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Energetik/Thermodynamik: Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik; Begriffe: Enthalpie AH,
Bildungsenthalpie, Standardbildungsenthalpie, Der Satz von Hess; Der 2. Hauptsatz der
Thermodynamik; Gibbs-Helmholtz-Gleichung; Begriffe: Entropie, freie Standardenthalpie
Chemische Kinetik: Reaktionsgeschwindigkeit; Reaktionsordnung; Reaktionsmechanismen;
Begriffe: Aktivierungsenergie, Ubergangszustand; Arrhenius-Gleichung; Katalyse

Energetik / Thermodynamik:
» Lehrevon den Energieanderungen im Verlauf physikalischer und chemischer Vorgange.
» Erlaubt Aussagen darlber, ob Reaktionen unter gegebenen Bedingungen ablaufen kdnnen.

» Die Thermodynamik erlaubt keine Aussagen zur Geschwindigkeit, mit der eine Reakti-
on ablauft.

Man betrachtet in der Thermodynamik (Energetik) verschiedene Arten von Systemen:

Wand des Systems ist durchlassig fur
System Materie Energie
Abgeschlossenes, isoliertes System - -
Geschlossenes System - X
Offenes System X X

Der erste Hauptsatz der Thermodynamik

Fur isolierte, abgeschlossene Systeme:
Die Summe aller Energien des Systemsist konstant.

Fur geschlossene Systeme (fur Energie durchléssig, fur Materie undurchldssig):
Eine Anderung der inneren Energie des Systems kann durch Ubertragung von
Arbeitsbetragen oder Warmemengen hervor gerufen werden.
- aus dem System oder in das System kann Energie nur in Form von Warme Q oder
Arbeit A Ubertragen werden.
d.h. AU = AQ + AA
It. Definition bekommen AQ und AU einen negativen Wert, wenn sie aus dem System
entnommen werden.



Arbeit wird bei chemischen Systemen meist als Volumenarbeit geleistet (d.h. wenn
Gase entstehen, wird der Druck konstant gehalten:
- p=konstant = isobar e Reaktionsfiihrung)
Avol = -p AV
d.h. AU=Q-pAV
(bei Volumenzunahmeist V positiv, bei Volumenabnahme negativ)

Die bei isobaren Vorgangen auftretende Reaktionswarme wird Enthalpie H ge-
nannt.
d.h. AU =AH -pAV

oder

AH = AU + p AV 1. Hauptsatz der Thermodynamik

B

ist AH negativ = exother me Reaktion
ist AH positiv = endother me Reaktion

egriffe:

Enthalpie=AH =

- Reaktionswarme einer isotherm und isobar gefiihrten Reaktion

- oft werden die fur die konkreten Reaktionstypen charakteristischen Begriffe verwendet
(Neutralisations-, Solvatations-, Mischungs-, Schmelzenthalpie u.s.w.)

Bildungsenthalpie

- ist die Reaktionswérme, die bei der Bildung von Molekiilen unter Standardbedingungen
(25°C, 1 atm) aus den Elementen auftritt.

- Definition: Die stabilste Form eines Elements unter Standardbedingungen hat die
Enthalpie=0.

Standar dbildungsenthalpie = AH{ =

-Reaktionswarme, die bei der Bildung von 1 mol einer Verbindung aus den Elementen
auftritt

z.B. Standardbildungsenthalpie von CO,: AH? =-393 kJMhol™*
Reaktion: C+ O, - CO,

Satz von Hess: Die Reaktionsenthalpieist unabhangig vom Reaktionsweg.

Die Reaktionsenthalpie ist nur von Anfangs- und Endpunkt abhangig.

Beispiel:
C+ 0, -~ CO; AH? =-393 kJmol ™
C + %0, - CO AH? =-110 kJmol™*
CO+ %0, -~ CO, AH? = -283 kJmol™*

> =-393 kJmol*




Bel Reaktionen von FlUssigkeiten und Feststoffen sind Volumenanderungen so gering,
dal3 sie vernachlassigt werden kénnen.

