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1 Einleitung

Sowohl in der Natur als auch in technischen Prozessen spielt Katalyse eine groRe Rolle. In diesem
Versuch soll die Ag-katalysierte Zersetzung von Ameisensaure zu CO, und H, untersucht werden.
Diese Reaktion ist nicht vergleichbar mit der Zersetzung von Ameisensaure durch H,SO,, bei der CO

und H,O entstehen.

2 Theorie

2.1 Katalyse

Katalyse beschreibt das Phanomen, dass die Gegenwart eines Stoffes die Geschwindigkeit der Reak-
tionen anderer Stoffe beeinflusst, ohne das Gleichgewicht der Reaktion zu verschieben. Im engeren
Sinn beschreibt Katalyse eine Beschleunigung einer chemischen Reaktion. Katalysatoren kénnen je-
doch auch Reaktionen verlangsamen, in diesem Fall wird von negativer Katalyse (Inhibition) gespro-

chen.

Katalyse beruht darauf, dass der Katalysator durch Bildung von Komplexen (Anlagerungs-, Durchdrin-
gungs- oder Adsorptionskomplexe) die Reaktivitat einer oder mehrerer an der Reaktion teilnehmender
Spezies erhdht und damit die Aktivierungsenergie der Reaktion herabsetzt.
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t
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Abbildung 1: Vereinfachtes Energiediagramm einer nicht-katalysierten und einer katalysierten Reak-

tion. Eigene Zeichnung.

In Abbildung 1 ist zu sehen, dass Katalyse nicht nur mit einer Verringerung der Aktivierungsenergie,
sondern auch mit einer veranderten Anzahl der Reaktionsschritte einhergeht. Entscheidend fur die
Geschwindigkeit der Gesamtreaktion ist die langsamste Teilreaktion, typischerweise die Reaktion mit

der niedrigsten Aktivierungsenergie.

2.2 Heterogene Katalyse

Im Gegensatz zur homogenen Katalyse, in der Reaktanden und Katalysator in derselben (fluiden)
Phase vorliegen, befinden sie sich bei der heterogenen Katalyse in unterschiedlichen Phasen. He-

terogene Katalyse an porosen Festkdrpern spielen eine groRe Rolle in der technischen Chemie, die



genauen Mechanismen sind jedoch vielfach ungeklart.
Gemein ist bei allen heterogen katalysierten Reaktionen die Schrittfolge
1. Diffusion der Eduktteilchen zur Oberflache des Katalysators
2. Diffusion der Eduktteilchen in die Poren des Katalysators
3. Adsorption der (nicht immer aller) Eduktteilchen an die aktiven Zentren des Katalysators
4. Eigentliche Reaktion
5. Desorption der Produktteilchen
6. Diffusion der Produktteilchen aus der Pore
7. Diffusion der Produktteilchen ins Volumen

Ist einer der Schritte 1, 2, 6 und 7 geschwindigkeitsbestimmend, so ist die Reaktion diffusionsge-

hemmt.

2.2.1 Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus

Ein haufig auftretender Reaktionsmechanismus fur Reaktionen von Gasen an Feststoffkatalysatoren
ist der LANGMUIR-HINSHELWOOD-Mechanismus. Es adsorbieren zunachst die Eduktteilchen an den Ka-
talysator

E(@ = E(aq)

Flg9 = Faa)
Die adsorbierten Eduktteilchen reagieren dann zum adsorbierten Produkt

E(ad) + Fad) = P(ad),

welches schlieRlich desorbiert:

Pad) = P(g)-

2.2.2 Eley-Rideal-Mechanismus

Anders als im LANGMUIR-HINSHELWOOD-Mechanismus adsorbieren im ELEY-RIDEAL-Mechanismus nicht

alle an der Reaktion beteiligten Spezies. Nach Adsorption einer Spezies
E@ = E(aa)
reagiert diese mit einer anderen Spezies in der Gaspahse
E(ad) + Fi9 = Paa)
Das dabei entstehende adsorbierte Produkt desorbiert dann im letzten Schritt:
Pas) == P(g)

Neben diesen beiden Reaktionsmechanismen sind eine Reihe weiterer Mechanismen bekannt. Viele
heterogen katalysierte Reaktionen laufen zudem komplex ab und es finden mehrere Schritte hinter-

einander statt.



2.3 Oberflachenexzess und Bedeckungsgrad

Der Oberflachenexzess I'; einer Spezies i gibt die Stoffmenge n; der adsorbierten Teilchen dieser
Spezies bezogen auf den Oberflacheninhalt A an:
ni

r= a (1)
Weiterhin ist der Bedeckungsgrad 6; definiert, der den Anteil der Adsorptionsplatze angibt, der durch
Teilchen der Spezies i belegt wird. Es gilt

I

= F_o ,

wobei "'y die Gesamtzahl der Adsorptionsplatze pro Oberflache des Katalysators angibt; es gilt

6 (2)

Fo=To+>.Tj (3)
i

mit der Anzahl der freien Adsorptionsplatze und den Oberflachenexzessen I aller Spezies j.

2.4 Langmuir-lsotherme

FUr die Adsorption einer Spezies i

, Kao _
+ g —Ked .
L) +0 = = {(ad)

an die freien Katalysatorplatze O gelten die Reaktionsgeschwindigkeiten

rad = Kad * o+ pi (4)
I'des = Kdes * i (5)
Im Gleichgewicht gilt nun
rad = I'des (6)
und
kad
Kaa,i = (7)
ot kdes
und folglich
K, "
d” —
g py
I =Kad,i* o pi (8)

Einsetzen von Gleichung 3 und 8 in Gleichung 2 liefert
Kad,i*To - pi

6=
l Mo+ X Kad,j*Ta-pj
J

Kad,i* pi

= (9)
1+ Kad, - pj
J

Diese Gleichung ist als LANGMUIR-Adsorptionsisotherme bekannt. Mit ihr lasst sich der Bedeckungs-
grad einer Spezies i im Gleichgewicht berechnen. Die Gleichung kann auch verwendet werden, wenn
in einer heterogen katalysierten Reaktion die eigentliche Reaktion wesentlich langsamer ablauft als

sich das Adsorptionsgleichgewicht einstellt.



2.5 Mechanismus der untersuchten Reaktion

Die Reaktion beginnt mit der Adsorption von HCOOH:
HCOOH(g) == HCOOH (aq)
Die adsorbierte Saure zerfallt in einer Reaktion, deren Rickreaktion vernachlassigbar ist:
HCOOH (aq) L H5 (ad) + CO3 (ad)
Die Reaktionsprodukte desorbieren dann wieder nach

Hy@d) = Hag)
COz(ad) = COy(g)

2.6 Geschwindigkeit der untersuchten Reaktion

Die Geschwindigkeit der Zersetzung von HCOOH ist gegeben durch die Gleichung

dNucoow
dt

in der A fir die Oberflache des Katalysators (beziehungsweise der Adsorptionsplatze) steht. Da A

= —k-Bhcoor - A, (10)

konstant ist, kann es mit k zu k/ zusammengefasst werden:

dnycoon
dt

Unter der Annahme, dass die eigentliche Zersetzungsreaktion geschwindigkeitsbestimmend ist, kann

= —k’ - BncooH (11)

Bhcoon Mit der LANGMUIR-Isotherme berechnet werden und es gilt

dnNicoon , Kad,HcooH - Prcoow

(12)

dt 1 + Kad,HcooH * Prcoor + Kad,w, * Ph, + Kad,co, * Pco,

Dabei sind Kad,H2 und Kad,c02 so klein, dass die entsprechenden Terme vernachlassigt werden kénnen.[1]
Andererseits ist Kqg,ncoon SO groB, dass die Druckabhangigkeit selbst bei Driicken unter 1 bar prak-
tisch keine Rolle mehr spielt.[!! Es gilt

dn
_ﬂ =K’ (13)
dt

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist damit nur von der Geschwindigkeitskonstante abhangig und kann
bei gleichen Bedingungen als konstant angenommen werden. Es gilt damit

