Kapitel 5

Zusammengesetzte Reaktionen,
Reaktionsmechanismen und

komplexe kinetische Systeme

Ziel dieses Kapitels ist der Einblick in die Vielfalt der Kinetik zusammengesetzter Reaktionen,
Kinetik wie sie sich zum Beispiel in der Atmosphére oder wihrend des Verbrennungsprozes-
ses in Motoren, in einem Industriereaktor oder in einer lebenden Zelle abspielt. Um derart
komplexe kinetische Systeme analysieren zu kénnen, versucht man sie auf elementare Prozesse
zuriickzufithren. Es stellen sich dabei zwei Aufgaben: (i) Zunéchst muss man einen Mechanismus
aus Elementarreaktionen zusammensetzen, welcher das vorgegebene Reaktionssystem korrekt
beschreibt. (ii) Sodann muss man das zu diesem Mechanismus gehorende System von Differen-
tialgleichungen losen.

Wir werden zunéchst eine spezielle Klasse von Mechanismen behandeln, fiir die sich mit Hilfe
der Methoden der linearen Algebra eine allgemeine Losung der auftretenden Differentialgleichun-
gen fiir die Konzentrationen aller beteiligten Stoffe angeben lésst: Die verallgemeinerte Kinetik
erster Ordnung. Fine der einfachsten Anwendungen dieser Losungen betrifft den Lindemann
Mechanismus unimolekularer Reaktionen, fiir den wir sowohl die exakte Losung als auch eine
Niherungslosung im Rahmen der Bodenstein-Chapmanschen Quasistationaritédtsannahme an-
geben werden.

Im Anschluss hieran werden wir einige Beispiele zusammengesetzter Reaktionen héherer Ord-
nung untersuchen. Kettenreaktionen fithren uns zu einer weiteren wichtigen allgemeinen Klasse

von Mechanismen. Das Kapitel schliesst mit einem Uberblick iiber das methodische Vorgehen bei
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174 KAPITEL 5. ZUSAMMENGESETZTE REAKTIONEN, MECHANISMEN

der Untersuchung und quantitativen Behandlung der Kinetik zusammengesetzter Reaktionen.

5.1 Verallgemeinerte Kinetik erster Ordnung

Die verallgemeinerte Kinetik erster Ordnung hat folgende wichtige Anwendungen:

e statistische Mechanik
e Theorie unimolekularer Reaktionen
e spezielle Reaktionssysteme von Folgereaktionen

e Relaxationskinetik, insbesondere auch komplexer biochemischer Reaktionssysteme
5.1.1 Allgemeine Behandlung und Matrixschreibweise

Die verallgemeinerte Kinetik erster Ordnung ergibt sich, wenn N Stoffe A;, (L=1,...,N,zB. N
Isomere) durch Reaktionen erster Ordnung miteinander verkniipft sind. Die Elementarreaktionen
sind alle vom Typ:

—k
A 55 Ay (5.1)

(—knrr) ist die Geschwindigkeitskonstante fiir die Reaktion von Ay nach Aj,r. Die scheinbar
ungewohnliche Reihenfolge der Indices hingt mit der Definition der Indices von Matrixelementen
in der linearen Algebra zusammen. k), ist hier negativ definiert, also ist (—kpsz) positiv. Setzt
man alle diese Elementarreaktionen zusammen, so erhélt man ein System von N gekoppelten

Differentialgleichungen erster Ordnung;:

de
_ditl = kiye 4+ kiaca + ...+ kiper + ...+ kinen

dCQ

der (5.2)
—— = karier + karaco + ...+ karper + -+ kvven

dey
_W = knic1 + knoco + ...+ knpen + ...+ kEnnen

Die noch zusétzlich eingefiihrten positiven Konstanten kr; entsprechen den Summen von Ge-
schwindigkeitskonstanten fiir Prozesse, die zum Verschwinden der Stoffe L fiihren. Ein derartiges
Gleichungssystem kann als Matrixgleichung aufgeschrieben werden. Matrizen werden im folgen-

den in fetten Buchstaben geschrieben.

de(t)
T = K ¢(t) (5.3)
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5.1. VERALLGEMEINERTE KINETIK ERSTER ORDNUNG 175

wobei K die (quadratische) Matrix der Geschwindigkeitskonstanten ks, ist und ¢(t) der Kon-
zentrationsvektor der ¢z, (Spaltenmatrix).

Explizit ausgeschrieben wird Gleichung (5.3):

_% ki ... kin ... kin c1
dt
_@ k‘gl k‘QL k‘zN C2
dt
Cdew | T (5.4)
dt¢ le kML kMN CM
_dey
dt kNl kNL kNN CN

Die Matrixdifferentialgleichung (5.3) bzw. (5.4) ist offenbar identisch mit dem System (5.2), wie
man durch Ausmultiplizieren von Gl. (5.4) verifizieren kann. Die Losung der Matrixdifferential-
gleichung (5.3) erhilt man ganz #hnlich wie die Losung der einfachen Kinetik erster Ordnung,
wobei man nur darauf achten muss , dass in der linearen Algebra das Produkt zweier Matrizen

im allgemeinen nicht kommutativ ist:
c(t) = exp (—Kt)co (5.5)

Wir haben hiermit eine Vielzahl von Differentialgleichungen (moglicherweise tausende) auf ei-
ne einzige Matrixdifferentialgleichung mit einer einzeiligen Losung reduziert. Durch Einsetzen
dieser Losung in die Differentialgleichung verifiziert man deren Richtigkeit, wobei die Exponen-
tialfunktion durch ihre Reihenentwicklung dargestellt wird. Das wollen wir hier ausfiithren. Fiir
eine allgemeine Matrix Z erhilt man die Exponentialfunktion durch die Reihenentwicklung in
der folgenden Gleichung
> n
exp (Z) = Z T (5.6)

n=0

Diese Reihenentwicklung konvergiert fiir alle Z. Hiermit erhélt man

exp(~Kt) =3 <_nK,t>n (5.7)
n=0 ’
Also
de(t d = (-Kt)"
dgf) T ar Hz_%( n! ) }] c0 (5:8)
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und durch gliedweises Ableiten folgt (mit n’ =n — 1)

de(t)
dt

n=1

K [z =
n’=0

—Kexp(—Kt)co =

0 nin—1Kn
[Z e

] Co = (*1)K

—Kc(t)

7fnfl

2 1<n—1>!K”_1] &
3

fl)"*
<—Kt>] o 59)

q.e.d.

n’!
Ln/=

o

(5.10)

Die praktische Berechnung der Exponentialfunktion erfolgt entweder durch ihre Reihenentwick-

lung oder mit anderen Verfahren, z.B. durch Diagonalisierung der Matrix K. Die erstgenannte

Methode funktioniert immer, da die Reihenentwicklung stets konvergiert, wihrend die Transfor-

mation der K-Matrix auf die gewiinschte Diagonalform nicht immer durchfithrbar ist. Trotzdem

wird die Transformationsmethode oft angewandt, nicht zuletzt wegen der Computerfreundlich-

keit des Problems. Es sei hier kurz die allgemeine Losungsmethode zusammenfasst.

1. Man beginnt mit der Ahnlichkeitstransformation der K-Matrix auf Diagonalform:

X 'K X = Diago ()\)

Diago (\j) =

A 000
0 X O
0
0

(5.11)
0
0
\ (5.12)

AN

X ist die Matrix der Eigenvektoren von K (jede Spalte von X ist ein Eigenvektor).

Die Ay sind die Eigenwerte von K. Physikalisch entsprechen sie verallgemeinerten Ge-

schwindigkeitskonstanten erster Ordnung fiir die Relaxation des kinetischen Systems ins

Gleichgewicht, wobei der Sonderfall A\; = 0 dem Gleichgewichtszustand selbst entspricht.

Die konkrete Bedeutung der einzelnen A ; ergibt sich aus der genauen Analyse des betrach-

teten kinetischen Systems, wie spéter noch an einigen Beispielen erldutert wird.

. Es folgt die Berechnung der Exponentialfunktion mit Hilfe der Transformationsmatrix X.

Ein Satz aus der linearen Algebra besagt ndmlich, dass gilt:

X~'f(K)X = Diago (f (\)))
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5.1. VERALLGEMEINERTE KINETIK ERSTER ORDNUNG 177

mit
fr) 00
0 f(A2) O
Diago (f(A) = | o) (5.14)
0 o f(AN)
also gilt auch:
X exp (~Kt) X = Diago (exp {—\st}) (5.15)

Multipliziert man GI. (5.15) von links mit X und von rechts mit X ~*, so folgt:
exp (—Kt) = X Diago (exp {—\st}) X ! (5.16)

da X !X = XX~! = 1 ist. Schliesslich findet man durch Einsetzen in Gl. (5.5) eine

explizite Losung der Differentialgleichung (5.3)

c(t) = X Diago (exp {-\;t}) X 'eg (5.17)

Wenn man die Eigenvektoren und Eigenwerte der Matrix K der Geschwindigkeitskoeffizienten
kennt, so erhilt man also die Losung des Systems (5.2) von gekoppelten Differentialgleichun-
gen durch einfache Matrixmultiplikationen. In der Praxis gibt es eine Vielzahl von Computer-
programmen, die eine effiziente Berechnung von Eigenvektoren und Eigenwerten von Matrizen
erlauben. Auf diesem Wege lassen sich gekoppelte Differentialgleichungen dieses Typs mit hun-

derten und tausenden von Reaktionen relativ problemlos 16sen.

Beispiele

Fiir eine einfache Kinetik erster Ordnung (/N = 1, offenes System) gilt

de(t) dey
— = —— = K '1
a i 11¢1 (5.18a)
c(t) = exp (—A1t) co = exp (—K11t) co (5.18Db)

Fiir die Kinetik 1. Ordnung mit Riickreaktion (/N = 2, geschlossenes System), gilt

dea

— E == /{aCA - kbCB (5198')
dep

d CA B ko —kp CA .
_dt<cB> B <_ka kb><CB> (0:19¢)
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178 KAPITEL 5. ZUSAMMENGESETZTE REAKTIONEN, MECHANISMEN

Die Eigenwerte erhélt man durch "Nullsetzen” der Determinante

(ka —A) —ky

P 0 (5.20)

also ist

(ka — A) (kp — X\) — kakp, =0 (5.21)

und offensichtlich sind die Losungen dieser quadratischen Gleichung
A1 =0 (5.22)

Ao = ko + k=715 (5.23)

wie man durch Einsetzen dieser Losungen in Gl. (5.21) verifiziert. Dieses Ergebnis wurde schon
im Kapitel 2.2 gefunden. Der Wert A\; = 0 entspricht dem Gleichgewichtszustand fiir t — oo,
wihrend Ay = 7 1 der Kehrwert der Relaxationszeit oder die effektive Geschwindigkeitskon-

stante fiir die Relaxation ins Gleichgewicht ist.

Anmerkungen:
(i) Bisweilen werden in geschlossenen Systemen eine oder mehrere Riickreaktionen vernachlissigt.
Dies entspricht nicht der physikalischen Realitéit und ist oft nicht zu empfehlen. Meist fithrt
das auch nicht wirklich zu Vereinfachungen, da die oben genannten Sétze fiir quasisym-

metrische Matrizen nicht zur Anwendung kommen kénnen.

(ii) Manchmal kann man zu Gl. (5.3) eine Funktion f(¢) addieren, um komplexere offene

Systeme zu modellieren
de(t)
dt

= Kc(t)+ f (1) (5.24)

Dies fithrt auf ein System von inhomogenen Differentialgleichungen erster Ordnung.

Sonderfall des geschlossenen Reaktionssystems

Wenn fiir alle Reaktionen die Riickreaktionen beriicksichtigt werden und die Gesamtstoffmenge
erhalten bleibt, spricht man von einem geschlossenen System (sonst von einem offenen System).

Wegen des Prinzips der mikroskopischen Reversibilitéit und des detaillierten Gleichgewichts GI.

(4.125) fiir Elementarreaktionen gilt dann mit den Gleichgewichtskonzentrationen ¢?, ¢
K[J C;q
— = =5 5.25
KJ[ C:s]q ( )
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5.1. VERALLGEMEINERTE KINETIK ERSTER ORDNUNG 179

K ist in diesem Falle einer symmetrischen Matrix Kg &hnlich, mit der Ahnlichkeitstrans-
formation:

D'KD = K, (5.26)
D = Diago ( c§q> (5.27)
Man sagt auch K sei “quasisymmetrisch”. K kann dann stets gemiss Gleichung (5.11) diago-
nalisiert werden. Die Spaltensummen von K sind in dem betrachteten Sonderfall gleich Null,
was physikalisch einem Erhaltungssatz fiir die Gesamtstoffmenge entspricht:
> Kup=Kpp+ Y Kup=0 (5.28)
M M#L

oder fiir den Geschwindigkeitskoeffizienten der Abreaktion des Stoffes Ap:

Kpp=-Y Ky (5.29)
M+#L

Alle Ky, sind negativ (M # L). Wenn alle Stoffe M durch irgendeinen Reaktionsweg verkniipft
sind, ldsst sich zeigen, dass genau ein Eigenwert A; von K gleich null ist (der Rang der Matrix ist
dann N — 1). Die Elemente X);; des normalisierten Eigenvektors zu diesem Eigenwert entspre-
chen den normalisierten Gleichgewichtskonzentrationen cj}/ >, ¢f*. Alle anderen Eigenwerte
Ak sind positiv (reell). Hieraus folgt, dass geméss Gleichung (5.17) alle Konzentrationen fiir
t — oo dem Gleichgewichtswert ¢} zustreben. Man kann zeigen, dass die ¢; (¢) nur endlich viele
Maxima und Minima durchlaufen kénnen (geddmpfte Oszillation). Diese Uberlegungen bleiben
giiltig, wenn das Reaktionssystem nicht aus Elementarreaktionen besteht. Dann braucht GI.
(5.25) nicht zu gelten. Solange nur K75/K 5 > 0, bleiben die Uberlegungen mit einer anderen

Transformationsmatrix D dieselben.
5.1.2 Lindemann Mechanismus unimolekularer Reaktionen ohne Riickreaktion

Vollstandige Losung

Wir betrachten den Mechanismus einer unimolekularen Reaktion mit grossem Uberschuss des

inerten Stosspartners M

Xz+M = X*+M Aktivierung (5.30)
k

X +M 5 Xz+M Desaktivierung (5.31)
k

X 3 P Reaktion (5.32)
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180 KAPITEL 5. ZUSAMMENGESETZTE REAKTIONEN, MECHANISMEN

Wir verwenden effektive Geschwindigkeitskonstanten der Reaktionen (5.30) und (5.31) von
scheinbar erster Ordnung

k1 = ka [M] (5.33a)
ko = kq [M] (5.33b)

Da die Riickreaktion P— X* vernachlissigt wird, kann man dieses Reaktionssystem als offe-
nes System mit einem Konzentrationsvektor der zwei Komponenten ¢; = [Xz] und c3 = [X*]
behandeln. Der Mechanismus geht auf [Lindemann 1922] zuriick und ist wegen der genannten
Vernachlissigung keine vollstéindige Beschreibung der unimolekularen Reaktion. Die Differenti-

algleichungen lauten:

de
— ditl = kicy — koco (5.34&)
d
—g = —kic1 + (]{22 + /Cg) Cc2 (5.34b)
K-Matrix:
k —k
K= ! 2 (5.35)
—k (kg + k3)

WEeil es sich um ein offenes System handelt, stellt sich kein Gleichgewicht innerhalb dieses so
definierten Systems ein, deshalb ist kein Eigenwert der K-Matrix Null (der Rang der Matrix
ist 2). Die Eigenwerte von K werden durch Nullsetzen der Determinante analog zur Gl. (5.20)
berechnet. Dies fithrt wiederum auf eine quadratische Gleichung der Form A\? + pA + ¢ = 0 und

die Losungen

p p
=S4 /5 )
A1,2 5 14 (5.36a)
also fiir dieses Beispiel
ki+ ke +k 1
A2 = %23 + \/4 (k14 ko + k‘3)2 — kiks (5.36b)
A2 20 (5.37)

Die Beziehung (5.37) ergibt sich aus der Forderung nach reellen Eigenwerten (Argument der
Wurzel > 0). Das Gleichheitszeichen ist fiir den betrachteten Fall physikalisch irrelevant (Be-
dingung: k3 = 0 oder k1 = 0). Fiir den Fall ks = 0 mit k; = k3 erhélt man einen entarteten
Eigenwert A2 = ki, was hier dem einfachen exponentiellen Zerfall von Xy entspricht.

Fiir den wichtigen Sonderfall, dass A\; < A9 ist, erhélt man eine Ndherungsformel fiir A\; und As:
Die Wurzel in Gl. (5.36b) kann durch eine nach dem 2. Glied abgebrochene Reihenentwicklung

approximiert werden (z < y?):

2 ~ xz 5.38
VY —l—x_y—|—2y—|—... (5.38)
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5.1. VERALLGEMEINERTE KINETIK ERSTER ORDNUNG 181

Damit erhélt man fiir A; » néherungsweise den Ausdruck

ki + ko + k3 ki + ko + k3 k1ks
Ao ™ + — .
b2 2 2 ki + ko + k3 (5.39)
Also
kiks
M=k +ko+kyg— ——M— 5.40
2 S T e Y ko o+ k3 (5.40)
kiks
= 5.41
YTk o kg ks (5.41)

Quasistationaritéit (I), mathematisch saubere Herleitung

Die abklingenden Losungen, welche die Relaxation des gesamten Systems in den Zustand bei

t — oo beschreiben, sind durch folgende Matrix gegeben:

( exp (—A1t) 0 ) (5.42)
0 exp (—Aat)

Wenn nun A; < Mg gilt, kann fiir hinreichend lange Zeiten der Term exp (—Aqt) vernachléssigt

werden, also effektiv exp (—Aat) ~ 0:

(5.43)

em@Kﬁ:X<“MJW)8>X1

Damit wird der quasistationdre Zustand beschrieben. Die Losung hat dann folgende Form:

(i) - )

ko + k k
© = ahet ks CO T TR 2O (>:452)
k(1 + ks/kz) c1(0) + il (0) (5.45Db)

—c
k14 ko + k3 ki + ko + k3 2
Wir kénnen nun das effektive Geschwindigkeitsgesetz fiir die Abnahme der Gesamtkonzentration
c = c¢1 + co des Reaktanden und die effektive Geschwindigkeitskonstante ermitteln

de def

-5 = kog c (5.46a)
dlnec
1 — = ke .46b
also T f (5.46b)

Einsetzen der Werte von ¢; und ¢z aus Gl. (5.44) ergibt

dln(c1 + ¢2) k1ks
_ERATR) | kg = —A 5.46
dt L el = ey + s (5-46¢)
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182 KAPITEL 5. ZUSAMMENGESETZTE REAKTIONEN, MECHANISMEN

Das Verhiltnis a/b beschreibt die relativen Besetzungen c¢;(t)/ca(t) im quasistationéren Zustand.
Dieses ist offenbar keine Funktion der Zeit, was die Begriindung fiir den Namen ” quasistationér”
ist. Die mathematischen Bedingungen fiir diesen quasistationéiren Zustand lauten wegen A\ <
Ag:

kiks < i (k1 + ko + k3)? (5.47)

Diese Bedingung kann beispielsweise durch
k1 < ko (5.48)

erfiillt werden, wobei also die Aktivierung viel langsamer als die Deaktivierung ist. Vom rein
mathematischen Standpunkt aus sind andere Konstellationen denkbar, welche aber von physi-
kalisch geringerer Bedeutung sind. Das betrachtete Reaktionsschema entspricht offenbar dem
in Kap. 4.4 unter der vereinfachenden Annahme des thermischen Gleichgewichtes behandelten

Schema. Im Gleichgewicht gilt wegen des Boltzmanngesetzes

(5l)., 5 = s () 549

Ausserdem kann man zeigen, dass mit ¢ = [X]| = [X*] + [Xz| = ¢1 + ¢ gilt

() s = (7). 6

AF ist in den meisten Féllen viel grosser als kg7" und g(X*) ~ g(Xz), also ist im quasistationéren

Zustand [X*] < [Xz] bzw. k1 < k. Die Gleichgewichtskonzentration der reaktiven Teilchen X*
ist immer klein gegeniiber der Konzentration der anderen beteiligten Teilchen. Die Teilchen X*
spielen dann quasi die Rolle eines “Flaschenhalses” in der allgemeinen Formulierung aus Kap.
4.3.1, auch wenn wir hier nicht von der Theorie des Ubergangszustandes sprechen. Setzt man
dieses wichtigste Verhiltnis der Geschwindigkeitskonstanten, eben ki < ko, in den approximativ

geltenden Ausdruck fiir A\; ein, so erhilt man fiir keg:

ke = A1 ~ kff}gg (5.51)
Quasistationaritit (II), vereinfachte Herleitung nach Bodenstein-Chapman
Die folgende Bedingung gelte stets:
[Xz] > [X7] (5.52)
also gilt fiir das Verhéltnis
[[;(;]] ~ const < 1 (5.53)
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Man betrachte nun die gemeinsame zeitliche Abnahme von Xz und X* gleichzeitig, also die

Summe
d([Xz] + X)) _ d[X]
= .54
dt dt (5.54)
In dieser Summe darf man die Ndherung machen:
d [X¥]
~0 5.55
& (5.55)

Natiirlich gilt dies nicht absolut, sonst géibe es ja keine Reaktion. Genau genommen bedeutet

Gl (5.54), dass d[X*]/dt <« d[Xz]/dt angenommen wird. Also gilt ndherungsweise:

d [X¥]
dt

— k1 [Xg] — (ks + k3) [X] =0 (5.56)

Mit Hilfe von Gleichung (5.56) hat man also eine Differentialgleichung in dem gekoppelten

System durch eine einfache algebraische Gleichung ersetzt, mit

 ky [Xy)

X' = 5.57
X7 = (557)
Durch Einsetzen erhélt man fiir die Reaktionsgeschwindigkeit
d [P] k1ks [Xz]
= ke [X¥] = A 5.58
T R (5.58)
und mit Verwendung von Gl. (5.51):
d[P]
= kg [X 5.59
= ke [X) (559)
Fiir keg erhélt man also genau wie im Abschnitt Quasistationaritit (I) den Ausdruck
k1ks
ko = 5.60
T ko + ks (5.60)

Das Bodenstein-Chapmansche Quasistationaritétsprinzip kann analog auch bei gekoppelten Re-
aktionssystemen hoherer Ordnung eingesetzt werden. Allerdings ist dann eine saubere mathe-
matische Begriindung wie im Abschnitt Quasistationaritit (I) dargestellt nicht immer so leicht
moglich. Man muss mit Vorsicht vorgehen.

Es besteht ein prinzipieller Unterschied in der Vorgehensweise von Quasistationaritét (I) im
Vergleich zu Quasistationaritét (II). Bei (I) wird zunéchst eine exakte Losung, mit Gl. (5.36b),
der Differentialgleichungen (5.34) gefunden und sodann in dieser Ldsung eine oder schrittweise
mehrere Ndherungen gemacht, die zu Gl. (5.39), (5.46¢) und schliesslich (5.51) fithren. Demge-
geniiber wird bei der Methode (II) nach Bodenstein-Chapman zunéchst eine Ndherung in den

Differentialgleichungen (5.34) gemacht, und diese Ndherungsgleichungen dann integriert. Auf
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den prinzipiellen Unterschied in der Vorgehensweise bei solchen Ndherungslosungen von Diffe-
rentialgleichungen haben wir schon frither in Kap. 2.3.3 in anderem Zusammenhang hingewiesen.
Beim Verfahren (I) kann man darauf vertrauen, eine giiltige Ndherungslosung zu erhalten, wenn
die Voraussetzungen fiir die Naherung erfiillt sind. Demgegeniiber besteht beim Verfahren (II)
immer die Gefahr, dass ein scheinbar kleiner Fehler in der Néherung an die Differentialgleichung
nach Integration zu einem grossen Fehler in der Naherungslosung der Differentialgleichung fiihrt.
Man muss diese Moglichkeit stets im Auge behalten, wenn man das Bodensteinsche Quasista-
tionaritétsprinzip verwendet. Trotz dieses Problems ist dieses Ndherungsverfahren in der Praxis

wegen seiner Einfachheit ausserordentlich niitzlich.

Druckabhéngigkeit der Geschwindigkeitskonstanten unimolekularer Reaktionen

k1 und ks sind effektive Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten, proportional zu [M]. Damit ergibt

sich aus Gl. (5.60):
ksk, [M] kska

keg = = 5.61
O kM + ks ka+ ks/[M] (5.61)
Durch Inversion dieses Ausdruckes erhilt man die bequeme lineare Darstellung:
1 ka+ksM™Y kg 1
= = 5.62
Fer Faka Fska | DK (5:62)

Aus der Steigung der linearen Auftragung von 1/keg als Funktion von 1/[M] kénnte man dann
1/k, bestimmen, sowie aus dem Achsenabschnitt kq/(kska), wobei (ka/kq) der Gleichgewichts-
konstanten zwischen angeregten und nicht angeregten Molekiilen entspricht. Man kann also
effektiv noch k3 und damit alle Geschwindigkeitskonstanten des Lindemann Mechanismus aus
diesem Diagramm ablesen. Bild 5.1 zeigt das Ergebnis einer realen Messung in dieser Auftra-
gung. Die Darstellung ist nicht linear.

Warum findet der Experimentator keine Gerade? Die Antwort ist klar, das Modell ist zu ein-
fach. In Wahrheit miisste man mit vielen verschiedenen Zusténden X und X* rechnen, was zu
einer verallgemeinerten Kinetik erster Ordnung grosser Dimension fiihrt. Darum bevorzugt man
héufig eine andere Darstellung, in der Grenzwerte fiir kleine und grosse Konzentrationen von
M ermittelt werden kénnen. Das ist in Bild 5.2 dargestellt. Aus der Steigung in der doppelt
logarithmischen Darstellung von Ink als Funktion von In[M] ergibt sich die Reaktionsordnung

my beziiglich [M], sowie die Gesamtordnung m = my + 1.

Man findet
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Abbildung 5.1: Thermische Isomerisierung von Methylisocyanid bei 230.4 °C (nach
[Schneider, Rabinovitch 1962]).

k‘

In

Steigung Null

lnkoo- -------------- g

Steigung 1

In [M]

Abbildung 5.2: Lindemann Mechanismus unimolekularer Reaktionen, Grenzwertbestimmung.

e fiir kleine [M]: Steigung 1; Niederdruckgeschwindigkeitskonstante kg o [M], Reaktion
scheinbar 1. Ordnung (real 2. Ordnung)

e fiir grosse [M]: Steigung 0; (koo = const # f([M])), Reaktion 1. Ordnung, Hochdruckge-

schwindigkeitskonstante koo.

Tabelle 5.1 fasst die verschiedenen Fille zusammen.
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M] keoft eff. Ordnung insgesamt

klein (Niederdruckbereich) ko = ket = ka [M] 2. Ordnung (scheinbar 1. Ordnung)
Mitte des Ubergangsbereichs | ky 2= %koo zwischen 1. und 2. Ordnung

gross (Hochdruckbereich) koo = ke = k}ija 1. Ordnung

Tabelle 5.1: Zusammenfassung der Grenzwerte der Geschwindigkeitskonstanten des Lindemann-

Mechanismus.

Véllig analoge Uberlegungen ergeben sich fiir bimolekulare Rekombinationsreaktionen als Um-
kehr einer unimolekularen Dissoziation. Oft sind nicht alle Druckbereiche experimentell vollstéan-
dig zugénglich. Dann ist man darauf angewiesen, mit theoretischen Modellen eine Extrapolation
durchzufiihren. Das ist in Bild 5.3 fiir das Beispiel der Rekombinationsgeschwindigkeitskonstante
krec = f([He]) in der Reaktion
K diss
N2O4 4+ He = 2NOs + He (5.63a)
Erec

gezeigt. kpoc wurde in T-Sprung Relaxationsexperimenten bei 255 K und He-Driicken zwischen
300 mbar und 200 bar von [Markwalder et al. 1992] aus der Relaxationszeit 7 (siehe Kap. 3)
nach

Frec = T ' /(Ke + 4[NO2)) (5.63b)

bestimmt. K, ist die Gleichgewichtskonstante der Reaktion Gl. (5.63a). Selbst der relativ hohe
experimentelle Grenzdruck von 200 bar ist hier ungeniigend, um den Hochdruckgrenzwert direkt
zu erhalten. Der angegebene Grenzwert in Bild 5.2 ergab sich aus der theoretischen Extrapolation

der gemessenen Werte.
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Abbildung 5.3: Ubergangsbereich der Rekombinationsreaktion als Umkehrung einer unimole-
kularen Reaktion Gl. (5.63a) [Markwalder et al. 1992]. Die Punkte sind gemessene Werte, die
Linie eine theoretische Anpassung. [He| entspricht Driicken zwischen 0.3 bar und 200 bar. Die
gestrichelten Linien entsprechen einer Extrapolation zu den Niederdruckgrenzwerten (Steigung
1, mit kyeco = (2.1 £0.2) x 10*[He] cm® mol=2 s7!) und den Hochdruckgrenzwerten (Steigung
0, mit krec0o = (7.0 £ 0.7) x 10 cm® mol~! s71) alles fiir 255 K.

Temperaturabhingigkeit der unimolekularen Geschwindigkeitskonstanten

Wir haben in Kap. 4 die Temperaturabhéngigkeit der effektiven Geschwindigkeitskonstanten
fiir den Fall einer Gleichgewichtsannahme zwischen Xz und X* diskutiert. Dies entspricht dem

Hochdruckbereich der unimolekularen Reaktion, wo nach Gl. (5.62) und (5.60) folgt, dass gilt:

k
koo = keft ~ k—lkg = K ks (5.64a)
2
Gemaiss den dort getroffenen Annahmen gilt weiterhin:

dlnks _% _dlnK. AE

d(1/T) R~ d(1/T) R
da k3 # f(T) und K. x exp(—AE/RT), also A und Ej temperaturunabhingig sind. Im

(5.64D)

Hochdruckbereich der unimolekularen Reaktion kénnen wir weiterhin die Quasigleichgewichts-
annahmen der Theorie des Ubergangszustandes als erfiillt ansehen, so dass diese Theorie geméiss
Gl. (4.97) angewendet werden darf. Im Niederdruckbereich der unimolekularen Reaktion darf
die Theorie des Ubergangszustandes in dieser Form nicht angewendet werden. Vielmehr ist die
effektive Geschwindigkeitskonstante vollig bestimmt durch die Geschwindigkeit der Aktivierung,
gemiss Gl. (5.61) fiir kleine [M]:

ko = ker = ka [M] = ky (5.65)
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Um hier eine Temperaturabhéngigkeit abzuschitzen, miisste man etwas iiber die Temperatu-
rabhéngigkeit des mittleren Stossquerschnittes fiir die Stossaktivierung o, wissen:

o = <8f’f>1/2 (0a) (5.66)

Ein moglicher Grenzfall wire (0,) ~ const # f (T'). Dann wire Ex = RT/2, wie sich aus der
Ableitung d1n k,/d (1/T) ergibt. Diese Annahme wére wohl nur plausibel wenn AE < kT gilt.
Im anderen Grenzfall AF > kgT konnte man annehmen, dass der Desaktivierungsquerschnitt

oq ungefihr konstant ist.

SkpT\ /2
b = ( o ) (0a) (5.67)
Verwendet man
ka 9" AFE
K.=—=> e — .
0 exp ( RT) (5.68)
so findet man 12
8kpT g* AFE
a — Kc = - e .
k kd < T > <Jd> 9z exp ( RT (5 69)
hieraus folgt
dlnk, Ex(T) AFE 1
_ — — -T 5.70
d(1/T) R R T2 (5.70)
oder
1
EA(T)=AFE + §RT (5.70Db)

also eine schwache Temperaturabhéngigkeit der Aktivierungenergie nach Arrhenius. In Wahrheit
muss man jedoch noch andere Ursachen dieser Temperaturabhéngigkeit in Betracht ziehen. So
ist zum Beispiel k3 nicht unabhéingig von der Anregungsenergie, und man miiss te viele ange-
regte Zustinde mit einem energieabhéngigen k3 (E) beriicksichtigen. Dieser und weitere Effekte
werden in einer allgemeineren Theorie nach Lindemann-Hinshelwood-Rice-Ramsperger-Kassel-
Markus (LH-RRKM oder einfach RRKM) behandelt. In der Praxis findet man in der Regel,
dass die Arrhenius Aktivierungsenergie im Hochdruckbereich nahe bei der Schwellenenergie Ej

(AE) liegt, wihrend sie im Niederdruckbereich oft wesentlich kleiner als Ej ist.

5.1.3 Relaxationskinetik

Fin allgemeines, geschlossenes Vielschrittreaktionssystem beliebiger Ordnung mit n+1 Zustdnden
kann bei kleiner Auslenkung aus dem Gleichgewicht auf n gekoppelte Differentialgleichungen 1.
Ordnung in den Auslenkungsvariablen

_a-af

vy

(5.71)

T
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reduziert werden. Fiir grosse Auslenkungen kann das Gleichungssystem im Allgemeinen nicht
mehr linearisiert werden.

Die Matrixdifferentialgleichung fiir die Auslenkungsvariablen lautet:

- _K .72
g x (5.72)

Die Diagonalisierung von K ergibt n, moglicherweise zusammenfallende Eigenwerte \;, welche

die Kehrwerte der Relaxationszeiten sind:
)\i = 1/7}' (573)

In den Relaxationsexperimenten werden diese Relaxationszeiten 7; gemessen, nicht einzelne Ge-
schwindigkeitskonstanten.
Ein praktisches Beispiel ist die enzymkatalysierte Reaktion
k1 ko ks
E4+S =& ES & EP = E+P (5.74)
1 ki 2 ko 3 k_j 4

E ist das Enzym, S das Substrat, ES bezeichnet den Enzym-Substratkomplex wihrend EP fiir
den Enzym-Produktkomplex steht, der anschliess end in das Enzym und das Produkt zerfallt. In
diesem System findet man also vier Zusténde mit den Auslenkungsvariablen z; und demzufolge
drei Relaxationszeiten 7;. Aus diesen drei Relaxationszeiten konnen mit Hilfe der drei Gleichge-
wichtskonstanten die sechs Geschwindigkeitskonstanten prinzipiell ermittelt werden. Tabelle 5.2

zeigt einen Uberblick iiber die “Zustéinde” und die effektive K-Matrix.

Zustand | 1 2 3 4
1 kin k2 ks ki
2 kor koo kaz  kos
3 kg1 ks ksz  ksa
4 kar  kaz  kaz kag

Tabelle 5.2: “Zustinde” gemiss Gl. (5.74) des allgemeinen kinetischen Systems.

Die effektiven Konzentrationsvariablen sind hier also Cg — CEq etc. Die effektive Geschwin-
digkeitskonstantenmatrix k;; lidsst sich geméss den in Kap. 3.4 diskutierten Vorgehensweisen
ermitteln. Schliesslich muss dann zur Ermittlung der gemessenen Relaxationszeiten die effektive
K-Matrix auf Diagonalform gebracht werden, in welcher die A; explizit erscheinen.

Solche komplexen Relaxationssysteme sind Gegenstand spezieller Abhandlungen und sollen hier
nicht weiterverfolgt werden. Es sei hier auf [Castellan 1963, [Bernasconi 1976, Hammes 1978,

Quack 1984] verwiesen.
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5.2 Zusammengesetzte Reaktionen héherer Ordnung

Da in der Natur eine grosse Vielfalt solcher Reaktionen zu finden sind, sollen sie hier anhand
von einigen Beispielen behandelt werden. Hierbei werden wir auch einige weitere Konzepte ken-
nenlernen. Zum Einen werden wir sehen, wie die effektive Produktbildungsgeschwindigkeit in
einer Bruttoreaktion, die sich aus mehreren Reaktionen in einem Mechanismus ergibt, zu formu-
lieren ist. Wir werden das Prinzip der Quasistationaritdt auf Reaktionssysteme anwenden, die
Reaktionen hoherer Ordnung enthalten, wobei die strenge Begriindung, die im Fall der verall-
gemeinerten Kinetik erster Ordnung moglich war, allerdings wegféllt. Die betreffende Néherung
ist hier also unter Umsténden problematisch (siehe Kapitel iber Kettenreaktionen). Wir werden
weiterhin den Sonderfall der Quasistationaritdtsannahme kennenlernen, der sich bei Annahme
eines schnellen Vorgleichgewichts in einer Reaktion ergibt.

Neben diesen einfachen Konzepten in der Behandlung einfacher Mechanismen der Kinetik wer-
den wir einige chemisch bedeutsame Reaktionssysteme als Beispiele diskutieren. Die erste Klasse
von Reaktionen sind die nukleophilen Substitutionsreaktionen, die in der organischen Chemie
wichtig sind. Uns werden hier allerdings in erster Linie die mechanistisch kinetischen Aspekte

interessieren.

5.2.1 Nukleophile Substitutionsreaktionen (Sx-Mechanismus)

Nukleophile Substitution (Sx1), Dissoziations- Assoziationsmechanismus: Quasista-

tionaritit

Als Beispiel betrachten wir das Reaktionsschema

k1
R-X = R"+X" (5.75a)
ko
k3
R"+Y S R-Y (5.75b)

Die Bruttoreaktion ist die Summe der beiden Gleichungen (5.75a) und (5.75b):
RX+Y =X +RY (5.76)

Das Geschwindigkeitsgesetz fiir die Bildung von RY ergibt sich aus Gl. (5.75Db)

d[RY]
dt

=ks [Y"] [RT] (5.77)
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Die Quasistationaritétsannahme fiir das wenig stabile Carbokation [R*] ergibt:

d[R*] _ _
( G ) g = 0= X~k [R5 (X7 ks [ Y] (5.78)
Hieraus ergibt sich die quasistationire Konzentration von [R*]qg zu
ki [RX
[R*] 1 [RX] (5.79)

QS T fp X+ ks [Y ]
Wiederum wird eine Differentialgleichung fiir [R*] durch eine algebraische Gleichung (5.79)
ersetzt. Es gilt hiermit durch Einsetzen von [R*] in Gl. (5.77)

d[RY] ky [RX]
dt ko X + ks [Y ]

= k3 [Y7] (5.80)

Das Zeitgesetz ist nicht von der einfachen Form Gl. (1.23), es gibt also keine Reaktionsordnung.
Falls jedoch die Bedingung

ks [Y7] > ko [X7] (5.81)
erfiillt ist, finden wir ein Zeitgesetz effektiv 1. Ordnung, ndmlich

d[RX]
at

Dieser Fall entspricht der fiir die Sy1-Reaktion iiblichen Annahme, dass der Schritt (5.75a)

= k1 [RX] (5.82)

langsam ist, wihrend (5.75b) schnell ist. Gilt aber das Umgekehrte, also k3 [Y™] < ko [ X7,
wird das Verschwinden des Reaktanden durch folgenden Ausdruck approximiert:

d[RY]  d[RX] kski [RX][Y™] [RX][Y]

a At ke X)X
Die Reaktion hat die Ordnung —1 beziiglich X~ , wird also durch X~ inhibiert. Die Gesamtord-

(5.83)

nung der Reaktion ist immer noch 1.

Nukleophile Substitution (Sy1) und schnelles Vorgleichgewicht

Gl. (5.83) ldsst sich auch direkt aus der Annahme eines schnellen Vorgleichgewichts in Gl. (5.75a)
verstehen, also ohne die Quasistationaritidtsannahme in der urspriinglichen Form zu machen.

Wenn wir annehmen, dass R™ und X~ im Gleichgewicht mit RX ist, so gilt

e
[RT] = KCE{(X}} (5.84b)

Setzt man diesen Ausdruck fiir [R*] in Gl (5.77) ein, so folgt direkt Gl. (5.83). Die Annahme
von schnellen Teilgleichgewichten kann als eine besondere Form der Quasistationaritdtsannahme

aufgefass t werden, die auch haufig angewandt wird.
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Nukleophile bimolekulare Substitution (Sx2)

Die Reaktion der nukleophilen Substitution nach dem Mechanismus Sn2 verlduft bimolekular
(daher Sn2), also gilt
k
Y™ +RX = YR+ X" (5.85a)

Dieser “Mechanismus” entspricht also einer Elementarreaktion. Es gibt jedoch auch noch etwas
kompliziertere Félle, die als Sy2 bezeichnet werden.

Hinweise auf einen bimolekularen Sy2-Mechanismus erhélt man oft aus dem stereochemischen
Verlauf der Reaktion. Bei einem direkten Sn2-Mechanismus findet man namlich bei chiralen,
am zentralen C-Atom asymmetrisch substituierten Molekiilen eine nach dem Entdecker Walden
benannte “Walden-Umkehr” der Konfiguration. Dies deutet man leicht geometrisch so, dass das
Reagens Y~ von der Riickseite am C-Atom des R angreift und beim Abgang von X~ dann eine In-
version am C-Atom eintritt. So entsteht durch alkalische Hydrolyse von D(+)-Brompropionséure

die L(+)-Milchsédure
OH™ + D(+) — CH(CH3)BrCOOH — L(+) — HOCH(CH3)COOH + Br™ (5.85Db)

Weiterhin entsteht bei der Umsetzung mit Natriumazid (NatN3) mit Waldenumkehr und an-
schliessender Reduktion der entstandenen L-a-Azidopropionsiure, die unter Retention der Kon-

figuration erfolgt, die bekannte chirale Aminosiure L-Alanin.

N; + D(+) — CH(CHs)BrCOOH — N3CH(CH3)COOH + Br~ (5.85¢)
L(—) — N3CH(CH;3)COOH """ I(4) — NH,CH(CH;3)COOH (5.85d)

Ein weiterer Hinweis auf die bimolekulare Natur der Reaktion kann die Reaktionsordnung sein.
So findet man bei der Umsetzung von D-Methyl-a-Brompropionat mit Natriummethanolat Sub-

stitution von Br mit Waldenumkehr [Cowdry et al. 1937]
CH30™ +D — CH(CH3)BrCOOCH3 — L — CH30OCH(CH3)COOCH3 + Br™ (5.85¢)

und ein Geschwindigkeitsgesetz zweiter Ordnung

_ d[CIji,O—] = ks [CH307] [D — Methyl — a — Brompropionat] (5.85f)

Allerdings ist die Reaktionsordnung nicht immer ein eindeutiger Hinweis und bei achiralen Mo-

lekiilen gibt auch die Stereochemie keine Auskunft. So findet die Hydrolyse von Methylchlorid
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nach einem Zeitgesetz (scheinbar) erster Ordnung statt, wird aber dennoch als bimolekulare

Sn2-Reaktion interpretiert.