AH =AU +p AV
Bei Gasreaktionen kann sich das Volumen stark @ndern (d.h. unterschiedliche Stoffmen-
gen der gasformigen Reaktanden = V; und der Reaktionsprodukte = V,). Nach der Zu-
standsgleichung eines idealen Gases (pLV = n [R M) gilt:

pV.=n, RT (Produkte)
pVi=m RT (Reaktanden)
p(V2 - V]_) = (n2 —Np ) RT
pAV = AnRT

d.h. AH = AU+ An RT

An = Stoffmenge
R = Gaskonstante
T = absolute Temperatur

Rechenbeispiel: Wie groR sind AH® und AU fiir die Reaktion
OF2(g) + H20(g) - O2(g) + 2HF(g)

gegeben: Standardbildungsenthalpien AH? (OF,) = +23,0 kJmhol *
AH? (H,0) = -241,8 kJmhol ™
AH? (HF) =-268,6 kJmhol ™

Berechnung der Standar dreaktionsenthalpie AH®:
Esgilt: AH® = AH? (Produkte) - AH ¢ (Reaktanden)
(geschlossenes System)

d.h. AH® = 2 AH? (HF) - AH? (OF,) - AH? (H20)

=2(-2686) - 230  +241,8kJmol*
= -318,4 kJihol *

Berechnung der Standardreaktionsenergie AU®:
AU°=AH - AnRT

= -318,4 kJmhol * — ( 1 mol [B8,31410" kJrhol *K *[298,2 K)
(An) R T

-318,4 — 2,5 kJiol *
-320,9 kJiinol*

d.h. die Unterschiede zwischen AH und AU sind meist sehr klein

3



Der zweite Hauptsatz der Thermodynamik

* Der 1. Hauptsatz der Thermodynamik macht nur Aussagen Uber die Energiebilanz von
Vorgangen. Er sagt nichts aus Uber die Triebkréfte und ob sie freiwillig ablaufen.
o Zentrae Bedeutung fir den 2. Hauptsatz hat eine thermodynamische Funktion S, die man

Entropie nennt.

* Entropie:
-Mal3 fur die Unordnung in eéinem System

-Je grof3er seine Unordnung ist, desto gréf3er ist die Entropie eines Systems.

2. Hauptsatz:

Bei einer spontanen Zustandsdnderung ver gr 63ert sich die Entropie.

* Frewillig stellt sich somit immer nur ein Zustand geringerer Ordnung (héher Entropie)

ein.
Gibbs — Helmholtz — Gleichung
AG = AH -T « AS
T T T T
freie Enthalpie Enthalpie absolute Entropie
Temperatur

Die freie Enthalpie ist ein Mal3 dafir, ob eine Reaktion freiwillig, d.h. ohne Ener giezu-

fuhr von aul3en ablauft.

Reaktion mit AG < 0O laufen freiwillig ab = exergonisch
exergon

Reaktion mit AG = 0 laufen nicht freiwillig ab = endergonisch
ender gon

Reaktion mit AG = 0 = Gleichgewichtslage

Aus der Gibbs-Helmholtz-Gleichung ergibt sich:

Die Triebkraft einer Reaktion ist durch die freie Enthalpie AG charakterisiert. Sie ist
um so groRer, je starker die Warmeentwicklung einer Reaktion ist (AG < 0) und je gro-

Rer die Entropiezunahmeist (AS = 0).

M erke!Begriffe wie exer gonisch und ender gonisch beziehen sich auf die freie Enthalpie G.

Die Begriffe exotherm und endother m beziehen sich auf die Enthalpie H.
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Eine endotherme Reaktion kann nur exergonisch werden, wenn der Entropiebetrag

(IT[AS[I den Betrag von [A HO Gbersteigt.

AG=AH-TAS
Aus der Gibbs-Helmholtz-Gleichung ergibt sich die Temperaturabhéngigkeit der freien
Enthalpie (Freiwilligkeit einer Reaktion)
= Bel 25°C ist AH meist erheblich grof3er als TCAS, d.h. exotherme Reaktionen verlaufen bel
dieser Temperatur meist freiwillig, unabhangig von der Entropiednderung im System.
= Bei hohen Temperaturen kann der Term TUAS dominieren (Einflul3 der Vorzeichen von
AH und AS auf den freiwilligen Ablauf einer Reaktion).

