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’If the Lord Almighty had consulted me before embarking upon the
creation, I should have recommended something simpler’

(Alphonso X, the Wise of Spain (1223-1284))

Dieses Skript folgt in der inhaltlichen Auswahl und Darstellung im Wesent-
lichen den Vorlesungen von Prof. Kappes und Prof. Freyland. Dank gebiihrt
auch Kai Welke und Michael Messer fiir eine kritische Durchsicht.
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1 Einfiihrung

1.1 Thermodynamik vs. Kinetik

Die (Gleichgewichts-) Thermodynamik (wie bisher besprochen) macht
eine fundamentale Aussage iiber die Energetik von chemischen Reaktionen
und bestimmt damit ihre Richtung: die Konzentration der Reaktanden wird
zu kleinerer freier Enthalpie G verschoben. Es wird aber keine Ausssage iber
Aktivierungsenergie oder Reaktionsgeschwindigkeit gemacht.

Desweiteren bestimmt sie das thermodynamische Gleichgewicht, das
sich im Grenzfall langer Reaktionszeiten einstellt. Betrachten wir dazu fol-
gende Reaktion:

A=DB
Das Verhéltnis der Konzentrationen [A] und [B] ist im Gleichgewicht durch
die Gleichgewichtskonstante K gegeben, und diese ist ist mit AG° ver-

kntipft:
AG® = —RTInK

Die Thermodynamik gibt also Auskunft iiber das Ergebnis einer Reaktion
(wenn man sehr lange wartet), sagt aber nichts iiber den Verlauf, die Ge-
schwindigkeit oder den Mechanismus aus. Da z.B. ein Katalysator nichts
an der Energetik der Reaktion &ndert, macht die Thermodynamik identische
Aussagen iiber katalysierte und unkatalysierte Reaktionen.

Die Kinetik dagegen untersucht die Prozesse im Nichtgleichgewicht.

e 7.B. wird das obige System durch Reduktion von [B] stark aus dem
Gleichgewicht ausgelenkt und dann der Stoffumsatz von A betrachtet.
Welche Gesetzmissigkeiten gelten fiir die Reaktion, d.h. wie sieht der
zeitliche Ablauf aus?

e Lassen sich unterschiedliche Reaktionen charakterisieren?

e Woraus resultieren unterschiedlichen Reaktionsgeschwindigkeiten?

Was beeinflusst nun die Reaktionsgeschwindigkeit?

e Mechanismus: Welche Einzelschritte laufen bei der Stoffumwandlung
ab?

e Die Geschwindigkeit, mit der jeder der Einzelschritte ablauft, be-
stimmt die Geschwindigkeit, mit der das Gleichgewicht erreicht wird.
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Die zeitliche Analyse der Stoffumwandlungen erlaubt nun Aufschliisse iiber
den Mechanismus und die Zeitskala, auf der die Reaktion ablduft. Dies
ist das Ziel der chemischen Kinetik.

Eine Analyse von Reaktionen in Begriffen der Thermodynamik (AG, K)
und Kinetik (Mechanismus, Reaktionsrate) ist zentral fiir das Verstéind-
nis von chemischen Reaktionen. Dies gilt genauso fiir die Biochemie. Die
Funktionsweise von Proteinen wird oft iiberhaut erst durch eine solche Ana-
lyse moglich. Es ist die Frage nach der Effizienz: Wie gelingt es Proteinen,
bestimmte Prozesse so effizient umzusetzen?

1.2 Zeitskalen in der (Bio-)Chemie

Femtochemistry

Ips=10-"s 1 ns=10"%

Eleciron Vibration Rotation

| | |

as 15 ps ns us - .
Bond Breaking/Making
Electron, Proton/Hydride Transfer Proton Transport
Electron Tu ng
. - "
Enzyme Catalysis
O —
|
—
.|

Time scales of fundamental motions, femtochamistry, and biological dynamics with focus on the varicus motions in proteins.

Abbildung 1: (Bio-)Physikalische Zeitskalen, aus: D. Zhong, Ultrafast cataly-
tic processes in enzymes, Current Opinion in Chemical Biology 2007, 11:174

1.3 Literatur
e P. Atkins, Physical Chemistry, Oxford University Press.

e J. P. Allen, Biophyiscal Chemistry, Wiley-Blackwell.
e G. Wedler, Lehrbuch der Physikalischen Chemie, VCH Weinheim.
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2 Grundbegriffe

2.1 Definition der Rate (Reaktionsgeschwindigkeit)

Die 'Geschwindigkeit” einer Reaktion gibt an, wie schnell ein Stoff umgesetzt
wird. Bei der Reaktion
A— B

wird man z. B. messen, wie schnell sich die Konzentration der Substanz A,

[A], dndert.

AlA] dA]
At dt

v ist damit ein Maf fiir die Reaktionsgeschwindigkeit.

Betrachten wir aber die Reaktion:
A+2B —4C+ D
Aus der Stéchiometrie folgt nun fiir die Anderungen der Konzentrationen:

diA]  1d[B] d[D] 1d[C]

Cdt 2dt dt 4 dt
e die Konzentrationen von A und B nehmen ab, d.h. die Ableitungen
sind negativ: daher das -’ vor den Ableitungen.

e Die Konzentration von C nimmt vier mal schneller zu als die von D:
daher der Faktor 1/4.

Die Geschwindigkeiten der Bildung bzw. des Abbaus der Produkte bzw.
Edukte unterscheiden sich offensichtlich durch die stéchiometrischen Ko-
effizienten v; (vy = 1,vp =2, vc =4,vp = 1).

Um eine eindeutige Beschreibung der Reaktionsgeschwindigkeit zu erhalten,
wird daher die sogenannte Reaktionslaufzahl £ eingefiihrt:

f=1 (2.1)

Vi

n; gibt die Stoffmenge der chemischen Spezies in 'mol’ an. Die Anderung der
Reaktionslaufzahl wéihrend einer Reaktion ist dann:

dg

_dn_dny (2.2)

V; Vj
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Am obigen Beispiel A+ 2B — 4C + D:

dnc dnp dn dnp
d — — = — = —
¢ 4 1 1 2

Damit sieht man sofort den Sinn der Reaktionslaufzahl: sie charakterisiert
die Reaktion als solche, ist also unabhéngig davon, welchen Reaktanden man
betrachtet! Damit ist also eine eindeutige Beschreibung einer Reaktionsge-
schwindigkeit erst ermoglicht.

Nun wollen wir diese Gleichungen nochmals umschreiben, um mit Konzen-
trationen arbeiten zu kénnen. Die Konzentation ¢; = [i] ist gegeben durch:

n;
Ci = —
Vv
(V: Volumen), in Gl. 2.2 eingesetzt:
1 de; dc
—df = = = 2 =
% ¢ v; vj

Jetzt teilen wir noch durch ’dt’” und erhalten die Reaktionsgeschwindig-
keit r,

_ Lde_ vdf] _ 1dlj) _

o Lde _ 2.3
"TVE T vdt v dt (2:3)

Bitte beachten Sie, dass r, auf ein Volumen V bezogen ist. Eine alternative
Definition der Reaktionsgeschwindigkeit bezieht sich nur auf die Molzahlen,
re = d&/dt.

2.2 Ratengleichung, Ratenkonstanten und Reaktions-
ordnung

In vielen Féllen héangt die Reaktionsrate von der Konzentration der Reaktan-
den ab. Diese Abhéngigkeit kann sehr komplex sein, i.A. kann man schreiben
(A+B — P):

ro = f([A], [B]) (2.4)
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Wenn Riickreaktionen auftreten, so gehen hier auch die Konzentrationen der
Produkte ein. Die genaue Form der Kinetik gibt Aufschluss iiber den Me-
chanismus. In einem einfachen Fall einer solchen Ratengleichung wire
f([A], [B]) beispielsweise durch ein Produkt gegeben:

ro = k[A][B], (2.5)

wobei k als Ratenkonstante (Geschwindigkeitskonstante) bezeichnet
wird.

Einfache Ratengleichungen (Geschwindigkeitsgesetze), wie sie im néchsten
Kapitel diskutiert werden sollen, haben die folgende Form (A,B,C: Reaktan-
den):

ro = K[A]™[B]"*[C]™ (2.6)

e m =m; + my + my wird die (Gesamt-) Reaktionsordnung genannt.

e die m; sind oft ganze Zahlen: Achtung, sie haben in der Regel nichts
mit der Stochiometrie v; zu tun!

e 1, ist selbst zeitabhéngig, d.h. man muss r,(t) schreiben. Die Reakti-
onsgeschwindigkeit kann sich im Laufe der Reaktion dndern.

e Die Dimension der Zeitkonstante ist unterschiedlich fiir die verschiede-
nen Reaktionsordnungen! (s.u.)

e in diesen einfachen Ratengleichungen tauchen zunéchst nur die Kon-
zentrationen der Reaktanden auf, Riickreaktionen werden spéter be-
trachtet.

Beispiele:

[ 2N205 — 4N02 + OQ.
Exp. Befund:
_dNO5] _ dINOy
! —2dt 4t

Dies ist eine Reaktion erster Ordnung, wobei der stochiometrische Ko-
effizient 2 ist.

- k‘[NQOg)]l
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e 2NO + Oy = 2NO,
Exp. Befund:
d[NOs]
—2dt
Dies ist eine Reaktion dritter Ordnung, 2ter Ordnung in NO, erster
Ordnung in O,. Dass die stoch. Koeff. gleich der Reaktionsordnung
sind, ist eher die Ausnahme.

= k[NOF*[O]!

Ty =

e Hy+ Bry — 2 HBr

Exp. Befund:
zunéchst J(H B
r
0= = k[H,)[Br]"/?
o= S = k(B
gebrochene Reaktionsordnung, d.h. komplizierter Mechanismus
spater:

d[HBr]  k[H][Br]'/?

2dt 1+ k'[HDBr]
ist viel HBr gebildet, wird die Kinetik noch komplizierter, man kann
keine Reaktionsordnung mehr angeben

Ty =

2.3 Elementarreaktionen

Oft resultiert die Gesamtreaktion aus mehreren Elementarreaktionen. Die
Aufklarung des Mechanismus der Reaktion fiihrt zu einer Identifizierung der
Elementarreaktionen. Diese unterscheidet man anhand ihrer Molekularitét:

e monomolekular: z.B. Dissoziation I, — 21 oder Isomerisierung.

e dimolekular: ein "Zweierstoss’ fithrt zur Reaktion, z.B. NO + O3 —
NO; + Oy

e trimolekular: Existenz unklar.

3 Zeitgesetze einfacher Reaktionen

Die obigen Zeitgesetze haben die mathematische Form von Differential-
gleichungen (DGL), d.h., sie geben die Anderung der Konzentration in
Abhéngigkeit der Konzentrationen der Reaktanden an. Denken Sie dabei z.B.
an das radioaktive Zerfallsgesetz. Hier haben wir auch die Zahl der Zerfille
pro Zeit, N in Abhingigkeit von der Teilchenzahl N ausgedriickt:

N = —\N
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Diese Gesetzmissigkeit beschreibt die zeitliche Anderung. Was uns aber i.A.
interessiert ist, wie sich N zeitlich &ndert. Dies erhélt man durch Integration
der Differentialgleichung;:

N(t) = Nye™™

Im Folgenden werden wir die einfachen Zeitgesetze integrieren (d.h. die Diffe-
rentialgleichungen 16sen, sieche PCO), um den zeitlichen Verlauf der Konzen-
trationen zu erhalten. Damit erhélt man aus den experimentell bestimmten
Konzentrationsverlaufen c(t)=[é|(¢f) Aufschliisse iiber das Geschwindigkeits-
gesetz, die Ordnung und damit den Mechanismus.

3.1 Reaktion 0. Ordnung: m=0

Dies sind Reaktionen, bei denen die Reaktionsgeschwindingkeiten unabhéngig
von der Anfangskonzentration sind.
Beispiele:

e Verdunsten von Wasser aus einem Glas. Wieviel Wasser pro Stunde
verdunstet, hangt von der Oberfliche, Druck, Temperatur etc. ab, aber
nicht von der Wassermenge im Glas.

e cher ungewohnlich in der Chemie, treten insbes. bei heterogenen Re-
aktionen (Oberflichen) auf.

e Enzymatische Reaktionen, in denen ein Uberschuss an Substrat vorliegt

z.B.:
A— B

Reaktionsgeschwindigkeit ist unabhéngig von der Konzentration [A].

d[A]

=g 1
" dt 0 (3.1)

Die Ableitung ist negativ, die Konstante ky aber positiv, daher wird die linke

Seite mit (-1) multipliziert (wir schreiben im Folgenden [A](t) = [A], = [A]).
Umformen:

—d[A] = kodt (3.2)

[A]tl t1
- / d[A] = / kot (3.3)
[A]to to

Integration:
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Stammfunktion:
—([Aln = [Alsy) = ko(ts = to) (3.4)
oder (sei tg =0, [A];, = [Ao):
[Alt, = [Alo — kot1 (3.5)
Wir konnen auch schreiben (wir ersetzen t; durch t):
[Als = [Alo — kot (3.6)

Die Konzentration nimmt also linear mit der Zeit ab, wie aus Abb. 2 ersicht-
lich.

Abbildung 2: Zeitabhéngigkeit der Konzentration fiir m=0. Gezeigt ist hier
der Verlauf mit [A]p =3 und k = 0.5

Die Dimension der Reaktionskonstante ist

, mol
d’Lm(k’o) = ?

(Eigentlich schreibt man fiir die Dimension [ko], hier besteht aber Verwechs-
lungsgefahr mit der Konzentration).

3.2 Reaktion 1. Ordnung: m=1

Dieses Geschwindigkeitsgesetz gilt fiir Reaktionen, bei denen die Reaktions-
geschwindigkeit proportional zur Konzentration eines der Reaktanden ist.
Man findet es z.B. fiir:

e radioaktiven Zerfall
e viele Dissoziationsreaktionen, zB.: 2N>05 — 4NOy + O,

e viele Isomerisierungsreaktionen, z.B. Cyclopropan — Propen
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Die genannten Reaktionen sind monomolekular:

A— B
d[A]
o= =2 =kl (37)
Trennung der Variablen:
dlA] _
W = —kdt (3.8)

Stammfunktion ([(1/x)dz = In(x)):

In([A]) = In([Aly) = —hit (3.9)
oder
zn% = iyt (3.10)
Losung:
[A] = [Aloe™ (3.11)

Wie beim radioaktiven Zerfall sinkt die Anfangskonzentration exponentiell.

Graphisch ist es oft giinstiger Gl. 3.10 statt Gl. 3.11 aufzutragen. Durch Auf-

tragung von ln% iiber t kann man -k; direkt aus der Steigung der Geraden

ablesen. Die Dimension der Reaktionskonstante ist (kt ist dimensionslos):

1
dzm(kl) = —.
S

Wie sieht nun die Bildung von [B] aus? Wie oben angenommen, gibt es keine
Riickreaktion, wir haben daher ([B]y = 0):

[B] = [A]o — [A]
Mit [A] = [A]pe " erhalten wir:
[B] = [Alo — [A] = [Alo — [AJoe™ = [A]o(1 — ™) (3.12)

Damit ist die zeitliche Entwicklung von [B] wie in Abb. 4 gezeigt.
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Abbildung 3: Zeitabhéingigkeit der Konzentration fiir m=1. Gezeigt ist hier
der Verlauf nach Gl. 3.11 und Gl. 3.10 mit [A]y = 1000 und k = 10

3.3 Halbwertszeit und Zeitkonstante

Die Halbwertszeit ,/, ist definiert als die Zeit, in der die Anfangskonzen-
tration um die Halfte abnimmt, also:

A _1
Ao 2
Mit GIl. 3.10 gilt dann:
1
d.h.:
In2
1

Bei Reaktionen erster Ordnung ist also die Halbwertszeit unabhéngig von
der Konzentration.

Eine weitere wichtige Grosse ist die Zeitkonstante 7. Sie ist definiert als
die Zeit, in der die Konzentration of 1/e abgefallen ist, d.h.

4] 1
[Alo e
Analog zur Halbwertszeit erhélt man
1
=—. 1
T T (3.15)

T ist eine charakteristische Grosse der Dynamik.
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Abbildung 4: Zeitabhéngigkeit der Konzentration fiir m=1. Gezeigt ist hier
der Verlauf von [A] und [B] mit [A]p =1 und k = 2

3.4 Reaktion 2. Ordnung: m=2

Wir betrachten wieder

2A — B.
Diese Reaktion 2. Ordnung wird durch folgende DGL beschrieben:
1 d[A]
re = =5 = kalA] (3.16)
Integration ergibt:
1 1

— — —— = 2kot 3.17

A, 347
oder

[Alo
Al= ————— 3.18
4] 1+ [A]o2kot (3.18)

Aus Gleichung 3.17 ist ersichtlich, dass man eine Gerade mit Steigung ko
erhélt, wenn man 1/[A] iiber t auftrigt. Fiir die Halbwertszeit folgt:

1
lijp= 57— 3.19
Y27 2kl Al (3.19)

Im Unterschied zu Reaktionen erster Ordnung, héngt die Halbwertszeit von
der Anfangskonzentration ab. Die Dimension der Reaktionskonstante ist

l

mol x s
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Flx) m—

a 2 4 6 a8 18 ] 2 4 6 8 18

Abbildung 5: Zeitabhéngigkeit der Konzentration fiir m=2. Gezeigt ist hier
der Verlauf nach Gl. 3.18 und Gl. 3.17 mit [A]p =2 und k =1

Reaktion 2. Ordnung: Zwei Reaktanden

Ein weiteres Beispiel fiir eine Reaktion 2. Ordnung ist
A+ B — P.

Wenn die Reaktion jeweils erster Ordnung in den einzelnen Reaktanden ist,
erh&lt man:

dlA
~MA _ pm) (3.20)

t
Diese DGL kann nun nicht ohne Weiteres integriert werden, man benotigt
eine Bedingung, die die Konzentration von B mit der von A in Verbindung

setzt.

Nach einer gewissen Zeit ist die Konzentration von A um den Wert x ge-
sunken, d.h.
(Al =[Alo—=

Aufgrund der Stochiometrie gilt daher auch fiir B:
[B] = [Blo —
man kann also schreiben (d[A]/dt = —dz/dt):

dz

= = Fa([AJo = 2)([Blo — 2). (3.21)
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Integration ergibt (sieche Ubungsblatt):
in (TR ) = (Bl - Aok (322)

Durch Auftragen der rechten Seite vs. t kann wiederum k bestimmt werden.

Spezialfille:
o [A]y = [B]o: diese Bedingung in Gl. 3.21 eingesetzt ergibt:

1 1
m—m:kgt

e [B]y > [A]o: hier kann man annehmen, dass sich [B] wéhrend der

Reaktion kaum &ndert, damit erhilt man eine Reaktion 1. Ordnung
in[A].
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3.5 Reaktion 3. Ordnung: m=3

Reaktionen dritter Ordung sind bereits sehr selten. Ein Beispiel ist

Um diese zu analysieren ist es zweckmaéssig, die Anfangskonzentrationen im
stochiometrischen Verhéltnis zu wihlen, d.h.

Damit erhélt man analog zur Reaktion 2.0rdnung ([A] = [A]p — vaz, ...):
dz

pri ks([Alo — vax)([Blo — vez)([Clo — vox). (3.23)
oder
dx 3
pri ksvavpve(a — x) (3.24)

Dies kann man durch Trennung der Variablen wieder elementar integrieren

(Details, siche Wedler).

Der Speziallfall
3A— P

fihrt mit v4 = 3 auf die einfache DGL
_1d[A]

_ 3
T ks[A]°, (3.25)
die elementar zu integrieren ist
1 1
== = —= + 6kst. (3.26)
[A]> [Alg

3.6 Methoden zur Bestimmung der Reaktionsordnung

Wenn man fiir eine Reaktion
e 0. Ordnung [A] — [A]o

e 1. Ordnung ln%

e 2. Ordnung ﬁ
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e 3. Ordnung #

iiber der Zeit t auftrégt, erhdlt man eine Gerade mit der Steigung k. Damit
kann man also sowohl den Grad der Reaktion als auch die Reaktionskonstante
identifizieren. Die verschiedenen Auftragungsarten ermoglichen meist eine
bessere Differenzierung als die direkte Zeitabhéngigkeit, wie in Abb. 6 gezeigt.
Man kann die Reaktionsordnung daher direkt durch diese Auftragungsarten

Abbildung 6: Vergleich der Zeitabhéngigkeit der Konzentrationen fiir
m=0,1,2. Gezeigt ist hier der Verlauf mit [A]p = 1 und k = 1 und [A]y = 2
und k =1

bestimmen. Eine weitere Methode zur Bestimmung der Reaktionsordnung
fiir Reaktionen des Typs
mA — P

ist das Verfahren von Van’t Hoff. Hier muss man die Reaktionsgeschwin-
digkeit als Funktion der Zeit messen.

