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Kinetik homogener Reaktionen - Formalkinetik
1 Einleitung

Unter chemischer Kinetik versteht man die Lehre von der Geschwindigkeit chemischer Reaktio-
nen sowie die quantitative Interpretation von MeB3daten auf der Basis plausibler Reaktionssche-
mata. Die Erstellung solcher Reaktionsmechanismen und der experimentelle Nachweis entschei-
dender Zwischenstufen - zum Teil mit Hilfe sehr aufwendiger physikalischer Meftechniken - ist
ein klassisches Arbeitsgebiet der Physikalischen Chemie. Um widerspruchsfreie und nicht durch
Storeinfliisse, wie z. B. Verunreinigungen, verfilschte Daten iiber einen Reaktionsmechanismus
zu erhalten, wird in der physikalisch-chemischen Kinetik oftmals unter extremen Bedingungen
gearbeitet. Solche ungewdhnlichen Bedingungen sind vor allem kleine Konzentrationen (bevor-
zugt unendliche Verdiinnung) und geringe Driicke. Arbeiten in Hoch- bzw. Ultrahochvakuum ist
durchaus nicht ungewohnlich, wenn es sich um Gasreaktionen handelt. Bei der Untersuchung
heterogen-katalytischer Reaktionen werden i. allg. extrem saubere Substanzen (z. B. aufgedampf-
te Metallfilme) angewandt. Die unter solchen Bedingungen erhaltenen kinetischen Informationen
sind auf technische Prozesse selten unmittelbar anwendbar. Ferner konnen durch die im Reaktor
vorhandenen hohe Konzentrationen an Reaktanden und Produkten und deren technischen Rein-
heiten eine Vielzahl von Folge- und Parallelreaktionen auftreten, die in physikalisch-chemischen
Untersuchungen nicht beobachtet werden. AuBlerdem sind in der Technischen Chemie industriell
herstellbare Katalysatoren zu verwenden. Eine Gegeniiberstellung der in der Physikalischen und
Technischen Chemie iiblicherweise vorliegenden Bedingungen gibt Tab. 1.

Tab.l:  Gegeniiberstellung der Arbeitsbedingungen in Physikalischer und Technischer Chemie

Physikalische Chemie Technische Chemie

Kleine Konzentrationen hohe Konzentrationen

(unendliche Verdiinnung) (an Reaktanden und Produkten)
kleine Driicke (HV, UHV) hohe Driicke

saubere Substanzen, technische Substanzen, insbesondere
definierte Katalysatoroberflichen technische Katalysatoren
(Einkristalle, Filme)

Die in der Physikalischen Chemie gewonnenen kinetischen Beziehungen sind nicht bzw. nur in
Ausnahmen zur Auslegung von Reaktoren bei technischen Betriebsbedingungen anwendbar.
Dennoch ist die Kenntnis und die Erfassung der chemischen Kinetik unter technisch relevanten
Bedingungen fiir die Prozessentwicklung von iiberragender Bedeutung. Die Reaktionsgeschwin-
digkeit ist die GroBe, die fiir eine vorgegebene Produktionshohe das Reaktordesign festlegt. Da-
bei soll in mathematisch moglichst einfacher und handlicher Form die Reaktionsgeschwindigkeit
in Abhangigkeit von den wesentlichen Prozefvariablen erfasst werden.



Um kinetische Zusammenhidnge unter technischen Bedingungen mathematisch zu beschreiben,
kann man einerseits die gemessenen Abhéngigkeiten in beliebigen mathematischen Funktionen
- bevorzugt Polynomen - empirisch korrelieren. Andererseits kann man die prinzipielle Struktur
der aus der Physikalischen Chemie bekannten kinetischen Gesetze aufrecht erhalten, aber darauf
verzichten, die auftretenden Parameter im physikalisch Sinne zu interpretieren. So sind die Reak-
tionsordnungen nicht mehr aus dem Schema der Elementarschritte ableitbar, sondern als Anpas-
sungsgroflen aufzufassen, die eher formal die Konzentrationsabhiingigkeiten erfassen. Ebenso
wird die Aktivierungsenergie fast immer eine “scheinbare Aktivierungsenergie darstellen, die
nicht als Energiebarriere gedeutet werden sollte, sondern ein Maf fiir die Temperaturabhédngig-
keit der Reaktionsgeschwindigkeit darstellt. Die Gro3e ky ist nicht als StoB3- oder Frequenzfaktor
zu interpretieren und wird, ohne physikalische Deutungen vorzunehmen, als priaexponentieller
Faktor bezeichnet. Diese formalkinetischen Interpretationen sind in der Regel fiir die Auslegung
technischer Reaktoren ausreichend. In dem hier vorliegenden Skript Formalkinetik wird der
zweite Weg (Beibehaltung der Struktur der physikalisch-chemischen Zusammenhinge) vorge-
stellt. Dabei werden folgende Klassifizierungen zu Grunde gelegt:

e Nach Anzahl der auftretenden Phasen wird zwischen homogenen (nur eine Phase tritt auf)
und heterogenen (zwei oder mehr Phasen sind an der Reaktion beteiligt) unterschieden. Der
Begriff "inhomogen" besagt, dass innerhalb einer Phase die Stoffeigenschaften nicht einheit-
lich sind.

