Kinetik

Reaktionskinetik ist die Lehre von der
Geschwindigkeit chemischer Reaktionen.

Reaktionsmechanismen sind detaillierte
Beschreibungen, wie eine Reaktion ablauft.



Kollision zwischen einem Molekil A, und einem
Molekil X, unter Bildung von zwei Molekilen HX

A; (g) + X (g) —> 2 AX (g)



Reaktionsgeschwindigkeit




Ac(AX)

v(AX) = AT

dc(AX)

v(AX) = e

dc(Az)  dc(X3)

v(Az) = v(X;) = dt it



A; (g) + X; (8) —> 2 AX (g)

v(AX) = -2v(A,) = —2v(X,)

1 dC(AX) - dC(Az) - dC(Xz)

2 dt dt dt



Geschwindigkeitsgesetz: Mathematische Gleichung, welche
die Reaktionsgeschwindigkeit mit den Konzentrationen der
Reaktanden verbindet.

A+B——>C

de(C)  dc(A)  dc(B)
dt ~ dt  dt

=k-c*(A) - c’(B)

Reaktionsordnung: Summe der Exponenten



Bestimmung von Geschwindigkeitsgesetzen anhand von
Anfangsgeschwindigkeiten:

A+B——>C

Folgende Anfangsgeschwindigkeiten wurden bei unter-schiedlichen
Ausgangskonzentrationen von A und B gemessen:

Experiment-Nr. co(A) in co(B) in Anfangsgeschwindigkeit
mol/L (M) | mol/L (M) in mol/L-s (M/s)
1 0.100 0.100 4.0 -10°
2 0.100 0.200 4.0 -10°
3 0.200 0.100 16.0 - 10~




Aufgaben:

a) Bestimmung des Geschwindigkeitsgesetzes

b) Berechnung der Geschwindigkeitskonstante k (mit
korrekter Masseinheit)

c) Berechnung der Anfangsgeschwindigkeit fiir

co(A) = 0.050 M und ¢y(B) =0.100 M

v=k-c*(A):-c’(B)



a) Vergleich Exp. 1 mit Exp. 2:
co(A) = const. ¢y(B) wird verdoppelt

Die Anfangsgeschwindigkeit ist konstant. Die Reaktions-
geschwindigkeit ist nullter Ordnung beziiglich ¢(B).

Vergleich Exp. 1 mit Exp. 3:
co(A) = wird verdoppelt. cy(B) = const.

Die Anfangsgeschwindigkeit ist vervierfacht. Die Reak-
tionsgeschwindigkeit ist zweiter Ordnung bezliglich c(A).

v=k-c*(A)-c°(B) = k- c*(A)



b) Nutzung der Daten aus Experiment 1

v 4.0-10°M -s1

— _ — —3a1—1 -1
@) (0100mz RO-10TMes

k

v=k-c*(A)=4.0-103M1.s71.(0.050M)?

v=1.0-10"°>M.s1



Reaktionen erster Ordnung: A—— B

dc(A dc(B
v(4) = — Cc'l(t):k-c(A)z Cc'l(t)

dec(A)

c(A) = —k - dt

c(A) t

[ fea

co(A)




Inc(A) —Incy(A) = —k-(t—0)

Inc(A) = —k-t+1Incy(A)

c(A)
lnco(A) =—k-t
c(A) _ okt

co(A)

c(A) = co(A) - ekt



Auftragung von In ¢(A) gegen t Auftragung von c(A) gegen t




Halbwertszeit t.,,: Reaktionszeit, nach der die Halfte der
Reaktanden umgesetzt ist.

c(A) =% co(A)

0.693

—‘ln2=t1/2=



t,, ist nicht konzentrationsabhangig.



Beispiel : Umlagerungsreaktion von Methylisonitril in
Acetonitril

CH;—N=C ——> CH;—C=N

Gegeben: Reaktion erster Ordnung

Partialdriicke p(CH;NC) bei 198°C

Gesucht: k,t;



Geschwindigkeitsgesetz:

dC(CHgNC)
n p
Cc =—= ——
V RT

_.,. P
RTdt =k RT(CHBNC)



dt
In p(CH3NC) = —k -t + In py(CH3NC)




Die Steigung der Geraden in Graphik (b) betragt —k.
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Reaktion zweiter Ordnung

dc(A)
= k-c*(A)

dc(A)

Z(A) —k - dt
c(A)

j fzc((ﬁ)):—fk-dt

co(A)






1/ ¢o (A)

Zeit i e

<@ 15.6 Auftragungvon 1/c(A) gegendie
Zeit t flir eine Reaktion 2. Ordnung. Fur je-
de Art Reaktion 2. Ordnung ergibt sich
eine Gerade dieser Art



t,, ist konzentrationsabhangig.



Bestimmung der Reaktionsordnung aus dem integrierten
Geschwindigkeitsgesetz

NO, (g) —> NO(g) + 720, (g)

Zeit t (s) c (NO,) (M) In c (NO,) 1/ ¢ (NO,)
0.0 0.01000 -4.610 100
50.0 0.00787 -4.845 127
100.0 0.00649 -5.038 154
200.0 0.00481 -5.337 208
300.0 0.00380 -5.573 263




Linearisierung nach erster bzw. zweiter Ordnung

Inc(NO,) = —k-t+1Inpy(NO,)

=k-t+
c(NOy) co(NO,)
4.6
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Die Reaktion ist zweiter Ordnung.