AH | AS AG=AH-TAS
- + - Reaktion lauft stetsfreiwillig ab
+ - + Reaktion lauft nicht freiwillig ab
e iy Reaktion lauft bei niedrigen Tempera-
- - be'_ niedrigem T turen freiwillig ab, bei hohen Tempe-
* bei hohem T raturen nicht
S Reaktion lauft bel hohen Temper atu-
+
+ | 4+ |7 beniedrigenT ren freiwillig ab, bei niedrigen Tempe-
- beihohemT raturen nicht

Freie Standar denthalpie

Die freie Standar d-Reaktionsenthal pie, AG®, ist die freie Reaktionsenthalpie bei 101,3

kPa.

Die freie Standard-Bildungsenthalpie, AG?, ist als die Reaktionsenthal pie definiert,
wenn 1 mol der Verbindung aus den Elementen in ihren Standardzusténden entsteht.

Gleichgewicht und freie Reaktionsenthalpie

Diefreie Enthalpie G hangt mit der freien Standard-Enthalpie G° (Gibbs, freie Standard-
energie) Uber die Beziehung

G=G’+RTIna

zusammen.

a= Aktivitét = effektive Konzentration

Bei einer Reaktion hangt die Anderung der freien Enthalpie AG von den Konzentrationen
der Reaktionspartner ab.

Reaktion: aA + bB = cC + dD

C
a

AG:AG°+RT|nM=AG°+RT|nQ

c

(

A¥"c’(8)




* ¢ = aktuelle Konzentrationen
Q = Reaktionsquotient

Der Gleichgewichtszustand ist erreicht, wenn AG = 0, d.h., wenn im logarithmischen Glied
der Reaktionsquotient Q durch die Konstante K ersetzt werden kann.

0=AG’+RT InK bzw. AG®’ =- RT InK

- die Beziehung wird oft zur experimentellen Bestimmung von AG® benutzt (iiber die
Bestimmung von K).

Beispid: Verbrennung von Glucose (biochemisch)
CsH1206+6 O, «» 6 CO, +6 H0
AG° = -2881 kJ ol ™
AH® = -2827 kJ Ifhol ™
AS® = + 180 kJ [rhol ™

Die Verbrennung von Glucose verlauft also stark exergonisch.

Chemische Reaktionskinetik

Reaktionskinetik - Lehre von der Geschwindigkeit chemischer Reaktionen
- gibt Aufschluf? Gber den Reaktionsmechanismus

Reaktionsgeschwindigkeit

A, (9) + X5(9) - 2AX(9)

» Wahrend der Reaktion nehmen die Konzentrationen von A und X kontinuierlich ab.
» Esentsteht AX, dessen Konzentration also sténdig zunimmt.
» Reaktionsgeschwindigkeit v ist ein Mal3 dafur, wie

schnell diese Konzentrationsanderungen stattfinden.
B T(AX)
V(AX) = M -
At [
Dadie Geschwindigkeit veranderlich it, ist die Ver- =
wendung der Differentiale exakter. 2
V(AX) = dc(AX) §
dt S
e
C(Az) oder ¢(X3)
6
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Die Reaktionsgeschwindigkeit wird in der Regel in der Einheit molII*S* angegeben.
» Die Reaktionsgeschwindigkeit &ndert sich in der Regel mit der Zeit (siehe Abb.).

Problem K onzentrationsmessung:

- muf3 wiederholt wéhrend der Reaktion zu definierten Zeitpunkten moglich sein

- darf den Reaktionsablauf nicht stéren

- dabel oft gemessene Eigenschaften: Druck, Farbe, elektr. Leitfahigkeit, Volumen, Viskositét

Konzentrationsabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit

* Maeist hangt die Reaktionsgeschwindigkeit von der Konzentration der reagierenden Stoffe
ab

» Eine mathematische Gleichung, die die Konzentration der Reaktanden mit der Reaktions-
geschwindigkeit in Beziehung setzt, nennt man Geschwindigkeitsgesetz.
zB. AX - A+B V(AX) = -k [&(AX)

» Die Proportionalitétskonstante k nennt man Geschwindigkeitskonstante.