e Ein weiteres Klassifizierungsmerkmal zeigt an, ob zur Beschleunigung der Reaktion ein Ka-
talysator verwendet wird oder nicht.

Demzufolge wird unterschieden zwischen:

- homogene nicht-katalysierte Reaktionen:
z.B.: thermisches Cracken, weiter thermische Spaltungen (Spaltung von Dichlorethylen in
Vinylchlorid und HCI), Chlorierung von Kohlenwasserstoffen;

- homogene katalysierte Reaktionen:
z.B.: viele Reaktionen in fliissiger Phase (Séure-Base-Katalyse, Reaktionen an Ubergangs-
metallkomplexen);

- heterogene nicht-katalysierte Reaktionen:
z.B.: Verbrennen, Rosten von Erzen, chemische Absorption;

- heterogene katalysierte Reaktionen”:
hierzu zdhlen ca. 90 % aller in der chemischen Industrie durchgefiihrten Reaktionen,
z.B.: NH3- und MeOH-Synthese, Oxidation von NH3; zu NO sowie von SO, zu SOs;,
Fetthydrierung

Aufgabe:
Wiederholen Sie aus der PC die Begriffe Elementarreaktion, Molekularitit und Ordnung!

Informieren Sie sich, nach welchem kinetischen Gesetz die Bildung von HJ und HBr aus
den Elementen erfolgt und priifen Sie, ob die Separation nach Gl. (3) anwendbar ist!

Die "Reaktionskinetik heterogener Systeme" wird in einem gesonderten Praktikumsskript behandelt. In diesem
Skript werden die formalkinetischen Gesetze homogener Reaktionen vorgestellt.




2 Definition und allgemeine Struktur kinetischer Gesetze

Unter der Reaktionsgeschwindigkeit versteht man die zeitliche Anderung der Molzahl der be-
trachteten Komponente A “bezogen auf einen den Reaktionsort charakterisierenden Parameter &:

=t ()
& dt
In homogenen (einphasigen) Systemen ist der Reaktionsort das Volumen der Phase, so dass gilt:
1 dn, dc,
o= — A =4 2
Yvodr dt @

In heterogenen Systemen ist es iiblich, die zeitliche Anderung der Stoffmenge auf GroBen wie
Phasengrenzflache, Katalysatormasse, Katalysatorvolumen, Katalysatoroberfliche, Wandfléche
etc. zu beziehen.

Beachte: Heterogene Systeme sind in der Praxis hdufig anzutreffen. Es ist deshalb besonders
darauf zu achten, wie r4 definiert ist und was & darstellt. Oft unterscheiden sich Lite-
raturwerte fiir 4 nur deshalb, weil unterschiedliche Grofen fiir & gewdhlt wurden.

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist von zahlreichen Parametern abhingig. Stark vereinfachend
- aber fiir technische Zwecke oft ausreichend - 148t sich 4 durch folgenden Ansatz darstellen:

rq4 = D(ny) YT, Katalysator, g 1, ...) 3)

Dabei stellt @n;) bzw. @(c;), D(p;) eine von den Stoffmengen (Konzentrationen, Aktivititen,
Partialdriicken) abhingige Funktion dar und wird duferer Mechanismus genannt. Die Funktion
¥ (T, Kat., ...) wird als innerer Mechanismus bezeichnet. Es ist liblich, dass diese Funktion zur
Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten k. zusammengefafit wird. Man beachte aber stets, dass 4, =
k(T, Umgebung) ist.

Weitere wichtige Begriffe in der Reaktionskinetik sind der Umsatz, diec Ausbeute und die Selek-
tivitiit. Der Umsatz ist die in bestimmter Zeit umgesetzte Stoffmenge an Edukt j bezogen auf die
eingesetzte Menge dieser Komponente:

n,—n,

X = j 4)

jo
In der Regel wird fiir die Formulierung des Umsatzes die Schliisselkomponente (stochiometri-
sche Unterschusskomponente = n;y/ |vj| = Minimum) verwendet. Bei abweichendem Vorgehen
wird durch Verwendung eines Indexes angegeben, auf welche Komponente sich der Umsatz be-
zieht.
Die Begriffe Ausbeute und Selektivitit werden unter Einbeziehung der Stochiometrie definiert.
Die Ausbeute ist die gebildete Stoffmenge an Produkt i bezogen auf die eingesetzte Menge (E-
dukt) an Schliisselkomponente £:
T _|Vk|

Y, = 5)

o Vi

1

"1. allg. ist r, auf die Schliisselkomponente A (der unter Beriicksichtigung der Stochiometrie im
Unterschuf3 vorliegende Ausgangsstoff) bezogen und daher stets negativ.



Die Selektivitit ist die gebildete Stoffmenge an Produkt i bezogen auf die umgesetzte Stoffmen-
ge an Schliisselkomponente £:
& n, —ny | Vi |

S == e (©)

X no—n v

i

Weitere, mehr in der industriellen Praxis verwendete Begriffe sind:

¢ Diec Raum-Zeit-Ausbeute (bzw. Reaktorkapazitit) = Massenstrom an Schliisselkomponente
dividiert durch das Reaktorvolumen:

m,
RZA = 4 (7)

oft wird fiir das Reaktorvolumen die eingesetzte Katalysatormasse verwendet, so dass auch
hierbei auf die verwendete Einheit zu achten ist!

e Die Reaktorbelastung (auch als Raumgeschwindigkeit oder Space Velocity bezeichnet) = in
den Reaktor eingeleiteter Volumenstrom bezogen auf das Reaktorvolumen:

SV = V% ®)

3 Kinetische Gesetze homogener Reaktionen

3.1 Einfache nicht-katalysierte Reaktionen

Gl. (3) ist aufgrund der Definition der Reaktionsgeschwindigkeit eine Differentialgleichung. Fiir
die Auswertung kinetischer Daten (Ermittlung der Ordnungen und der Geschwindigkeitskonstan-
ten) und die Auslegung von Reaktoren (Bestimmung der Reaktions- und Verweilzeit, des Reak-
torvolumens etc.) sind die differentiellen Zeitgesetze zu integrieren. Die verschiedenen Formen
der integrierten Zeitgesetze findet man in den Lehrbiichern der PC bzw. der chemischen Kinetik.
In der Praxis sind sehr hiaufig Reaktionen 2. Ordnung anzutreffen, d. h.

ry=——>==k -c,cy )

k, ist die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante; der Index A4 bedeutet Reaktand 4 und der Index B
Reaktand B.

Aufgabe:

Zeigen Sie, dass die Oxidation von NO (fiir die folgende Konzentrationsabhédngigkeit ermittelt
wurde: —r,, =k, -cy, *C, ) liber zwei bimolekulare Teilschritte ablauft!

Bei der Integration differentieller Zeitgesetze sind die Stochiometrie (zur mathematischen Ent-
kopplung, d. h. zur Substitution der UberschuBkomponente) und die Ausgangskonzentrationen
zu beriicksichtigen. Die Stochiometrie einer irreversiblen Zweikomponentenreaktion 148t sich
stets wie folgt schreiben

A+vpB — Produkte (10)
Somit gilt stets:




1
CAO_CAZW’(CBO_CB) (11)
B

——F =k, [eg— vy (e =)l (12)

Diese Gleichung 14Bt sich durch Variablentrennung losen. Es ist jedoch {iblich, als Variable fiir
den Reaktionsfortschritt den Umsatz zu verwenden. Fiir volumenkonstante Reaktionen lassen
sich in der Gl. (4) die Stoffmengen durch Konzentrationsterme ersetzen.

X =Sa0 "5 (13)
Ca0
Damit ergibt sich aus Gl. (13)
X
T rCao (1= X) - (= |V | X) (14)
mit @ = cpp/Ca9. (15)
Die Integration von
X
| dx =k, Cpyt (16)
o 1=X) - (p=[vy [ X)
erfolgt {iber Partialbruchzerlegung und fiihrt zu
- X
L g lve 1 Xy ot (17)

o-lvgl @1-X)
wobei zu beachten ist, dass ¢ > | vp|. Fiir @ = | v/, d. h. das Verhéltnis der Eingangskonzentra-
tionen entspricht der Stéchiometrie, folgt:
X
§=‘V3‘kr'CAO'Z‘ (18)
Bei der Integration von differentiellen Zeitgesetzen sind die Stochiometrie und das Verhéltnis der
Anfangskonzentrationen zu beachten.

Aufgabe:
Schreiben Sie Gl. (17) und (18) in Konzentrationen um und schlagen Sie Plots vor zur Er-

mittlung von k aus Konzentrations-Zeit- bzw. Umsatz-Zeit-Datenpaaren.

3.2 Komplexe nicht-katalysierte Reaktionen

Bei den komplexen Reaktionen laufen zwei oder mehr einfache Reaktionen gleichzeitig ab. Un-
ter komplexen Reaktionen (oft auch als zusammengesetzte Reaktionen bezeichnet) werden also
Folge- und Parallelreaktionen verstanden. Wie einleitend beschrieben, treten diese bevorzugt bei
hohen Edukt- und Produktkonzentrationen und bei Verwendung technischer Katalysatoren auf.
Zwar wird durch das Auftreten eines komplexen Reaktionsverlaufs die Berechnung des Umsat-
zes nicht beeinflult, doch kann eine Parallelreaktion die Stochiometrie derart verschieben, dass
ein anderes Edukt zur Schliisselkomponente (stochiometrische UnterschuBkomponente) wird. In




die Berechnungen der Ausbeute gehen komplexe Reaktionsabldufe unmittelbar ein; die Definiti-
on der Selektivitdt macht nur bei dem Vorliegen von Folge- und Parallelreaktionen einen Sinn.

Eine Sonderstellung nehmen dabei die reversiblen Reaktionen ein. Diese Reaktionen stellen
eine Kombination von Hin- und Riickreaktion dar

ki
A «— B
k.1
Die Lage des Gleichgewichts, und damit letztlich die Triebkraft fiir das Ablaufen der Hin- bzw.
der Riickreaktion, wird durch die Thermodynamik beschrieben. Die Reaktionsgeschwindigkeit
148t sich durch folgende Gleichung berechnen:

-r,=kc,—k c, (19)

Ahnlich wird der Reaktionsfortschritt bei Parallelreaktionen erfaft. Fiir Reaktionen 1.0rdnung
gilt:

k
PR B S Ye 20)
_rA:(k1+k2)'cA (21
Die Integration dieser Gleichung fithrt mit t'=0=c¢,=c,, zu
C =c € N (22)

Fiir das Reaktionsprodukt B errechnet sich:

dc (ko
dtB - kl Cu= kl "Cyo€ (treta) (23)
Die Integration ergibt
k¢ 4 ~(ky+hy Jt
Cp=Cpo+—"—|l—e"" 24
vt | ] (24)

Auch fiir die Folgereaktionen soll das Beispiel von Reaktionen jeweils 1.0rdnung angefiihrt
werden.

ki k>
A —» B—» C (25)
Fiir dieses Reaktionssystem lauten die drei Geschwindigkeitsgleichungen:
% =k -c, (28)
%=k-ch—k2-cB (26)
% =k, -c, 27)



Wenn c,, =c, =0 ergibt die Integration:

c,=cCy e (28)
kl “Cuo | ~kt —kt
c,=—2 e ™ —e 29
s ] 29)
c.=c,| 1+ k et — k, ek 30
c =Cao (30)
kz _kl kz _kl

Die entsprechenden Konzentrationsverldufe sind in Abbildung 1 dargestellt. Es wird deutlich,
dass der Konzentrationsverlauf des Zwischenprodukts B ein Maximum durchlduft. Die Hohe
dieses Maximums ist vom Verhéltnis k;/k, abhingig.

b=
---'M-...._»_.-_‘-ﬂ

p— ¢

Abb.1: Konzentrationsverldufe des Edukts, Zwischen- und Endprodukts bei Vorliegen einer
Folgereaktion

Im allgemeinen ist das Zwischenprodukt B die zu produziernde Verbindung sein (dieses ist der
Regelfall bei Oxydationen und Hydrierungen organischer Verbindungen) muss die Reaktionszeit
(bzw. die mittlere Verweilzeit bei kontinuierlicher Prozeffithrung) so gewidhlt werden, dass ent-
weder die maximale Konzentration an B oder aber (zur Verbesserung der Selektivitdt) bei noch
ausreichender Ausbeute an B die Bildung von C moglichst klein bleiben sollte. Dies bedeutet,
dass die Reaktion wihrend der "Induktionsperiode" fiir die Bildung von C abgebrochen wird. In
den Rechentibungen zur Technischen Chemie sind entsprechende Aufgaben zu 16sen.