Reaktionen nullter Ordnung

dc(A)
dt
dc(A) = —k-dt
c(A)
j dc(A) = fk dt
co(A)

c(A) —co(A)=—k-(t—0)



c(A) =—-k-t+cy(A)




1
ECO(A) = —k-ty, + co(A)

1
_ECO(A) =—k-ty,

co(A)
2k

:t1/2

t,, ist konzentrationsabhangig.



Charakteristische Beziehungen

Ord- | Geschwindigkeitsgesetz |Zeitabhangigkeit der Lineare Halbwertszeit
nung | (Einheit von k) Konzentration Beziehung
0. B dc(A) " c(A) =—k-t+cy(A) |c(A)gegent co(A) — ¢
(mol-1*st=M-s?)
1. dc(A) c(A) In c(A) gegen t 0.693
—~ =k-c(A 1 =—k-t by, =
dt (A) N oA AT Tk
(s™)
2. dc(A 1 1 1/c(A 1
_ ()zk.cZ(A) ———~=k-t+ felRlgegent |~ ___,
dt C(A) Co(A) k - Co(A)




Aktivierungsenergie E,: Differenz der potentiellen Energie
der Reaktanden und der potentiellen Energie des aktivierten
Komplexes:




Temperaturabhangigkeit der Geschwindigkeitskonstante k
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Beispiel : CH;—N=C —— CH;—C=N



Arrhenius-Gleichung
k=A-e Ea/RT

1

lk—lAEa
nK=—11n R T

A: reaktionsspezifische Konstante

R: Gaskonstante



Berechnung der Aktivierungsenergie aus zwei Geschwindig-
keitskonstanten k; und k, fiir zwei Temperaturen T; und T,:

a E, 1
Ink;=In4 ——- Ink, =In4 ——-
R T, R T,
E, 1 E, 1
Ink, —Inki=InA——-—-(In4 ——- =)
R T, R T,
E, 1 E, 1
Ink,— Ink;=—— —+—

R T, R T,






Beispiel : Umlagerungsreaktion von Methylisonitril in

CH;—N=C ——> CH;—C=N

Acetonitril

Temp. (°C) |k (s™ T (K) 1/T (K" In k
189.7 2.52-10°  |462.9 2.160-10° |-10.589
198.9 5.25-10°  |472.1 2.118-10° |-9.855
230.3 6.30-10° |503.5 1.986-10° |-7.370
251.2 3.16-10° |524.4 1.907 -10° |-5.757




~| -

Ink=1InA Eq
nK—1n R




Ay ~6.6 — (—10.4)

— =—-1.9-10%K
Ax 0.00195K-1—0.00215K"1

Steigung =

a—

Steigung = o = -1.9-10%*K

J

E, = —(Stei R=—(-1.9-10%*K) -8.314
a ( elgung) ( ) mol.K

E, ~ 160k] - mol™!



Berechnung von k fiir eine beliebige Temperatur

ges.: k, bei der Temperatur T, =430.0 K
geg.: k; =2.52-107 s bei T;= 462.9 K (s.Tabelle), E, = 160 kJ-mol™

k, E, 1 1

1 — 4, _
N TR OG T

1 = —-3.18

k, 160000/ /mol ( 1 1 )
N 252.105s-1 8.314)/mol-K \462.9K 430.0K



k,
_ a—3.18 _ ~2
2 52.10 551 ¢ =4.15-10

Da k exponentiell von T abhangt,bedingt eine kleine
Anderung von T eine relativ grosse Anderung von k.

Bei E, = 60 kJ/mol fiihrt eine Erhohung der Temperatur von
300 K auf 310 K zu einer Verdopplung der Reaktionsge-
schwindigkeit.



Unkatalysierte Reaktion:

A+ X—> AX

] |
Q T
o
E Ea,h
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i
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Reaktionskoordinate ——>
unkatalysierte Reaktion

Katalyse

Katalysierte Reaktion:

A + Kat — AKat

AKat + X — AX + Kat

Potenzielle Energie ——

AKat + X ~—>»
AX + Kat

A + Kat— AKat

Reaktionskoordinate —>
katalysierte Reaktion



<©15.16  Angenommene Reaktionsschritte bei der Zersetzung von N, an Gold
zu N, und O,



Zersetzung von Wasserstoffperoxid

Unkatalysiert: langsame Reaktion

2 H,0, (agq) —> 2 H,0 (/) + 0, (9g)

Katalyse mir Bromid-lonen: schnelle Reaktion
2 Br (aq) + H,0, (ag) +2H" —— 2 H,0 (/) + Br, (aq)
Br, (aq) + H,0, (ag) —> 2 Br (aq)+ 2H" + 0, (9g)

2 H,0, (ag) —> 2 H,0 (/) + O, (g)



potenzielle Energie

unkatalysierte
Reaktion

2 H,0, +
2Br  +2H"

HzOz + 2 HzO + Brz
2 H,0 + 0, +

katalysierte 0 Br- + 2 1

Reaktion

Reaktionsweg




Landolt-Reaktion
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Fates Tl Pl = s 2l
| [ 1= N L 42— P
i I‘n..f'l d WS L Cl I AN — 1 \ i

https://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?picnum=-1&language=0&expnum=98&ismovie=-1



https://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?picnum=-1&language=0&expnum=98&ismovie=-1�

Katalytische Oxidation von Ammoniak

https://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?picnum=-1&language=0&expnum=59&ismovie=-1



https://www.cci.ethz.ch/mainmov.html?picnum=-1&language=0&expnum=59&ismovie=-1�




