitenkette
(Siedehitze, Sonnenlicht) beziehungsweise am aromatischen Kern (Kilte, Katalysator).

14



5.3 Sequentielle Reaktionen — Folgereaktionen

k k
A—=B —>C
Hier gilt
dCA
SCA
dt 1 CA
CA = CAQ - e it
d
%Zlﬁ'CA—k’g-CB
d
%+k2~03=k1~cA
d
% +ko-cg=ki-cap- ekt

Losung der homogenen Differentialgleichung ist

H

Cg =Cap" e k2t

Daraus folgt die Losung der inhomogenen Differentialgleichung

cg = K(t)-clf
Aus
d
% + kg +CB = kl *CAO - Bikl't
wird dann
dK(t
dt( ) “CALO " e k2t _ K(t) ko cap- e ket 4 ky-cg=ki-cao- ekt
dK(t
dt( : cepore =y cag e M
t
k- ekt
dK:/JJﬂ:%fM
CB,0 "€ "%

0

k1 CA0 ko—Fk1)-
K(t) = LAY (e( 2—k1)t _ 1)
®) ko — k1 cByo

Das bedeutet fiir

cg = K(t)-clf
k1 CA,0 ( (k14k2)-t kot
= L _ 1) . . 2
ko —Fk1 cBo ¢ A0 €
_ kl —ky-t —ko-t
= a0 o (e e )

Wird B sehr viel schneller gebildet als verbraucht (k; > k»), wird am Anfang praktisch alles A in B umgesetzt und
dann das Produkt nach einem Gesetz Pseudo-1.-Ordnung gebildet. Ist ko > k1, so wird nur sehr wenig B gebildet,

deg

sodass sich die Konzentration kaum mit der Zeit dndert und in guter Naherung <® ~ 0 (Quasistationaritatsprinzip

nach BODENSTEIN) angenommen werden kann. Anwendung findet das Quasistationaritatsprinzip beispielsweise bei

nukleophilen Substitutionen.

5.4 Kettenreaktionen

1. Startreaktion erzeugt Kettentriger (Radikale)
2. Fortpflanzungsreaktion setzt die Kette fort (interessant: Zahl der Kettenzyklen)

3. Kettenabbruch durch Rekombination zweier Radikale

15



5.4.1 Chlorierung von Kohlenwasserstoffen

Chlorierungen von Kohlenwasserstoffen laufen nach der Bruttogleichung
RH + Cl, — RCI 4 HCI

praktisch nicht ab. Sie kdnnen jedoch in einer Kettenreaktion gebildet werden:

a, - 2cr
HR + CI —2> R 1 HCl
R +Cl, =%~ RCl+Cl

2R M. RR

2cr s q,

Fiir k5 = 0 (sinnvoll, da Licht eingestrahlt wird, um ky zu erhdhen, was die Rekombination von Cl, verhindert) folgt:

dera ki s
a e\ g, o,

5.4.2 Ozonschicht

CFCl, — “CFCl, + CI
Cl+0, — CIO + 0,
ClO+0 — CI+0,
0,+0 — 20,
Cl+H — HCl

Verzweigte Kettenreaktionen: Knallgas

H, — H+H
H+0, — HO+O
O +H, — HO +H
HO +H, — H,0 +H
Bei dieser Reaktion kommst es bei gegebener Temperatur mit Erhéhung des Drucks zundchst zur Explosion, bei
hoheren Driicken erreicht man wieder eine stabile Zone, in der es zur St6Ben zwischen drei Teilchen (Wasserstoff,

Sauerstoff und dritter StoBpartner) — der DreierstoBdeaktivierung. Oberhalb dieses Drucks kommt es jedoch wieder

zur Warmeexplosion.

T

Ableitung der Bildungsgeschwindigkeit von RCI

trivial
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Priv.-Doz. Dr. Klaus-Dieter Schulze
»Einfiihrung in die Physikalische Chemie"
Vorlesung am 07.06.2013

5.5 Simulation des zeitlichen Ablaufs komplexer Reaktionen

Hier geht es hauptsichlich um die numerische Losung der differentiellen Zeitgesetzen (numerische Integration).

dc
E = f(tvc)

Cit1 tita1
/ dc:/ f(t,e)-dt
Ci t

Cit1 — ¢ = f(ti, ) - (tig1 — ti)
Cir1~c+c - At

Dabei ist ¢/ ~ —k - ¢;, sodass

CH_l%Ci*k'CIL"At

Eine Verbesserung lasst sich mit dem RUNGE-KUTTER-Verfahren erreichen. Danach ist

1
Cit+1 = C; + 6 : (C; + 40,;_;,_% + C;+1)

6 Katalyse

Katalysatoren gehen tempordre Verbindungen mit den Reaktanden ein, wodurch sich der Reaktionsmechanismus
andert. Mit dem veranderten Reaktionsmechanismus verbunden ist eine Verinderung (Absenkung) der Aktivierungsen-
ergie. Die Lage des Gleichgewichts wird jedoch nicht beeinflusst. Die folgt aus der Betrachtung

k_,

K=—
ke
A_, -exp ( (Ba, o AEA))
A -exp ( (Ea, ‘__AEA))
A7—> . ex EA — EA <—)
a_ &P
A

_ Ao ﬂ
<+ R N T

Katalyse wirkt meist selektiv. Es gibt keinen einheitlichen Mechanismus fiir die Katalyse — jede Reaktion muss separat

betrachtet werden. Katalysatoren sind beispielsweise Ht, OH™, Metalle, Metalloxide, Zeolithe.

b

Priv.-Doz. Dr. Klaus-Dieter Schulze
+Einfiihrung in die Physikalische Chemie"
Vorlesung am 14.06.2013
6.1 Einteilung katalytischer Reaktionen
e nach der Wirkung des Katalysators
— positive (eigentliche) Katalyse (Beschleunigung)

— negative Katalyse (Inhibition)

17



— Autokatalyse
e Ort, an dem die Reaktion stattfindet

— homogen (innerhalb einer Phase)
— heterogen (an Grenzflachen)

— mikroheterogen (Enzymreaktionen)

6.2 Homogene Katalyse

Der Mechanismus der Esterbildung

HK,HT
A+ B =——— P,

die durch Siuren (Katalysatorsdure HK) katalysiert wird, ist:

k
A+ HK == HAT + K
HA® +B —% p 4 Ht

HE + K- s HK

Nun konnen verschiedene Fille untersucht werden:

1. Die Abreaktion von HAT ist geschwindigkeitsbestimmend (k; > k3 < k). Dann gilt:

T = k3 cyat - CB

ko CA " Cy.0*
—hye 2. 00 )
k1 CH,0

=ks-ca-cB

2. Die Protonierung von A ist geschwindigkeitsbestimmend und der Umfang ihrer Riickreaktion ist vernachlassigbar

(kl < kg > kg)l

TZkl-CHK-CA

r=kg-ca

Kommen beide Reaktionen sowie die direkte Reaktion (ko) nebeneinander vor, so kann man sich die Gesamt-

geschwindigkeitskonstante als

k=ko+ks+kq
=k0+kH+~CH++k1~CHK

vorstellen. Aus experimentellen Daten kdnnen alle Geschwindigkeitskonstanten bestimmt werden.

6.2.1 Beispiel: Hydrolyse von ortho-Essigsdureethylester
OCH,CHj;
OCH,CHj;
OCH,CHj;

H,CC(OCH,CH,); + 2H,0 — H,CCO(OCH,CH,) + 2HOCH,CH,
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6.3 Autokatalyse

Die Reaktion
A — B+C
laufe ohne Katalysator nur sehr langsam ab, werde aber von B katalysiert, sodass:
k
A+B B 2B+ C
Es gilt:

r=%k-ca-cg
CA = CA,0 — TA

cg =B,y t+ B
Einsetzen liefert
r=k-(cao—xa)-(co0+TB)
Die c(t)-Kurve verlduft anndhernd sigmoidal, die 7(t)-Kurve anndhernd wie die GAUSS-Kurve.

Es handelt sich bei dieser Reaktion um ein System mit Riickkopplung, was zu Schwingungen (Oszillationen) von

Konzentrationen fiihren kann.

6.3.1 Beispiel: Belousov-Zhabotinsky-Reaktion

Es lauft die Bruttoreaktion

cedt.C

4+
2BrO; + 3H,C(CO,H), + 2HT —=—=5— 2BrCH(CO,H), + 3CO, + 4H,0

ab, wobei sich wihrend der Reaktion das Redoxpotential stark verdndert, sodass die Farbe zwischen gelb (Ce**) und
farblos (Ce3*) oszilliert. Mit Ferroin (Redox-Indikator) ergibt sich eine Oszillation zwischen blau und rot.

BrO; + Br +2H* — HBrO, + HOBr
HBrO, + Br~ + Ht — 2HOBr
BrO; + HBrO, + 2Ce®*" + 3HT — 2HBrO, + 2Ce*" + H,0
HBrO, — BrO; + HOBr + H*
3CH,(CO,H), + 2Br + BrO; + 3HT — 3BrCH(CO,H), + 3H,0
2Ce** 4+ BrCH(CO,H), — 2Ce3* + Br~ + Oxidationsprodukte

6.3.2 Beispiel: Briggs-Reaktion

Hier reagiert Malonsdure mit Kaliumiodat und Wasserstoffperoxid in Schwefelsdure. Als Indikator fiir das lod dient

Starke. Die Farbe oszilliert zwischen hellgelb (kaum lod) und blauschwarz (viel lod).

6.4 Enzymkinetik (Michaelis-Menton-Kinetik)

Enzyme sind groBe Molekiile mit molaren Massen im Bereich von 10* -£....10° -£; (Durchmesser im Bereich von

10nm...100 nm). Ein Beispiel ist die Urease, die nach

OC(NH,), + 2H,0 — (NH,),CO,
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Harnstoff in Ammoniumcarbonat abbaut.

Eine Enzymreaktion kann allgemein als

k1 ko
—— > E+P

E+S

aufgefasst werden, sodass sich die Reaktionsgeschwindigkeit berechnet nach

de
r dt 2 * CES
mit
de
B —ky-ce-cs—k1-ces+ kg ces A0
dt
k1
C = —— X * CE * C
R

Es ist weiterhin bekannt, dass

CE,0 = CE + CES ,

sodass

kq

=——— (cgo—cgs)-C
R (ce0 — CcES) - €8

CES
ces - (k—1+ke) =k1-ceo-cs —k1-ces-cs
ki-ceo-cs
k_14+ka+Fki-cs
~ CE0-Cs

T k_1+ke
Tk +Cs

CES =

Dabei ist % bei gegebenen Bedingungen (Temperatur, Druck) konstant. Bezeichnet wird der Term als MICHAELIS-
MENTON-Konstante K,

CE,0 " CS

CES = -
K, +cs

Einsetzen dieses Zusammenhangs in die Gleichung fiir die Reaktionsgeschwindigkeit ergibt:

dep CE,0 " CS
rTr=—— = k2 ¢ —_—
dt K., + cs
Cs
Tmaa:
r
Es gilt
dCP
Tmaz = E = k2 * CE,0

Fiir Urease betrigt diese maximale Reaktionsgeschwindigkeit (turn over number, TON) 10* %

Enzyme konnen durch Inhibitoren in ihrer Wirksamkeit eingeschrankt werden. Man unterscheidet in kompetitive und
allosterische Inhibition. Bei kompetitiver Hemmung dockt der Inhibitor an der gleichen Stelle an wie das Substrat. Bei
allosterischer Hemmung dockt der Inhibitor an einer anderen Stelle an, was zu einer Verdnderung der Konformation
(beziehungsweise der sterischen Eigenschaften) fiihrt, die ein Andocken des Substrates erschwert.
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7 Heterogene Reaktionen

Eine heterogene Reaktion kann man sich allgemein so vorstellen, dass ein Edukt an eine Phasengrenze diffundiert, dort
absorbiert werden, reagiert, wieder desorbiert und schlieBlich abdiffundiert. Ein Beispiel fiir eine heterogene Reaktion

ist

2NO — N, + O,

7.1 Diffusion

Edukte wandern in die Nihe der Phasengrenze (Diffusionsgrenzschicht). Je nachdem, wie schnell sie dort reagieren,
kann die Konzentration der Edukte in der Grenzschicht nahe der Konzentration der Edukte im Volumen sein (langsame

Reaktion) oder nahezu null betragen (schnelle Reaktion). Der Konzentrationsunterschied fiihrt nach

p=R-T-lna
due R-T
de = ¢

Der Gradient des chemischen Potential ist die Ursache fiir die Diffusion, sodass

de
Vdiff X a

@
dx

Dieser Zusammenhang ist bekannt als 1. FicKsches Diffusiongesetz. Auch die Polarografie nutzt diesen Umstand.

Je hoher das Potential ist, desto hoher ist die Reaktionsgeschwindigkeit und damit der flieBende Strom.

7.2 Absorption

Das Analogon der Konzentration im Volumen fiir die Oberflache ist die Adsorptionsdichte I'

n mol mol
'=—~10"°—...1002% —
A cm? cm?

Weiterhin gibt es den Bedeckungsgrad ©, der das Verhiltnis

r
(—):

Fmaz
Es interessiert nun der Beckungsgrad © in Abhingigkeit von der Konzentration der Teilchen im Volumen. Die

Adsorption (Desorption) kann als Reaktion

A (solv) + ()



aufgefasst werden. Dann ergibt sich

" =Tad — Tdes

=kaa-ca-T() —kges - Ta
Im Gleichgewicht gilt
kaa -ca-T() = kges - Ta
mit I’y = T'yuae — L, sodass

kad *CA (Fmaa; - FA) = kdes . FA
r r
rmiﬁ = haes mi\n

kad'CA'(I*G):kdes‘G

kad'CA‘(l_

—

Umstellen liefert

O = kua - cakadq - cA + Kdes

kad .
Kaes A
T ke
T CA +1
mit der Gleichgewichtskonstante K,; = ,’::d
Kad - ca
@ = -
Kad cea+1

Fiir eine gegebene Temperatur wird ©(c) als Adsorptionsisotherme nach Irving LANGMUIR bezeichnet. Der Kurven-
verlauf ist wie bei der MICHAELIS-MENTON-Kinetik.

7.3 Mechanismen und Zeitgesetze fiir Oberflaichen-Reaktionen

7.3.1 Ein Edukt

Die Reaktion
A=—2B
verlaufe katalysiert an einer Oberflache:
A+ () %‘ (A) Adsorption
(A) :i (B) Reaktion
(B) :‘:‘z B+() Desorption

Man nehme an, dass die Reaktion gegeniiber Ad- und Desorption langsam verlaufe. Dann gilt:

I

Kp=—2
pa- T

I

Kg=—252
e - I

T:k3~FAfk4‘FB
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Einsetzen ergibt

r="Fks Kpn-pa-T'(y —ka - Kg-pg-T
TZF() -(k‘3-KA-pA—]€4'KB'pB)

Weiterhin gilt
Ty :F() +Ta+T8
Einsetzen der Zusammenhange fiir K4 und Kpg liefert:

Io=Ty +Ka-pa-Ty+Kg-ps-T
Fo=T¢y - (1+Ka-pa+ Kg-ps)

Einsetzen dieses Zusammenhanges ergibt

Do (ks Ka-pa—ks- Kg-pg)
1+ Ka-pa+ Kg-ps

Je nach Reaktionsbedingungen vereinfacht sich dieser Zusammenhang, beispielsweise fiir 1 > Ka - pa > Kg - pg zu

r~To- ks Ka-pa

7.3.2 Adduktbildung aus zwei adsorbierten Edukten
Hier gilt
T = kLH . FA . FB

mit der LANGMUIR-HINSHELWOOD-Konstante kg

7.3.3 Adduktbildung aus einem adsorbierten und einem gelosten Edukt
Hier gilt

r=kgr-Ta-pB

mit der ELEY-RIDEAL-Konstante kgr

7.3.4 Abgaskatalyse

Die Reaktion
2C0 + 0, % 2¢O,

lduft nicht ab, wenn die Katalysatoroberfliche mit CO gesattigt und dann O, dariiber geleitet wird. Es ist deshalb

folgender Mechanismus zu erwarten:

CO+ () == (CO) ()
O2Jr () = O2(aq) = 20(ad)
COad) + O(ag) == CO,+2()

Es stellt sich heraus, dass die Reaktion eine oszillierende ist.
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7.3.5 Ammoniak-Synthese

Die Reaktion
N, +3H, — 2NH;

ist thermodynamisch giinstig, aber aufgrund der extremen Stabilitdt der N=N-Bindung kinetisch gehemmt. Die Reak-

tion lauft am Katalysator wie folgt ab:

Na(g) == 2N ()
Heo = 2Hqa)

N@d) + H@s) == NHea)
NH @a) + H@a) = NH;(aq)
NHy (ad) + H(aa) = NHj3 ()

NH;d) = NHj(g)

Wilhelm Ostwald (1853-1932, Nobelpreis 1909) stellte erstmals fest, dass Wasserstoff an der Luft zu geringen Men-
gen Ammoniak reagiert, bekam jedoch aufgrund angeblich Irreproduzibilitit kein Patent. Fritz Haber (1868-1934,
Nobelpreis 1918) untersuchte die Reaktion genauer und Carl Bosch (1874-1940, Nobelpreis 1931) machte sie indus-
triell nutzbar. Alwin Mittasch (1869-1953) fiihrte an 2500 verschiedenen Materialien Versuche durch und fand als
optimalen Katalysator einen auf Basis von fein verteiltem Fe mit Al,O5, CaO, K,0. Da sind Al,O; und CaO Struk-
turpromotoren (begiinstigen fiir die Katalyse giinstige Struktur), K,O ist ein elektronischer Promotor. Die K*-lonen

begiinstigen die Adsorption von N,.

Stickstofffixierung wird auch von einigen Bakterien an FeMo-, P-, 4 Fe-4S-Clustern durchgefiihrt.

8 Elektroschemische Kinetttick

Elektrochemische Reaktionen sind Reaktionen, die an Oberfldchen (Elektroden) ablaufen. In der sogenannten HELMHOLTZschen
Doppelschicht sind an die Elektrode H,O-Molekiile angelagert.

Ay wird als (Durchtritts-)Uberspannung bezeichnet.

AGuy =AG, —a-2z- F
AGrat =AGE +(1—«)-z- F

Mit k = k%0 . e~ &7 folgt

AG:” +LY'Z'F'AQD
2 . R-T

k(m = k22~€7 R-T
kO, et mT e

an

Analog gilt fiir die Kathode

_ (1—a)-z-F-Ap
kiat = kgat .e R-T

Daraus folgt

a-z-F-Ap

_(1—a)z-F-Ap
T:kgn'cox'e RT _kgat'cred'e RT

Dabei hangt r direkt mit dem flieBenden Strom j = z - F' - r zusammen
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9 Theorie (Vorausberechnung) der Reaktionsgeschwindigkeiten
9.1 Theorie des Ubergangszustandes

A+BC = A.B-C = AB+C

- dCAB
At
Cj;

T

Dabei ist 7 die Zeit, die ein Teilchen zum Durchlaufen des Ubergangszustandes bendtigt.

r=c .t
mit
I
Kt=_¢
CA * CB
T =cCp-CB K+t
Dabei gilt
3
Kt=—°
CA ° CB
Qi
"~ Qa-Qse

mit den Zustandssummen der Edukte A und BC aus der statistischen Thermodynamik. Molekiile mit N Atomen
haben dabei 3N Freiheitsgrade. Ein nicht-lineares Molekiil hat drei Freiheitsgrade der Translation und der Rotation

sowie 3N — 6 Freiheitsgrade der Vibration. Dabei ist
Q:Qt'Qr'QU'Qe

mit dem elektronischen Anteil ). und

Qv = H Qv,i

Qui= ——
1—e"®”T
Einsetzen liefert
it — @0 Queni
Qna - QBC
= KS “Qu,crit
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Dabei ist