CH3Cl+H,O — CHgoH; + Cl™ (5.85g)
CH30H; — CH30H+HT" (5.85h)

mit der Bruttoreaktion
CH5Cl 4+ HyO = CH30H + H" + Cl™ (5.851)

und dem Geschwindigkeitsgesetz

d[CH;C1
- [Cdt?’c] = ko [CH3C]] (5.85j)

Hier schliesst man aus der negativen Aktivierungsentropie auf den bimolekularen Mechanismus,
da imUbergangszustand Translationsfreiheitsgrade des HoO verloren gehen, wihrend man fiir
einen Syl1-Reaktionsmechanismus mit primérer unimolekularer Dissoziation von CHsCl eine
positive Aktivierungsentropie erwarten wiirde (siehe [Heppolette, Robertson 1959]). Allerdings

beweisen solche Betrachtungen den Mechanismus nicht.

Assoziations-Substitutionsmechanismus (Sx2)

Wir betrachten als Beispiel die Reaktion von Benzoeséiure mit Methanol, die in Abb. 5.4 darge-

stellt ist.

C + CHsOH =—— Cogr
OH 2 Ho [ CMs
RX YH RXYH
k 0
3 _
CeHsCOOHOHCH; —  CgHs5'C, * H0
OCH,4
RXYH RY XH

Abbildung 5.4: Sx2 Reaktion von Benzoesdure (RX) und Methanol (YH).
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Der Mechanismus lsst sich mit den angegebenen Abkiirzungen schreiben als

k1
RX+YH = RXYH (5.86a)
)
ks
RXYH — RY+XH (5.86b)
Fiir die Bruttoreaktion ergibt sich
RX +YH =RY + XH (5.87)

Hier verlduft die Reaktion also nicht direkt bimolekular, sondern iiber eine reaktive Zwischen-

stufe RXYH. Die Quasistationaritdtsannahme fiir [RXYH] ergibt

[RXYH] s = kﬁ 5 [RX][YH] (5.88)
— EZY] — k3 [RXYH] = kffzg [RX] [YH] (5.89)

Man erhélt ein Zeitgesetz zweiter Ordnung. Das ist ein gutes Beispiel dafiir, dass man von der
Reaktionsordnung nicht auf den Mechanismus schliess en darf. Im vorliegenden Fall kann man
durch Untersuchung weiterer Reaktionen derselben Substanzen oder spektroskopische Beobach-

tung der Zwischenstufe RXYH priifen, nach welchem Mechanismus die Reaktion abliuft.

Sni Mechanismus

Der bimolekulare Sxy2 Mechanismus fithrt normalerweise zur Konfigurationsumkehr am Koh-
lenstoffatom. Gelegentlich werden Substitutionsreaktionen 2. Ordnung beobachtet, die unter
Konfigurationserhaltung verlaufen. Ein Beispiel ist die Substitution von OH durch Cl mit Hilfe
von Thionylchlorid SOCI; nach

R3COH + SOCly = R3CCl + SO, + HCl (5.90)

Man findet das Geschwindigkeitsgesetz

d [RsCC]

S = ke [R3COH] [SOCI] (5.91)

Es wird hierfiir ein 2-Schritt Mechanismus postuliert:

k1

R3COH +SOCl, = RsCO — SCIO + HCI (5.92a)
ko
k

R3CO —SCIO  —  R3CCl+ SO, (5.92b)
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Im zweiten entscheidenden Schritt findet man effektiv eine unimolekulare Eliminierung von SOs,
die aber molekiildynamisch einem Sy2 dhnlichen nukleophilen Angriff des Cl-Atoms am C-Atom
unter intramolekularer Substitution des O-Atoms entspricht. Der Mechanismus scheint noch
nicht definitiv bewiesen zu sein, aber Alkylchlorsulfite vom Typus der postulierten Zwischenstufe
R3CO-SCIO lassen sich isolieren und zeigen dann die geforderte unimolekulare Eliminierung
von SOy. Man bezeichnet diesen Mechanismus auch als Syi Reaktion (fiir “innere” nukleophile

Substitution).

5.2.2 Elektrophile Substitution (E,)

Genau dasselbe Schema wie fiir den Assoziations-Substitutionsmechanismus kann man auch im

Fall der elektrophilen Substitution (Eg) anwenden, wie das folgende Beispiel zeigt

k1
CgHg —i—NO;r = C6H6NO; langsam (5.93a)

)

k3
CeHgNO3 = CgH5NO2 + HT schnell (5.93b)

Hier gilt dann vollig analog
d [C¢HsN k1k

v, = UCCHsNOo] - Faks [CeHg) [NO3 ] (5.94)

°c dt ko + ks

Prinzipiell gibt es auch noch weitere Moglichkeiten in der chemischen Trickkiste. Bei der Nitrie-

rung von Phenol wird die Rolle des Nitrosylions nach folgendem Schema diskutiert

HNO; + 2HNO3 = H301 + 2NO3 + NO™ (5.95a)
CgH50H + NO' — p — CgH5(OH)(NO™) (5.95b)
p — CeH5(OH)(NO™) + NO3 — p — CgHy4(OH)(NO) + HNO3 (5.95¢)
p — CgH4(OH)(NO) + HNO3 — p — CsH4(OH)(NOy) + HNO, (5.95d)

Das zunéchst entstehende Nitrosophenol wird durch Salpeterséure schnell zu Nitrophenol oxi-
diert unter gleichzeitiger Bildung von salpetriger Sdure, welche wiederum in die Umsetzung ein-
greift. Die einfache Nitrierung von Phenol nach diesem Mechanismus findet bereits in verdiinnter
Salpetersdure statt. Dem Chemiker ist die Nitrierung von Phenol in konzentrierter Salpetersiure
zu Trinitrophenol oder Pikrinsdure (CgHa(NO3)30OH) bekannt, und die Erzeugung des analogen
Trinitrotoluols (TNT, C¢H2CH3(NO2)s) ist von gewisser technischer Bedeutung.
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5.2.3 Harnstoffsynthese

Dieses Beispiel dient in der Hauptsache dazu, die Problematik des Riickschlusses vom Geschwin-
digkeitsgesetz auf den Mechanismus zu beleuchten. Die Harnstoffsynthese gelang Wohler 1828
und galt als ”einfachste” synthetisch-biochemische Reaktion. Doch der Mechanismus dieser Re-
aktion ist bis heute nicht endgiiltig aufgeklédrt. Die Stochiometrie der Harnstoffsynthese ist ge-

geben durch:

NHf +NCO~ = (NHy),CO (5.96a)

Ammoniumcyanat, anorg. ———  Harnstoff, org. (5.96D)
Das experimentell bestimmte Geschwindigkeitsgesetz lautet
ve =k [NHI] [NCO’} (5.97)

Zwei mogliche Mechanismen sind:
a) Elementarer, bimolekularer ITonenmechanismus, der unmittelbar zum Gesetz in Gl. (5.97)
fithrt

NH; + NCO~ — (NHz), CO (5.98)

B) Komplexer, zusammengesetzter Mechanismus

schnell HNCO =2 H' + NCO~ (I) (5.99a)

schnell NH;3 + H,O 2 OH™ + NH (1) (5.99Db)
k

langsam  NHj + HNCO — (NH,), CO (TIT) (5.99¢)

Die Gleichgewichtskonstanten der Reaktionen (I) und (II) lauten

[NCO_}eq [H+]eq
= 1
! [HNCO],, (5-100)
[NHj ], [OH]
Ky = = “ 5.101
" [NHB]eq [HQO]eq ( )
Man betrachte nun das Gleichgewicht

NH;3 + HNCO = NH; + NCO~ (5.102)

mit der Gleichgewichtskonstanten K

[NHj]eq [NCO™ ],
K= NHy),, [ANCO], (5.103)
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Durch Erweitern mit der Wasserkonstanten
Kw = [H*], [OH7] /[H20], (5.104)

ergibt sich

[NH{ ], [0H], [NCO] [H],, Ky

K = =
[NHs],,, [H20],, [HNCO],, Kw Kw

(5.105)

Das Geschwindigkeitsgesetz lautet schliesslich mit ky;p nach Reaktion III und Einsetzen von

[NHs] [HNCO] aus Gl. (5.105)

+ _
oo = UNH2COl i HNCO) = oy ) NCOT]
dt K
_ kmKw n o N -
= kg, NHI][NCOT] = ke [NHJ] [NCOT] (5.106)

Dies stimmt ebenfalls mit dem empirischen Gesetz in Gl. (5.97) iiberein, aber mit einer ganz

anderen Interpretation der effektiven Geschwindigkeitskonstanten.

5.3 Kettenreaktionen

Man unterscheidet offene und geschlossene Folgen. Einen konsekutiven Reaktionsmechanismus

ohne Kette nennt man eine offene Folge:
Al +B — Ay — .-+ A, — Produkte (5.107)

Besitzt der Reaktionsmechanismus jedoch eine Kette, so spricht man von einer geschlossenen
Folge oder auch von Kettenreaktionen, welche Gegenstand dieses Kapitels sind. Eine solche

geschlossene Folge kann schematisch folgendermassen skizziert werden (s. Abb. 5.5):

(@)

{ = I
/\\

I, =—— | +C I +Ry
X, Wand
(d)( ) (b)
IRz +B IR, +A
~——

Abbildung 5.5: Geschlossene Folge, Reaktionskette.
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I wird in einem Einleitungsschritt aktiviert, I* stellt ein reaktives Teilchen dar, welches im
ersten Schritt, dem Start der Kette, in den Zyklus eingespeist wird. Der Zyklus selber besitzt
beliebig viele Stufen, aber am Schluss wird I* wieder in den Zyklus zuriickgefiihrt. I* ist also ein
Katalysator, der viele Male den Kreislauf durchléuft, bis ihn einmal eine Abbruchreaktion aus
dem Zyklus entfernt, zum Beispiel

Wand
I 5——1 (5.108)

In der gewohnlichen linearen Weise als Mechanismus geschrieben, sieht das Reaktionsschema in

Bild 5.5 wie folgt aus:

ka
Einleitung I — I (+X) (5.109a)
k
Kette F+R, - IRs+A (5.109D)
ke
IRe  —% IRz +B (5.109¢)
k
Ry —% T*4+C (5.109d)
Wand, etc
Abbruch I (+X) — 1 (5.109¢)

In dem Kreislauf wird der Reaktand R verbraucht, wihrend verschiedene Produkte A, B, C
gebildet werden. Wenn sich die Zahl der Kettentriger I* wihrend eines Kreislauf nicht erhdht, so
handelt es sich um eine lineare Kette. Besitzt jedoch eine Kette Verzweigungen, so kénnen sich die
Kettentriger wihrend eines Umlaufs vermehren. Die Reaktion kann gewaltig beschleunigt wer-
den und zur Fzplosion fiihren. Da Kettenreaktionen zu den wichtigsten Reaktions-mechanismen

zéhlen, werden sie hier anhand einiger Beispiele erldutert.

