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Reaktionskinetik

Die Reaktionskinetik beschaftigt sich mit der zeitlichen Veranderung der Konzentrationen
in chemisch reagierenden Systemen.

Die Thermodynamik beschreibt Gleichgewichtszustande. Die Kinetik beschreibt wie
schnell die Gleichgewichtszustande erreicht werden, d.h. zusatzlich zu den Ublichen
Parametern der Thermodynamik tritt hier noch die Zeit, t, auf.

1. Definition der Reaktionsgeschwindigkeit

Wir betrachten eine Reaktion A - B
Am Anfang sei [A] = [4], — Anfangskonzentration
[B] =0 — kein B vorhanden
A
[AOI] eiten
p ndigkeit
RS,
©
c
&
c
o]
h'
>

Zeit, t

Man definiert als Reaktionsgeschwindigkeit:

d[A] _ Anderung der Konzentration von A

de Zeit

Da man die Reaktionsgeschwindigkeit als positive Zahl angibt, multipliziert man bei
verschwindenden Stoffen mit —1.

Bestimmt man die Geschwindigkeit bei t=0, so erhdlt man die
“Anfangsgeschwindigkeit”, die zur Konzentration [A], gehort.

Untersucht man die Geschwindigkeit bei verschiedenen Anfangskonzentrationen, findet
man, dass die Geschwindigkeit von der Konzentration abhangt.

~d[4]

T:f[A]



Aus der chemischen Reaktionsgleichung (1) ergibt sich, dass aus 1 A jeweils 1 B gebildet
wird, d.h. die Konzentration von 4 nimmt ab, die von B nimmt zu.

_dlA]_, _dB]

dt dt

Die Reaktionsgeschwindigkeit einer chemischen Reaktion kann also sowohl durch
Messung von
A als auch durch Messung von B ermittelt werden.

Verallgemeinerung: vsA +vgB - vcC +vpD

Wir hatten die GroBe ¢ als Reaktionsvariable eingefiihrt:

dnl- = Uidf
Differenzieren wir nach t, so erhalten wir:
dn; dé
dt dt

Dividiert man durch das Volumen in dem die Reaktion ablauft (I soll konstant bleiben bei
der Reaktion), so erhalt man:

dnl- _ df _ dCl'
vdr . Vivde | de

Einheit: [mol L s =M s?]

Allgemeine Definition der Reaktionsgeschwindigkeit:

1 dc; dé .. dx ..
—— = — Abkirzung = — oder Abkirzung = v
v; dt  vdt 9=% 9

Beispiel: 5A+2B —- C+3D

1d[4]  1d[B] d[c] 1d[D]

5dt 2 dt  dt 3 dt

Entsprechend dieser Definition kann die Reaktionsgeschwindigkeit durch einen beliebigen
Stoff i gemessen werden. Division durch v; (Vorzeichen beachten) ergibt immer den
gleichen Zahlenwert.



2. Die Reaktionsgeschwindigkeitsgleichung

Man findet, dass die
Reaktionsgeschwindigkeit von der Zeit
bzw. von der Konzentration abhangt. Tragt
man z.B.

d . .
— d—': gegen die Konzentration von A auf,

findet man je nach der betrachteten
Reaktion verschiedene Zusammenhange:

dal
A A ——=k[A] A _dlAal _ 2
-d[A)/dt -dlA)/dt de = k(4]

r
-d[Al/dt dt -d[A]/dt

dfa] _
- = k#flA]

_dia] _ 3
o = klA]

> .

w Al " (Al

r
Y

Diese verschiedene Abhangigkeiten von 2—‘: von A benutzt man zur Klassifikation der
Reaktionsgeschwindigkeitsgleichungen. Man nennt

_ ‘;_‘: =k Reaktion 0. Ordnung
_‘;_A = kA Reaktion 1. Ordnung
a , . Reaktionsordnungen
——=kA Reaktion 2. Ordnung
_d4 a3 Reaktion 3. Ordnung

Definition: Die Reaktionsordnung ist die Summe der Exponenten der
Konzentrationen in der Geschwindigkeitsgleichung.

Beispiele:
Reaktion 0. Ordnung: —Z—': =kA® =k

Reaktion (a + b)ter Ordnung:
Hat man verschiedene Reaktionspartner A und B, so findet man allgemein:

— 4 _ kaeB® Die Ordnung der Reaktion ist dann (a + b)

dt

Reaktion mit gebrochener Ordnung:

1
_ 2_': — kAzB = kvAB Die Ordnung der Reaktion ist 1,5



0. Ordnung

dA_
dt —
A t
—fdA=kfdt
Ao 0
A
—A|A0—kt——A+A0
AZAO—kt
AO
-k

1
EAO = AO - le/z

— AO
2T1/2

Beispiele: Heterogene Katalyse
Enzymkinetik — keine
Elementarreaktion

1. Ordnung (Elementarreaktion)

dA—kA
dt
A t
dA—kfdt
=
Ay 0
A
—lnA|A0—kt
1 A = —kt
nAO—

A = Ay exp(—kt)

A Aé:" Ao
-
t
If"IAA InA
4]
-k
L -
t
lnA_O = _kT1/2
—]n2 = _kT1/2
In2
k=—0
T1/2
Beispiele:  radioaktiver Zerfall
2p 3325 +e
N204 —2 NOz

2. Ordnung (Elementarreaktion)

1/A

1/A

|~

+ le/z

2N

0

= le/z

_ 1
AoT1/2

EIEN N|g>| —

e

k

Beispiele:  Esterverseifung
Jo+H,—>2H)

3.0rdnung

1/A?

1/A2

Beispiel:

- ZA(Z)Tl/Z
2NO + Oz — 2 NO,

sh. Grafiken: Zusammenhang zw. Halbwertzeit u. Geschwindigkeitskonstante: Integration wird durchgefiihrt von A, bis %AO u. entsprechend von t = 0 bis T (Halbwertzeit)



3. Reaktionsordnung und Reaktionsmechanismus

Die Reaktionsordnung erlaubt die Einordnung in einen mathematischen Formalismus, d.h.
alle Reaktionen, die die gleiche Reaktionsordnung haben, gehorchen den gleichen
Gleichungen (siehe Tabelle S. 3). Die Kenntnis der Reaktionsordnung erlaubt im Allgemeinen
keine Aussage liber den Mechanismus.

k, — 2NO+ 10, \
Bsp. NOs <

k2 N2O4 + % 0,

N,O 2NO
M 2 > alles Reaktionen 1.

32p N 326 1 @ Ordnung

2[Mn(c,07), | —2Mn® +5C,0% +2c0, }

Komplizierte Reaktionen laufen immer iber eine Zahl von einfachen Teilschritten (z.B.
Verbrennung von Benzin)
C7H15 + 1002 —> 6C02+7H20+CO+H2

Elementarreaktion: Stochiometrische Faktoren der Reaktionsgleichung sind gleich den
Exponenten in der Geschwindigkeitsgleichung.

Bei ‘einfachen Teilschritten’ ist die stochiometrische Gleichung identisch mit dem
molekularen Mechanismus. Man nennt dies ‘Elementarreaktion’. Elementarreaktionen
sind immer 1. oder 2. Ordnung in seltenen Fallen 3. Ordnung. Der Grund hierfiir ist, dass
der gleichzeitige Zusammenstof3 von 3 Molekiilen sehr unwahrscheinlich ist.

Def.: Der Reaktionsmechanismus ist die Gesamtheit aller Elementarreaktionen einer
Reaktion.

Bsp: Gesamtreaktion:  H,0, -  H0+30,
Mechanismus des Zerfalls von H,O, in der Gasphase

H,O, + M - 20H+M
OH+H,0, — H.O + HO;
HO, + OH - H.,O + O
2 HO, - H,0O, + O,

(M ist ein beliebiger StoBpartner)

Bsp. Aufstellen der Differentialgleichungen fiir Mechanismus einer Enzymreaktion:
(S = Substrat, P = Produkt, E = Enzym)



Gesamtreaktion S — P
Mechanismus (Michaelis-Menten-Kinetik)
1) Alle Teilschritte sind entweder 1. oder 2. Ordnung.

2) Alle Wege, die zu einer Substanz fiihren, missen beriicksichtigt werden; Zunahme
positiv, Abnahme negativ.

3) Losung des Differentialgleichungssystems
a) analytisch mit Hilfe von Vereinfachungen
b) numerische Integration (Rechner)

E+S pa— ES L E+P
E+S K ES
ES ELETEN E+S Einzelschritte
ES BEN E+P
d[P] = k,[ES] N

dt
d[ES = _ _
—[d ] kr[EJIS] = ket [ES] = o [ES] Geschwindigkeits-

t > gleichungen

d[S] = — k1 [E1[S] + k_1[ES]

dt
d[E] - Ky [E1IS] + k1 [ES] + kolES] —

- 1 -1 2



4, Experimentelle Bestimmung der Reaktionsordnung und der
Geschwindigkeitskonstanten

a) Grafisch: Auftragung, so dass Gerade entsteht (siehe Grafik S. 99).
Die Auftragung, die zu einer Geraden fihrt, ergibt die Reaktionsordnung. Aus der
Steigung dieser Geraden entnimmt man die Geschwindigkeitskonstante.

0. Ordnung Agegent

1. Ordnung InAgegent Ausprobieren

2. Ordnung %gegen t

b) Halbwertszeiten = f(4,) 7—» siehe Tabelle Seite 99

C) Methode der Anfangsgeschwindigkeiten

dA
—p = klAIY[B]" = v

s -(5), = »

Ay
7 (at), =

Fiir die Anfangsbedingungen 1: v, = k[4,]%[B,]?
Fiir die Anfangsbedingungen 2: v, = k[A,]%[B,]”

Division beider Gleichungen:

U1 _ k[A;]%[B,]”
[ B k[A,]¢[B,]P

Die experimentellen Bedingungen werden so gewahlt, dass in Versuch 1 und 2 sich nur A
unterscheidet, dass aber B gleich ist [B;] = [B,]. Man erhalt dann

3:[A11a2<@>“ on A8y
v, A" \[A1) ~ Bw, “ P4 g 1]
[42]



In zwei anderen Experimenten werden die Bedingungen so gewahlt, dass B verschieden ist,

aber A jeweils gleich ist [A3] = [4,4].

Man erhalt
a b b lgﬁ
ﬁ_k[l‘h] [Bs5] _ [Bs5] ﬁlﬁ—bl@ﬁb— Uy
v, KAJBT \B1) P U SBd T B
S1B4]

Wenn a und b bekannt sind, kann k aus jeder dieser Gleichungen bestimmt werden z.B.:

— vz — v3 —_—
" [A2]4[B,]°  [A3]¢[Bs]°

k Uusw

d) Wenn einer der reagierenden Stoffe im groBen Uberschuss vorhanden ist, kann man

folgende Vereinfachungen machen:

A+B — Produkte
_48 _ k[A][B] z.B.[4,]1 > 100 [B,], d.h. A dndert sich bei
dt der Reaktion praktisch nicht (= konstant)
k[Ao] = k*
d[B] * f ,
- = k*[B] = Reaktion ‘pseudoerster Ordnung

Bestimmung von k™ wie Uiblich (nach Methode a, b oder
¢),dann Berechnung von k nach Gl. 4.8 mit der bekannten
Konzentration [4,]

Hydrolyse eines Esters

R-CO-ORR+HO —>R-COOH + ROH

B

A

Die Konzentration des Esters (B) liegt iblicherweise zwischen (1072 — 107") M, die des Wassers
ist 55,5 M, d.h. die Wasserkonzentration dndert sich auch bei vollstaindigem Umsatz praktisch
nicht. Betrachten wir eine Loésung von 10" M Ester in Wasser, so ist die Wasserkonzentration
darin etwa 55 M (nachrechnen und vergleichen mit der Wasserkonzentration in reinem

Wasser).



5. Temperaturabhangigkeit der Geschwindigkeitskonstanten

Empirisch wurde von Arrhenius gefunden:

k = kyexp (—i—‘;)

k = Geschwindigkeitskonstante

ko = Geschwindigkeitskonstante bei T —
= maximale Geschwindigkeitskonstante

E, = Aktivierungsenergie

Fir eine Reaktion miissen zundchst zwei Molekile zusammenstol3en, d.h. die maximale
Reaktionsgeschwindigkeit, die man messen kann ist gleich der Stof3zahl ( = Zahl der
ZusammenstoBe zwischen allen A- und B-Molekilen). Diese Zahl ist sehr gro3 (PC I,
Thermodynamik Kap. 3.4); die gemessenen Reaktionsgeschwindigkeiten sind viel kleiner.
Daraus folgt, dass nicht alle Zusammenstoe zur Reaktion fiihren. Der Grund liegt in der
unterschiedlichen Geschwindigkeit der Molekille, wodurch die ZusammenstoBe
unterschiedlich heftig (mit verschiedenen Energien) erfolgen. Um jedoch reagieren zu
konnen, missen die Elektronenwolken der Molekile soweit deformiert werden, dass sie sich
neu ordnen kénnen, d.h. man bendtigt dazu beim Stol3 eine gewisse Mindestenergie. Diese
Energie nennt man die Aktivierungsenergie (da sie das Molekiil fiir die Reaktion ‘aktiviert’).

Interpretation: ko A Stol3zahl zwischen A und B
— = exp (— i—;‘,) A Bruchteil der Zusammenstol3e, die eine

Energie E > E, besitzen

In einem Energiediagramm sieht der Reaktionsverlauf wie folgt aus:

A Eg (hin) Eg (riick)
E AH® = Z v;HY

= Reaktionsenthalpie

AUC = Z v;U?

= Reaktionsenergie

Reaktionskoordinate (beschreibt Ablauf der Reaktion)

Aus dem Diagramm liest man direkt ab:
AH® (bzw. AU®) = E, (hin) — E4(rtick)



k K k Explosion k Enzym-katalysiert
7777777777777777 0
L,hormal” /
Arrhenius Denaturierung
» > >
T T T

Verschiedene Temperaturabhangigkeiten von k

Bestimmung von E 4: 1) Bestimmung der Reaktionsordnung und k
2) Durchfuihrung dieser Messungen bei verschiedenen
Temperaturen

3) Auftragung Ink gegen %
4) Steigung im Diagramm ist (— E—A)

A k = ko exp (— E—A)
Ink RT
Ink _ lnkz - lnkl _ Eg 1
< Ink, a=—g—7— Ink = Ink, — -7
T, T, y = b +ax
Ink,
Differenziert man die Gleichung, erhalt man:
Ink
2 dink _ £a
dr ~ RT2

(analog zur van't Hoff'schen Gleichung).

|
|
|
|
|
|
T, T, Vs

10



6. Hin- und Riickreaktion

Chemische Reaktionen kénnen sowohl in Hin- als auch in Rlckrichtung ablaufen (bis jeweils
zum Gleichgewichtszustand).

k

A+B pa— C+D

4 ok, [Al[B] Hin

g b Gesamt: 2 = —k[A][B] + k,[C][D]
= = ka[C1(D] Riick de

Wenn sich die Konzentration von A nicht mehr dandert (Gleichgewicht) gilt:

dA

—=0= —k1[AlGi[Blg + k2[Clai[Dlg

oder

[ClaDlgr _ k1 _ K

[Algi[Blai k2

Die Geschwindigkeitskonstanten k;und k,hangen nicht von den Konzentrationen ab, ihr
Verhadltnis ist die Gleichgewichtskonstante.

Konz A ab hier ist
' Aund C Bsp.:
I;ohnstant H, + ], ky s 2HJ
_ 2H] S Hy + 1/,
dt
1d[H]]
‘ 2 dt = kq [Hz][/]z
— Gleichgewicht 1 d[H]] 2
PPT = —k, [H]]
>
t
bei T =500 K wurde gefunden (Bodenstein):
ky = 43-10"M s k, 43-10"tM~1s7?
K=—= 67

“k, 64-10-3M-1s-1

ko 64 -10°M's™!



7. Parallelreaktionen

Manchmal kénnen 2 oder mehrere parallele Reaktionen auftreten z.B.

ks B weil3e Kristalle (erwiinscht)

ke
C schwarzer Teer (unerwiinscht)

AT e TA] + ko[A] = (kg + ko)[A]

dt
A (kg + kc)dt Integration: A = Ay exp{— (kg + kc)t}

[a]
Fiir B ergibt sich

d

d_f = kB[A] = kBAO eXp{_(kB + kc)t}
B

Iy dB = kpAq [} exp{—(ks + kc)t}dt

t
B =222 exp{—(kp + ko)t}| =2

= ot 1= e + ko))

Fir C ergibt sich entsprechend:

_ kcAo
kg + ke

[1 — exp{—(kp + kc)t}]

A E, (B)

Energie
mf"l"l
a

iAH (A->Q)

Produkte (C)

AH (A ->B)

Produkte (B)

>

Reaktionskoordiante

Die schnellere Reaktion bestimmt die Geschwindigkeit und das bevorzugte Produkt.

In der Abbildung ist ein Fall dargestellt, bei dem zum Produkt C ein geringerer
Aktivierungsberg flihrt (A schnellere Reaktion), zu B fiihrt ein hoherer Aktivierungsberg (A
langsamer) aber die Endprodukte B sind sehr viel stabiler, d.h. sie reagieren praktisch nicht
mehr zu den Edukten zurick.

PC I Kinetik 12



Flihrt man in diesem Fall die Reaktion kurze Zeit durch, bildet sich praktisch nur C (A
kinetisch kontrollierte Reaktion), fiihrt man sie langere Zeit durch, verschwindet C wieder
(durch Ruckreaktion) und es bildet sich dann nur B (A thermodynamisch kontrollierte
Reaktion).

PC I Kinetik 13



8. Folgereaktionen

A L TEN B _ ke C
bei t = 0 soll gelten A=A, B=0, C=0

Fir die verschiedenen Stoffe gilt:

d[4]

dlB] =k|A k
- 1[A] — ky[B]
d[C]

o~ felBl

Die Integration der ersten Gleichung ergibt:
A=A, exp(—kqt)
Dieser Ausdruck wird in die Differentialgleichung fiir B eingesetzt

d|B
% = klAOeXp(—klt) - sz

Die L6sung dieser Differentialgleichung ergibt (siehe Nebenrechnung)

kqlAo]

ek

{exp(—k t) — exp(—k,t)}

Eingesetzt in Differentialgleichung fiir C erhalt man dann:

kq

ko — ey

ka

ko = kq

(] = 4, {1 - exp(—kyt) + exp(—kzt)}

PC I Kinetik

14



Nebenrechnung
Lineare Differenzialgleichung 1. Ordnung:

(8.8)
dB
-_— = kleeXp(—klt) - sz
dt
Zuerst Lésung der homogenen Differentialgleichung:
(8.9)
a8 +k,B=0
de 27
Integration
(8.10)
dB
B —k, f dt — B =D exp(—k,t)
D = Integrationskonstante
Als Ansatz fiir die Losung der Differentialgleichung wahlen wir also:
(8.11)
B = D (t) exp(—k,t)
Differenziert man diese Gleichung ergibt sich: (8.12)
dB dD(t)
— = D(t) - (—k;) - exp(—k,t) + eXp((_kzt)) :
dt dt
Setzen wir die Ausdriicke (8.11) und (8.12) in unsere anfangliche
Differentialgleichung (8.8) ein, ergibt sich:
(8.13)
dD(t)
O = exp(_kzt) dt - kz - D(t)exp(_kzt) - kleeXp(_klt) + kzD(t)eXp(_kzt)
Division durch exp(—k,t) ergibt:
(8.14)
dD(t)
0= TR kiAgexp{—(k; — k;)t}
Integrieren:
(8.15)
(8.16)
kiAo
D(t) = ————exp{—(k; — k,)t} + konst
(kl _ kz) p{ 1 2 }
Setzen wir (8.16) in Gleichung (8.11) ein, ergibt sich (8.17)
kA
B = (—Lexp{—(kl —ky)t}+ konst) - exp(—k,t)
(k1 — k2)

PC I Kinetik 15



Firt = OhattenwirB = 0 (Nebenbedingung)

(8.18)
—( k1do ) + k t) (0) k1do | ponst = 0
"t -h exp onst | exp P onst =
(8.19)
klAO
k t =
ons P
Setzen wir (8.19) in (8.17) ein, erhalt man:
(8.20)
kA, 140
B = (— g (=l — k)t + kz) exp(—kyt)
(8.21)
klAO
B = [exp(—k,t) — exp(—k it + kot — k,t)]
ky —k,
(8.22)
k4,
= ———[exp(—k,t) — exp(—k; )]
Kk, —k,

Je nach der Grof3e von k; und k, sieht der Konzentrations-Zeitverlauf verschieden aus (siehe
Abbildung)

1.0 1.0
[
N A C
[1 2
[
- 05 2 0.5
B
0 - - [1] 1 1
0 10 20 30 40 0 10 20 30 40

[Abbildungen: Samuel R. Logan: Grundlagen der Chemischen Kinetik. Wiley-VCH 1997, S. 47]

Wenn k, > k,; dann ist [B] sehr klein, dann ist auch sehr klein, so dass fiir Gleichung

2 = kalA] - ko[B) gitt:

d[B]

dr = k.[A] — k2[B] = 0

Daraus ergibt sich:

k
[B] = [4]

PC I Kinetik 16



Setzt man obige Gleichung in die Geschwindigkeitsgleichungen ein, so erhalt man:

d[C]—k B] =k ]A
—— = ka[B] = Iy [4]

Diese Gleichung kann man direkt integrieren und erhalt:
C = Ao{l — exp(—k;0)}

Diese Gleichung ist die vereinfachte Form der Differentialgleichung, wenn [B] sehr klein ist.

Bei dieser Naherung wird also angenommen, dass sich die Konzentration des
Zwischenprodukts B praktisch nicht &ndert. Man nennt diese Naherung die
‘Quasistationaritat’ (d.h. eigentlich ist B nicht wirklich konstant, aber diese Annahme ist fir
viele Reaktionen eine gute Naherung). Diese Annahme erleichtert die mathematische
Behandlung sehr und wurde von Bodenstein fir die Behandlung komplizierter

Reaktionsmechanismen eingeflihrt.

PC I Kinetik 17



9. Katalyse

Katalysatoren beeinflussen die Geschwindigkeit der Reaktionen. Sie haben die folgenden

Eigenschaften:

1. Sie beschleunigen die Geschwindigkeit der Hin- und der Riickreaktion, d.h. sie beeinflussen
nicht die Gleichgewichtskonstante einer chemischen Reaktion (wenn das nicht so ware
kdnnte man ein Perpetuum mobile konstruieren).

2. Sie gehen aus der Reaktion unverandert hervor. Dies bedeutet, dass man nur sehr geringe
Mengen eines Katalysators bendtigt.

3. Katalysatoren sind zum Teil hochspezifisch. Sie beschleunigen nur bestimmte Reaktionen.
Sind verschiedene Reaktionswege moglich (Parallelreaktionen), so kdnnen Katalysatoren
einen bestimmten Reaktionsweg bevorzugen, so dass praktisch nur eine Reaktion ablauft.

4. Proteine (Enzyme) sind naturliche Katalysatoren. Zusatzlich zu den Eigenschaften 1-3 ist
bei ihnen zu berlicksichtigen, dass ihre Eigenschaften vom pH-Wert, Salzkonzentration
und von der Temperatur (Denaturierung der Proteine) abhangen.

5. Katalysatoren wirken durch Herabsetzung der Aktivierungsenergie und durch glinstigere

gegenseitige Orientierung der Reaktanten.

f E, (nicht
‘ katalysiert)  Ink

>

# E, (nicht katalysiert)

E, (katalysiert) E, (katalysiert)

Produkte

______Reaktionskoordiante > 1/T >
BSp. HzOz —> Hzo + % Oz

E, = 71 kJ mol™ (nicht katalysiert)

E, = 8 kJ mol™ (katalysiert durch das Enzym Katalase)
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10. Enzymkatalyse

Die einfachste Vorstellung davon, wie ein Enzym arbeitet, wurde 1913 von Michaelis und
Menten entwickelt. Das Enzym E bindet das Substrat S zum Enzymsubstratkomplex ES. ES
kann entweder in die Edukte E und S oder in die Produkte E und P zerfallen. Die
Reaktionsgleichungen lauten:

kg
E+S & 2> ES — E+ P (10.1)

-1
Die Reaktion erfolgt also in zwei Schritten:

1. Bindung des Substrats an das Enzym
2. Bildung und Freisetzung des Produkts

Die Bindung des Substrats erfolgt an einer bestimmten Stelle des Enzyms; diese nennt man
das aktive Zentrum. Anschaulich sieht das so aus:

G- (3G

Die Geschwindigkeit v einer chemischen Reaktion kann man durch die Zunahme der
Produktkonzentration messen, d.h.

- v = % = k, [ES] (10.2)
Fir ES gilt folgende Gleichung:
S B ok [E](S] —k-a[ES] ~k_ [ES] (103)

Gibt man nun zum freien Enzym das Substrat hinzu, so wird sich ES bilden. Danach wird
das Produkt freigesetzt, und dabei auch freies Enzym gebildet, das erneut in die Reaktion
eingehen kann. Nach einer kurzen Anlaufphase wird die Geschwindigkeit der Bildung von
ES genau so grol3 sein wie die des Zerfalls: das bedeutet, dass sich die Konzentration von
ES nicht andert. Mathematisch bedeutet das:

(10.4)
d[ES]

dt 0

Mit dieser Vereinfachung (‘Stationaritatsbedingung’) erhalt man aus den Gleichungen
(10.3) und (10.4): (10.5)
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_ k4 [E][S]
R

Darin bedeuten [E] und [S] die freie Enzym- bzw. Substratkonzentration. Man kann nun
die Gesamtenzym- [E], bzw. Gesamtsubstratkonzentration [S], einflihren, die sich aus der
jeweils eingesetzten Menge ergibt. Aus der Massenbilanz ergibt sich dann:

[E]o = [E] + [ES] (10.6)
[STo = [S] + [ES] (10.7)

Da man Ublicherweise nur sehr geringe Enzym- aber hohe Substratkonzentrationen
einsetzt, kann man die ES-Konzentration neben der freien Substratkonzentration
vernachldssigen, d.h. es gilt:

[STo = [S] (10.8)

Setzt man die Gleichungen (10.6), (10.7) und (10.8) in Gleichung (10.5) ein, so erhalt man:

_ k. ([E]o — [ESDIS]
B k_y+k,

[ES]

[ES] (k-1 + k2)

ki(IE]o — [ESDIS] = k1[E]o[S] — k4 [ES][S]

[ES] k_1 + [ES]k, + k([ES][S] = k1[E]o[S]
[ES] (k_q + kp + kq[SD = k1[E]o[S]
_ k[E]olS]
[ES] Ck_q+ ky + ky[S]
(10.9)
[E]o[S]

[ES] =

k_lk-: ko + 8]
Man fiihrt folgende Abkiirzung ein: (10.10)
k_i+k;,
k—l =K,

und nennt diese GroBe Michaelis-Menten-Konstante. Setzt man Gleichung (10.10) in
Gleichung (10.9) ein, und diese dann in Gleichung (10.2), so ergibt sich:
(10.11)

_ kalETolS]
YT K + 5]

Man fiihrt noch folgende Abkiirzung ein: (10.12)

kZ [E]O = vmax
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Die Grof3e vy,4,/[E]l, nennt man auch die Wechselzahl oder den ,turnover” des Enzyms.
Diese Grof3e ist die maximale Geschwindigkeit der Reaktion. Aus den Gleichungen (10.11)

und (10.12) ergibt sich dann die Michaelis-Menten-Gleichung: (10.13)
v = vmax [S]
Kn + [S]

Die Abbildung 1 zeigt schematisch die Abhangigkeit der Geschwindigkeit, v, von der
Substrat-konzentration S nach Gleichung (10.13) (‘Michaelis-Menten-Kinetik’):

Geschwindigkeit

Konzentration

Anhand der Gleichung (10.13) kann man verschiedene Grenzfalle diskutieren:

1.

Kleine Substratkonzentrationen

[S] < K,
(10.14)
Dann kann man den Summanden [S] neben K,,, im Nenner von Gleichung
(10.13) vernachlassigen und erhalt: (10.15)
vmax
=——|[S
rt

d.h. die Geschwindigkeit der Reaktion ist proportional zur Substratkonzentration
(linearer Bereich in der Abbildung)

Hohe Substratkonzentration (10.16)
[S] > K,

Dann kann man den Summanden K,,, neben [S] im Nenner von Gleichung (10.1)

vernachldssigen und erhalt: (10.17)

V= VUnax
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74 A/ vmax

10 .
v=k [S]=konstant
-> 0. Ordnung

Vmax/z _________________ 1
v=k[S]-> 1. Ordnung
0 : N
K,=5] [S]
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d.h. die Geschwindigkeit der Reaktion hangt nicht mehr von der
Substratkonzentration ab. Die Reaktion hat ihre Maximalgeschwindigkeit erreicht
(siehe Abbildung).

3. Die Substratkonzentration ist so grol3 wie K,,,: (10.18)
[S] = Kn
Dann erhalt man aus Gleichung (10.13) (10.19)
v = vmax [S] — vmax [S] — vmax
[ST + [S] 2[S] 2

d.h. die halbmaximale Geschwindigkeit wird gerade dann erreicht, wenn die
Substrat-konzentration so groB ist wie der Wert von K,,,. Umgekehrt hat man eine
einfache Moglichkeit den K,,,-Wert abzuschatzen: Er entspricht gerade der
Konzentration, bei der die halbmaximale Geschwindigkeit erreicht wird (siehe
Abbildung).

Bildet man der Reziprokwert der Gleichung (10.13), so ergibt sich:

1 Kp+[S] 1 Ky 1

v vmax [S] vmax vmax [S]

y = b + a x

Auftragung % gegen § ergibt eine Gerade (Lineweaver-Burk-Auftragung)

1A
v
r A’mg _ Km Aus dieser Auftragung kann
Vmax -~ Vmax mMan vy, und K, ermitteln.
— >
L 1
K [S]
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11. Mechanismen verschiedener Reaktionen

11.1. Aktivierung von Molekiilen (Lindemann- Mechanismus)

Bei einer Reaktion 1. Ordnung in der Gasphase muss man sich fragen, wie das Molekiil zu

der nétigen Energie fiir den Zerfall kommt. (11.1)

A—->B + C

Lindemann: Diese Reaktion erfolgt eigentlich in 2 Schritten (11.2)
Ky

A+ A k<_—_> A+ A

A e B + C (11.3)

Dabei erhalt beim Zusammenstol3 zweier A-Molekiile eins eine hohe Energie (A*), das
andere hat dann entsprechend weniger Energie (A). Die zugehorigen
Geschwindigkeitsgleichungen lauten: (11.4)

d[A*]_k 5 i i
= Ky [42] = Ky [47[A] — s[4
(11.5)
diBl _, o,
“ac Rl

Quasistationaritat: A*sehrklein —

Wir erhalten aus Gleichung (11.4) mit dieser Naherung:
(11.6)
ki[A]? = [A*](k2[A] + k3)
(11.7)
k,[A]?
) faldl
ko [A] + ks
Setzt man dies in Gleichung (11.5) ein, so ergibt sich schlie3lich
(11.8)

Anhand dieser Gleichung kann man 2 Grenzfalle diskutieren:
1) ko[A] > ks
Diese Naherung entspricht den Verhaltnissen bei hohem Druck, d.h. hoher
Konzentration von A. Wir erhalten aus (11.8)
(11.9)
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d[B]  ksk,
dt  k,

[A] = k'[A]

Dies ist formal eine Reaktionsgeschwindigkeitsgleichung 1. Ordnung.

2) Bei niedrigem Druck, d.h. niedriger Konzentration von A ergibt sich mit der
Naherung k,[A] < k3 aus Gleichung (11.8):

(11.10)
d[B] _ 2

Dies ist eine Geschwindigkeitsgleichung 2. Ordnung

Bei einer Folge von zwei Reaktionen ist die langsamere bestimmend fir Geschwindigkeit
und Reaktionsordnung.
Erster Schritt: Zweierstol — erforderliche Aktivierungsenergie — ‘praaktiviert’

Zweiter Schritt: Energie wird auf die Stelle des Molekiils konzentriert, wo Spaltung erfolgt
- kritische Aktivierung - Zerfall.

Praaktivierung kann nicht nur durch Stol3 mit A erfolgen, sondern mit beliebigen anderen
Partnern (M).

11.2. Kettenreaktionen

H, + Br; - 2 HBr

Experimenteller Befund (Bodenstein): (11.2.1)

d[HBr]  k[H,][Br,]z
de . [H Br]
1+ ke

Moglicher Mechanismus:

Br, — 2 Br (11.2.2)
Br +H, e HBr + H (11.2.3)
H + Br, SN H Br + Br (11.2.4)
H+HBr  —2> H, + Br (11.2.5)
2Br SLEEN Br, (11.2.6)

Daraus ergeben sich die folgenden Geschwindigkeitsgleichungen:
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(11.2.7)

d[HB
P = ke [BrIIHa] + ka[H][Brs] — o [HI[H Bl
(11.2.8)
d[Br] ;
—dr = 2kq[Bry] — k[Br][Hz] + ks[H][Br,] + k_,[H][H Br] — 2k_; [Br]
(11.2.9)
A — ke lBrl[Ha) — ka[HI[Br,] — ko [HH B
Quasistationaritat: (11.2.10)
dBr]  dH]
a v Tar 0

Addition von Gleichung (11.2.8) und (11.2.9) ergibt:
- 2kq[Br,] — 2k_,[Br]?

k
[Br] = k—_ll[Brz]

Gleichung (11.2.9) unter Zuhilfenahme von Gleichung (11.2.10) aufgelst nach H ergibt:
Gleichung (11.2.11)

[H](k3[Br;] + k_,[H Br]) = k[Br][H,]
(11.2.12)
oAb
2 1
L ko[BrlH,] k() Bral2[H,]
[ ]_kg[Br2]+k_2[H Br] B k3[Br,] + k_,[H Br]

Wir betrachten jetzt Gleichung (11.2.7) und die Gleichungen (11.2.9) und (11.2.10)

d[ljlf 1o kz[Br][Hz] + ks[H][Brz] — k_,[H][H Br]
% = 0 = ky[Br][H] — ks[H][Br,] — k_,[H][H Br]
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Wir subtrahieren beide Gleichungen und erhalten:

(11.2.13)
d[H Br]

dt

= 2 k3[H][Br,]

Einsetzen von Gleichung (11.2.12) in Gleichung (11.2.13) ergibt:

1

d[H Br] 2 ke3ke; (kk__ll)E [Brz]%[Hz] [Br]

de k3[Br,] + k_,[H Br]

Wir klammern k5 [Br,] aus:

1
2

k3[Br;] 2k, k; (kk__ll) [Brz]%[Hz]

k3[Br2](1_+-%éf “%5?1)

und erhalten: (11.2.14)

Wir kiirzen ab:

k4
k= 2k, (k_)
-1

k_
K==

Damit ergibt sich schlieBlich: (11.2.15)

A[H Br] _ K[Br,]2[H,]

e , [HBr]
L+k g

Dies ist in Ubereinstimmung mit dem experimentellen Befund (Gleichung (11.2.1)), d.h. das

Ergebnis des Experiments lasst sich mit diesem Mechanismus erklaren.
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11.3 Ozonkonzentration in der Atmosphare

In der Stratosphare (ca. 20 km Hohe) ist die Anwesenheit von Ozon sehr wichtig:

1. Uratmosphare enthalt kein O, = UV-Strahlung gelangt bis zur Erdoberflache. Proteine
und DNS werden auf dem Land zerstort, Organismen leben zu dieser Zeit im Wasser,
das die UV-Strahlung absorbiert.

2. O,-Erzeugung durch Photosynthese (Cyanobakterien leben im Wasser)

3. Photoreaktionen in der Atmosphare fiihren zu

a) Bildung von Ozon

0,—520 Wellenldnge 2 < 250 nm

O0+0,+M=0:+M, AH = —144 kJ/mol
M = beliebiger Stol3partner zur Abflihrung der Reaktionsenthalpie AH (‘Ozongeruch’in
der Nahe von Hohensonnen) — absorbiert Licht der Wellenlangen < 250 nm

b) Abbau von Ozon
- durch thermische Dissoziation
- hauptsachlich durch Strahlung

0,—™>0,+0 Wellenlinge 2 = 320 nm

Dies bedeutet dass O, und Os; verhindern, dass Sonnenstrahlung mit der Wellenlange <
350 nm in nennenswertem Ausmal3 die Erdoberflache erreicht (‘Ozonschild’).

4. Leben auf dem Land kann existieren, da nun keine (oder nur geringe) UV-Strahlung
vorhanden ist, die Proteine und DNS zerstort.

5. Geschwindigkeiten der Bildung von Ozon und Abbau von Ozon sind gleich d.h. wir
erhalten einen stationdren Zustand mit einer stationaren Konzentration von Ozon.

6. Zusatzlicher Abbau von Os; kann durch zivilisatorische Einfliisse erfolgen. O; kann durch

Radikalmechanismen abgebaut werden. Reaktionstyp:

03 +R: R, = R1O.+ R;+ Oz Start (1 131)
R10.+03 = RI+202
R:+0; N R,O°+0, } Kette (11.3.2)
R+ R,O* +

2+ 05 = RO+ Kette (11.33)
R.O"+0; = R;+202
Ri+ R; = Ri Rz Abbruch (11.3.4)
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Daraus folgt: Ein Molekiil Ri R, zerstort durch den Radikalkettenmechanismus viele Os-
Molekile. R R; sind chemisch verschiedene Molekile, z.B. Stickoxide ( NO, N,O, NO,, usw.),
chlorierte und fluorierte Kohlenwasserstoffe (CF,Cl,, CFCls,CHCls, CCls, CoFsCls, CF,Cl, usw.).

In der unteren Schichten der Atmosphare entstehen bei hohen Temperaturen, z.B. bei der
Verbrennung von Benzin usw., auch Stickstoffoxide:

N, + O, - 2NO
NO wird an der Luft oxidiert.

2NO + 0, — 2 NO,, NO, ist braun, d.h. es absorbiert sichtbare Strahlung im
Bereich 400 - 700 nm

NO.+hv — NO, hv = Lichtquant

Das angeregte (d.h. energiereiche) NO;, reagiert mit Ox:
NOZ + Oz —> NO + 03

Auch die Riickreaktion ist moglich:
NO + 03 —> NOz + Oz

Schreibt man die Geschwindigkeitsgleichungen auf und betrachtet dann den stationaren
Zustand, d.h. [Os] = konst, findet man:

[NO,]

iNO] - Lichtintensitat

[03]"’

Daraus ergibt sich, dass eine groBere Ozonbildung nur erfolgt, wenn gleichzeitig hohe
Lichtintensitat und NO, vorhanden sind. Man nennt dies daher den ‘Los-Angeles-Smog’.
Dieser wirkt oxidierend und existiert nur in Gegenden mit hoher Lichtintensitat (Sommer)

und viel NO (d.h. vielen Kraftfahrzeugen).

Im Winter entsteht bei der Verbrennung von Kohle, Holz, Ol usw. auch SO,, gleichzeitig
sind in der Atmosphare Staub und Wasserdampf. Die dann entstehende Mischung nennt
man ‘London-Smog’. Dieser wirkt reduzierend und existiert in kalteren Gegenden, in

denen viel geheizt wird und gleichzeitig viel Wasserdampf (Nebel) vorhanden ist.
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12. Herleitung der Arrhenius-Gleichung aus der Gaskinetik

Eine Reaktion tritt ein, wenn 1. die Teilchen zusammenstoRen
2. die kinetische Energie beim Zusammenstol3 einen
bestimmten Mindestwert Giberschreitet

A + B —Produkte (12.1)
(12.2)
dN(A
v,
V dt
dN(4)

= Abnahme der Teilchenzahl A
V dt

Z,g = Stofdzahl zwischen A und B
F = Anteil der Zusammenstofie mit Energie = enin

(12.3)
S . - NANB
AB = 04BVaB v v
Dies wird in PC IV genauer behandelt. Vereinfachte Version:
Der Anteil der Molekiile mit der Energie ¢; ist gegeben durch
(12.4)

N, exp(—7k)  exp(—1F)
- = — = (Boltzmann'scher e-Satz")
N . _& Q

0 Yiexp(— 1)

Der Anteil mit der Energie € > € = n&;

N(ezneg) 1 ne; n+1)g (n+2)g
N—O = a{exp (—ﬁ) + exp <—T> + exp <—T> +}

=%exp (—%){1 + exp (—%) + exp <—%) + }

=q

neq
= exp(= 3

(12.5)

Analog ist der Anteil der Zusammenstof3e mit € = €,,in (Emin = N4 * €min = Ny " nep)
(12.6)

Emin)

F = exp(— RT
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(Andere Herleitung: 2-dimensionale Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeitsverteilung,
Integration von v,,;,, bis o)

Zwei dimensionale Geschwindigkeitsverteilung (12.7)
dN @ m muvg,
N_o = ﬁexp “SHT Vyy AUy
Substitution: v: = x
dv = —d -
VEW YT o
(12.8)
dN m 1
A = ﬁexp(—ax) " Uxy -%dx

Integration von N,,,;,, (Zahl der Teilchen mit der minimalen Geschwindigkeit) bis N, bzw.
voN Vi, (Minimalen Geschwindigkeit) bis oo.

(12.9)
No I

dN _om j‘ ( )d

N, =T exp(—ax)dx
Nomin Umin
. m ( 1) ( ) «©
=57\ "2 exp(—ax -
_ m-2kT M Vhinxy *©
T 2km P\ T 2k |,

muv2;
- ~[ewie - e (5582)

0

No 5
1 vminxy
— | AN =
A ] exp(— )
Nmin
1 No — Npin m vrzmnxy N = vpin)
0( 0 mm) NO exp 2 kT NO
d_N A
N dv

schraffierter Bereich
N{v>v

min \\\

min

Unmin ist die Relativgeschwindigkeit der beiden zusammenstoBenden Teilchen, die der

Minimalenergie fiir die Aktivierung der Reaktion entspricht &,,,;, = %mv,zm-n

PCTKinetik
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Setzt man Gleichung (12.3) und (12.6) in Gleichung (12.2) ein, erhalt man:

dN(A) — Emln N(A) N(B) . . -3 -1
~ Vg~ OVas’exp (— RT ) T (Einheit: cm™>s™%)
Erweitern mit N,

ANONs |, N Molzanl 2 Konzentrati
—_—_ s —= —_— = =

VAN, N, n Molzahl = =c onzentration
_de@Ny _ - Emm> NN, NN,
dt 4B SXP\""pr )TVN, VN,
dc(A)N, _ E..;
T - OVyp * €XP <— ;}n> c(A)Ny - c(B)N,
dc(4) _ E..;
BT Ny oUyp - exp <— ;}n> c(A)c(B)

Experimentelle Beschreibung:

dc(4)
ot

=k-c(4) c(B)

Koeffizientenvergleich:

Epi 8 RT
mln) — NAO'

ex (_ Emin)
RT TU P

k = Nyjov,5 - €xp (— RT

Vergleich mit Arrhenius:
E4

k=Aexp <_ﬁ>

8RT
- A = NA 0 |—
U
BSp: Hz + ]2
A (Theorie)
=6-102®mol™1-1.9-10"1m? - 2533ms~!

=2.9-108m3®mol~1s~1-103dm?3

=2.9-10"dm3mol~1s?

PC I Kinetik

(12.10)

(12.11)

(12.12)

(12.13)

(12.14)

(12.15)

(12.16)

(12.17)

(12.18)

(12.19)
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A (Experiment) (12.20)

=1.5-10"dm3mol~1s~?

Normalerweise ist die Ubereinstimmung nicht so gut. Abweichungen werden mit
‘sterischem Faktor’ erklart (= richtige Orientierung von A und B beim Zusammenstof).

Alle berechneten Werte ergeben etwa gleiche Gré3enordnung (siehe Tabelle):

Nebenrechnung:

d(H,) =2.6-10"1°m

d(,) = 6.2-10"1%m

o =n(my, +7,)° = 7(13-107°m + 3.1+ 107°m)?
=1.9-10"m?
_ M(H;)-M(J;)  2gmol™'-254 gmol ™"
- M(H,) +M(,) 256 - mol~1
=1.98 gmol™?!

_ _|8-8314kg-m?s? - mol 'K~ 600 K

vap - 3.14-1.98 g-mol- - 10-3kg

ﬁAB = 2533 mS_l

Zusammenhang Aktivierungsenergie und E,,;,:

Arrhenius: (12.21)
Ey
Ink, = In4d — —
nk, =1In BT
(12.22)
dink, By
dT ~ RT?
StoRtheorie: (12.23)
Emin
Ink, = InB +1 —
nk, = InB + InVT T
(12.24)

1
dink, 11 Epp  7RT + Enn
dT ~ 2T  RT? RT?

Vergleich zeigt:
1
Efy =Enin + ERT

Ein 13sst sich im Rahmen der einfachen Stol3theorie nicht berechnen.
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Vergleich von berechneten mit experimentell bestimmten praexponentiellen Faktoren A

(teilweise auf 300 K umgerechnet, Molekildurchmesser aus gaskinetischen Daten).

Temperatu | Durchmesser

r

T d A(ber.) A(exp.) | A(exp.)
Reaktion K 10-0m sdgzl sdgzl A(ber.)
D+H,—>HD+H 300 2.51/2.73 3.3-10" 1.7-10% 5-1072
H+O.—>OH+O 300 2.51/3.60 4.6-10" 1.6-108 34-10"
2 GHs — GHe + CGH, 300 5.1 /5.1 1.6-10" 1.3-10% 8-1072
H, + GGHs — GHg 800 2.51/4.14 6.3-10" 1.2-10¢ 2-10°
H,+ 1, —> 2HI 600 2.57/6.22 29-10" 1.5-10" 5-10™"
2NOCl - 2 NO +Cl, 470 4.99/9.98 1.3-10" 9.4-10° 7-1072
CO+Cl, »Cocl+dl 300 3.73/5.42 2.2-10" 5.5-10° 2-102
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13. Aktivierungsenergie bei komplexen Reaktionen

1. Bei Elementarreaktionen gilt:  E; >0

2. Bei Reaktionen zwischen Radikalen (Atomen) kann auch der Fall E, = 0 auftreten.

3. Ubliche chemische Reaktionen haben Aktivierungsenergien zwischen 50 - 100 kJ mol ™.

4. Bei Reaktionen 2. Ordnung in wassriger Losung ist die kleinste Aktivierungsenergie etwa
20 kJ mol™. Diese resultiert aus der Diffusion der Reaktionspartner zueinander.

Bei Reaktionen, die aus mehreren Teilschritten zusammengesetzt sind, kdnnen zusatzliche
Effekte auftreten.
Wir betrachten:

E + S 2 ES 2 EpP S E+P (13.1)
K; K;

N N

vorgelagerte Gleichgewichte

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist:

d[P]

= = ks[EP] (13.2)
Fiir EP ergibt sich (angenahert) K, = % — [EP] = K,[ES] (13.3)
Fiir ES ergibt sich (angenahert) K, = % - [ES] = K{[E][S] (13.4)

Aus (13.3) und (13.4) erhdlt man dann:
[EP] = K, [ES] = K, Ky - [E]" [S] (13.5)
Setzen wir (13.5) in Gleichung (13.2) ein, ergibt sich:

d
% = k3[EP] = k3K2K1[E] [S]

= kgem[E] [S] (13.6)

. . o : d :
wobei kg, die beobachtete Geschwindigkeitskonstante ist, wenn lg] gemessen wird.