3.3 Homogene katalysierte Reaktionen

Um die Reaktorleistung zu optimieren, ist es fiir die Durchfiihrung technischer Reaktionen wich-
tig, hohe (aber stets noch kontrollierbare) Reaktionsgeschwindigkeiten zu erzielen. Hohe Reakti-
onsgeschwindigkeiten lassen sich nicht nur durch Arbeiten bei hohen Konzentrationen bzw. Drii-
cken erreichen, sondern ebenfalls durch Parameter, die den inneren Mechanismus charakterisie-
ren. Insbesondere die Variation der Temperatur und die Auswahl der Katalysatoren sind wichtige
Parameter, um die Reaktionsgeschwindigkeit zu beeinflussen bzw. gewiinschte Selektivititen zu
erzielen.

Wihrend bei der heterogenen Katalyse die Reaktion iiber die Ausbildung von Adsorptionskom-
plexen (also nach Adsorption mindestens eines der Edukte am katalytisch aktiven Zentrum einer



festen Oberfldche) erfolgt, geschieht dieses bei der homogenen Katalyse iiber einen aktiven
Komplex X" zwischen dem Reaktanden und dem geldsten Katalysator:

k k
Edukt + Katalysator 41_’ X' —> Produkt + Katalysator (31)
k.

Bei der Ableitung des Reaktionsschemas wird angenommen, dass die Gleichgewichtseinstellung
schnell ist gegeniiber der Weiterreaktion von X* zu Produkt und Katalysator. Wird weiterhin an-
genommen, dass die Weiterreaktion 1. Ordnung ist, gilt:

r=k, o (32)

Die Konzentration des aktiven Komplexes ergibt sich aus der Gleichgewichtskonstanten K des
ersten Reaktionsschritts:
c

K= 2 (33)
(cKat,O - CX# ) CA
bzw.

_ K-cypoCy

Ch=—" 34
X 1+K-c, 34)

Damit errechnet sich folgende Geschwindigkeitsgleichung:

r=k, K-cpyo-cy _ k, "Crat,0 "C4 (35)
1+K-c, /K +c,

Diese Beziehung wird nicht nur fiir eine Vielzahl homogen katalysierter Reaktionen angewendet,
sondern ist weitverbreitet bei der kinetischen Beschreibung von Enzymreaktionen und wird dabei
als Michaelis-Menten-Kinetik bezeichnet. Die GroBe 1/K heiit dann Michaelis-Menten-
Parameter k.

3.4 Temperaturabhingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit

In Abbildung 2 sind die Mdglichkeiten fiir die Temperaturabhéngigkeit der Reaktionsgeschwin-
digkeit (r4 bzw. k, ) dargestellt. Der Fall A wird bei der iiberwiegenden Mehrzahl aller chemi-
schen Reaktionen beobachtet. Danach steigt 74 exponentiell mit der Temperatur an. Fall B gilt
qualitativ fiir explosionsartig verlaufende Reaktionen. Im Fall C durchlduft 4 ein Maximum. Das
ist typisch fiir Enzymreaktionen und fiir autokatalytische Reaktionen. Eine Abnahme der Reakti-
onsgeschwindigkeit, wie in Fall D dargestellt, wird selten beobachtet und deutet auf ein vorge-
lagertes temperaturabhédngiges Gleichgewicht hin (Bsp. Oxidation von NO).

rb A rlB I'J C rL D

/7 N | TT—

T T T T
Abb.2: Reaktionsgeschwindigkeit als Funktion der Temperatur (r4 = f(7))




Da im Fall A (exponentieller Anstieg von r4 mit 7) bei hohen Reaktionsgeschwindigkeiten die
Edukte sehr schnell verbraucht werden (und somit der du3ere Mechanismus bestimmend wird),
steigt ra nicht bis ins Unendliche. Es resultiert ein Abflachen des Kurvenverlaufs und damit eine
s-formige Kurve. Es kommt der formalkinetischen Betrachtungsweise sehr entgegen, dass eine
derartige Temperaturabhingigkeit mathematisch recht einfach durch die in der Physikalischen
Chemie verbreitete Arrhenius-Gleichung erfasst wird. Fiir die k£ gilt demnach:

k, =k, e """ (36)
Der priaexponentielle Faktor & ist nach der Stof3theorie leicht temperaturabhéngig (&, oc JT ). In
der Formalkinetik wird dies bewusst auBler Acht gelassen. Als MaB fiir die Temperaturabhingig-
keit der Reaktion bzw. die Steuerbarkeit von r4 durch Variation der Temperatur wird nur E4
verwendet. Den Verlauf k/ky in Abhingigkeit von T zeigt Abb. 3. Weitverbreitet ist die lora-
rithmische Darstellung im sogenannten Arrhenius-Diagramm, das sich zur Ermittlung der Akti-
vierungsenergie eignet. Es ergibt sich eine Gerade mit der Steigung a = - EA/R (Abbildung 4).