Anycoon

K(T)y=—-——— 14
(m) AF (14)
Es gilt aufgrund der Stéchiometrie
Anycoon = —Any, = —Anco,
1
= —EAngas (15)

mit der Veranderung der Stoffmenge ngqs der gasférmigen Spezies. Unter Vernachlassigung des Vo-
lumens der umgesetzten HCOOH (diese wird im Experiment standig aus der flissigen Phase nachge-
liefert) und unter Annahme idealer Gasbedingungen ergibt sich ngqs nach

p-AV
Angas = TT% (16)



mit dem Druck p des Gases, der idealen Gaskonstante R und der absoluten Temperatur T. Eingesetzt
in Gleichung 15 und dann in Gleichung 14 ergibt

K'(T) = —_—
(7 -T- At
Vgas
-t

p'AVgas
R
cp.

N|RrN| R

po)
-

2.7 Abhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von der Temperatur

Die Temperaturabhangigkeit einer chemischen Reaktion ergibt sich nach der EYRING-Gleichung, die

sich bei kleinen Temperaturintervallen und nicht allzu hohen Temperaturen zur ARRHENIUS-Gleichung
EA
k(T)=ko-e"rT (18)

vereinfacht. Dabei ist ko der StoRfaktor und E4 die Aktivierungsenergie. Eine grafische Auswertung
mittels linearer Regression ist in der Form
InI<(T)=Ink0—E—A-E (19)
R T

moglich.

2.8 Katalysatoraktivitat

Zwecks Vergleichbarkeit wird die Aktivitat eines Katalysators in der Regel auf die Masse (spezifische
Aktivitat), die Oberflache (Oberflachenaktivitat) oder auf die Stoffmenge der aktiven Zentren (Um-

satzfrequenz) bezogen.

Die spezifische Aktivitat Ry, ist gegeben durch

Rm=- 20
m Mkat dt (20)
und entsprechend Gleichung 13
k/
Rm = (21)
Mkat

Die Umsatzfrequenz TOF (turnover frequency) ist die umgesetzte Stoffmenge an Edukt pro Zeit,
bezogen auf die Stoffmenge an aktiven Zentren. Unter der Annahme, dass jedes Ag-Atom ein aktives
Zentrum darstellt (zur Gute dieser Annahme siehe Abschnitt 8.4), ergibt sich fur die Ag-katalysierte
Zersetzung von HCOOH

TOF = — dMHcoon (22)
Npg - dt
Einsetzen von Gleichung 13 und Ersetzen von nag anhand der stéchiometrischen Gleichung m=n-M
liefert
K’ - Mag

Mag

TOF =

(23)



3 Durchfiihrung

In einem Rundkolben vorgelegte HCOOH wurde durch Erhitzen in einem Heizpilz Gber ein thermisch
isoliertes Rohr in einen Uber die Glaswand beheizten Ag-Katalysator Uberfihrt. Die aus dem Kataly-
satorraum strémenden Gase wurden von oben durch einen Intensivkihler geleitet. Die dabei verflus-
sigte HCOOH wurde zurtlck in das Siedegefal gefuhrt. Die bei Raumtemperatur gasférmigen Kompo-

nenten wurden Uber zwei Gaswaschflaschen in einen Seifenblasen-Stromungsmesser geleitet.

Bei sechs Katalysatortemperaturen, die etwa aquidistant Uber das Intervall 320K... 420K verteilt
waren, wurde jeweils mindestens finfmal die Zeit bestimmt, innerhalb der ein bestimmtes Volumen

an Zersetzungsgasen gebildet wurde.

4 Messwerte

Tabelle 1: Gemessene Zeiten t; nach denen bei einer gegebenen Katalysatortemperatur J¢qt (2,599
Ag-Wolle, linke Apparatur) ein Gasvolumen Vgqs an HCOOH-Zersetzungsgasen erhalten wur-
de. Der mit * gekennzeichnete Wert wurde als AusreiBer bei der Auswertung nicht berick-

sichtigt.