5.3.1 HBr-Bildung aus den Elementen

Bei der HBr-Bildung aus den Elementen (nach Bodenstein) bei 200 bis 300 °C handelt es sich

um eine lineare Kette. Wir betrachten ein Reaktionsschema, wobei wir alle Teilchen, die wir als
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Kettentriger I* betrachten, wieder mit einem Stern markieren:

Einleitung Bry M 2Br* k1 (5.110a)
Kette Br*+Hy; — HBr+H* ko (5.110b)
H* + Br, —» HBr+Br' ks (5.110c)

Hemmung H*+HBr — Hy+ Br* ky (5.110d)
Abbruch 2Br* +M — Bry+M ks (5.110e)
2H"+M — He+M ke (5.110f)

H*"+Br*+M — HBr+M k7 (5.110g)

Die Bruttoreaktion erhidlt man aus der Kettenfortpflanzung nach Gl. (5.110b,c) in Form der
stochiometrischen Gleichung
1

1

Die letzten beiden Abbruchreaktionen mit kg und k7 sind allerdings nicht so wichtig, da die
Wasserstoffatomkonzentration sehr viel kleiner ist als die Bromatomkonzentration. Man beachte,
dass im allgemeinen Schema die chemische Natur des Kettentréigers nicht von Bedeutung ist.
Fiir die Bromwasserstoffkonzentration gilt:

d[HBr]
dt

= ko[Br][Ha] + k3[H][Bra] — k4[H][HBr] (5.112)
Zunéchst trifft man die Quasistationaritdtsannahme fiir [H]:

(ﬁl]) ~ 0 = ky[Br][Ho] — k3[H]qs[Bra] — k4[H]qs[HBr] (5.113)
QS

Aus Gln. (5.112) und (5.113) ergibt sich

d[HBr]
dit

— 2k3[H]qs(Bro) (5.114)

Ferner ist auch die Konzentration der Bromatome klein gegeniiber den Konzentrationen der

Nichtradikale, also konnen wir die Quasistationaritédtsannahme fiir [Br| machen

(dEiﬂ) ~0=2k [Brg] — ko [Br]QS [HQ] + k3 [H]QS[BI'Q} + k4[H]QS [HBI‘] — 2ks [Br2]2 (5.115)
QS

Die Summe der Gleichungen (5.113) und (5.115) ergibt

2k1[Bra] — 2k5[Br]gs = 0 (5.116)
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oder nach der Bromatomkonzentration aufgelost

ﬂm%:<himyﬂ

Setzt man nun Gl. (5.117) in die Gl. (5.113) ein und 16st nach [H]qg auf, so findet man fiir die

(5.117)

Wasserstoffatomkonzentration

[Hlas = WW%%J:<M%5W ka[Hy|
QS ks [BI’Q] + ky [HBI’] ks ks [Brg] + k4 [HBI‘]

(5.118)

Setzt man diesen Ausdruck fiir [H]qg in Gl. (5.114) ein, so ergibt sich dann fiir d[HBr]/d¢

d[HBr]  2ko(k1/ks)'/?[Hy][Bra]'/2
e 1+ k4[HBr]
k’g[Brg}

(5.119)

In diesem Ausdruck fiir die Reaktionsgeschwindigkeit tauchen nur noch die Konzentrationen der
stabilen Reaktanden und Produkte neben den Geschwindigkeitskonstanten auf. Ein Geschwin-
digkeitsgesetz dieser Form wird experimentell gefunden (Bodenstein 1906/7).

Anmerkung: Die Ubereinstimmung des postulierten Mechanismus mit dem experimentell ge-
fundenen Gesetz beweist eben diesen Mechanismus nicht. Man kann aber heute, dank der fort-
geschrittenen experimentellen Technik, alle einzelnen Elementarreaktionen messen, diese dann

entsprechend zusammensetzen und das Ergebnis alsdann tiberpriifen.

5.3.2 Rice-Herzfeld-Mechanismus fiir den Acetaldehydzerfall

Der Rice-Herzfeld-Mechanismus fiir den Acetaldehydzerfall ist ein weiteres Beispiel fiir eine

lineare Kette. Die Stochiometrie der beobachtbaren Bruttoreaktion lautet:
CH3CHO = CH4 + CO (5.120)

Fin mogliches, aber nicht bewiesenes Reaktionsschema lautet

[M]

Einleitung CH3;CHO — CH;3+ CHO k1 (5.121a)
Kette CHj; + CH3CHO — CHy + CH3CO* ko (5.121Db)
M
CH3CO* u) CH3 + CO ks (5.121c¢)
. M
Abbruch 2CH; = CoHg Ky (5.121d)

Man vernachlissigt (ohne guten Grund) die Rolle von CHO. Die Bruttoreaktion Gl. (5.120)
ergibt sich wiederum durch Addition der beiden Reaktionen (5.121b) und (5.121c) innerhalb der
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Kette. Fiir die Radikale CH3 und CH3CO wird Quasistationaritdt angenommen. Die korrekte
Durchfithrung der Algebra (vgl. Kap. 5.3.1) ergibt als Resultat fiir den Zerfall der Aldehydkon-
zentration:

d[CH3CHO)| k1

1/2
— 2 — (ke[ =~ ) [CH3CHO]Y2 + K, ) [CH3CHO] (5.122)
dt ks

Falls k; viel kleiner ist als der andere Summand in der Klammer, gilt:

d[CH;CHO] _ ( oy
- R R

1/2
= 2k4> [CH3CHOJ?/? (5.123)

Ein Gesetz dieser Form wird auch experimentell gefunden

_ d[CH3CHO]

5 = keg [CH3CHOJ?/? (5.124)

Den effektiven Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten entsprechen auch effektive Arrheniuspara-

meter:

Epe
ket = Acff exp ( - g;[ﬁ) (5.125)

Fiir das oben diskutierte Beispiel kann man fiir k1, ko und k4 jeweils Arrheniusgleichungen mit

den entsprechenden A; und E, ansetzen. Hieraus folgt:

Ep
Aj exp < — 1) 1/2
E
kot = Agexp | — 22 RT (5.126)
RT 2A4ex - %
4 €Xp RT
und fiir die Parameter Aeg und Ep of
Ay 1/2
A = A2 | 5 12
i 2 <2A4> (5.127)
1

Es gibt noch einige Beobachtungen, die nicht mit dem einfachen Rice-Herzfeld Mechanismus ver-

einbar sind (erweiterte Mechanismen werden diskutiert in [Lin, Laidler 1968] und [Laidler, Lin 1967]).

5.3.3 Alkanpyrolyse, einfach und kompliziert, ein Vergleich
Der Zerfall von Chlorethan erfolgt nach der Stochiometrie
CoH5Cl = CoHy + HCI (5.129)
Es handelt sich um eine Elementarreaktion mit einer Aktivierungsenergie von etwa 240 kJ mol~!
CyH;5Cl — CoHy + HCI (5.130)
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Die Pyrolyse von Ethan verlauft scheinbar dhnlich nach der Stéchiometrie

CoHg = CoHy + Ho (5.131)
Man kénnte nun eine Elementarreaktion vorschlagen

CoHg — CoHy + Ho (5.132)

Dabei nimmt man zur Bildung des Ubergangszustandes eine konzertierte Reaktion an. Es wiire
eine Aktivierungsenergie von etwa 400kJmol~! notig. Dies ist sicher eine Mdoglichkeit, doch
da die Natur immer den giinstigsten Reaktionsweg aussucht, ist es nicht die wahrscheinlichste.
Eine Radikalkettenreaktion verlduft hier ndmlich wesentlich schneller und mit einer geringeren

effektiven Aktivierungsenergie. Ein vorgeschlagener Mechanismus lautet

Einleitung CoHg M 2 CHg Ky (5.133a)
CHj 4+ CoHg —  CHy+CoHy ko (5.133D)

Kette CoHj M CoH, +H k3 (5.133c¢)
H+4 CoHg —» CoHs + Hy ks (5.133d)

Abbruch He G M com ks (5.133¢)
H+ CoHs —  CoHy + Ho kst (5.133f)

(Hemmung) H+CyHs — 2CH;j ks (5.133g)
Colls + Colls 3 Gyt ke (5.133h)

CoHs + CoHs  —  CoHy+ CoHg ey (5.1331)

Wiederum wird die Quasistationaritét fiir die Teilchen, die in geringer Konzentration vorliegen,
also die Radikale, angenommen. Nimmt man fiir den Kettenabbruch die Summe der Reaktionen

(5.133e) und (5.133f) ks, so ergibt sich:

H 1/2
- d[Cd2t o] _ <"“Zik‘*> [CoHe] (5.134)

Der Kinetiker findet ein Zeitgesetz 1. Ordnung fiir Ethan, wie er es bei der Annahme des elemen-
taren Prozesses schnell aufgeschrieben hétte. Die effektive Geschwindigkeitskonstante ist aber
nicht die Konstante k fiir die Elementarreaktion Gl. (5.132). Doch der Abbruch nach dem Sche-
ma (5.133e-f) ist weniger wahrscheinlich als derjenige nach dem Weg (5.133h-i). Das Zeitgesetz
unter der Annahme eines Kettenabbruchs nach (5.133h-i) lautet:

d[CQHﬁ] k‘l 1/2 1/2
— = H 1
dt kS (k‘(ja + k6b> [C2 6] (5 35)
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Man findet eine gebrochene Reaktionsordnung! Die experimentelle Untersuchung der Ethanpyro-
lyse in reinem Ethan bei ca. 6.6 kPa und 900 K ergibt ein Geschwindigkeitsgesetz erster Ordnung

in der Ethankonzentration. Hierfiir gibt es zwei Erkldrungen:

1. Reaktion (5.133h-i) im Hochdruckbereich mit kg, Reaktion (5.133c) im Hochdruckbe-

reich mit k3(.) und Reaktion (5.133a) im Niederdruckbereich mit k)

ko) \ /2
ket = K3(c0) <k6(;))> (5.136)

Es ergibt sich dann eine effektive Aktivierungsenergie

1
Erer = B + 5(Eg1 —- EX) (5.137)

2. Reaktion (5.133h-i) im Hochdruckbereich mit kg(o), Reaktion (5.133a) im Hochdruckbe-
reich mit k() und Reaktion (5.133c) im Ubergangsbereich (etwa in der Mitte) mit k3 iib)

Da ks in der Mitte des Ubergangsbereiches proportional zu [C2H6]1/ 2 ist, ergibt sich in der

Tat ein Geschwindigkeitsgesetz effektiv erster Ordnung in [C,Hg|

Ve = keff[CQH6] (5.138)
mit 12
k3 iib) kl(oo))
— 5.139
NOSTDE (kﬁ(oo) (439

und ki) / [C2H6]1/ 2 & const iiber kleine Druckbereiche. Nach neuesten Untersuchungen er-
scheint diese letzte Deutung richtig. Der endgiiltige Beweis durch die Bestimmung der Geschwin-
digkeitskonstanten fiir alle Elementarreaktionen steht aber noch aus (siehe [Corbel et al. 1981],
[Quinn 1963a], [Quinn 1963b] und [Pacey, Wimalasena 1978]).

Anmerkungen: Von allen verschiedenen, moglichen Reaktionswegen ist der schnellste am wich-
tigsten. Die Gesamtgeschwindigkeit ergibt sich aus der Summe aller Parallelreaktionen.

Auf diesem schnellsten Weg ist der langsamste der hintereinander geschalteten Schritte der

entscheidende, geschwindigkeitsbestimmende Schritt.
5.3.4 Kettenverzweigung, Explosion, Deflagration und Detonation

Stabilitidtsanalyse

Kettenreaktionen existieren in denen nicht nur das urspriingliche aktivierte Teilchen zuriickgebil-

det wird, sonden in denen auch die Kettentriager vermehrt und innerhalb des Zyklus neu gebildet
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werden.

Einleitung I — I* ky (5.140a)
Kette I*+R—— T+ P ko (5.140D)
Verzweigung I* —— ol” ks (5.140c)
Abbruch =1 (oder andere Beseitigung) k4 (5.140d)

Die Verwendung des Doppelpfeiles —— symbolisiert eine Folge mehrerer Elementarreaktionen.
Wir betrachten nun folgende Reaktionsgeschwindigkeiten, wobei wir gestrichene Konstanten &’
schreiben fiir nicht notwendigerweise einfache oder elementare Reaktionen, die wir in geeigneter
Weise zusammenfassen. Anders als bei Elementarreaktionen machen wir hier den Ansatz fiir die
Differentialgleichungen nur modellhaft, andere Ansétze wiren denkbar.

d[T*]
dt

=v1 + (ky(a— 1) — ki) [I*] = v1 + ¢ [I¥] (5.141)
Die Grosse ¢ bezeichnet den Nettoverzweigungsgrad:

¢ =kila—1)—kj (5.142)
Die Geschwindigkeit v; fiir die Einleitung ( Gl. (5.140a))

v = (d[I ]> (5.143)
At/ (5.140a)

folgt definitionsgeméss aus der Stochiometrie, fiir die Konzentrationsabhéngigkeit der Geschwin-

digkeit vs (Verzweigung) machen wir den Ansatz

vy = ! <d[I]> = k5 [I*] (5.144)
a—1\ dt (5.140c)

und schliesslich schreiben wir fiir die Abbruchreaktion (5.140d)

vy = K [I¥] (5.145)

Wir verwenden nun formal denselben Ansatz wie bei der Quasistationaritdtsannahme fiir [I*].

d[I*]
dt

2

= +¢[["]=0 (5.146)

Wir stellen uns hier aber neu die Frage, ob diese Gleichung iiberhaupt erfiillt werden kann,
und unter welchen Voraussetzungen das gilt. Dies bezeichnet man als Stabilitdtsanalyse. Die

Quasistationaritdtsbedingung wird fiir negative Werte von ¢ erfiillt, dann gilt

'] = —v1/¢ (5.147)
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In diesem Fall besitzt das System das Stabilitdtsverhalten eines linearen Kettensystems. Den
allgemeinen Fall untersuchen wir durch Integration des Geschwindigkeitsgesetzes Gl. (5.141),
das sich formal durch eine Substitution integrieren l&sst:

d[I*]
dt

=y=uv+¢[l'] (5.148)

mit der Annahme, dass sowohl v; als auch ¢ zeitunabhéingige Konstanten sind. Schreibt man

dy = ¢ d[I"] (5.149)
dann erh&lt man
diI*] 1 dy

== =2 = 5.150
a a7 (5.150)

Trennung der Verédnderlichen ergibt

d

?y = ¢ dt (5.151)

mit der bestimmten Integration zwischen ¢ = 0 und ¢ erhélt man

In <y(t>) —¢t (5.152)

y(0)
oder
v + <Z5[I*]t>
n({——m—]=9¢t 5.153
(i) = (0159
Setzen wir die Anfangskonzentration [I*]g = 0, finden wir
D) =
In(1+2[) =t (5.154)
1
oder
s = U (ot _
= (e 1) (5.155)

Wenn ¢ positiv ist, wird die Losung instabil, die Reaktionsgeschwindigkeit wéchst exponentiell
an, wobei das Wachstum nur durch den Materialverbrauch begrenzt wird. Man hat nédmlich fiir
die Geschwindigkeit der Produktbildung gemiiss Reaktion (5.140b) die Gleichung:
k/
ve = Ky[I"] = % (e¢t - 1) (5.156)

Das Ergebnis fiir v, fiir verschiedene Werte von ¢ ist in Bild 5.6 schematisch dargestellt.
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A
v, >0

Abbildung 5.6: Nichtlineare Ketten, Produktbildungsgeschwindigkeit fiir verschiedene Verzwei-
gungsgrade ¢.
Beispiel: Hy/O2-System (Knallgasreaktion)

Fiir einen vollstéindigen Mechanismus vergleiche man [Bamford, Tippers|. Die Tabelle 5.3 enthilt

zur Illustration einige Geschwindigkeitskonstanten fiir dieses Reaktionssystem.

Einleitung Hy + 09 -— 20H oder H+ HO9 k1 (5.157a)
Kette OH+Hy - H,O+H ko (5.157b)
Verzweigung H+ 0Oy - OH+ O k3 (5.157c)
O+Hy - OH+H k4 (5.157(1)

[M]
Abbruch H+ Oy = HO9 ks, k_s (5.1576)

[M]
H+H— H, ke (5.157f)

[M]

OH+H — H,O k7 (5.157g)

[M]
O0+0— 0y ks (5.157h)

M] .

OH + OH — H509 k9a (5.1571)
Hemmung OH+OH — H,O+ O ko, (5.157j)
“Wandabbruch ¢ H — Wand k10a (5.157k)
OH — Wand k1ob (5.1571)
H02 — Wand klOc (5.157m)
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Die Reaktion (5.157¢) ist eine wichtige Abbruchreaktion, da das HOs-Radikal nicht sehr reaktiv
ist. Die Abbruchreaktionen (5.157f) bis (5.157j) sind vermutlich weniger wichtig.

Reaktion A/(ecm?®mol~ts™1) b | E/(kJmol™t)
OH+H, — H,O+H 1.2 x 107 1.3 15.2
H+HyO — OH+ Hy 4.5 x 10° 1.3 78.7
H+0O; - OH+H 2.2 x 10 0 70.4
OH+0 — O+ H 1.0 x 10" 0 0
O+Hy - OH+H 1.8 x 10'° 1.0 37.3
OH+H — O+H, 8.3 x 10? 1.0 29.1
OH+OH — H, 0+ O 1.5 x 10° 1.14 0

O+ H,O — OH+ OH 1.6 x 10'° 1.14 72.4
H+ HO; — OH+ OH 1.5 x 10 0 4.2

H+ HOy — Hy + Og 2.5 x 1013 0 2.9

OH +HO, — H,0+ 0O 1.5 x 1013 0 0

O+ HOy — OH+ Oy 2.0 x 1013 0 0
Reaktion A/(em®mol2s71) b | BE/(kJmol™t)
H+H+M — Hy+M 9.0 x 1016 —0.6 0
O+OH+M — HOy +M 2.2 x 10?2 —2.0 0
H+0,+M — HOy +M 2.3 x 10'8 —0.8 0

Tabelle 5.3: Geschwindigkeitskonstanten fiir die Knallgasreaktionen. Die Konstanten werden hier
durch folgenden empirischen Ausdruck definiert: k(T) = A (T/K)® exp(—E/(RT)) [Warnatz
1979].

Explosion, Deflagration, Detonation

Alle Abbruchreaktionen sind sehr stark druckabhingig. Das ist bei der Stabilitdtsanalyse zu
beriicksichtigen. Das Verhalten ist im Bild 5.7 halbquantitativ gezeigt. Die Trennlinie im p/T-
Diagramm zeigt die stabilen Bereiche der Kettenreaktion ohne Explosion getrennt von dem
Bereich, in dem eine Explosion auftritt. Zur Veranschaulichung des Druckeinflusses bei gege-
bener Temperatur folge man der gestrichelten Linie bei ca. 777 K. Bei geringem Druck ist die
mittlere freie Weglénge der Radikale gross, so dass sie leicht zur Gefiisswand gelangen (Wandab-
bruchreaktionen (5.157k-m) sind wichtig). Es tritt keine Explosion ein. Erhoht man den Druck,
so werden die Reaktionen (5.157k-m) gehemmt, so dass ¢ positiv wird. Das ist der Bereich
der schnellen, instabilen Kettenreaktionen mit Explosion. Erhoht man den Druck weiter, so

werden die druckabhéngigen Radikalrekombinationsreaktionen (5.157e) bis (5.157j) schneller, ¢
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wird wieder negativ und man hat wieder eine stabile Kettenreaktion ohne Explosion. Bei hohem
Druck kommt ein neues Phénomen hinzu. Die Warmeproduktion durch die Reaktion wird so
gross, dass eine isotherme Reaktionsfithrung nicht mehr mdoglich ist. Die Temperatur erhoht sich
standig und beschleunigt die Reaktion. Es kommt zur Wiarmeexplosion. Die Stabilitdtsanalyse

fiir die Wérmeexplosion ist in Bild 5.8 erlautert.

Wirmeexplosion

keine Explosion

[M] gross, Rekombina-
10 —] tionsabbruch

Explosion

keine Explosion
Wandabbruch

L -
771 1 I
500 600 700 800 900 1000 T/K

Abbildung 5.7: Stabilitéits- und Explosionsbedingungen im p/7T-Diagramm.