s
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1 I

Abb. 3: Verlauf von k,/kj in Abb. 4: Arrhenius-Diagramm
Abhingigkeit von T
Aufgabe:

a) Zeichnen Sie die k,/k) gegen T-Kurve fiir eine Reaktion mit einer Aktivierungsenergie
von 60 kJ/mol im Temperaturbereich von 300 bis 10000 K und bestimmen Sie die Stei-
gung im Wendepunkt!

b) Zeichnen Sie ein Diagramm, in dem das Verhiltnis 7,(7 +10)/7,(T) gegen die Aktivie-
rungsenergie (20 - 200 kJ/mol) fiir verschiedene Temperaturen (300, 400, 500, 1000 K)
aufgetragen ist!

Abweichungen von der Geraden im Arrhenius-Diagramm treten bei Mechanismus-Anderungen
auf. Beispiele dafiir sind in Abb. 5 dargestellt. In Abb. 5 a lduft bei tiefen Temperaturen die Re-
aktion heterogen katalysiert ab, wihrend bei hohen Temperaturen die Reaktionsgeschwindigkeit
der homogenen Reaktion liberwiegt. Ein Beispiel fiir das in Abb. 5 a gezeigte Verhalten stellt die
Beseitigung von NOy durch Umsetzung mit Aktivkohle dar, wobei bei tiefen Temperaturen (7' <
400 °C) die Reaktion durch die in der Aktivkohle enthaltenen Mineralstoffe katalysiert wird.
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EA,stofftransportlimitiert

EA.homoelen > EA.heteroclen < EA.mikrokinetisch
Abb. 5 a: Arrhenius-Diagramm bei Abb. 5 b: Arrhenius-Diagramm bei Anderung des
Anderung des Mechanismus geschwindigkeitsbestimmenden Schritts

Einen Abfall der Aktivierungsenergie mit steigender Temperatur, wie er aus Abb. 5 b hervor-
geht, deutet darauf hin, dass bei heterogen-katalysierten Prozessen makrokinetische Stofftrans-
portlimitierungen (z.B. Porendiffusionshemmung) auftreten. Hier sei auf die Praktikumsskripte
,,Heterogen katalysierte Reaktionen* und ,,Gas/Fliissigkeits-Reaktionen® verwiesen.

4 Experimentelle Ermittlung kinetischer Gesetze

Fiir die Ermittlung kinetischer Gesetze wurden sowohl diskontinuierlich (batch) als auch konti-
nuierlich betriebenen Apparaturen entwickelt. Im allgemeinen ist der Aufbau diskontinuierlich
betriebener Laborapparaturen leichter als ein kontinuierlicher Betrieb. Allerdings konnen Effekte,
die durch das Riickvermischungsverhalten bei kontinuierlicher Fahrweise bedingt sind, nicht
gemessen werden. Dartliber hinaus limitiert die zeitliche Abreaktion (ohne Nachdosierung von
Edukten) die Versuchsdauer, so dass Langzeitversuche, wie sie zum Beispiel fiir die Untersu-
chungen zur Initialphase von Katalysatoren oder zur Katalysatoralterung notwendig sind, nicht
durchgefiihrt werden konnen. SchlieSlich wird auch bei hohen Temperaturen und exzessiven
Auftheiz- und Abkiihlzeiten die Durchfiihrung von batchweise durchgefiihrten Untersuchungen
gegeniiber der kontinuierlichen Fahrweise erschwert.

Bei diskontinuierlich durchgefiihrten, kinetischen Untersuchungen werden die Konzentrations-
verliufe in Abhingigkeit von der Zeit gemessen (c, = f(¢)). Um aus derartigen MeBdaten die
Reaktionsordnungen zu bestimmen, muss die differentielle Anderung der Konzentration bzw. die
Reaktionsgeschwindigkeit als Funktion der aktuellen Konzentration ermittelt werden
(—dc,/dt = f(c,)). Dies erfolgt iiblicherweise mittels: a) der differentiellen Methode

b) der integralen Methode

Differentielle Methode

An die MeBkurve (¢, = f(z)) werden méglichst viele Tangenten angelegt (siche Abbildung 6),
deren Steigung gleich dc4/dt zum Zeitpunkt ¢ ist. Ausgehend von kinetischen Ansatz

—dec,ldt=k -(c,) (37
bzw.
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ln(— ch)zlnk, +n-Inc, (38)
dt A

lasst sich aus der Auftragung In(-dc 4/ dt) 1
gegen Inc, aus dem Ordinatenabschnitt