» DieArt der Gleichung und der Wert von k miissen experimentell bestimmt werden.

» Der Zahlenwert von k hangt von der Temperatur und von der Substanz ab, auf die sich die
Konzentrationsénderung bezieht.

» Die Summe der Exponenten der Konzentrationsparameter im Geschwindigkeitsgesetz
nennt man Reaktionsor dnung.

Beispiee:
2N20s5(g) - 4NO2(g) + O2(9)

V(N205) =-k [C(N205)
- Die Geschwindigkeit ist direkt proportional zur N2Os-Konzentration
- Exponent von c=1, d.h. esist eine Reaktion erster Ordnung.

NO2 (g) + 2HCI (g) - NO (g) + H20(g) + Cl2 (9)

V(NO,) = - k [&(NO,) [L(HCI)

- Die Geschwindigkeit ist dem Produkt der Konzentrationen von NO, und HCI proportio-
nal (wenn die Konzentrationen beider Reaktanden verdoppelt wird, vervierfacht sich die
Reaktionsgeschwindigkeit).

Die Reaktion ist erster Ordnung beztiglich NO,, erster Ordnung beziiglich HCI; insgesamt
jedoch zweiter Ordnung.

2NO (g) +2H2(g) - N2(9) + 2H20 (g)

v = -k [E%(NO) ¢ (Hy)

-Die Geschwindigkeit ist proportional zum Produkt der NO-Konzentration im Quadrat
und der H,-Konzentration.

-Die Reaktion ist erster Ordnung beziiglich H,, zweiter Ordnung beziiglich NO; insge-
samt jedoch dritter Ordnung.




Geschwindigkeitsgesetze und damit auch die Reaktionsordnung kénnen
nicht aus Reaktionsgleichungen abgeleitet werden — sie missen experimen-
tell bestimmt werden.

Die Reaktionsordnung muf3 nicht ganzzahlig sein. Sie kann auch Null sein.

Beispiel fur eine Reaktion nullter Ordnung:

2N,0(g) O 2N, (g) +0,(g)
v(N0) = -k

Experimentelle Bestimmung von Geschwindigkeitsgesetz, Reaktions-
ordnung und Geschwindigkeitskonstante:

Die Zahlen in der Tabelle beziehen sich auf die Reaktion

2NO (g) + Oz (g) -» 2NO> (g) bei 25°C.
Wie lautet das Geschwindigkeitsgesetz und welchen Wert hat die Geschwindigkeitskonstan-
te?

_ Anfangskonzentration Anfangsgeschwindigkeit
Experiment | ¢(NO)/mol I* c(Oz)/mol I v(NO,)/mol (5

A 110° 110° 7010°

B 110° 2107 14010

C 1103 3103 21M10°

D 2007 310° 84010°

E 3107 31073 189110°

Ausgangsgleichung: v(NO,) = k[E(NO) [£(O,)

* Experiment A, B, C: ¢(NO) konstant; Experiment B: ¢(O,) und v(NO.) verdoppelt; Expe-
riment C: ¢(O,) und v(NOy) verdreifacht —y=1

* Experiment C, D, E: ¢(O,) konstant; Experiment D: ¢c(NO) verdoppelt; Experiment E:
c(NO) verdreifacht; v(NO,) ist gegentiber Experiment C bei Experiment D vervierfacht
und in Experiment E verneunfacht = Xx=2

» = Geschwindigkeitsgesetz: v(NO,) = k[£*(NO) [&(O,)

o Zahlenwert von k kann aus den Werten irgendeines der Experimente berechnet werden

» Bespie fur Experiment A:
7010° mol/(18) = k (10 mol/I)? {110 mol/l)
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700 °molO st
110 °mol® o3

K =700°%1° Onol % 31

Zeitabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit
» Das Geschwindigkeitsgesetz gibt die Abhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von der
Konzentration der Reaktanden wieder.

» DieGleichung &t sich umformen, so dal? die Konzentrationen in Beziehung zur abgel au-
fenen Zeit stehen.

Reaktionen erster Ordnung

V(A) = dcc(ltA) = —k [B(A)
do(A) -, it
c(A)

Integration: INC(A) ==kt +Incy(A) (1)

In co(A) = Integrationskonstante
Co(A) = Anfangskonzentration zur Zeitt =0

e Durch Umformung der Gleichung (1) 1&f3t sich die Zeitabhéngigkeit der Konzentration

c(A) bestimmen: |, S(A) _ _, (2)
Co(A)
In c(A) = -kt + In cp(A) c(A) = co(A) X
In Co (A)
' G(A)
. l
- <

Zeitt ——» Zoitt

» DieReaktionszeit, nach der die Hélfte des Reaktanden umgesetzt ist, nennt man die
Halbwertszeit ty, (C(A) = Y2 Co(A)).

Co(A
|r]7}é 0( )=—k DIl/Z
® Co(A) (3)
1 0.693
tyo=—In2=
1/2 K k

d.h. bei Reaktionen 1.0rdnung ist die Halbwertszeit unabhéangig von der Konzentrati-
on des Reaktanden.

» Dieseregemallige Konzentrationsabnahme ist charakteristisch fir Reaktionen erster Ord-
nung.



Reaktionen zweiter Ordnung
zB.  2NO2(g) - 2NO(g) + Oz(9)

(insofern ein Spezialfall, da nur ein Reaktand t
vorhanden ist)
<
V(NO,) = -k [E(NO,) 3
allg. Geschwindigkeitsgesetz:
v(A) = B - 2
dt 1/¢, (A)

Zeitt ——>
Durch Integration erhélt man:

. kO + 1 (4)
c(A) Co(A)

Co(A) ist die Anfangskonzentration zum Zeitpunkt t = 0, d.h. der Kehrwert der Konzentration
ist proportional zur Zeit L ~t
c(A)
» DieAuftragung von 1/c(A) gegent ergibt eine Gerade mit der Steigung k und dem
Ordinatenabschnitt 1/cy(A).

Halbwertszeit:
* Folgt aus Gl.(4), wenn c(A) =3¢, (A)
1 1
= =Ky, t——
Beo(d P e(A)
1

t1)0p =——— 5
V2T Ko (A) K

d.h., die Halbwertszeit einer Reaktion zweiter Ordnung ist nicht konzentrationsunabhéngig

Reaktionen nullter Ordnung
Bel Reaktionen nullter Ordnung ist die ALY
Reaktionsgeschwindigkeit nicht von der Konzentration
der Reaktanden abhangig

CA]  —

de(A)
dt
= —k [5(A) = -k

V(A) =

» Beispid: Zersetzung von Gasen an Oberflachen
2N, 00 2N, (g)+0,(g)
C(A) = -k [T + Co(A) (6)

» DieAuftragung der Konzentration c(A) gegen t ergibt eine Gerade mit der Steigung —k
und dem Ordinatenabschnitt co(A)
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Halbwertszeit:
« ergibt sichaus Gl. (6), durch Einsetzten von c(A) = 3¢, (A)

2Co(A) = -k Oy, +co(A)

_Co(A)

ty, =—— 7
v2 =% ™

Charakteristische Beziehungen fur Reaktionen nullter, erster und zweiter

Ordnun

Geschwindig- | Zeitabhangigkeit der | Lineare Bezie- .
Ordnung keitsgesetz Konzentration hung Halbwertszeit
0. v=-k C(A) = -kil+ c,(A) C(A) gegent Co(@) / (2k)
Co(A)
1 v =-k [E(A) Inﬁ =k Inc(A) gegent 0,693/ k
2. v = -k [E%(A) 1o K+ 1 1/c(A) gegen t 1/ (kCEo(A))
c(A) Co(A)
Rechenbeispid:

Bel der Zersetzung von NOCI(g) bel 200°C wurden die folgenden tabellierten Mel3werte er-
halten. Welche ist die Reaktionsordnung?