1 d[A]
———— = k[4]™ 2
d[A] m
In (—%) = In(mk[A]™) = In(mk) + min[A]
Wenn man also ln(—%) vs. In]A] auftrigt, findet man als Steigung die Re-

aktionsordnung m.

Eine andere Moglichkeit ist das Halbwertszeitverfahren. Fiir m=1 haben

wir gefunden:

In2
ti2 = kl’ In(t1/2) = const.
1



3 ZEITGESETZE EINFACHER REAKTIONEN 21

Allgemein (m # 1) kann man zeigen:

gm-1_ 1
k(m —1)

|
k(m — 1)[A]g™

In(tys) = In ( ) — (m — 1)in[A],

lij2 =

D.h., wenn die Halbwertszeit fiir verschiedene Anfangskonzentrationen ge-
messen wird, kann man durch Auftragen von ty/, vs [A]o direkt (m-1) als
Steigung ablesen.

Beispiele:

e m=0: wie oben erwihnt, findet man diese Ordnung z.B. bei enzymkata-
lysierten Reaktionen mit Substratiiberschuss. In diesem Fall spielt die
Konzentration im Zeitgesetz keine Rolle, das Produkt wird mit kon-
stanter Rate gebildet, die nur von der Reaktionsgeschwindigkeit und
der Enzymkonzentration abhédngt. Die Konzentration des Reaktanden
geht nicht mit ein.

e m=1: Dieses Verhalten kann am Beispiel von monomolekularen Re-
aktionen verstanden werden. Jedes Molekiil reagiert (zerfallt) mit einer
bestimmten Wahrscheinlichkeit, die unabhéngig von der Gesamtzahl
der vorhandenen Molekiile ist. Wieviele Molekiile pro Zeiteinheit dann
umgesetzt werden, hiangt von der Gesamtzahl ab. Damit erhélt man
das aus der Radioaktivitdt bekannte exponentielle Verhalten.

e m=2: Hier geht die Konzentration im Quadrat ein. Dies kann man
mit Hilfe der bimolekularen Reaktion A + A — P verstehen (z.B.
2NOy — 2NO + O,). Jedes Molekiil benétigt, im Gegensatz zum "Zer-
fall’) einen Partner fiir die Reaktion. Damit héngt die Reaktion auch
davon ab, dass zwei Molekiile zusammenstossen. Die Zahl der Zusam-
menstosse hiangt jedoch von der Konzentration des einen Partners A
und des anderen Partners A ab, damit von dem Produkt der Konzen-
trationen (allgemein: A + B — P). Wenn eine Reaktion aus einem
elementaren bimolekularen Prozess besteht, dann findet man eine Ki-
netik 2. Ordnung. Der Umkehrschluss muss jedoch nicht gelten.

Die Reaktion A + B — P, die eine Reaktion 2. Ordnung ist, kann jedoch in
eine Reaktion erster Ordnung iibergehen, wenn z.B. einer der Reaktionspart-
ner im Uberschuss vorhanden ist. Dann findet z.B. jedes A sofort ein B, und
die Reaktionsgeschwindigkeit hdngt wieder nur von [A] ab.
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4 Erweiterungen und wichtige Konzepte

Die bisher besprochenen Kinetiken stellen Spezialfdlle dar. Es wurde der
Beginn einer einfachen Reaktion beschrieben. Wenn sich die Reaktion dem
Gleichgewicht néhert wird i.A. eine Riickreaktion stattfinden. Des Weiteren
konnen Verzweigungen oder Folgereaktionen auftreten. Diese Félle sollen im
Folgenden besprochen werden. Zunéchst betrachten wir jedoch die Tempera-
turabhéngigkeit einfacher Reaktionen. Diese erlaubt eine mikroskopische
Interpretation der Geschwindigkeitskonstante.

4.1 Temperaturabhingigkeit: Arrhenius Gleichung

Im Allgemeinen ist die Geschwindigkeitskonstante abhéngig von der Tempe-
ratur, d.h. es gilt:

k, = k(T)
In umfangreichen Experimenten hat Arrhenius (1889) folgende Temperatu-
rabhéngigkeit gefunden (A, C: Konstanten):

k, = Ae C/T

Mit ¢, := Ck und E, = Na¢, erhalten wir die beriithmte Arrhenius Glei-
chung;:

ky = Ae/FT = Ag=FEa/RT (4.1)

kT hat die Einheit der Energie (kT = 0.593 kcal/mol bei Raumtermpera-
tur), daher stellt €, eine Energie dar. Wie in der Thermodynamik gezeigt,
gibt e~%/*T" den Bruchteil der Molekiile an, die eine Energie grosser oder
gleich kT besitzen. Die Rate ist damit also abhéngig von der Anzahl der Mo-
lekiile, die eine Energie grosser kT haben. Dies legt ein einfaches Bild nahe,
bei dem zwar oft Stosse zwischen zwei Molekiilen vorkommen, jedoch nur
solche Stosse zu einer Reaktion fithren, bei der die Partner die Mindestener-
gie €, > kT mitbringen. Im Allgemeinen bezieht man sich jedoch auf molare
Grossen, d.h. auf E, = Nye,. Man nennt E, die Aktivierungsenergie.

Dies lésst sich anschaulich darstellen (Abb. 7). Bei der Hinreaktion muss eine
Barriere der Energie E,, bei der Riickreaktion der Energie £/, {iberwunden
werden. Die Differenz der Aktivierungsenergien

AH=E,—F

ist die Reaktionsenthalpie AH. Die Aktivierungsenergie kann ermittelt wer-
den, wenn die Geschwindigkeitskonstante fiir verschiedene Temperaturen ge-
messen wird. Man kann In(k) vs 1/T auftragen,
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O A i.
- .I Hcr‘am,d

™
& R

= B

/T

Abbildung 7: Linke Seite: Reaktionsbarriere fiir Hin- (E,) und Riickreaktion
(E."). Rechte Seite: In(k) vs.1/T

Eq
RT

und aus der Steigung der Geraden die Aktivierungsenergie ablesen. Die Be-
deutung der Konstante A wird weiter unten ausfiihrlich diskutiert. A ist ein
Mass fiir die Anzahl der Stosse, die aber nur mit der Wahrscheinlichkeit
e~ Pa/ET geniigend Energie aufbringen, die Barriere zu iiberwinden.

In(k) =1InA— (4.2)

4.2 Reaktion 1. Ordnung mit Riickreaktion

Betrachten wir folgende Reaktion erster Ordnung mit Riickreaktion erster
Ordnung
A= B,

wobei die Geschwindigkeitskonstanten fiir die Hinreaktion mit k; und fiir die
Riickreaktion mit k_; bezeichnet werden.

d[A]
Cdt

Des Weiteren gilt fiir die Bildung von B:

— k1[A] = k1 [B] (4.3)

d|B]
A — 4] - (B (4.4)

Dies ist ein System gekoppelter DGL, da die Entwicklung von [A] auch
von [B] abhingt. Um die erste DGL zu Losen, benétigt man [B], das man
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erst durch die Losung der zweiten DGL erhélt. Zur Vereinfachung werden
wir die DGL entkoppeln. Dazu verwendet man die Stoffbilanz:

[A] + [B] = [Alo + [Blo = [Al + [Ble (4.5)
nach [B] auflésen und in Gl. 4.3 einsetzen:

_dA

A (46
=+ k)] = Al + [Blo) =
= it ( kl+k1<[A}o+[B]o>)=
=: (k1 + k1) ([4] —

L oo (dA] ae).
Mit x = [A] — g ergibt sich (7 = d—).

dt

—% = (ki+k_y)z (4.7)
Losung
In(z) =—(ki + k1)t + ¢ (4.8)
oder (¢’ = €°)
z = x e k1)t (4.9)
d.h.
[A] = ¢ s e~ (rth-0t o (4.10)

Bestimme ¢ aus Anfangsbedingungen, t=0 ([A];=o = [A4]o):
¢ =[Ao—y (4.11)
Jetzt ¢’ einsetzen:
[A] = ([Alo — g) x e”MHE 4 g, (4.12)
Fiir t — oo erhélt man (Thermo. GG):
(Al =g, (4.13)
also

[A] = [Also + ([A]o — [Aloo) # e”F1FH=0" (4.14)
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Die Konzentration fallt also, wie bei der Reaktion 1.0rdnung, exponentiell
ab. Allerdings ist der Grenzwert nicht gleich 0" sondern gleich der Konzen-
tration im thermodynamischen Gleichgewicht [A].,. Aufgrund der Stoffbilanz
Gl. 4.5 gilt:

[B] = [Blae + ([Blo — [Blo) # =5 (4.15)
Die DGL 4.3 ergibt fiir t — oo
d[A]

0= g = ki[Aloo — k_1[Bloo (4.16)

und man erhélt eine Beziehung zwischen der Kinetik und der Thermodyna-
mik:
kl o [B]oo

Pleo i

E - [A]oo eq (417)

Im Grenzfall ’langer’ Reaktionszeiten erreicht die Reaktion das Thermo-
dynamische Geichgewicht. Abb. 8 zeigt den Verlauf von [A] und [B] .

Abbildung 8: [A] und [B] mit Ay =1 und By =0, k;=1, k_1=0.5 (links) und
mit Ag =1 und By =0, k;=2, k_;=1 (rechts)

Die Gleichgewichtskonzentrationen sind durch das Verhéltnis der Geschwin-
digkeitskonstanten gegeben. Eine proportionale Anderung der Geschwindig-
keitskonstanten (z.b. auf 2 und 1) beschleunigt oder verzogert das Erreichen
des Gleichgewichts.

4.3 Parallelreaktionen
4.3.1 Reaktion erster Ordnung ohne Riickreaktion

Das Edukt A reagiert zu zwei verschiedenen Produkten B und C mit den

Ratenkonstanten kp und kq:

Atfr B
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k
A5

Seien[B]y = [C]o = 0, dann gilt die Massenbilanz:

Ratengleichung fiir A:

_% — kp[A] + ko[A] = (kp + ko)[A]

Losung (analog m=1):

[A] _ [A]Oef(kBJrkc)t

Ratengleichung fiir B:

dc[if] _ k’B[A] _ kB[A] e—(kB-i-kc)t
Losung;:
t
[B] — [Blo = ks[Alo / e~ (ko theltgy
0
[B] _ k'B [A]() ( 6—(/€B+k’c)t)
kg + ko
Analog fiir C:
[C] _ kC [A]O (1 e*(k]3+kc)t)
kg + ke
d.h.
1Bl _ ks
[C] ke

26

(4.18)

(4.19)

(4.20)

(4.21)

(4.22)

(4.23)

(4.24)

(4.25)

Das Verhaltnis der Produkte ist also durch das Verhaltnis der Ratenkonstan-

ten gegeben.
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4.3.2 Reaktion erster Ordnung mit Riickreaktion: kinetische vs.
thermodynamische Kontrolle

A=D
A=C
Wir verwenden wieder [B]y = [C]o = 0 und die Massenbilanz:
[A] + [B] + [C] = [A]o (4.26)
Ratengleichungen:
d[A
S ) kel plB) - kole]  (27)
d|B
A ko4~ k_slB)
dic] _
5 = kelAl =kclC]

Im Prinzip kann man diese gekoppelten DGL 16sen. Zur Verdeutlichung des
Prinzips der kinetischen vs. thermodynamischen Kontrolle betrachten
wir jedoch nur zwei Grenzfille:

a) kurze Zeiten t:

Hier sind die Konzentrationen [B] und [C] noch klein, die Riickreaktionen
spielen keine Rolle, d.h. die letzen Terme in der obigen DGL werden ver-
nachléssigt. Die Losung ist dann wie oben (ohne Riickreaktion):

[B] _ ks

€] ke

Kinetische Kontrolle: Die Produktkonzentrationen werden durch die Ge-
schwindigkeitskonstanten bestimmt. Wie oben ausgefiihrt, hingen diese mit
der Aktivierungsenergie E, zusammen. Kinetische Kontrolle bedeutet da-
her, dass die Aktivierungsenergie und NICHT die Reaktionsenergie (Ent-
halpie) AGY fiir die Reaktion bestimmend ist.

b) lange Zeiten t: Thermodynamisches Gleichgewicht

d[i]
o Y
Damit erhalt man aus der 2. und 3. DGL von GI. 4.27:
d|B
0= M = kp[A]ow — k_B[Blwo (4.28)

dt
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0= 20 _ kol — holCl (4.29)
d.h.
[B]oo _ kg _ 1B
= S = KG (4.30)
[Clo _ ke _ ,c
=K (4.31)
und:
[Bleo _ kpkc _ Ko (4.32)

Cle ki phe  KC

Nun kann man die sich einstellenden Konzentrationen direkt ausrechnen. Aus
der Stoffbilanz

erhalt man sofort:

[A]
[Aloe = BO c
1+ K.+ K¢,

 [AKS
1+ KB+ K¢’

 [AK,
1+ KB+ K¢,

[Bloo

[Clos

Thermodynamische Kontrolle: Die Produktkonzentationen werden durch

die Gleichgewichtskonstanten K., bestimmt. Wie oben ausgefiihrt, hangen
diese mit der Reaktionsenthalpie AGY zusammen. Thermodynamische

Kontrolle bedeutet daher, dass die Reaktionsenthalpie und NICHT die Ak-

tivierungsenergie fiir die Reaktion bestimmend ist.

Am Anfang der Reaktion ist das Produktverhéltnis demnach durch das Verhalt-
nis der Geschwindigkeitskonstanten bestimmt, am Ende durch das Verhéltnis
der Gleichgewichtskonstanten.

Dies kann man anhand eines Beispiels illustrieren. Mit kg = 1s7 ! ke =
0.1s71, k_p = 0.01s7 !, k_c = 0.0001s~! erhiilt man fiir den Beginn der Re-

aktion
[B]Anfang . kB — 10

[C]Anfang - E B
(kinetische Kontrolle) und fiir lange Zeiten das thermodynamische Gleichge-
wicht B ok

Bloo _ kskc _

[Clee  k-pkc

(thermodynamische Kontrolle). Die beiden Fille sind in Abb. 9 dargestellt.
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Abbildung 9: Anfang der Reaktion (links) und Einstellen des thermodyna-
mischen Gleichgewichts (rechts). Abbildungen von Dr. P. Weis

4.4 Folgereaktionen
4.4.1 Folgereaktionen erster Ordnung

Wir betrachten folgende Reaktion
Ate plte o

mit den Geschwindigkeitskonstanten kg und ko. Die DGL’s sind folglich:

4] _

B _

S5 = kld) - kolB)
]

a — Fel

Als Anfangsbedingungen wihlen wir [B]y = [C]o = 0. Fiir [A4] ist die Losung
wieder trivial

[A] = [A]pe Fe?, (4.34)

aber fiir [B] erhalten wir mit dieser Losung eine etwas ungewohnliche Form:

d[B] _ et
7 + ]{Jc[B] = k’B[A]OG
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Dies ist eine DGL der Form ([B] =y, t=x):

Allgemein 16st man diese mit der Methode der Integralfaktoren. Man multipliziert beide

Seiten mit:
6f f(m)dx — ef kodt — ek:ct

und erhélt:
ekCtdgi] + etk [B] = kp[A]peFBteket
e d ([Ble*") kot ABL et
— o =° C/Tt + " ke[ B]
ergibt sich:
d ([Bd]:kct) _ [ Algetho ket

Integration:

Mit der Anfangsbed. [B]y = 0 erhalten wir die Lésung:

B] = k’ZB[_A]L(; (e7hwt — ehet) (4.35)

Fiir [C] miissen wir nicht die DGL 16sen, wir kénnen auch einfach die Rand-
bedingungen und die Stoffbilanz verwenden:

[C] = [A]o — [A] - [B]

0] = [Alo (1 . B e-kct))

oder

—kot __ —kpt
[C] _ [A]O 1 i k?B€ ]{306
ke — kg

Die GI. 4.34,4.35,4.36 sind die Losungen des Systems von linearen gekoppel-
ten DGL 4.33, der Verlauf der Graphen ist in Abb. 11 dargestellt.

(4.36)
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Abbildung 10: Verlauf von [A],[B] und [C] mit den Parameterwerten (a)
kp = 1.0,ke = 1.2, (b) kg = 20.0, ko = 1.0, (¢) kg = 1.0, ko = 20.0 und (d)
kg = 1.0, ke = 20.0 mit Quasistationaritétsprinzip (s.u.)

4.4.2 Quasistationaritatsprinzip

Dieses Prinzip stellt eine Naherung dar die es erlaubt, die DGLn zu verein-
fachen. Wir haben bisher nur sehr einfache DGLn integriert, und man kann
sich schon vorstellen, dass komplexere Systeme analytisch oft nicht 16sbar
sind. Oft verwendet man daher Mathematikprogramme zu deren numeri-
scher Losung. In vielen Féllen kann man jedoch Naherungen einfiihren,
die eine approximative analytische Losung erlauben. Beim Quasistationa-
ritdtsprinzip (QS) nimmt man nun an, dass sich die Konzentrationen der
Intermediate [I] nach einer Anfangsphase iiber weite Bereiche der Reakti-
on nur langsam &dndern, d.h. die Zeitableitungen ihrer Konzentrationen ver-
nachlassigbar sind.
d[/]

1~ 0 4.37
o (4.37)
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Dies ist beim obigen Beispiel
A—-B—C
etwa dann der Fall, wenn gilt:
kp << k¢, d.h. [B] << [A],[C].
Dann wird aus dem DGL System 4.33

d[A]
~E2 = ksl (4.38)
0 = kp[A] - kc[B]
d[C]
e ko|B]

Die quasistationédre Konzentration von B, [B]gs ist allerdings nicht konstant,
sondern folgt der Konzentration von A:

Blos = 22141 = {2 lAle (4.3
ey ket
7 = kB[A]Oe
Integration:
[Clas = [Alo(1 —e7*) (4.40)

Abb. 11 (d) zeigt den Kurvenverlauf bei Anwendung des QS. Offensichtlich
ist die Anderung von [B] nur klein, wenn kp/kc klein ist, d.h. nur dann ist
die Konzentration von B annéhernd konstant und das QS kann angewendet
werden.

4.4.3 Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt

Wenn ein Reaktionsschritt wesentlich langsamer ablduft als alle anderen, so
ist dieser der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Gesamtreakti-
on. Die gesamte Reaktionszeit ist durch diesen Schritt bestimmt, die anderen
Schritte spielen dann kaum eine Rolle. Dies gilt allerdings nur, wenn die-
ser Reaktionschritt nicht etwa durch eine Parallelreaktion umgangen werden
kann. Im letzten Beispiel war dies der Schritt

A — B.

Der Schritt B — C'ist dagegen so schnell, dass B sofort umgesetzt wird, also
B nicht stark akkumuliert wird.
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4.4.4 Beispiel
Zerfall von H;0,: Quasistationarititsprinzip

2H,05 — 2H,0 + O,
(24 % 2B+ )

Mechanismus/Elementarreaktionen:
(OHe =X, HOz0 =Y)

H,05 ™% 201 o Ao X (4.41)
Hy05 + OHe 2 HO, e +H,0 A+X 2 v+B
HOye +OHe 25 0,4+ H,0 X+Y BBy
HOy e +HOye 5 0, + H,O, Y4y P a1

Dieses Reaktionsschema fithrt zu einem recht komplexen System von DGLn:

a) HyOp: —U = E[A] + ky[A][X] — ka[Y]?
b) OHe: —— L AX] + ks[X][Y] — 2k [A]
¢) HOyo: — — L[X][Y] + 2ks[Y]? — ko[ A][X]
d) H,0: Bl_— ko [A][X] + ks[X][Y]

e) Op: I ks[X][Y] + ka[Y]?
Beim Aufstellen von (a) haben wir Folgendes bedacht:
o A 'zerfillt’ mit k; in 2X (deswegen ’-’ Zeichen!)

e cs gibt eine Parallelreaktion mit ks, die von [A][X] abhéngt, d.h. ein-
fache Kinetik 2. Ordnung.

e es gibt eine Riickreaktion mit k4, die von [Y]? abhéingt.
Aufstellen von (b):

e X reagiert mit A (ky) in Reaktion 2. Ordnung
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e cs gibt eine Parallelreaktion mit ks, die von [Y][X] abhéngt, d.h. ein-
fache Kinetik 2. Ordnung.

e X wird gebildet mit k;, hingt von 1/2[A] ab.

ete. ..

Wir suchen nun die Losung von (a), d.h. [H2Os(t). (a) ist allerdings ge-
koppelt an die Losung der DGL (b) und (c), wir benotigen ja die Konzen-
trationsverlaufe von X und Y! Hier kann man das Quasistationaritatsprinzip
ausnutzen. Da O He und H(Ose sehr reaktive Intermediate sind, sind die Ge-
schwindigkeitskonstanten ks und k3 sehr gross, d.h. wir konnen annehmen
(X und Y reagieren ’sofort’ weiter, sobald sie gebildet wurden):

ax] vl

dt dt
Zur Losung ziehen wir Gl. (c¢) von Gl. (b) ab:

ka[A][X] + ks [X[Y] — 21 [A] = Ks[X][Y] + 2ka[Y]* — ko[ A][X]

Kol AJ[X] — 281 [A] = 42k, [Y ] — ko[ A][X]

d.h.
k1 [A] - k?2[A] [X] - k4[Y]2

Einsetzen in (a):
— 2 = By [A] A+ ko[ A][X] = kY] = 2k [A]
d.h.

[HQOQ] = [H202]0€72k1t

H50, zertillt also formell nach Kinetik erster Ordnung, obwohl der Mecha-
nismus wesentlich komplexer ist.

4.4.5 Vorgelagertes Gleichgewicht
Betrachen wir nun die folgende Reaktion

A+B2 1k p
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bei der gilt: ki, k1 >> ky. D.h. es kann sich ein intermedidres Gleichge-
wicht zwischen I und den Edukten einstellen, das erst langsam in Richtung
P abgebaut wird. Dann gilt:
Uk
[AI[B] ko
Dabei nehmen wir an, dass die Folgereaktion zu langsam ist, um das Gleich-
gewicht zwischen I und A+B zu stéren und es gilt:

Pl _, o
L = all) = ko K(A]B)

Diese Reaktion hat damit die Form einer Reaktion 2. Ordnung mit der ef-
fektiven Ratenkonstante:

k=kK=—— (4.42)
Niherung mit QS

Wir wollen nun nicht vernachléssigen, dass I abgebaut wird. Damit erhal-
ten wir die DGL:

dip]
o = ko[I] (4.43)
d[l
L = RALB) k) -kl
Quasistationaritatsprinzip:
% ~ 0

Es wird nicht angenommen, dass [I] klein ist, sondern dass es sich nur sehr
langsam verédndert. Damit folgt:
. k[A][B]

] Ty
d.h. die effektive Ratenkonstante ist:
— kjl
k_y + ko

welche identisch mit der oben gefundenen ist wenn gilt: ky << k_; Fiir P

erhalten wir damit:

kiko
Pl~ ——=_[A|l[B 4.44
(P~ 4B (4.44)

Dieser Typ von Reaktionen ist typisch fiir die enzymatische Katalyse.
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Ky k. >> k, A k, K, Kyks <<k K, k
+B&—/—=2C—>D ! : A+Be—=C—=>D

Konzentration K onzentration ke

IALEBL(CHD] k=1 moll_ o ks s7' ky=0.0257 IALBLICLID] k= 0.01ﬁ k=005 ky=1s7!

[Alo/[Blo Vorgelagertes C kurzlebiges
Gleichgewicht Zwischenprodukt
[A],[B] Quasistationaritats
D] D] prinzip!
[AL[B]

[C]

50

100

Zeit (Sekunden)

150

200

[C]

50

100

Zeit (Sekunden)

150 200

Abbildung 11:

Vorgelagertes

Gleichgewicht
QS(rechts). Grafiken von P. Weis.

(links) und

4.5 Komplexe Temperaturabhingigkeiten

Losung mit

Wir hatten gesehen, dass komplexe Reaktionen eine einfache Gestalt anneh-
men konnen, so fanden wir fiir die Reaktion mit vorgelagertem Gleichge-
wicht eine effektive Reaktion 2. Ordnung mit Gesamtgeschwindigkeitskon-
stante (Gl. 4.42)

Mit den Arrhenius Parametern (A;, A_;, A2) und Einsetzen der Arrhenius
Gleichung erhalten wir:

L —

=4

Ay Age PURTEIRIRT A A o~ (B1+E2—E_1)/RT
A_ e B-1/RT

Wir erhalten damit eine effektive Aktivierungsenergie

Ea:El—FEQ—E,l

Diese kann jedoch, je nach Hohe der einzelnen Barrieren, positiv oder ne-
gativ sein. Fiir £, > 0 erhilt man das erwartete Arrhenius Verhalten, die
Rate steigt mit der Temeratur, fiir £, < 0 erhélt man das Gegenteil: die
Rate sinkt mit der Temperatur. Dies bedeutet, dass die Riickreaktion sehr
sensitiv gegeniiber einer Temperaturerhhung ist und die Konzentration von
I vermindert, was die Gesamtrate verkleinert.

4.6 Zusammenfassung

Bei komplexen Reaktionen geht man wie folgt vor:
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EistEx E-n E,«6 €2 E_,

Abbildung 12: Reaktion mit zwei Reaktionsbarrieren:

Elementarreaktionen identifizieren.

. Aufstellung der DGL fiir jeden Stoff, Annahme:

e unimolekularer Schritt: 1.0rdnung
e bimolekularer Schritt: 2.0rdnung

DGLn priifen: Massenbilanz, Stochiometrie i%%

Entweder Néherung (Quasistationaritit) oder exakte Losung, eventu-
ell numerisch (Mathematika, Maple etc.) unter Beriicksichtigung der
Randbedingungen (A, etc.)
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5 Komplexe Kinetiken

5.1 Unimolekulare Reaktionen: Lindeman-Hinshelwood
Mechanismus

Bei unimolekularen Reaktionen stellt man i.A. eine Druckabhéngigkeit der
Reaktionsordnung fest, was zunéchst sehr eigenartig erscheint. Wie oben dis-

O [ T
CH,NC — CH,CN | =l :

d[ CH,CN]

ar = kexp -[ CH3NC] t

| &7 |
|
-= L | |
T -2 i Q ! 2 =) < T
a s s Log,, P {(mm).
uelle: F.W. Schneider, B. S. Rabinovich,
J.Am.Chem.Soc., 84, 4215 (1962) 0.0013 mbar 130 bar

Abbildung 13: Druckabhéngigkeit von k

kutiert erwartet man, dass diese Reaktionen 1.0Ordnung sind. So dndert sich
bei der Isomerisierung

cycloCsHg — CH3CH = CH,

nur die Struktur des Molekiils, es muss kein weiteres Molekiil angelagert
werden, was eine Reaktion 2. Ordnung bedingen wiirde. Dennoch ist auch
hier die Situation komplexer. Es ist ndmlich moglich, dass ein Molekiil die
zur Umlagerung nétige Energie durch den Stoss mit einem anderen Molekiil
erhalt (Aktivierung). Dann wiirde auch eine unimolekulare Reaktion einen
Reaktionsschritt 2. Ordnung enthalten.

Der Lindemann-Hinshelwood Mechanismus nimmt eine Aktivierung
des Molekiils A durch Stoss mit einem Partner an, das aktivierte Molekiil
wird mit A* bezeichnet. Molekiile sind nicht starre Korper, sie haben vie-
le Schwingungsfreiheitsgrade. Ein Stoss kann solche Schwingungen anregen,
wobei bestimmte Schwingungen zum ’Bruch’ des Molekiils oder dessen Iso-
merisierung fithren kénnen.

A+ AT A4 44
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A* kann die Energie durch erneuten Stoss wieder verlieren

A+ A B4 a4 4

oder ins Produkt iibergehen:
At p
Wir erhalten die folgenden DGLn fiir die Einzelschritte:

d[A*]
dt
Nun kommt es darauf an, welcher der ratenbestimmende Schritt ist.
Wenn es der Letzte ist, erhédlt man eine Gesamtreaktion der 1. Ordnung.
Dies kann man mit Hilfe des Anwendung des Quasistationarititsprinzips
zeigen:

= kalA]" — k_a[A][A"] — kp[A7] (5.1)

kA[A]2
A = —22 4 5.2
[ ] kP + k'_A[A] ( )
und fiir das Produkt erhalt man:
d[P] kpkalA]
— = A= ——=—JA )

Dieses Geschwindigkeitsgesetz ist nun eindeutig nicht 1. Ordnung! Man kann
eine effektive Geschwindigkeitskonstante fiir die Gesamtreaktion definieren:
kpkalA] 1 k_a 1
keit =7 1 = +
/Cp—l—k,A[A] k‘eff kpka kA[A]

(5.4)

Wir wollen nun zur weiteren Analyse zwei Grenzfille unterscheiden:
e Hochdrucklimit: [A] ist sehr gross, d.h. k_4[A] >> kp:
kpka  _ d[P]  kpka

bt N T dE T k|

Effektiv ist dies eine Reaktion 1. Ordnung. Der geschwindigkeitsbestim-
mende Schritt ist der Zerfall von A*.

e Niederdrucklimit: [A] ist sehr klein, d.h. k4[A] << kp:

d|P
k?eff ~ ,I{ZA[A] ==> % = kA[A]2
t
Reaktion 2.0rdnung. Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist die
bimolekulare Erzeugung von A*.
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Dieses Modell ist allerdings eine sehr einfache Karikatur der molekularen
Vorgénge. Es wird angenommen, dass das Molekiil Anregungsenergie durch
den Stoss erhalt. Faktisch ist diese Energie jedoch iiber alle Freiheitsgrade des
Molekiils verteilt. Um fiir die Reaktion brauchbar zu sein, muss sdie Energie
auf die Freiheitsgrade 'konzentriert’ sein, die die Konformationséinderung des
Molekiils bestimmen. Fiir eine Isomerisierung besipielsweise muss die Energie
verfiighar sein um die Rotationsbarriere der Bindung zu iiberwinden. Es gibt
weiterfiihrende Modelle, die dies beriicksichtigen.

koki[A] Lok, 1

Cyclopropan — Propen = P
K[A]+k ke koki Ki[A]

RS K =
Kefr

ok
indemann -Hinshelwo:
ot \- -
d
4

Kok
b
Hochdrucklimit

¥
loguo

Quelle: Laidler, 2. Aufl.