Ink und aus der Steigung der Geraden die
Reaktionsordnung ablesen.

ra o -(dca/dt)
2 Steigung der Kurve (tg a)

_(dc L /dn),

Abb.6:  Konzentrations-Zeitverlauf und (dc,/dt),
Anwendung der differentiellen '
Methode zur Bestimmung der
Reaktionskinetik — -

Integrale Methode

Zur Losung der Gleichung fiir die Reaktionsgeschwindigkeit ist die Kenntnis der gesuchten Re-
aktionsordnung erforderlich. Bei Anwendung der integralen Methode werden Reaktionsordnun-
gen nach dem Prinzip "trail and error" eingesetzt und deren Richtigkeit nach Losen des Integrals
iiberpriift. Dieses geschieht durch die Uberfiihrung der Losung in eine Geradengleichung und
entsprechende graphische Auftragung der experimentell ermittelten Daten.

Die experimentelle Ermittlung der Temperaturabhingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit ge-
lingt in der Regel durch eine MefBserie, bei der isotherme Einzelmessungen bei unterschiedlichen
Temperaturen durchgefiihrt werden. Diese Vorgehensweise scheitert, wenn die Kinetik in einem
Temperaturbereich bestimmt werden soll, in dem die Reaktion im Vergleich zur Aufheizzeit (die
notwendig ist, um die Reaktionsmasse auf die entsprechende Temperatur zu erwérmen) schnell
ist. In derartigen Fallen miissen entweder kontinuierliche oder "thermokinetische" MeBverfahren
angewendet werden.

Aufgabe

Ermitteln Sie fiir eine Reaktion 1.0rdnung (r = &k, c4) und eine Reaktion 2.0rdnung (r = k,
c4 cg mit v4 = v und cy9 = cpy) die Ausdriicke, die die Gleichung (37) zur Geradenglei-
chung machen!

5 Thermokinetische MeBverfahren zur Ermittlung kinetischer Daten

Chemischen Umsetzungen sind in der Regel mit Warmeeffekten verbunden. Sofern definierte
Wirmeaustauschbedingungen vorliegen, kann der Fortschritt einer Reaktion und deren Ge-
schwindigkeit durch Messung der Wéarmetonung bzw. der Temperatur erfolgen. Solche MeBver-
fahren werden als thermokinetische Methoden bezeichnet. Diese Mefitechniken sind schnell und
informationsreich, apparativ wenig aufwendig und bei hohen Konzentrationen einsetzbar. Oft
werden die Messungen unter adiabatischen Bedingungen unter Verwendung von Calorimetern
durchgefiihrt. Die Auswertung der Mef3daten birgt allerdings die Gefahr von Parameterinterakti-
onen in sich. Ferner sind beim Vorliegen von komplexen Reaktionen differenzierte Aussagen
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nur durch umfangreiche Versuchsreihen (zum Beispiel unter Variation der Anfangskonzentratio-
nen) moglich.

Die Prinzipien der thermokinetischen Verfahren sollen im folgenden fiir eine Reaktion
A+vgB — Produkte (39)

mit 74 = k. c4" cg" hergeleitet werden.

Messungen unter adiabatischen Bedingungen (Satzbetrieb)

Die Wirmebilanz fiir den Reaktor mit den zur Zeit ¢ = 0 vorgelegten und vermischten Reaktan-
den lautet :

Wérmeakkumulation = entwickelte Reaktionswdrme
— _ — _/

dT e
(p-cy +W)E = (=Azh) -k, ¢y (40)

Dabei stellt W die effektive Wiarmekapazitit des Reaktionsgefdfles bezogen auf das vorliegende
Reaktionsvolumen Vi dar (W in J/K cm’). Die in Gl. (40) auftretenden Konzentrationen kénnen
unter adiabatischen Bedingungen unter Beriicksichtigung der Stochiometrie durch 7' substituiert
werden. Es gilt

_prcptW

cp +W
Cqo—Cy = (—ARh) Ll

A AT (1)

(T-17,)=
und
Cpo=Cyu= (CBO —Cp )/|VB| (42)

Bei vollstindiger Abreaktion der Schliisselkomponente (irreversible Reaktion, c; = 0 mol/cm’)
ergibt sich aus GI. (45) die adiabatische Grenztemperatur

AT, = e, 43)
pc,t+W
Aus den Gleichungen 41, 42 und 43 errechnet sich:
AT

c,=c,l1- 44

A AO[ ATad J ( )
AT
Cy ZCBO(I_EATMJ (45)

. _ C
mit €= |Vl %0

Einsetzen der in Gl. (40) ergibt:

aT oAt e 1= A on 12 AT (46)
dt AT, AT,

bzw. bei Einflihren der dimensionslosen Temperatur 6
0=AT/AT, (47)
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49 _ k-t -(1-8) -(1-£6)" (48)

Gl. (46) bzw. (48) bildet die Grundlage der Auswertung der experimentell ermittelten Tempera-
tur-Zeit-Verldufen bei Vorliegen von adiabatischen Bedingungen. Sind die Ordnungen bekannt,
dann ergeben die d7/dt-Werte (zum Beispiel durch Anlegen von Tangenten zu ermitteln) und die
dazugehorenden Temperaturen die temperaturabhéngigen Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten:

K(T) = drids ; (49)
it -[1—5] -(l—effj AT,
ad ad

Durch Auftragung der k(7)-Werte im Arrhenius-Diagramm erhélt man die Aktivierungsenergie
und den praexponentiellen Faktor. Aus AT, folgt die Reaktionsenthalpie. Auch die Ordnungen

m und n kdnnen ermittelt werden, indem diese (entsprechend der integralen Methode) solange
variiert werden, bis sich die geforderte Gerade ergibt. Somit kdnnen durch Aufnahme einer
T-t-Kurve m, n, ko, E4 und Agh ermittelt werden. Die gesamte Auswertung erfolgt am besten mit
einem Computer, ist aber extrem empfindlich gegeniiber Parametersensitivititen (gegenseitige
Beeinflussung der zu bestimmenden Parameter wihrend der rechnerischen Anpassung). Die
durch rechnerische Fehlerquadratminimierung erzielten Ergebnisse beschreiben sehr oft ,,Ne-
benminima®, so dass eine Bewertung unter der Zuhilfenahme geeigneter graphischer Methoden
unumgénglich ist.

Abb. 7:  Temperatur-Zeit-Verlauf bei adiabatischen Bedingungen
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Versuch Makrokinetik

Aufeabenstellung:
Ermitteln Sie die Kinetik, d. h.

- die Reaktionsordnungen
- den praexponentiellen Faktor
- die Aktivierungsenergie

der Reaktion

2Na,S.0, +4H,0, — Na,S,0. + Na,SO, +4H .0

nach dem adiabatischen Mef3verfahren, wobei flir die Anfangskonzentrationen stets das aus der
Reaktionsgleichung ersichtliche stochiometrische Verhéltnis anzuwenden ist. Die Reaktion-
senthalpie betragt:

-Aph = 298 kJ/mol.

Hinweis: Die Reaktion ist produktionstechnisch ohne Bedeutung. Wegen der hohen Wiarmeto-
nung wird sie jedoch gerne als Modellreaktion herangezogen.

Das Protokoll sollte folgende Angaben enthalten:

die Anfangskonzentrationenc 4, cpy; die Anfangstemperatur; die adiabatische

Temperaturerh6hung; das Arrhenius-Diagramm und die Aktivierungsenergie;
Reaktionsordnungen sowie den praexponentiellen Faktor

Versuchsanleitung:

Als Reaktor dient ein mit Riihrer versehenes Dewar-Gefa3. Es wird Na,S,05-Losung vorgelegt.

Nach Abwarten von Temperaturkonstanz (gemessen iiber ein Fe/Konstantan-Thermoelement
und auf dem Schreiber registriert) wird die H,O, -Losung moglichst schnell (aber quantitativ!)
zugegeben. Das Gesamtreaktionsvolumen ( 4,0, und Na,S,05) soll etwa 500 ml betragen. Der
Temperaturanstieg wird liber das gegen 0 °C (Wasser/Eis) kompensierte Thermoelement gemes-
sen und auf einem Schreiber registriert. Die Vorschubgeschwindigkeit des Schreibers wird vor-

gegeben, so dass Sie das fiir die Auswertung notwendige d7/dt moglichst genau ermitteln kann.
Wenn die Temperatur nicht mehr ansteigt, ist die Reaktion beendet.

Bei der Versuchsdurchfiihrung ist foleendes zu beachten:

1. Schutzbrille tragen!

2. Beim Pipettieren Peleus-Ball verwenden!

3. Die Losungen sollten vor dem Zusammengeben etwa gleiche Temperatur (Raumtemperatur)
haben.

4. Wihlen Sie die Anfangskonzentration der Reaktionslosungen so, dass die adiabatische Tem-
peraturerh6hung zwischen 40 und 60 K liegt.

5. Besorgen Sie sich eine Eichkurve, um die Thermospannungen in Temperaturen umzurechnen.
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