2 NOCI(g) - 2NO(g) + Clx(g)

t/s c(NOCI)/ In c(NOCI) 1/ c(NOCI)
mol I (berechnet aus c(NOCI)) (berechnet aus c(NOCI))
0 0,0250 -3,69 40,0

200 0,0202 -3,90 49,5
400 0,0169 -4,08 59,2
700 0,0136 -4,30 735
900 0,0120 -4,42 83,3

oo ~a70 |
I ol 1! T r' il

£ L i i - i 50 - - L A5 'il:.l'l ;

; 250 500 750 i I e

Zajtig =—=

* nur gegen 1/c gegen t ergibt eine Gerade; d.h., die
Reaktion ist zweiter Ordnung

» Auftragenvonc, Incund 1/c gegent
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Reaktionsmechanismus

beschreibt den Ablauf der chemischen Umsetzung als einstufige Reaktionen oder als
Folge von Reaktionen (mehrstufige Prozesse mit mehreren Tellschritten)

* Beispide:

einstufig: CO(g) + NO»(g) — CO(g) + NO(g)
mehrstufig: 2 NO(g) + F»(g) - 2 ONF(g)
Teilschritte:

NO(g) + F>(9) —~ ONF(g) + F(g)

NO(g) + F(g) -~ ONF(g)
F(g) ist ein Zwischenprodukt oder eine Zwischenstufe und tritt in der Bruttogleichung

nicht auf.

Uber gangszustand
« diskutiert einen Uber gangszustand (aktivierter Komplex) zwischen beiden
Reaktionspartnern, der entweder zu den Produkten +
welterreagiert oder wieder zu den A Zerfall 2u Edukten
Ausgangsstoffen zerfallt. L+ g — [ * ] <
aktivierter Komplex A—B

Zerfall zu Produkten

Energie des
aktivierten Komplexes

|

E,, E,,

\

Energie von
2 AX

Energiediagramm der Reaktion (exotherm)

- DieDifferenz zwischen der potentiellen Energie der
Reaktanden und der Energie des aktivierten Komplexes
nennt man Aktivierungsener gie (Enthalpie).

- Istdiebei der Reaktion freigesetzte Enthal pie grofier
alsdie Aktivierungsenergie, dann ist die Reaktion
exotherm (bei Betrachtung der freien Energie exergon).

Energie von A
Az + X,

_Q—

Potentielle Energie ——

Beispiele: Reaktionskoordinate ~ ——*

N2O +NO ——= N; +NO, 20NCI — s 2NO+Cl,

(exotherm) (endotherm)

O=N_ * N=O <——>|§:N\ ,N:€|
N=N--O- N c c cl---cl

— > N=N*O— N/O — = O=N*CI—CI*N=0

N=N—0 * N=0 =—=

ailreer Komplax

W_ cl,
h,

E, =
98 kJimiol Al =
+ 76 kd/mal

akirviener Kamplox

Patmntatie Ergrgin =————
Polentelis Ensrgie

e Roaktionskoordinale ——
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Komplexe Reaktionen

Reaktionen mit mehreren (parallel oder nacheinander ablaufenden) Reaktionsschritten.
Reaktionsmechanismen sind Hypothesen, die sich aus experimentellen Daten (Geschwin-
digkeitsgesetzen, Nachweisen von Zwischenprodukten) ergeben.

Der langsamste Tellschritt von komplexen Reaktionen ist der geschwindigkeitsbestim-
mende Schritt.

Jeder Teilschritt einer mehrstufigen Reaktion hat einen Ubergangszustand und einer Akti-
vierungsenergie

-Aktivierungsenergie im ersten Schritt ist grofer as
im zweiten.

-Gesamtgeschwindigkeit der Reaktion wird dadurch
bestimmt, wie schnell die reagierenden Moleklle die
1. Energiebarriere tberwinden.

Palarselln Endegia

Hoaklignskpordinals  ——e

Beispiel: Reaktion von M ethanol mit Bromwasser stoffsdure
Gesamtreaktion:

CH30H + H+ +Br - CH3Br + Hzo
v = k [5(CH30H) [&(H") [(Br) [ ="

1.
CHsOH +H* — CH5OH,"
v1 = kq[E(CH30H) [e(H)
2.
CHsOH;" — CHsOH +H*
Vo = kz[C(CH3OH2+)

3.
Br + CH30H2+ — CH3Br + H,O
vz =Kk3 [C(CHgOHer) EC(Br)

Der dritte Schritt ist der langsamste, d.h. der geschwindigkeitsbestimmende Reaktions-
schritt

V=Vv3=Kkj EC(CH30H2+) [b(Br)

Der unbekannte Wert von ¢(CHzOH,") kann eliminiert werden:

Schritt:

Schritt:

Polentiglle Energie

Schritt:

Aoakbnskoordinglsa ———==

c(CH30H,") stellt sich auf einen konstanten Wert ein (wird so schnell gebildet, wie es
verbraucht wird)
Bildungsgeschwindigkeit: vg = v; = ky[£(CH30H) [5(HY)
Zerfalsgeschwindigkeit: Vg = Vo+Va = ko[B(CH30H,") + k3 ¢(CHsOH,") [C&(Br)
ks < ky, d.h. das Glied ks [&(CHsOH,") [&(Br’) kann vernachlassigt werden.
Vg = Vg = ki[E(CH3OH) [B(H") = ko[&(CH30H,")
C(CH4OH;) = c(CH,OH) [&(H ")
durch Substitution in das Geschwindigkeitsgesetz ergibt sich:
V=V, = klkEEB [&(CH,OH) [&(H ") [&(Br~)
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Temperaturabhangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit

* Die Geschwindigkeitskonstante k @andert sich mit der Temperatur gemal3 der Arrhenius-
Gleichung

k — A I}_Ea/RT

A = Konstante, die fur die jeweilige Reaktion charakteristisch ist
R = ideale Gaskonstante
T = (absolute) Temperatur

Katalyse
» EinKatalysator ist eine chemische Substanz, die die Geschwindigkeit einer Reaktion er-
hoht (oder in Ausnahmefdllen verlangsamt), ohne selbst verbraucht zu werden.

» EinKatalysator veréndert: - den Reaktionsmechanismus
- die Aktivierungsenergie (erniedrigt sie)

» Dieniedrigere Aktivierungsenergie bedingt die hohere Reaktionsgeschwindigkeit

Ein Katalysator beeinflufdt nicht: - Die Energiebilanz der Reaktion
- Be reversiblen Reaktionen die L age des Gleichgewichts (d.h. die Aktivierungsener -
gieder Hinreaktion wird in gleicher Weise gesenkt wie die Aktivierungsenergie der

Ruckreaktion)

Beispidl:
Energiediagramme fir den Ablauf einer Reaktion ohne und mit Katalysator

katalysierte Reaktion

unkatalysierte Reaktion A 4+ Kat —s+ AKat
A+ X — AX AKat + X — AX + Kat
T i A+ Kal — AHal Akal & X —
A+ ol

3 :
@

i E [ A

& LA

L] L ' Ees
7 5 |

¢ £ o

Reakhonskpongenghy —e= Acaklionskoordinale —=

14



	Vorlesung  9
	Energetik / Thermodynamik:
	System
	Wand des Systems ist durchlässig für
	Der erste Hauptsatz der Thermodynamik
	Gibbs – Helmholtz – Gleichung
	Die Triebkraft einer Reaktion ist durch die freie Enthalpie (G charakterisiert. Sie ist um so größer, je stärker die Wärmeentwicklung einer Reaktion ist ((G ( 0) und je größer die Entropiezunahme ist ((S  (  0).


	Freie Standardenthalpie
	
	
	Gleichgewicht und freie Reaktionsenthalpie






	Reaktionsgeschwindigkeit
	Konzentrationsabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit
	Zeitabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit
	Reaktionen erster Ordnung
	Reaktionen nullter Ordnung
	Charakteristische Beziehungen für Reaktionen nullter, erster und zweiter Ordnung
	Ordnung

	Geschwindig-

	Reaktionsmechanismus
	Übergangszustand
	Komplexe Reaktionen
	Temperaturabhängigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit
	Katalyse