Abbildung 14: Druckabhéngigkeit von k

5.2 Assoziationsreaktion: Radikal-Radikal Rekombina-
tion
Br e +Bre — Bry

oder
CH3 L4 +CH30 — CQHG

Elementarreaktionen:

Assoziation — Dr e +Bre -4, Br;
Dissoziation — Br} *0, Br e +Bre

Stabilisiterung  Bry + M s, Bry

Brj ist das thermisch aktivierte Molekiil. Die Schwingungsenergie, die auf
die inneren Freiheitsgrade (Rotation, Vibration) verteilt ist fithrt zur Disso-
ziation, wenn sie nicht durch Stoss abgefiithrt wird.
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Aufstellen der Ratengleichungen und Verwendung des Stationaritétsprinzips
fithrt zu der folgenden DGL (Beweis: Ubung.):

d[B’l“.] — _9 ]{’Aks[]\/f]

dt ~“kp + ks[M]

[Bre]* =: —2k.;[Bre]? (5.5)

Es kann also eine effektive Geschwindigkeitskonstante definiert werden. Wir
unterscheiden nun 2 Grenzfille:

e hoher Druck, d.h. [M] gross: ks[M] >> kp

d[Bre]
dt

~ —2k4[Bre]?

Geschwindigkeitsbest. Schritt: Assoziation. Reaktion (pseudo) 2. Ord-
nung.

o [M] klein: kg[M] << kp

d|Bre kak
Bre] . _95aks (31 Bre)?
dt kp
Reaktion (pseudo) 3. Ordnung.
_________ L In (k)
In(kEH) // grosses [M], hoher Druck:
// kesr = ka
v/
4 ko kg[M]
ket =4 % eolM]

Reaktionsordnung ist druckabhangig !
kleines [M], geringer Druck:

kesr = [M]

In (M)

Abbildung 15: Druckabhéngigkeit von k, Abb. von P. Weis.

5.3 Kettenreaktionen

Viele Reaktionen in der Gasphase und Polymerisierungsreaktionen in Losung
sind sogenannte Kettenreaktionen. Nach Initiierung der Reaktion bilden die
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Intermediate in einem folgenden Schritt weitere Intermediate, usw., bis ei-
ne Inhibierung zum Abbruch der Kettenreaktion fiihrt. Die Intermediate,
die diese Kettenreaktion treiben, werden Kettentréiger genannt. Bei Kern-
reaktionen beispielsweise sind diese Kettentrager Neutronen, in radikalischen
Kettenreaktionen, wie dem folgenden Beispiel, sind sie Radikale.

5.3.1 Kettenreaktion ohne Verzweigung
Die (Gasphasen-) Reaktion
H,(g) + Bra(g) — 2HBr(g)

hat eine sehr komplizierte Reaktionsordnung, wie oben angesprochen. Um
diese zu verstehen wurde der folgende Mechanismus vorgeschlagen (Folge
von Elementarreaktionen):

Initizerung Bro + M M, Bre+Bre+M

Kettenwachstum Br e +H, * HBr+ He

H e +DBry % HBr + Bre (5.6)
Inhibierung He+HBr 4, Hy + Bre
Abbruch Bre+Bre+M - Bry+ M

Im Initiierungsschritt wird Bry durch einen Stoss mit M (Hs oder Brs)
aktiviert. Dadurch erhélt das Molekiil kinetische Energie, die zum Zerfall
fithrt (Lindemann-Hinshelwood). Damit ist diese Reaktion, je nach Druck,
entweder 1. oder 2. Ordnung. Ebenso muss im Abbruch-Schritt diese Ener-
gie wieder abgefiihrt werden. Dies geschieht wieder durch einen Stoss mit M.
Diese Reaktion ist daher 2. oder 3. Ordnung, analog zum Initiierungsschritt,
abhéngig vom Druck. Im Inhibierungsschritt wird He entzogen, damit
wird die Reaktion verlangsamt, aber die Terminierung erfolgt erst durch Br
Rekomination.

Ratengleichung fiir Produktformation:

d[H Br]
dt

= ko[Bre|[Hs] + k3[He|[Bry] — k4[He|[H Br] (5.7)
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Um diese zu l6sen, bendtigen wir die Losung der DGL der Kettentréger, die
wir wieder durch Anwendung des Quasistationarititsprinzips erhalten:

d[Bre|

(CL) 0 = dt = le[BTQ][M] - k’Q[BT.HHQ] + k?g[H.HB’/‘Q] +]€4[HOHHB’I"] — 2]{35[BT0]2[M]
0 0 = W Bralia]  ky(He)Bra] - ki [He]H B

Gln. (a) und (b) haben gleiche Beitrige (ks, k3 und k4) mit umgekehrten
Vorzeichen, das bringt uns auf die Idee, die beiden Gleichungen zu addieren:

0= 2]{71[BT2][M] — 2]{?5[BT0]2[M]
Da [M] wegféllt, erhélt man:

[Bre| = (%) v [Bry)'/? (5.8)

5
Gl (b) nach [He| auflésen und Gl. 5.8 einsetzen:

ko[ Bre][Ha) B ko (%) 1/2 [Brs]Y/2[Ho|

[He] = ks|Brs] + k4[H Br] B k| Bro] + ka[H Br]

Dies konnen wir nun in Gl. 5.7 einsetzen:

d[H Br] Y2, kskz #) [Bro] Pl Bre)
kyko (k_1> / [Brs]'/?[H)[H Br]

]{33 [BTQ] + ]{?4[HBT]

Nun erweitern wir den 1. Term mit (ks[Brs] + ky4[H Br]), verwenden die ef-
fektiven Geschwindigkeitskonstanten

k= ﬁ ks k’/ — @
. 2 k5 . k3

d[HBr]  2k[H][Brs]*/*
dt  [Bry + K [HBR)

und erhalten:

(5.10)

Man sieht sofort, dass die Reaktion sich mit Bildung von [H Br] verlangsamt.
Dies liegt an der Konkurrenzreaktion (Inhibierung), HBr bildet mit He wieder
das Edukt Hs. Die Gleichung kann numerisch integriert werden.
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5.3.2 Radikalische Polymerisation

Kettenwachstum erfolgt oft iiber radikalische Reaktionen, bei denen ein In-
itiatormolekiil I in zwei Radikale Re zerfillt und dadurch die Monomere
M zu einer Kette gefiigt werden.

Inititerung I %5 2Re
Kettenwachstum M + Re 1, RMe
M + RMe 25 RM,e (5.11)

M + RM, 1o 2 RM, e

Abbruch RM,, ® +RM,e ~> RM, . .R

Man kann nun annehmen, dass die Geschwindigkeitskonstanten unabhéngig
von der Kettenldnge sind, d.h.

k=ki=ky=..=k,
Nun definieren wir noch die Gesamtkonzentration der Radikale,
[GRe| := [Re| + [RMe]| + [RMse| + ... + [RM,e]

und wir konnen die DGL aufstellen:

UM (Re)[M] + ka[RMe][M) + ky[RMye][M] + .. + ky[RM,e][M] =

dt
= k[GRe|[M] (5.12)
Die Gesamtkonzentration der Radikale &ndert sich nur am Anfang und beim
Abbruch, d.h. wir kénnen wieder das Quasistationaritatsprinzip anwenden:
d[GRe]

= 2kl - 2%k,|GRe)* = 0 (5.13)

D.h.
(GRe| = \/k; [k /[I] (5.14)
in Gl 5.12 eingesetzt ergibt:
S R TTIM) = K /T (5.15)

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist damit proportional zur Wurzel der Konzen-
tration des Initiatormolekiils.
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5.3.3 Kettenreaktion mit Verzweigung: Explosion

Es gibt zwei Typen von Explosionen, die Thermische, bei der mit jedem
(exothermen) Reaktionschritt die Temperatur erhoht wird, was zu einer wei-
teren Beschleunigung fiihrt, und die Verzweigungs-Explosion, bei der die
Anzahl der Kettentriager exponentiell wéchst.

Ein Beispiel ist die Knallgasreaktion,

2H;(g) + O2(g) — 2H,0(g).

Die Gesamtreaktion sieht sehr einfach aus, der Mechanismus ist jedoch sehr
komplex und noch nicht bis ins letzte Detail geklart. Die Kettenreaktion
involviert eine Reihe radikalischer Intermediate.

Inititerung Hy+ Oy + M KL 00H e +M
OH o +Hy % H,O + He
Verzweigung — H o +0s 5. 00 e +OHe (5.16)
eODe+H, K e +OHe

Abbruch He+He+M - H, + M

Hier wird in jedem Reaktionsyklus die Anzahl der Radikale verdoppelt. Lei-
der verlduft diese Reaktion auf noch komplexere Weise, z.B. wird auch HO,
gebildet, daher werden wir diese Reaktion nicht im Detail betrachten.
Stattdessen wollen wir im Folgenden das stark vereinfachte Modell betrach-
ten:

A+B—-C
Initiierung Al x
Verzweigung B+ X 22,0+ aX (5.17)
Abbruch X £ 4

(X: radikalische Intermediate) Dabei wird sowohl der Lindemann-Hinshelwood
Mechanismus im Initiierungsschritt ignoriert, wie auch der Stosspartner M
beim Abbruch. o > 1, bei der Reaktion 5.16 gilt a = 2.
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Losung I: Quasistationaritéit (obwohl bei Explosion fraglich!)

Fallunterscheidung:

46

(5.18)

(5.19)

1. A >0, d.h. k3 > ko(a—1)[B]: Abbruch iiberwiegt Verzweigung, Losung

wie bei Kettenreaktion (HBr) oben.

2. A <0,d.h. k3 < ko(a—1)[B]: Verzweigung iiberwiegt den Abbruch, [X]
wird negativ, QS offensichtlich nicht anwendbar. Bei Explosion steigt

[X] schnell an, im Gegensatz zur QS Annahme.
Losung I1: Integration ohne QS
Betrachte den Anfang der Reaktion.
[A], [B] >> [X], [A] = [Alo, [B] = [Blo, [X]o =0

d.h.
X = (ka(a — 1)[Blo — k3)

A kg
dx dx 1
%:a—bx /a_bx:——ln(a—bx)
1 X
5 lin(ki[ Al = MX Do = ¢

(5.20)
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aa |

ae |-

7o |

sa |-

se |

a0 |

aa |

=8 |

18 |

- a.s ES 1.5 = 2.5 EY

Abbildung 16: Verlauf der Konzentration [X] fiir die drei Falle: k=1, [A], =
5, A =1,0-1

Fiir kurze Zeiten t erhalten wir (Anfang der Reaktion):

(X anfang = @ (1—e) (5.21)

Fallunterscheidung;:

1. A >0, d.h. k3 > kao(av — 1)[B]: Abbruch tiberwiegt Verzweigung.
[X] konvergiert mit t gegen den QS Wert Gl. 5.19

(X anfang = i /[\A]

2.0=0: % entweder I” Hospital oder Reihendarstellung der exp Funktion.

o0 n

o) = 3

0

M2 (A2
XLt = kil (£ 57 + -

Fir A = 0 : erhalten wir:
[X]anfang = k1[Alot

3. A <0, dh. k3 < ko(a — 1)[B], Verzweigung iiberwiegt den Abbruch:
Explosion. mit A = —| |

[X]Anfang _ k1|[;\4|]0 (€+|/\\t . 1)
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Hier wéchst die Anzahl der Kettentréger exponentiell, damit steigt auch
der Druck exponentiell. Eine Explosion findet nur fiir A < 0 statt, d.h.
es gibt einen Mindestdruck.

ks > k(o — 1)[B] — [B]

> —kS
k‘z(CM — 1) '

Man sollte aber beachten, dass dies ein sehr einfaches Modell fiir die
Explosion ist, z.B. wurde die Druckabhéngigkeit der Abbruchreaktion
vernachléssigt, aber auch die termischen Aspekte: hohere Temperatur
vergrossert die k’s, beschleunigt also die Reaktion weiter.

lg (p/Pa)

Explosion
1bar 5 |
| stetige
Reaktion
a
obere
Grenze
3
! untere
| Grenzée
1 mbar 2 1 1
600 700

Abb. 26.2

2H, + O, — 2 H,O

s |
thermische

900 1000
T/K

aus: Atkins, 3. Auflage

Wirmeexplosion

Die frei werdende Reaktionsenthalpie
wird nicht rasch genug durch Diffusion
abgefihrt, dadurch steigt die Temperatur,
dadurch steigen die Geschwindigkeits-
konstanten, dadurch steigt Temperatur...

Stetige Reaktion (Flamme)
zusatzliche Spezies (HO,,H,0,)
kommen hinzu. Die Mischung brennt,
explodiert aber nicht.

Obere Grenze

Nicht erklarbar mit einfachem
Mechanismus: Druckabhangigkeit der
Abbruchreaktion (s. 1.3.8) ignoriert!
Rekombinationsrate nimmt zu, Ketten-
trager (O,H,OH) gehen so verloren.

Untere Explosionsgrenze
Im vereinfachten Bild: A =0

Langsame Reaktion

Kettentrager (O,H,OH) kollidieren mit

der Wand (und gehen so verloren),

bevor sie mit O, oder H, reagieren

kénnen.

Im vereinfachten Bild:

[B] zu klein, A > 0, [X] divergiert nicht
4

Abbildung 17: Bereiche der Explosionsreaktion: Grafik aus Atkins

5.4 Enzymatische Katalyse: Michaelis-Menten

Ein Katalysator ist ein Stoff, der eine Reaktion beschleunigt ohne dabei
selbst chemisch verbraucht zu werden, er vermindert die Aktivierungsenergie
E, einer Reaktion, &ndert aber AG nicht. Der Katalysator greift damit in die
Kinetik ein, lasst aber die Thermodynamik unverédndert. Man unterscheidet
die Homogene Katalyse, wo Katalysator und Reaktanden in der gleichen
Phase vorliegen, von der Heterogenen Katalyse, wo diese in unterschiedli-
chen Phasen vorliegen, wie z.B. die Metalloberflache, die als Katalysator fiir
Gasphasenreaktionen dienen kann. Ein Enzym ist ein biologischer Kataly-
sator (Homogene Katalyse), meist ein Protein oder RNA.
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Beispiel: Die Reaktion
H202 — 2H20 + 02

ist mit AG =-103 kJ/Mol exotherm, doch stark inhibiert durch eine hohe
Barriere von E, =76 kJ/Mol. Zugabe von lodid Ionen vermindert die Barriere
auf £4 = 57 kJ/Mol, d.h. die Rate wird etwa um den Faktor 2000 erhoht.
Das Enzym Katalase reduziert die Barriere allerdings viel drastischer auf
E, = 8 kJ/Mol, d.h.die Rate steigt um den Faktor 10,

Aus dem Substrat S und Enzym E bildet sich in einem ersten Schritt
der Enzym-Substrat-Komplex ES | dieser Schritt ist reversibel. Es gibt
zwei Modellvorstellung fiir diesen Schritt. In dem Schliissel-Schloss Modell
wird angenommen, dass das Substrat genau in die Bindungstasche des En-
zyms passt, dieses Modell gibt ein suggestives Bild fiir die Enzymspezifizitét.
Allerdings sind Enzyme strukturell flexibel. Das ’induced fit’ Modell tragt
dem Rechnung indem es eine Anpassung der Bindungstasche an das Substrat
beriicksichtigt.

In einem zweiten Schritt zerfillt ES in das Enzym E und das Produkt P

k1,k—1 ko
EFE+S = ES—FE+P

Diese Reaktion haben wir oben schon einmal diskutiert (vorgelagertes Gleich-
gewicht). Wir haben die DGLn

d[P]

A _ i (5.22)
@ = i[B][S] - k[ES] — ko[ES]

Anwenden von QS auf die 2. Gleichung ergibt:

ky 1

[ES] = m[EHS] = —[E][S] (5.23)

mit der Michaelis-Menten Konstante

kit ke [E]S]
Kor=—p—= [ES]

Im Fall ky << k_; ist K, identisch mit der Gleichgewichtskonstanten K.

Nun verwenden wir die Massenbilanz fiir das Enzym:

[Elo = [ES] + [E]
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Wenn wir nun [E] = [E]y — [E)S] in die Gleichung 5.23 einsetzen und umfor-
men erhalten wir:

[Elo[S]

=g+

(5.24)

Dies in Gl. 5.22 fiir [P] einsetzen ergibt die Michaelis-Menten Gleichung:
AP kalE)[S

(5.25)
di K +[S]
r= @ sMichaelis-Plot" r= M ,Michaelis-Plot*
ot Cat
QR:::P:L?I;EQ» gee:ckms&ig- [S] gross:
Keit Keit
Sattigung:
s (s},
Rate unabh.
von [S]
[S] klein:
1. Ordnung in [S]: dE:] ~ klv[lf]‘][s]
Substratkonzentration [s] Substratkonzeniration [ S]
Abbildung 18: Michaelis Menten Kinetik, Abb. von P. Weis.
Grenzfille:

1. [S] << Ky, d.h. wenig Substrat in Losung:
d[P] _ ks[Elo

dt Ky 15]
Kinetik 1.0Ordnung.
2. [S] >> Ky, Sattigungskinetik
d[P]
—— = k|F
g~ FlElo

Kinetik 0. Ordnung. Geschwindigkeit nur abhéngig von Enzymmenge.
Dies ist auch die maximale Geschwindigkeit 7,,,, = ks[FE]y da (siehe
Gl. 5.25)

5]

_ 1.
Ko + 19 ©
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Die beiden Grenzfille sind in Abb. 18 dargestellt.

Die Reaktionsgeschwindigkeit r = d[P]/dt l4sst sich durch 7,,,, ausdriicken:

T'maz | S]

r= R +15] (5.26)

Betrachten wir die halbe maximale Geschwindigkeit, rmaz/2 = Tmae/2, die
sich bei der Konzentration [S];,q/2 einstellt.

T"maz [S] max /2

Tmaz 2=
/ KM + [S]maz/2

(5.27)

oder:
[S}max/Q = KM

Man kann also Kj; direkt aus dem Michaelis-Menten Plot ablesen (Abb. 19
links). Sehr niitzlich ist auch die Lineweaver-Burk Darstellung, die Gl. 5.26
invertiert.

P TwmaelS] Tmae  Tmas [S)
Diese Darstellung hat die Form einer Geradengleichung f(z) = a + bx, d.h.
durch Auftragen von

1 1
r 5]
kann man direkt die Steigung b==2L und a= ﬁ ablesen (Abb. 19 rechts).

max

Katalytische Effizienz

Die maximale Geschwindigkeit wird unter Sattigungsbedingungen gemessen,
wo die maximale Geschwindigkeit durch r,,., = ka2[E]o gegeben ist. Ein Mafl
fiir die Effizienz des Enzyms konnte daher die katalytische Konstante

kcat = k2

sein. k., wird Wechselzahl genannt (’turnover frequencey’) und gibt die An-
zahl der katalytischen Zyklen pro Zeiteinheit an. Enzyme arbeiten jedoch
unter physiologischen Bedingungen die weit von der Séttigung entfernt sind,
die Geschwindigkeit ist daher nur

V= kcat[ES].
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r= @ »,Michaelis-Plot*
dt =
Reaktior "
geschwindig: :
feit ./[
/ - KM'I m
///
-
o v
2 : /—*\II, 4
( () <
/\_
X
V7 18
L /7\/ 18]
@ Substratkonzentration [ S]
1K,

Abbildung 19: Michaelis Menten Kinetik, Abb. von P. Weis (links) und
Lineweaver-Burcke Darstellung (rechts, Quelle: www.chemgapedia.de)

Die Bildung von [E'S] wird jedoch von Kj; bestimmt, die katalytische Effizi-
enz hingt im Fall [S] << K (s.0.) wegen

kcat
v =
Ky

[Elo[S]

von dem Quotienten € = k., /Ky ab, der die enzymatische Umsatzgeschwin-
digkeit charakterisiert. Diese kann die Entstehungsrate von [ES] nicht iiber-
schreiten, die durch die Diffusionsgeschwindigkeit begrenzt ist.

Inhibierung

Die Enzymfunktion kann auf zwei Weisen inhibiert werden, kompetitiv,
wenn der Inhibitor I an der gleichen Stelle bindet wie das Substrat, dann
ist das Enzym blockiert. Oder nicht-kompetitiv, hier bindet I an einer an-
deren Stelle als S, deaktiviert aber dann den Komplex ES durch Bildung
von ESI. Um dies zu beschreiben, miissen in der Kinetik noch die folgenden
beiden Gleichgewichte beriicksichtigt werden.

_ _ B[]
EI=E+I K, = B (5.28)
,[ES|]
ESI=ES+1 K= )

(5.29)
Mit den Definitionen:

a=1+[I]/K; o =1+ [I/K;
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erhalt man eine modifizierte Michaelis-Menten Kinetik

dP] _ FolE[S]
dt O/KM + Oé[S]

(5.30)

Durch kinetische Analyse kann mit Hilfe der Lineweaver-Burk Darstellung
die Art der Inhibierung festgestellt werden (fiir Details, siehe etwa Atkins
oder Allen).

5.5 Photochemie

Die Photochemie beschéftigt sich mit Reaktionen, die durch Licht (Photo-
nen) initiiert werden. Um diese formal richtig behandeln zu kénnen, benétigt
man die Quantenmechanik (QM: PCII). Im Molekiil sind die Elektronen im
Raum um die positiv geladenen Kerne verteilt, wie genau, das beschreibt
die QM. Die genaue Verteilung ist jedoch wichtig, um die chemische Bin-
dung verstehen zu koénnen. Die Elektronenanordnung fithrt zu einer Kom-
pensation der Abstossung der positiv geladenen Kerne, und eine effektive
Anziehung/Bindung zwischen den Atomen ensteht. Die genaue Anordnung
der Elektronen im Molekiil bestimmt damit auch die Details der Geometrie
im Molekiil, d.h. die Bindungsabsténde, Winkel etc.

_.fi"‘ S:, 'rap,
@ | Sa A \
t &y E: - k‘_‘x[ 1,

Abbildung 20: Bohrsches Atommodell (links) und Energieniveaus eines Mo-
lekiils

Das Bohrsche Atommodell, das eine Analogie zum Planetenmodell darstellt,
ist viel zu einfach um den Sachverhalt beschreiben zu koénnen. Eine qua-
litativ richtige Einsicht besteht jedoch in der Quantelung der Energie, die
Elektronen kénnen sich nur auf bestimmten, energetisch determinierten Bah-
nen bewegen. So kann Licht nur zu bestimmten Anregungen der Elektronen
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auf andere 'Bahnen’ (diese Konzept wird in der QM revidiert) fithren. Man
bezeichnet den elektronischen Grundzustand mit Sy, den ersten ange-
regten Zustand mit S; etc. Wenn also durch Licht der S; angeregt wird,
verdndert sich die Elektronenanordnung im Molekiil, dadurch verdndert sich
auch die Bindung zwischen den Atomen.

Wenn ein Molekiil durch Licht (hv) elektronisch angeregt wird, konnen
mehrere Prozesse stattfinden:

1. Emission: das Molekiil kann das Licht wieder abgeben (Fluoreszenz).

2. Da durch Veranderung der Elektronenverteilung sich andere Bindungs-
verhéltnisse einstellen konnen, kann das Molekiil im S; (oder hoher
angeregt Zusténde) (Abb. 21):

e dissoziieren, wenn es kein Energieminimum im S; gibt.

e die Struktur relaxieren, wenn sich das Energieminimum im S;
von dem im Sy unterscheidet. Wenn das Molekiil dann wieder
ein Photon abgibt (Fluoreszenz), hat dieses Photon eine geringere
Energie (Rotverschiebung gegeniiber der Anregungswellenlénge).

e isomerisieren, wenn im S; eine Rotation von Winkeln favorisert
wird.

3. Inter-System-Crossing (ISC): Es kann ein Ubergang von einem Sin-
gulett (S;) in einen Triplett (Ty) Zustand stattfinden. Wenn der T,
durch Strahlung in den S iibergeht, nennt man das Phosphoreszenz
(Abb. 20).

Betrachten wir nun eine photoinduzierte Reaktion (z.B: Spaltung von Bry):

ko k
A+hy = A+ k2 B

A* bezeichne das Molekiil im ersten angeregten Zustand.

P ke — ka7~ k(4] (531)
dB) :

Die Photonen werden hier wie ein Stoff behandelt, ® ist die Lichtintensitét
(Photonen/Zeit Probenvolumen). Anwenden des QS auf die erste Gleichung:
kqo[A]P
A*] =
[ ] k r+ k,
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Abbildung 21: Dissoziation, Relaxation und Isomerisierung im ersten ange-
regten Zustand

und in die Zweite einsetzen:

d[B] K ko A]®
— .32
it kp+ ks (532)

5.6 Heterogene Katalyse: Reaktionen an Oberflichen
5.6.1 Langmuir Adsorptionsisotherme

Reaktionen, die von Festkorperoberflichen katalysiert werden setzen in ei-
nem ersten Schritt die Adsorption der Molekiile auf der Oberfliche (OF)
voraus. Man unterscheidet zwischen Physisorption, wo die Molekiile eine
VAW (Dispersion) Bindung mit der OF eingehen und der Chemisorption,
deren Bindungscharakter eher der chemischen Bindung entspricht.

Eine Oberfliche weist nun eine bestimmte Anzahl an Bindungsstellen O
auf. Z.B. kann jedes Oberflaichenatom ein ungepaartes Elektron haben das
prinzipiell in der Lage ist, eine Bindung mit einem anderen Atom /Molekiil
A einzugehen (Abb. 22). Da dies reversibel ist, betrachten wir folgenden
Mechanismus

kik_1
A+0 = O0OA
mit der Ratengleichung;:
d[OA
AO8 — kjo)a) - ki[04 (53)

Die Oberfldche ist 2-dimensional, die Konzentrationen [O] und [OA] sind
daher als (Anzahl Teilchen)/Flache gegeben. Nun hat die Oberfliche eine
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maximale Anzahl an Bindungsstellen O, d.h. die Konzentration von OA er-
reicht ihr Maximum [O A],,4., wenn alle Bindungsstellen belegt sind. Die Zahl
(0< 6 <1)
)
 [0A]inas
gibt die Oberflichenbedeckung an und wir kénnen die Ratengleichung damit
auch schreiben als ([O] 4+ [OA] = [OA]az):

o
dt
Mit pV = NET sehen wir sofort, dass bei V,T = konst. der Druck propor-

ke (1 — 0)[A] — k_10 (5.34)

Abbildung 22: Obeflichenbedeckung mit # = 0, # = 0.5 und § = 1. Abb. von
P. Weis

tional zur Anzahl der Teilchen im Volumen V ist, p ist also proportional zu
[A]. Damit kénnen wir sofort schreiben:

df
dt
Im Gleichgewicht (df/dt = 0)erhalten wir mit K = k_11 damit die Langmuir-

Adsorptionsisotherme (Abb. 23): i

g 1P
1+ Kp

(5.36)

Abweichungen von dieser Isotherme treten bei Multilagen-Adsorption und
bei unterschiedlich stark bindenden Adsorptionsplatzen auf.

5.6.2 Oberflaichenreaktionen: Heterogene Katalyse
Beispiele:

e Ammoniaksynthese: 3Hy + Ny — 2N Hj
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Multilagen-Adsorption

e 1 Monolage

-
N ads I adsorbiertes Gas
Menge des e
adsorhierten P
Gases -

\ Langmuir

.
P (Gleichgewichtsdruck) \\ P (Gleichgewichtsdruck)

Abbildung 23: Langmuir Isotherme (rechts) und Abweichung bei Multilagen-
Adsorption. (Abb. von P. Weis)

e Abgaskatalysator: NO, zu Ny, CO zu CO,.

Diese Reaktionen vom Typ
A+B—-C

wollen wir ndherungsweise als vorgelagertes Gleichgewicht betrachten.

1,k-1

k
A+0O0 = 0OA
ko,k_o
B+0O = OB

k3,slow

OA+0OB =— 0OC
oc"™!% oy c
Wir verwenden nun GIl. 5.35 fiir A und B an und beachten, dass fiir die

Hinreaktion die Anzahl der freien Bindungsplétze durch (1—64—60p) gegeben
ist. Dies fiihrt auf die DGLn:

df
(a) d_;l = k(1 =04 —0p)pa—k-104=0 (5.37)
df
® G = k(1= 0a—6a)pn — ka0 =0
df
(¢) d—tc = k30405 — ksbc =0
ey
@ g = Mo

Fiir GL. (a) und (b) nehmen wir thermodynamisches Gleichgewicht an (wie
oben), fiir (¢) wenden wir QS an. Mit QS fur (c), k3040 = k4fc, erhalten
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wir fiir (d):
d[C]
—— = k4O = k3040
7 wWeo = k3talp
Wir benétigen also 84 und 6p. Dazu teilen wir (a) durch (b) und erhalten:
Kapa _ 0a
Kgpp 0B

Dies nach 0z auflosen und in (a) einsetzen:

_ Kapa
1+ Kapa + Kppp

04

Man erhélt ein analoges Ergebnis fiir B und erhélt fiir (d):

% - k4¢90 - kgeAeB - kg

KapaKppp
(1 + Kapa + Kppp)?

(5.38)

Diese Gleichung geht von dem sehr einfachen Modell aus, jeder Schritt kann
komplizierter sein. So kann insb. auch der Desorptionsschritt (d) langsam
sein, dann gébe es eine Inhibierung durch das Produkt. OA und OB koénnen
auf der Oberfldche diffundieren, ks ist also auch durch die Diffusion auf der
Oberféche limitiert.