Skat t ty 3 ta ts VYgas
°C s s S s s mL

320,0 6,10 5,50 5,35 5,72 5,00 20
335,4 7,97 7,56 6,59 6,16 7,00 30

334,9 7,50 6,97 - - - 30
361,4 5,78 5,75 6,41 5,56 6,56 30
358,9 5,81 19,25* 6,81 - - 30

383,1 6,35 5,22 4,87 5,78 5,22 30
383,9 5,41 4,97 563 4,78 3,96 30
406,0 5,06 5,25 4,28 4,66 4,28 30
407,0 4,71 4,72 5,15 4,00 4,94 30
424,0 3,60 4,25 4,53 3,75 4,34 30
425,0 3,75 5,32 4,03 - - 30

5 Auswertung

5.1 Berechnung der Reaktionsgeschwindigkeiten

Die Reaktionsgeschwindigkeiten k’ ergeben sich entsprechend Gleichung 17 aus den gemessenen
Zeiten t und Volumina Vggs. Druck und Temperatur zum Zeitpunkt der Messung sind nicht bekannt.
Es wird von 1000 mbar und 298 K ausgegangen. Beispielsweise ergibt sich fir den ersten Messwert
1 1000 mbar-20mL
K(M)=--
2 8,3145)K 1mol~1.298K-6,10s
1 1,000-10°Pa-2,0-107°m?3
"~ 2 8,3145JK-1mol-1.298K-6,10s




=6,6-10">mols~1

Analog ergeben sich die in Tabelle 2 aufgelisteten Ergebnisse.

Tabelle 2: Berechnete Geschwindigkeitskonstanten k’ fir die Temperaturen ¢ (bedingt durch die Art

der Auswertung nicht in der Reihenfolge der Messwerte); Angabe der fir die grafische Aus-

wertung berechneten GrofRen. Die mit * gekennzeichnete Werte bezeichnen jeweils die Me-

diane, die (bis auf die grafische Auswertung) bei allen weiteren Berechnungen verwendet

werden.

T T T N T T F N
320,0 8,1 0,00169  -9,42 383,9 15,3 0,00152 -8,79
320,0 7.5 0,00169 —9,49 383,9 12,7 0,00152 -8,97
320,0 7,3* 0,00169 -9,52 383,9 12,2 0,00152 -9,01
320,0 7,1 0,00169 —9,56 383,9 11,2 0,00152 -9,10
320,0 6,6 0,00169 -9,62 383,9 10,8 0,00152 -9,14
334,9 8,7 0,00164  -9,35 406,0 14,1 0,00147 -8,86
334,9 8,1 0,00164  -9,42 406,0 14,1 0,00147 -8,86
335,4 9,8 0,00164  -9,23 406,0 13,0 0,00147 -8,95
335,4 9,2 0,00164  -9,30 406,0 12,0 0,00147 -9,03
335,4 8,6* 0,00164  —9,36 406,0 11,5 0,00147 -9,07
335,4 8,0 0,00164  -9,43 407,0 15,1 0,00147 -8,80
335,4 7.6 0,00164  —9,49 407,0 12,9* 0,00147  -8,96
358,9 10,4* 0,00158 -9,17 407,0 12,8* 0,00147 -8,96
358,9 8,9 0,00158 -9,33 407,0 12,3 0,00147 -9,01
361,4 10,9 0,00158 -9,13 407,0 11,8 0,00147 -9,05
361,4 10,5 0,00158 —-9,16 424,0 16,8 0,00143 -8,69
361,4 10,5 0,00158 -9,16 424,0 16,1 0,00143 -8,73
361,4 9,4 0,00158  -9,27 424,0 14,2* 0,00143 -8,86
361,4 9,2 0,00158 —9,29 424,0 13,9 0,00143 -8,88
383,1 12,4 0,00152 —-8,99 424,0 13,4 0,00143 -8,92
383,1 11,6* 0,00152 -9,06 425,0 16,1 0,00143 -8,73
383,1 11,6* 0,00152 -9,06 425,0 15,0* 0,00143 -8,80
383,1 10,5 0,00152 -9,16 425,0 11,4 0,00143 -9,08
383,1 9,5 0,00152 -9,26

5.2 Aktivierungsenergie nach Arrhenius

Die Aktivierungsenergie nach ARRHENIUS lasst sich durch lineare Anpassung der Gleichung 19 an die

Auftragungen der Daten in Tabelle 2 (Spalten 3 und 4) erhalten. Entsprechend der in Abbildung 2

gezeigten Anpassung wird eine Aktivierungsenergie von

Ea=(21,7%1,5)kJmol™?!



erhalten. Bei direkter Auftragung (Spalten 1 und 2) ergibt sich bei entsprechender Kurvenanpassung

ein vergleichbarer Wert (siehe Abbildung 3).

k/
In mols~1
x
x»*
-8,8 x x x
x x Ink’ =Inko— 2.1
X \ ko=(6,1%+1,7)-10"3mols!
-9,0 < * Ea=(21,7+1,5)kfmol"1
x R2=0,83
X X
x X
X * x
-9,2
g »
-9,4
X \\\\\\:
-9,6
0,0014 0,0015 0,0016

K
T

Abbildung 2: Lineare Regression nach der ARRHENIUS-Gleichung fur die Zersetzungsreaktion von
HCOOH zu H, und CO, an Ag bei verschiedenen Temperaturen. R? ist der angepass-

te Korrelationskoeffizient.
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3
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Abbildung 3: Anpassung der ARRHENIUS-Gleichung an die direkte Auftragung der Reaktionsgeschwin-
digkeit kK’ gegen die absolute Temperatur T. Fitkurve als schwarze Linie.



5.3 Katalysatoraktivitat

Die spezifische Aktivitat R, des Katalysators berechnet sich nach Gleichung 21, die Umsatzfrequenz
nach Gleichung 23. Beispielsweise ergibt sich fiir den Messwert von k’ = 7,3-10"> mols~! eine spe-

zifische Aktivitat von
7,3-10"°> mols™?!
m= 2,599
=0,028mols~1kg™?!

und eine Umsatzfrequenz von
7,3-10>mols~1.107,87gmol"?!
2,599

TOF =

=0,0031s"1

Analog ergeben sich die in Tabelle 3 angegebenen Werte (fur Wertepaare annahernd gleicher Tempe-

ratur jeweils berechnet fir den Median der k/).

Tabelle 3: Fur verschiedene Temperaturen berechnete Geschwindigkeitskonstanten und Umsatzfre-
quenzen, jeweils aus den Medianen der Messwerte (Werte mit * in Tabelle 1) berechnet.

2 k’ Rm ToF
°C 10-°mols-Y _ mols kg 51
320,0 73 0,028 0,0031
335,4 86 0,033 0,0036
358,9 104 0,040 0,0043
383,1 116 0,045 0,0048
407,0 128 0,050 0,0053
424,5 146 0,056 0,0061

6 Fehlerbetrachtung

6.1 Fehlerquellen

Die vermutlich groRte experimentelle Fehlerquelle lag in der fehlenden Konstanz der Stromungsge-
schwindigkeit. Neben mdglichen Diskontinuitaten in der Reaktion selbst waren hierfir auch Undich-
tigkeiten in der Apparatur verantwortlich. Letztere fihrten zwischenzeitlich zu riicklaufigen Bewegun-
gen der Seifenblasen bis sie durch Nachjustieren der Schlauchklemmen behoben wurden. Aus diesem
Grund konnte auch nicht garantiert werden, dass der gesamte Strom an Zersetzungsgasen tatsach-
lich im Strémungsmesser registriert wurde. Der so zustande gekommene Fehler Iasst sich nur schwer
quantifizieren. Unter der Annahme, dass er sich hauptsachlich als zufalliger Fehler in der gemessenen

Zeit auBert, wird er mit £0,5s abgeschatzt.

Bei der manuellen Registrierung von Volumen und daflir bendtigter Zeit kam es sowohl zu Ablese-
fehlern als auch zu Reaktionszeiten. Beide haben sowohl einen statistischen als auch einen syste-
matischen Anteil, wobei die statistischen Anteile aufgrund der Mehrfachmessung vernachlassigbar
sind. Der systematische Fehler durch die Reaktionszeit trat sowohl beim Starten als auch beim Stop-

pen der Uhr auf, jedoch mit umgekehrten Vorzeichen, sodass er ebenfalls zu vernachlassigen ist.



Der systematische Fehler bei der Volumenbestimmung ist schwierig abzuschatzen, es werden £2 mL

ahgenommen.

Temperatur und Druck am Versuchstag sind nicht genau bekannt. Die Bedingungen von 298K und

1000 mbar sind deshalb nur Schatzwerte. Die geschatzten Fehler betragen £3 K und £30 mbar.

6.2 Fehlerrechnung

Nach dem GAUSSschen Fehlerfortpflanzungsgesetz 1. Ordnung gilt fir den Gesamtfehler der Reak-

tionsgeschwindigkeit, die in der Auswertung nach Gleichung 17 berechnet wird:

4 a/ / 4
+ u(R)-
(R)-1=7

oT

+u(Vv .
( QQS) PYY; ot

gas

k/
u(k’)=u(p)- ‘a— +u(T)- +u(t)-
op

Bei vernachlassigbarer Unsicherheit von R ergibt sich nach Einsetzen und Vereinfachen
u(p) u(Vgas) u(T) u(t)

+ + +—

4 T t
Beispielsweise fiir k/ =7,3-10">mols~! bei 9 = 320°C:
+30mbar +2mL £3K +0,5s
+ + +

1000mbar 20mL 298K 5,50s

=7,3-10""mols™ 1. (£24 %)

uk’y =k’ - (

u(k’y=7,3-10">mols™ 1. (

=+1,7-10">mols~?!
Analog ergeben sich die anderen in Tabelle 4 angegebenen Fehler.

Der Fehler der nach Gleichung 23 berechneten Umsatzfrequenzen ergibt sich analog nach
TOF oTOF aTOF

ok’

u(TOF) = u(k’) - i

+ U(MAg) .

+u(mAg)-‘

Ag Ag

Dabei sind die Fehler von Mag und nag vernachlassigbar, sodass
TOF ,
U(TOF) = 7 . U(k )

Im obigen Beispiel also

0,0031s7!
7,3-105mols T (
=0,0007s7}

u(TOF) =

+1,7 mols‘l)

Analog ergeben sich die anderen in Tabelle 4 angegebenen Fehler.

Auch fir die nach Gleichung 21 berechnete spezifische Aktivitat ist u(mgqt) vernachlassigbar, sodass

sich die Unsicherheit spezifischen Aktivitat nach

3Rm
u(Rm) = U(k’)-‘ Yy,
u(k”)
a Mkat

berechnet. Im obigen Beispiel:
+1,7-10">mols~!
2,599
=+0,007mols~ ! kg1

u(TOF) =

Analog ergeben sich die anderen in Tabelle 4 angegebenen Fehler.
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7 Zusammenfassung

Tabelle 4: Fir verschiedene Reaktionstemperaturen bestimmte Reaktionsgeschwindigkeiten k’ und
Umsatzfrequenzen TOF der Zersetzung von HCOOH an Ag sowie die abgeschatzten Feh-
ler u(k’) und u(TOF).

El K’ u(k" R u(Rm) TOF u(TOF)

°C 10~°mols~! 10~°mols~! mols—!kg~! mols—t kgt st st
320,0 73 17 0,028 +0,007 0,0031 +0,0008
335,4 86 +16 0,033 £0,006 0,0036 +0,0007
358,9 104 +21 0,040 +0,008 0,0043 =+0,0009
383,1 116 +24 0,045 +0,009 0,0048 +0,0010
407,0 128 +28 0,050 +0,011 0,0053 +£0,0012
424,5 146 +34 0,056 +0,013 0,0061 +£0,0014

Die (scheinbare) Aktivierungsenergie der Reaktion betragt (21,7 &+ 1,5) k) mol~1.

8 Diskussion

8.1 Reaktionsgeschwindigkeit

Die Reaktionsgeschwindigkeiten liegen im Bereich von 7,3-10">mols~1...14,6-10"°> mols~!. Die
Geschwindigkeit der Reaktion verdoppelt sich also bei Erhéhung der Temperatur um etwa 125K.
Diese Beobachtung ist nicht mit der RGT-Regel vertraglich, die eine Verdopplung bis Vervierfachung
bei Erhdhung der Temperatur um 10K vorhersagt. Die Abweichung kann damit begrindet werden,
dass die RGT-Regel einerseits fiir Reaktionen mit Aktivierungsenergien von 50 kmol~1...100kJ mol~1
gilt und sich andererseits auf den Bereich der Raumtemperatur bezieht. Die vorliegende Reaktion
weist dagegen einerseits mit etwa 20kJmol~! eine wesentlich geringere Aktivierungsenergie auf;

andererseits wurden Temperaturen untersucht, die die Raumtemperatur wesentlich Uberschreiten.

8.2 Aktivierungsenergie

Die Aktivierungsenergie der Reaktion wurde auf etwa 20k mol~! bestimmt. Im Vergleich zu Akti-
vierungsenergien anderer heterogen katalysierter Reaktionen, die typischerweise (iber 40k mol~1
liegen,[?] ist dieser Wert sehr gering. Vor diesem Hintergrund erscheint es sinnvoll, zu untersuchen,

ob die Reaktion mdglicherweise diffusionsgehemmt ist.

8.3 Hinweise auf Diffusionslimitierung

Unter Annahme eines Volumens von 100 mL bietet der Katalysatorraum bei den Reaktionstemperatu-
ren Platz fir etwa 2 mmol HCOOH, welche bei 320°Cin 28 s und bei 425°C in 12 s umgesetzt werden.
Diese Zeiten sind relativ klein, sodass die Annahme der Diffusionslimitierung plausibel erscheint.

11



Bei vollstandig diffusionslimitierten Reaktionen ist die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zum Dif-
fusionskoeffizienten, welcher proportional zu T% ist. Im untersuchten Temperaturintervall von etwa
600K...700K ware demzufolge nur eine Ver-1,28-fachung der Reaktionsgeschwindigkeit zu erwarten
gewesen. Mdglicherweise befindet sich die Reaktion im Grenzbereich zwischen diffusionsgehemmter

und reaktionskontrollierter Kinetik.

8.4 Umsatzfrequenz

Die bestimmten Umsatzfrequenzen sind mit 0,0031s71...0,0061s~! sehr gering. Vermutlich zeigt
sich hierin jedoch lediglich eine schlechte Annahme: Die Anzahl der aktiven Zentren wurde mangels
genauerer Werte mit der Anzahl der Ag-Atome gleichgesetzt. Da Silberwolle typischerweise eine Dicke
von mehreren hundert Atomlagen aufweist, sind jedoch nur eine Minderheit der Ag-Atome tatsachlich
fUr die aus der Gasphase kommenden HCOOH-Moleklle zuganglich. Der Anteil der aktiven Zentren
an der Anzahl zuganglicher Atome liegt dann nochmals nur bei einem Bruchteil. Die tatsachlichen
Umsatzfrequenzen sollten somit wesentlich héher liegen und die berechneten Werte sind noch nicht

einmal geeignet, die GroBenordnung abzuschatzen.

8.5 Vergleich mit anderen Gruppen

Die Gruppe Schréter/Riidiger hat eine Aktivierungsenergie von (10,97 £ 1,49) k) mol~! bestimmt. Die-
ser Wert liegt nur bei etwa der Halfte des von uns bestimmten. Die Diskrepanz kdnnte mit dem groBen
Fehler des Experimentes erklart werden. Unter Annahme von Diffusionshemmung kénnte die Abwei-

chung auch Ausdruck einer unterschiedlichen Geometrie der verwendeten Apparatur sein.
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