Abbildung 5.8: Stabilitdtsanalyse fiir die Warmeexplosion.
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Die Abkiihlung nach dem Newton’schen Gesetz ist linear (Wérmeabfuhr)

d
% = v =a(T —Tyw) = a AT (5.158)

wéhrend die Reaktionsgeschwindigkeit und damit die Warmeproduktion durch Reaktion ¢gr
exponentiell von der Temperaturdifferenz AT abhéingt. Tyy ist die Temperatur der Wand. Man
entwickelt den Exponenten des Arrhenius-Gesetzes nach Taylor fiir kleine AT = T — Ty geméss:

Ex _ Ba . Ea
RT = RTw RT

AT (5.159)

also

gr =2 A exp(—EA/RT) = a exp(bAT) (5.160)

Bei T1 ist das System stabil, ab T» ist hingegen die Abkiihlung kleiner als die Erwérmung, das
System wird instabil. Zusétzlich zur Frage der Stabilitdt und Reaktionsgeschwindigkeit kommt
noch die Frage nach der Ausbreitungsgeschwindigkeit einer Explosion. Man hat zwei sehr un-

terschiedliche Bereiche mit folgenden Namen:

Explosion
Deflagration Detonation
langsam schnell
v = einige m/s v = einige km/s

Stosswelle mit
Uberschallgeschwindigkeit

Vor einer Deflagration kann man noch davonrennen (und in Deckung gehen), wihrend man sich
bei einer Detonation schon eines Uberschalljigers zur Flucht bedienen miisste. Eine Bespre-
chung von Verbrennungs- und Explosionsprozessen sollte nicht ohne einen warnenden Hinweis
schliessen. Explosionen gehéren zum Leben eines Laborchemikers. Detonationen und Explo-
sionen kleiner Mengen bekanntermassen hochbrisanter Stoffe sind vergleichsweise ungeféhrlich,
wenn man sich durch geeignete vorbeugende Massnahmen schiitzt. Hierzu gehéren auch Hin-
weise fiir Laborkollegen und - kolleginnen, die nicht wissen, dass ihr Freund in einer Kiihlfalle
kristallines Ozon aufbewahrt! Eine grossere Gefahr bilden Unfille, bei denen plotzlich explosive

Gasgemische gebildet werden (Losungsmittel /Luft etc.). Hier gilt:

1. Jede Massnahme vermeiden, die zur Ziindung des Gemisches fiithren kénnte (keine elektri-
schen Gerdte betdtigen - auch nicht angeblich funkensichere Schalter zum Abschalten von

Heizungen oder Gerdten).
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2. Personen schiitzen (Alle Anwesenden warnen, Raum verlassen, in Deckung gehen).

3. Erst wenn sicher ist, dass Personen nicht mehr durch Explosionen bedroht sind, weitere
Massnahmen einleiten (Feuerloschen, Feuermelder etc.). Nur ein lebender Chemiker kann

den Feuerloscher betéatigen.

5.4 Ubersicht iiber das Vorgehen bei der Beschreibung zusam-

mengesetzter Reaktionen

Es soll hier zum Abschluss das allgemeine Vorgehen bei der theoretischen Behandlung zusam-
mengesetzter Reaktionen besprochen werden, gewissermassen als Rezept. Man geht in mehreren
Schritten vor.

1. Schritt:

Man stellt einen Mechanismus aus FElementarreaktionen auf (Hypothese). Beispiele finden Sie
in Kapitel 5.2. Dieser Schritt ist der wichtigste und erfordert die Phantasie und Kreativitéit des
Kinetikers. Die folgenden Schritte sind teilweise miihsam, aber fast automatisch. Bei der Formu-
lierung des Mechanismus beriicksichtige man wenn méglich stets Hin- und Riickreaktion, ausser
wenn man ein sehr einfaches Modell entwerfen will. Man vermeide soweit als moglich unphysika-
lische Annahmen (z.B. A — A + B ist stochiometrisch unmdéglich!). Theoretische Uberlegungen,
wie im Kapitel 4 kurz erwiahnt und im zweiten Teil des Skriptes weiter ausgefiihrt, konnen hel-
fen, die wichtigsten Reaktionswege auszuwéhlen (vgl. auch [Benson 1976]).

2. Schritt

Es folgt die Niederschrift der Differentialgleichungen fiir alle beteiligten Molekiile.

dCl’

= flen) (5.161)

Man beachte, dass sich der Differentialquotient de¢;/dt aus der Summe der Beitrége aus allen

Elementarreaktionen J ergibt

(J)
dCi dCZ-
T T (5.162)
J
und
k= f(M]...) (5.163)

Diese ergeben sich aus angenommenen Elementarreaktionen eindeutig, wobei die Druckabhéngigkeit
im Rahmen eines unimolekularen Mechanismus zunédchst am besten in die effektive Geschwin-

digkeitskonstante einbezogen wird. Diese Druckabhéngigkeit ist nicht einfach (Kap. 5.1.2).
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3. Schritt:
Man 16st das System von gekoppelten Differentialgleichungen. Bei der Suche nach Lésungen sind

folgende Hinweise niitzlich:
1. Das System ist eine verallgemeinerte Kinetik erster Ordnung: Losung geméss Kapitel 5.1.

2. Das System lésst sich auf effektiv 1. Ordnung wie unter Punkt 1 durch eine Variablentrans-
formation zuriickfithren. In der N&he des Gleichgewichtes ist auch eine Transformation wie

im Kapitel 5.1.3 gezeigt moglich. Es gibt diverse weitere solche Transformationen.

3. Das System ist hoherer Ordnung und lisst sich durch Substitution (Elimination einiger
Konzentrationen) auf eine nichtlineare Differentialgleichung hoherer Ordnung zuriickfithren:
Tabellen fiir Losungen findet man im Literaturverzeichnis unter Kap. 5.2.

Hinweis: Wenn man die Losung nicht schnell findet, sollte man zu 4. fortschreiten.

4. Oft kann man fiir die kleinen Konzentrationen reaktiver Teilchen die Bodensteinsche Qua-
sistationaritdtsannahme machen und alle Differentialgleichungen bis auf eine durch al-
gebraische Gleichungen ersetzen. Ein System von algebraischen Gleichungen lisst sich

bekanntlich leicht 16sen (Beispiele: Kapitel 5.1.2, 5.2, und 5.3)

5. Ein Sonderfall der Quasistationaritét liegt vor, wenn sich fiir einige Reaktionen ein schnelles
Gleichgewicht einstellt — algebraische Gleichungen fiir die Gleichgewichtskonzentratio-

nen (Beispiel: Kapitel 5.2.1).

6. Man priife durch Stabilitéitsanalyse, ob die Quasistationaritdtsannahme tiberhaupt sinnvoll

sein kann (Kapitel 5.3.4).

7. Man integriere das System von gekoppelten Differentialgleichungen mit Hilfe von numeri-
schen Verfahren (vgl. z. B. [Gear 1971], die dort beschriebenen Verfahren liegen in den mei-
sten Rechenzentren als Standardcomputerprogramme vor, siehe auch [Ebert et al. 1981]).
So kann man priifen, ob geschlossene Losungen, die man geméss 1., 2., 3., 4. und 5. erhalten

hat, eventuell einen Rechenfehler (3.) oder unangemessene Annahmen (4., 5.) enthalten.

4. Schritt:

Man vergleiche das Ergebnis mit dem Experiment und priife insbesondere, ob fiir die Gesamt-
reaktion ein einfaches Geschwindigkeitsgesetz mit Reaktionsordnung gilt und ob die gemessene
Geschwindigkeitskonstante fiir die Bruttoreaktion (Arrheniusparameter!) mit der aus dem Me-

chanismus aus Elementarreaktionen berechneten Konstanten iibereinstimmt.
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5. Schrittt

Man suche nach alternativen Mechanismen und beginne bei Schritt 1.

Wenn man findet, dass ein empirisches Geschwindigkeitsgesetz mit dem theoretischen Mecha-
nismus und Geschwindigkeitsgesetz und einem Satz vermuteter Geschwindigkeitskonstanten fiir
die Elementarreaktionen iibereinstimmt, so ist dies keinerlei Beweis fiir die Giiltigkeit des Me-
chanismus. Man sollte auch priifen, ob die ”passenden” Geschwindigkeitskonstanten fiir die
Elementarreaktionen mit verniinftigen theoretischen Annahmen (Kapitel 4) im Einklang sind.
Wenn nicht, so zeigt das, dass der vermutete Mechanismus sicher falsch ist. Wenn andererseits
alle Geschwindigkeitskonstanten fiir die Elementarreaktionen des Mechanismus genau bekannt
sind und Experiment und Theorie in der Form des Geschwindigkeitsgesetzes und in dem Wert
der Geschwindigkeitskonstanten und ihrer Temperaturabhéngigkeit iibereinstimmen, so kann
dies als Beweis dafiir genommen werden, dass die beobachtete Reaktion hauptséchlich nach
dem vorgeschlagenen Mechanismus ablduft (andere Mechanismen kénnen ja dann nur wenig zur
Reaktionsgeschwindigkeit beitragen). In diesem Sinne ist der hiufig zu findende Satz, man kénne
einen Mechanismus nicht beweisen, falsch. Wir sprechen hier allerdings von einem “Beweis” im
naturwissenschaftlichen Sinne, der eher einem Beweis im téglichen Leben etwa bei einem Ge-
richtsverfahren dhnelt als einem mathematischen Beweis.

Man erkennt auch die grosse Bedeutung einer quantitativen Erfassung der Elementarreaktionen.
Wenn ein gegebener Mechanismus eine Reaktion unter gewissen Bedingungen von Temperatur,
Druck, Anfangskonzentration etc. quantitativ richtig beschreibt, so heisst das nicht, das dies
auch unter anderen Bedingungen gilt. Bei grosseren Anderungen der Randbedingungen, even-
tuell auch bei sehr kleinen Anderungen der Konzentrationen von Fremdstoffen, die als Kataly-

satoren wirken, konnen ganz andere Mechanismen bedeutsam werden.
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1. Schritt: Ansatz Mechanismus <
2. Schritt: Niederschrift des Systems ‘gokoppcltcr DGL
3. Schritt: Losung des Systems gc:;;);;zm DGL
4. Schritt: Vergleich mit Exp(‘l‘in:r:l;‘;.’/
Geschwindigkeitsgesetz, ke, Werte, ete. E'a of, Aog

- b
- .. e \ zuriick zu
‘ Ubereinstimmung qualitativ ‘ )
i -
. B 1. Schritt,
ja nein ’
_ - \ anderer
‘ Ubereinstimmung quantitativ, Werte ‘ ’7;3- O e —

ja nein

Der Mechanismus beschreibt die Reaktion quantitativ richtig

ist in diesem Sinn ‘bewiesen’
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