Misst man die Geschwindigkeitskonstante bei verschiedenen Temperaturen, so ergibt sich

nach Arrhenius:
E4(gem) (13.7)
RT ’

Inkgem =In ko gem —
Wenn wir nur den Schritt 3 messen, erhalt man

Ink;y = In ko z — 242 (13.8)
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Fir die Temperaturabhangigkeit der Gleichgewichtskonstanten K, und K; gilt die
van't Hoff'sche Gleichung:

0

InK, = =2 4+ InK,, (13.9)
0

ln Kl = - AHR’IE:D + ln KO,l

(13.10)
Es gilt nach Gleichung (13.6):
Inkge, =Ink; +InK; +1nK,

(13.11)
Wir setzen k3, K;, K, in die Gleichungen (13.8), (13.9) und (13.10) ein und erhalten:

In Kgem = In ko3 — 22 4 1n Ky, — 222 4 Ing, , — 220
| | | (13.12)
Zusammenfassen zu einer Konstanten =1n C
=InC — Rl—T [E,(3) + AHO(2) + AHO(1)]
Vergleich mit experimentellem Ergebnis: (13.13)

1
lrlkgem = lrlkO,gem T RT [Eq(gem)]
d.h. die gemessene Aktivierungsenergie setzt sich zusammen aus E4 des Schrittes 3 und
den Reaktionsenthalpien von Schritt 1 und Schritt 2. Reaktionsenthalpien konnen >0 oder

< 0 sein. Daher kann die gemessene Aktivierungsenergie auch < 0 sein, z.B.:

Epgem = E4(3) + AH®(1) + AH®(2)

=40 kJmol™ =25 kdmol™ - 20 kJmol™ = -5 kJmol™

EP

Reaktionskoordinate

PC I Kinetik 33



14. Adsorption und heterogene Katalyse

14.1 Die Langmuir'sche Adsorptionsisotherme

Wir betrachten die Adsorption eines Stoffes aus der Gasphase auf der Oberflache eines
Festkorpers. Dieses Modell wurde von Langmuir 1916 beschrieben.

Molekiile im Gas

7
O O

unbesetzte Platze (7)

Adsorbierte Molekdile (3)
\ O O O / Oberflache mit Bindungsplatzen (10)

Die Zahl der Bindungsplatze auf der Festkorperoberflacheist:  Np

Die Zahl der adsorbierten Molekiile ist: Nga
Den Anteil der bedeckten Platze nennen wir den Bedeckungsgrad
und erhalten: (14.1)
9 = Nad
Ng

Wenn alle Bindungsplatze belegt sind, so ist
N,q = Np d.h.es ergibtsich6 =1

Man nennt dies eine ,monomolekulare” Bedeckung, weil eine Schicht von Molekiilen auf
der Oberflache angelagert ist.

Die Zahl der freien Bindungsplatze ist:
Ngrei = Np — Ngg

Wir dividieren durch N und erhalten fiir den Anteil der freien Platze:
(14.2)
Nprei —1— Ngq _

=1-6
Ng Ng

Um dieses Modell quantitativ zu beschreiben, machen wir folgende Annahmen:

1. Die Oberflache des Festkorpers hat eine bestimmte Zahl von Bindungsplatzen, an jeden
kann sich nur ein Molekil anlagern.
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2. Wenn ein Molekil aus der Gasphase auf einen freien Bindungsplatz sto3t, kann es haften
bleiben; stoRt es auf einen besetzten Platz, wird es reflektiert. Die Wahrscheinlichkeit, dass
es haften bleibt, hangt nicht vom Bedeckungsgrad 6 ab, d.h. es gibt keine Wechselwirkung
zwischen den adsorbierten Teilchen. Um die Geschwindigkeit der Adsorption zu
beschreiben, verwenden wir eine Geschwindigkeitsgleichung zweiter Ordnung, d.h. die
Adsorptionsgeschwindigkeit ist proportional zur Konzentration der Teilchen in der
Gasphase (p) und der Zahl der freien Bindungspldatze auf der Oberflache (Ngy;)-

(14.3)

dNgq

d;l = kpNprei
Wir ersetzen Np,..; nach Gleichung (14.2), nennen kN = k.4 und erhalten: (14.4)
dn,

0 = kp(1 = O)Np = koap(1 - 6)
Kaa = Geschwindigkeitskonstante der Adsorption
p = Druck (bzw. Partialdruck) in der Gasphase
1-6 = Anteil freier Platze

3. Ein adsorbiertes Molekil kann wieder desorbieren. Die Wahrscheinlichkeit, dass es
desorbiert wird, hangt nicht vom Bedeckungsgrad ab. Fir die Geschwindigkeit der
Desorption verwenden wir daher eine Geschwindigkeitsgleichung erster Ordnung und
erhalten mit Gleichung 14.1:

(14.5)
dees

dt

= kNad = kNBH = kdese

k4es = kNg =Geschwindigkeitskonstante der Desorption

4. Im Gleichgewicht ist die Geschwindigkeit der Adsorption und Desorption gleich. Es gilt:
(14.6)
dNad — dees

dt dt

Mit Gleichung 14.4 und 14.5 erhalten wir
kadp(l -0) = kgest
e(kadp + kdes) = kqaD

— kadp . kdes
kadp + kdes kdes

kad
__Kaes” kad
ll:dep + 1’ kdes
es

ap p (14.7)

9: =
ap+1 1
a

+p
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a ist das Verhaltnis der Geschwindigkeitskonstanten und daher eine
Gleichgewichtskonstante.
Man nennt sie hier Adsorptionskoeffizient.

Grafische Darstellung:

rF 3
ST Wir haben zwei Bereiche:

0 Bei kleinen Drucken gilt:
ap K1 - 60=ap
d.h. der Bedeckungsgrad ist proportional zu p.

05 Bei hohem Druck gilt:

ap>1 - 60=1

d.h. die Oberflache ist vollstandig bedeckt
0 - (Monomolekulare Bedeckung).

Um eine lineare Darstellung zu erhalten, bilden wir den Reziprokwert von Gleichung 14.7:

(14.8)
1 ap+1 11
J— =14+—
ap ap
y =b+mx

Wir tragen % gegen %auf. Aus der Steigung erhalten wir den Adsorptionskoeffizienten

(=}

Weiterflihrende Betrachtungen:
1 Adsorption von 2 Stoffen:
Dann gllt k19A = ksz(l — QA — 93)
k30p = k4pp(1— 60,4 — 6g)

Aus diesen Gleichungen kdnnen wir wie bei Gleichung 14.7 8, und 65 berechnen.
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2 Dissoziation des Stoffes:
Zum Beispiel dissoziiert Wasserstoff H, — 2 H, wenn es an Platin adsorbiert. Dann

mussen immer 2 benachbarte Platze frei sein (flir Adsorption) bzw. besetzt sein (fur
Desorption) und man erhalt
k19,§ = kopa(1—6,)*

3 Mehrschichtenadsorption
Uber die monomolekulare Bedeckung hinaus kénnen auch mehrere
Molekilschichten adsorbiert werden. Man kann die adsorbierte Stoffmenge mit der
Adsorptionisothermen von Freundlich beschreiben. Heute verwendet man
meistens die Adsorptionsisotherme von Brunauer, Emmett und Teller (BET-
Isotherme). Man bestimmt damit die Oberflache von porosen Stoffen (siehe
Wedler). Bei einer Mehrschichtenadsorption bertihren sich die adsorbierten
Teilchen (d.h. sie haben Wechselwirkungen), so dass sie ahnlich wie in einer
Flussigkeit vorliegen. Mehrschichtenadsorption ist daher eine Vorstufe zur
Kondensation.

14.2 Heterogene Katalyse

Bei der heterogenen Katalyse befinden sich der Katalysator und Edukt/Produkt in
verschiedenen Phasen. Haufig ist der Katalysator ein Feststoff, auf seiner Oberflache wird
das Edukt, das in der Gasphase oder der fllissigen Phase vorliegt, adsorbiert, dann lauft die
katalysierte chemische Umsetzung ab, und schlie8lich wird das Produkt desorbiert. Viele
chemische Prozesse, die grof3technisch eingesetzt werden, laufen auf diese Art ab (siehe
Beispiele im Heft Katalyse des FCl):

Beispiel: N, + 3H, 2 2NH;3 (Haber-Bosch) — Dingemittel
NH; + 0, — NO + H,0 (Ostwald) — Salpetersdure
Langkettige Kohlenwasserstoffe — kurzkettige KW + Isomerisierungen
(,Cracken” bei Benzinherstellung)
2NO — N, + 0,

KfZ-Katalysator
C,H,p4, + (1,57 + 1)0, — nCO, + (n + 1)H,0

Anschaulich lasst sich der Prozess der heterogenen Katalyse folgendermal3en darstellen:

AA
O - AN

Katalysatoroberflache
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Diffusion der Produkte zur Oberflache
Adsorption

Chemische Reaktion

Desorption

Diffusion der Produkte weg von Oberflache

Die chemischen Reaktionsgleichungen lauten:
A- A(ad)

A
Aad
Bad

A(aa)
B ad
B

NN

Die Geschwindigkeit der chemischen Reaktion (3—1:) ist proportional zur Zahl der

adsorbierten Molekiile des Edukts, d.h. das Edukt kann in der Gasphase nicht direkt zu B
reagieren. Wir erhalten also (14.9)

_d[B] NCA
U—T"' (Aga)

Die Zahl der adsorbierten A-Molekiile hangt natirlich von der Menge des
Feststoffkatalysators, genauer von seiner Oberfliche ab. Es ist daher sinnvoll, den
Bedeckungsgrad 6 einzufiihren, der den Anteil der bedeckten Oberflaiche angibt. Mit
Gleichung 14.1, 14.7 erhalten wir aus 14.9:

d[B] ap p
v=—-"=k0,=k, =k, ——
1
dt 1+ ap o+ p

(14.10)

Dabei enthélt die Geschwindigkeitskonstante k,. auch die GroRe der Oberflache des
Katalysators (Uber 8,).

Tragen wir die Geschwindigkeit gegen p auf, erhalten wir die folgende Grafik:

v
A
vmax """""""""""""""""
Die maximale Geschwindigkeit erhalten wir
aus 13.10 fiir P > —
V(imax) = ke, (14.17)
0 >
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Dies bedeutet, dass wir die Geschwindigkeit der Reaktion durch Erhéhung des
Partialdrucks (oder der Konzentration) von A nicht weiter erhohen konnen. Eine
VergroBerung der Katalysatormenge erhoht die Geschwindigkeit. Eigentlich muss man
natirlich die Oberflache des Katalysators erhéhen. Da Katalysatoren meist sehr teuer sind,
ist es daher sinnvoll, bei konstanter Menge des Katalysators seine Oberflache zu
vergroBern. Dies erreicht man durch eine moglichst feine Verteilung des Katalysators oder
durch eine sehr diinne Schicht auf einem Tragermaterial.

Wir setzen Gleichung 14.11in 14.10 ein:

(14.12)
p
V = V(nax) 1
at?
bilden den Reziprokwert und erhalten: (14.13)
1 1 1

~ +
v vmax vmax a p

Wir tragen % gegen % auf und erhalten eine Gerade:

.I A
v /A/
1

T =

Dieses Ergebnis ist vollig analog zu den Ergebnissen, die wir bei der Enzymkatalyse
erhalten hatten. Auch dort gibt es eine Maximalgeschwindigkeit, die man beobachtet,
wenn die katalytischen Bindungsplatze vollstandig belegt sind.

Beispiel: Der ,Katalysator” im Abgaskatalysator von Kfz ist feinverteiltes Platin/Rhodium,
das auf der Oberflache einer porosen Oxidkeramik verteilt ist.

Das Abgas aus dem Motor stromt durch die auf ca. 560°C erwarmte Keramik und die
umzusetzender Edukte (Kohlenwasserstoffe, NO) adsorbieren auf dem Katalysator. Wenn
dessen Oberflache vollstandig bedeckt ist, ist die maximale Geschwindigkeit erreicht.
Ublicherweise wird die Menge des Abgaskatalysators so dimensioniert, dass aus der
Abgasmenge, die bei einer Kfz-Geschwindigkeit von 100 km h' entsteht, die Schadstoffe
praktisch vollstandig aus dem vorbeistromenden Gas adsorbiert und umgesetzt werden
konnen. Da der Kraftstoffverbrauch und die Abgasmenge mit steigender Geschwindigkeit
stark ansteigen, wird oberhalb von 100 km h' der Anteil der umgesetzten Schadstoffe
immer geringer (Hinweis: Auch beim Starten eines Kfzs funktioniert der Abgaskatalysator
nicht, da er noch nicht die Betriebstemperatur von ca. 500°C erreicht hat).

PC I Kinetik 39



Die Abbildung zeigt schematisch ein Energiediagramm bei der Katalyse: Zunachst wird der
Stoff adsorbiert. Dabei wird die Adsorptionsenthalpie (A,;H(A)) frei, dann findet die
chemische Reaktion statt (Aktivierungsenergie, E,) und schlieBlich wird B desorbiert
(=AqqaH(B))

>

Enthalpie

Reaktionskoordinate
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15. Diffusion

15.1 Phanomenologische Beschreibung

Unter Diffusion versteht man einen Materietransport, der durch
Konzentrationsunterschiede hervorgerufen wird. Die Diffusion ist ein besonders wichtiger
Transportvorgang, der vor allem auf kurze Distanzen eine entscheiden Rolle spielt. Bei
allen konvektiven Transportvorgangen ,Rihren” haftet an der nicht bewegten Wand bzw.
am bewegten Teilchen eine Flissigkeitsschicht an, in der der Transport nur durch Diffusion
stattfinden kann.

Wir betrachten das folgende System: ‘

pordse Wand ‘

Zwei verschieden konzentrierte Losungen, z.B. OL cJo

Zucker sind durch eine porése Wand Lésung ¢ Lésung c,
. . 2

getrennt. Es wird einen Zuckertransport durch

die Wand beobachtet. Die Volumina der |
Lésungen sind so groB, dass sich ihre (Flache A)
Konzentrationen dabei nicht &ndern. Die (Dicke d)
Grole des Stofftransports A
dn = —dn, = dn;hangt von der GroBe der ¢ :

Konzentrationsdifferenz (c, —c¢;) und der AN
Dicke der Wand (Dicke der Diffusionsschicht)

ab.
Eas d ¥ x Ll
Flussdichte: (15.1)
_dn _ transportierte Stof fmenge
S dt Zeit
Experimentell findet man den folgenden Zusammenhang:
] = DA(CZ - Cl)/d (152)
oder
J = —DA-dc/dx d = Dicke der Diffusionsschicht (15.3)
D = Diffusionkoeffizient

dc/dx = Konzentrationsgefalle

Dies ist das 1. Fick'sche Gesetz. Das Minuszeichen zeigt, dass der Fluss das umgekehrte
Vorzeichen wie dc/dx hat.
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Beispiele fiir Diffusionkoeffizienten in wassriger Losung:

Stoff Molmasse/ gmol " D/ 10 5cm?s?!
Harnstoff 60 1,38

KCl 75 1,99

Saccharose 342 0,46

ATP 504 0,3

Serumalbumin 66500 0,06

Der Diffusionskoeffizient hangt von der Temperatur ab. In konzentrierten Lésungen hangt
er auch von der Konzentration ab. Zur Tabellierung wird D auf die Konzentration ¢ = 0
extrapoliert. Im Allgemeinen andert sich bei der Diffusion die Konzentration des Stoffes
mit der Zeit.

Wir betrachten die Konzentrationsanderung im Volumenelement dV = A dx mit der Zeit:

dx

A A

J(x) = eintretender Fluss
J(x) R B J(x+dx) J(x + (}x) = austretender Fluss
A =Flache
dV = A dx = Volumenelement
dn
| I > dc = KT = Konzentration
X x+dx

Die Anderung der Stoffmengen im Volumenelement dV ergibt sich wie folgt: (15.4)

I _ v =9 4 ax 9 = Einfluss — Ausfluss = J(x) +d
T @do - xdt = Einfluss usfluss = J(x) — J(x + dx)
(15.5)
A(E) (UG +d) =) _ A
dt) dx T dx
Setzt man fiir / in (15.5) das 1. Fick'sche Gesetz (15.3) ein, erhalt man: (15.6)
dc
d] _ _d(DAE
dx dx
Wenn D unabhangig von x ist, ergibt sich (15.7)
dj d?c
dx dx?
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Setzen wir Gleichung (15.5) ein, so erhalt man schlieBlich:

dc b d?c
dt = dx?

(15.8)

Dies ist das 2. Fick'sche Gesetz. Dies ist eine Differentialgleichung zweiter Ordnung
bezliglich der Ortsvariablen und eine Differentialgleichung erster Ordnung in der Zeit und
hat im Allgemeinen komplizierte Losungen, die von der Geometrie des Systems abhangen.

Als einfaches Beispiel betrachten wir, dass zu Beginn eine sehr diinne Schicht des geldsten
Stoffes lokalisiert am Ort x = 0 vorliegt (Tintenstrich auf einem Léschpapier):

x=0 X1 Xz

|1

Flache A +—

| geloster Stoff

Als Losung ergibt sich hier (n, aufgetragene Stoffmenge): (15.9)

n x?
ct0) =—"—exp (- 77
A(mDt)2

¢
ct
C !

- =t
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Die molekulare Interpretation des Diffusionkoeffizienten wurde von Einstein und

unabhangig von ihm von Smoluchowski erarbeitet.

Die Einstein-Smoluchowski Gleichung lautet:

D= Ax? _ mittleres Verschiebungsquadrat
20t 2 Zeit

(15.10)

Darin ist: Ax = x — x Verschiebung des Molekiils vom Startpunkt x,

Mitxy = 0 ergibt sich (willktrliche Festlegung)

Ax =x - Ax? — x2

At =t —t,, mit t, = 0 (willkiirliche Festlegung) ergibt sich At =t

Damit erhdlt man: D = %

15.2 Brown’sche Molekularbewegung

(15.11)

Brown (Botaniker) beobachtete 1827 Zitterbewegung von Pollenkérnern im Wasser unter
dem Mikroskop. Nach Einstein und Smoluchowski (1905) ist dies deren thermische

Bewegung, die durch Stol3e der Molekiile hervorgerufen wird.
Wir betrachten die Diffusion eines Molekiils in einem Gas (siehe Kap. 3):

&

des Wegs nach Stol3 j

y
AX;3 Ax; = x — Komponente
AX,
_—
_—
StoB 3 ————— &
¢ <—StoB2
StoB 1 —— &
: A X,y

Y

Die Projektion des Weges auf die y-Achse ist entsprechend Ay;, die auf die z-Achse Az;.
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Die Stol3e erfolgen statistisch nach links und rechts —, der Mittelwert aller
Verschiebungen ist daher Null.
(15.12)

N Ax;
_ Z—]—Itl —! N = Gesamtzahl der StofRe

Z|
=

Quadriert man Ax; vor der Mittelung, erhdlt man die ,mittlere quadratische Abweichung”:
(15.13)

0
N #

x2

>

Bei jedem Stol3 verschiebt sich das Molekiil um die mittlere freie Weglange A. Betrachten
wir nur die Verschiebung in x-Richtung, ist die Verschiebung entweder +1, oder —A1,.. Man
kann zeigen (ohne Herleitung), dass gilt: (15.14)

Ax2 = N 72

Mittlere quadratische Verschiebung = Zahl der Sto3e (mittlere freie Weglange)?

Der gesamte Weg, der bei N StéBen zurlickgelegt wird, ist: (15.15)
N
Axgesamt = Z'ij|
j=1

Wir kdnnen dies auch durch die mittlere freie Weglange ausdriicken, d.h. (15.16)
Axgesamt = N2,

Der insgesamt zurlickgelegte Weg lasst sich auch aus der Geschwindigkeit berechnen:
(15.17)
_ Ax

T At
AXgesame = UxAt = NA,

Ux

Wir schreiben Gleichung (15.14) nochmals auf:

Ax2 =N A2 = NA, A, und setzen Gleichung (15.17) ein:
= v, At (15.18)

Ax? ist auch durch Gleichung (15.11) gegeben. Wir setzen daher Gleichung (15.11) und
(15.17) gleich:

Ax? = 2 DAt = v, AtA, (15.19)

Wir I6sen Gleichung (15.19) nach D auf und erhalten:
D =l (15.20)

Anstelle der Geschwindigkeit konnen wir auch die Stol3haufigkeit Z, einsetzen. Es gilt:

(15.21)
Uy
Z _—Z - Uy _—Zﬂ.x
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Hinweis: (Gleichung 15.23-15.25)

1.
v

Z = 3 = —

1, 2

3
Wir setzen Gleichung (15.21) in (15.20) ein: (15.22)

1

D=-Z22

2

Wir verallgemeinern dies fir die Diffusion in 3 Raumrichtungen. Bei einer 3-dim.
Bewegung gilt: (15.23)

2% =22+ 25+ 2z und v? = v + v) + V7

Die mittleren freien Weglangen und Geschwindigkeiten sollen in alle Raumrichtungen
gleich groB sein, d.h. (15.24)
2 =2 =2undvi =v) =v;

Wir setzen (15.24) in (15.23) ein und erhalten: (15.25)

1 1
A2 =322 > /1,2{=§/12 und v?=3v? - vfzgvz

Wir setzen (15.25) in (15.14) ein: (15.26)
— 1
sz = Nﬂ.,zc = §Nﬂ.2

Wir setzen Gleichung (15.25) in (15.19) ein: (15.27)

S /1 /1
Ax? = 2 DAt = v, AtA, = §v2 5/12At

Wir l6sen 15.27 nach D auf:

1 DoD; .
D= EM 3-D-Diffusion (15.28)
D= %M 2-D-Diffusion (15.29)
D= %vl 1-D-Diffusion (15.30)

In den Gleichung (15.28-15.30) ist v immer die Geschwindigkeit in 3 Richtungen, A die
mittlere freie Weglange in 3 Richtungen.

Beispiel: Diffusion von Br, in Luft.
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_ [3RT _ [3-8314kgm?s’mol 'K~*-300K
gegeben TTymM T 0,160 kg mol—1 = ms
A=10""m

1) Wie weit diffundiert Br; in Luft in eine Richtung (x) in 15 s?
Gleichung (15.18): Ax? = v A At

Wir fiihren nach Gleichung (15.25) die Geschwindigkeit und die mittlere freie Weglange in
drei Raumrichtungen ein.

und erhalten

=3 220ms~1-107"m-15s = 1,1-10"*m?

1’@ =1,05cm

2. Wie groB ist der Diffusionkoeffizient?
Gleichung (15.11):

Ax?2  1,1-10"*m?
20t 2-15s

= 0,037 cm?s~1

oder Gleichung (15.28):
1 1
D = gv/l =z 220ms™~1-1077m = 0,037cm?s™!

3. Wie groB ist der insgesamt zurlickgelegte Weg eines Br,—Molekiils in 15 s?
Gleichung (15.16):
Axgesame = NA

N ist nicht gegeben, muss errechnet werden:
Gleichung (15.21):
v 220ms™!

/= z = ﬂ = 2,2 . 1095_1 = StOfthUﬁgkelt

Zahl der Stol3e in Gleichung (15.23):
N =ZAt =2,2-10%"1-15s = 3,3-10%°
AXgosame = 3,310 - 1077m = 3300m

Der Weg kann auch aus der Geschwindigkeit berechnet werden:
Ar

sz
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Ar = vAt = 220 ms~115s = 3300 m
Vergleich der Ergebnisse 1 und 3 zeigen, dass ein Br,-Molekil etwa 3300 m zurlicklegen
muss, um sich etwa 1 cm von seinem Ausgangspunkt zu entfernen.

15.3 Diffusion in Losung

Die mittlere kinetische Energie eines Molekils in Losung ist Ezng, d.h. seine
Geschwindigkeit ist so gro3 wie in einem Gas bei der gleichen Temperatur

Evin = Emv2

3RT
vV~ |— ~ (10%2 =103 -1
v T ( )ms

Da die Molekiile aber sehr viel dichter gepackt sind (Abstand ca. 10" m), stot es sehr
schnell an Nachbar-(=Lésungsmittel)molekiile. Die StoB3haufigkeit ist daher sehr viel
groller.

3 el
_ 10° ms _ 101351

7 = v
1 10710m

Der Diffusionskoeffizient ist daher (Gleichung 15.28):

1 1
D= gv/l = 8102 ms 1107%m=1,7-10"2m?s7 !

= 1,7 - 10~ 5cm?s ™! (qilt fiir Molekiile mit der Molmasse M ~ 100 gmol™?1)

Hinweis: Bei einer chemischen Reaktion missen die Reaktanten durch Diffusion
zueinander finden. Die schnellsten chemischen Reaktionen zweiter Ordnung sind daher
diffusionskontrollierte Reaktionen. Protonen und HO™ lonen haben in Wasser die groten
Diffusionskoeffizienten. Daher ist die schnellste Reaktion in Losung die
Neutralisationsreaktion:

d
H*+0H™ - H,0, - = k[H*][OH"], k= 101M 151

15.4 Diffusion - Beweglichkeit - Reibung

Bewegt man ein Molekil durch eine Losung, z.B. Kugel im Schwerefeld (Zentrifuge) oder
lon im elektrischen Feld, so wird das Molekil (lon) durch die antreibende Kraft,
F(antreibend), beschleunigt und durch die Stof3e wieder abgebremst. Dieser Effekt fiihrt
zu einer Reibungskraft, F(Reibung) auf das Teilchen. Nach dem Newton’schen Gesetz gilt:
(15.31)

dv
F =ma = mo = F (antreibend) — F(Reibung)

Nach kurzer Zeit wird die Geschwindigkeit konstant (stationdare Geschwindigkeit), d.h. dass
das Teilchen nicht mehr beschleunigt wird: % = 0. Wir erhalten also
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F(antreibend) = F(Reibung) (15.32)

Die Reibungskraft ist in vielen Fallen proportional zur Geschwindigkeit: (15.33)

F(Reibung) = frv fr = Reibungskoeffizient

Stokes hat fur den Reibungskoeffizient kugelférmige Teilchen hergeleitet: (15.34)
fr=6mnrn r = Radius des Teilchens

n = Viskositat des Losungsmittels

Setzen wir Gleichung (15.33) in Gleichung (15.32) ein, ergibt sich: (15.35)

) F(antreibend)
F(antreibend) = frVsrqr Oder vgiqr = ;

R

Manchmal verwendet man auch den Begriff ,Beweglichkeit": (15.36)

] ] stationdre Geschwindigkeit
Beweglichkeit = -

antreibende Kraft
Ustat 1

u= F(antreibend) - E

Die antreibende Kraft fiir die Diffusion ist die thermische Bewegung. Einstein konnte 1905
den Zusammenhang zwischen Diffusionkoeffizient und Beweglichkeit herleiten:

D=u kT = jf—T ,Einstein”-Gleichung (15.37)
R
u = ,mechanische Beweglichkeit”
Mit Gleichung (15.34) ergibt sich aus Gleichung (15.37): (15.38)
D kT
6w n

Der Diffusionskoeffizient hdangt also mit dem Radius der diffundierenden Teilchen und der
Zahigkeit (Viskositat) der Losung zusammen. Da der Radius eines Teilchens mit der
Molmasse ansteigt, wird der Diffusionskoeffizient mit steigender Molmasse kleiner.

Bei der elektrolytischen Leitfahigkeit werden die lonen durch ein elektrisches Feld
beschleunigt und durch die Reibung wieder abgebremst. Dabei gilt:

F(Reibung) = fpvy und F(antreibend) = z,e|E| |E| = elektrische Feldstarke
e = Elementarladung
z4 = Ladungszahl der Kationen
bzw. Anionen
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Im stationaren Zustand sind beide Krafte gleich und man erhalt fir die Geschwindigkeit:

zye|E|

fr

Vy =

Auch hier verwendet man den Begriff Beweglichkeit und nennt diese die elektrolytische
Beweglichkeit und man erhalt mit dem Stokes’schen Gesetz fir f; (Gleichung 15.34):

Geschwindigkeit  z,e zZse

Ut = antreibende Kraft fx 61T

(siehe PC |, Elektrochemie)
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