1

hovi

1—e =T

Q'u,c’rit =

vt wird im Moment des Zerfalls des Ubergangskomplexes sehr klein, sodass

h- vt <1
R-T
i
In diesem Bereich lisst sich e~ 77 durch 1 — }IL{V; annahern, sodass:
1
Q'u,c’rit = hot
RT
Damit wird
kg-T
I _ 5t B
K* = K; P
und damit
kg-T
—n-cn.  KP.EB ot
r=ca-cg- K oo v
kg-T
rch-cB-K(jj- B
h
kg-T
k=Kl 22

h

Dies wird als EYRING-Gleichung bezeichnet. Mit der VAN 'T HOFF-Gleichung folgt

kg T 1

k = Bh . 6_%
und mit der GIBBS-HELMHOLTZ-Gleichung

kp-T _ami_t.ast

k= .e R-T
h

kB T ast _agt

]{j = h e R A R-T

Vergleich mit der ARRHENIUS-Gleichung liefert

A.e_%;kB.T.eT?i.e_%
h
Logarithmieren liefert
Ea kg ASY  AH?
InA— =ln—+InT+ — - ——
TR T TR T TR TRT

Bei Differentiation nach der Temperatur ergibt sich

Byl AH

R T RT
Es=R-T+ AH?

Setzt man diesen Zusammenhang wiederum in den Theorienvergleich ein, so ergibt sich

_kB-t-e
- h

ast
A R

(&

Die Energie des Ubergangszustandes kann in Abhingigkeit von den Bindungsabstinden A-B und B—C dargestellt
werden. Die Darstellung erfolgt auf einer Potentialhyperflache.
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9.1.1 Ermittlung von Aktivierungsentropien

Bei der Reaktion
S,08 + 217 — 2502 +1,,
die nach
52082‘+ - — I52083‘
I52083‘ — 25042‘ + It
T+ — 1,

ablaufen kdnnte, erscheint der erste Schritt unwahrscheinlich, da sich die beiden negativ geladenen Teilchen abstoBen
miissen. Die Tatsache, dass die Aktivierungsentropie stark negativ ist, deutet jedoch darauf hin, dass die Reaktion
tatsichlich iiber einen solchen Ubergangszustand abliuft.

9.1.2 Einfluss von Substituenten auf die Reaktivitdt organischer Molekiile

Reaktionen der Form
X+RY = X:R;;Y — RX+Y

konnen beschrieben werden durch

Ink; =In kg - T

+1nK£ﬁ

71

wobei die Reaktion umso besser verlaufen sollte, wenn das organische Edukt leicht dissoziiert, also folgende Gle-

ichgewichtskonstante grof3 ist:

Ch+ * C
R* "Gy
Ki=——,
CR,Y
also gilt
K} =K®
0, — 14

mit einem n3her zu bestimmenden Faktor a. Es folgt

kp-T

Ink; =In +a-InK;

lgki=b+a-1gK;
Ein Beispiel ist die alkalische Hydrolyse von substituierten Benzoesiurealkylestern (Alkylbenzoaten)

O o

OEt 0°
+ OH~ — + EtOH

Es stellt sich heraus, dass die Reaktion umso besser verlduft, starker elektronenziehend der Substituent S, ist. Fiir
die Dissoziationsfahigkeit der Bindung zwischen Benzoat und Alkylrest ist die Sdurekonstante der Benzoeséure aus-
sagekraftig.

lgki=b+p0-1gK;
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Es gilt also

Wk K
&g, =0 By

Diese Gleichung wird als HAMMETT-Gleichung bezeichnet. ¢ ist positiv fiir nukleophile Reaktionen und negativ fiir

elektrophile Reaktionen, es kann experimentell bestimmt werden.

Elektronische Effekte von Substituenten kdnnen unterteilt werden in mesomere und induktive Effekte. Eine Amino-
gruppe iibt einen +M-Effekt (und einen —I-Effekt) aus, eine Nitrogruppe einen —M- und —I-Effekt aus. Halogene
iiben —I- und +M-Effekte aus (beide schwicher fiir hdhere Homologe).

10 Schlusswort

,Damit bin ich durch. Sie sehen, die chemische Kinetik hat viel mit chemischen Reaktionen zu tun und chemische
Reaktionen sind natiirlich wichtig fiir den Chemiker.*

r = f(c, T, Lésungsmittel, Katalysator, E, Substituent)

Nicht in der Vorlesung behandelt wurden der Einfluss von Licht- und Teilchenstrahlung.
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