
Kapitel 3Kinetik hemisher Reaktionen
3.1 Einführung in die Kinetik hemisher Reaktio-nen3.1.1 Grundbegri�eThermodynamishe Betrahtungen können für bestimmte Reaktionsbedingungenden maximal erreihbaren Umsatz eines Reaktionspartners oder die gröÿte Aus-beute hinsihtlih eines Produkts vorausberehnen, sie liefern aber keinen Aufshluÿüber die Zeit, in der diese Gröÿen erreiht werden, oder � allgemeiner gesprohen� über die Geshwindigkeit mit der eine hemishe Reaktion abläuft.In den nähsten drei Unterkapiteln 3.1 bis 3.3 soll nur dieMikrokinetik behan-delt werden, die sih mit dem zeitlihen Ablauf hemisher Reaktionen als Funktionder Reaktionsbedingungen, d.h. Temperatur, Druk, Konzentrationen der Reaktan-den und ggf. den Eigenshaften und der Konzentration eines Katalysators, ohneüberlagerten Ein�uÿ des makroskopishen, physikalishen Sto�- und Wärmetrans-ports befaÿt. Im beiden letzten Unterkapiteln 3.4 und 3.5 dieses Abshnitts wirddie Makrokinetik heterogener Reaktionen angesprohen, die sih mit der Über-lagerung von hemisher Reaktion und Sto�transportvorgängen in mehrphasigenSto�systemen befaÿt.Die hemishe Reaktionstehnik kommt für viele Reaktionen auh ohne eine ge-naue Kenntnis des Reaktionsmehanismus aus, so daÿ das Ermitteln einer Formal-kinetik ausreiht. Für bestimmte reaktionstehnishe Fragestellungen, z.B. Polyre-aktionen, siherheitstehnishe AspekteAls spezi�she Reaktionsgeshwindigkeit (Bildungsgeshwindigkeit eines Pro-duktes, Umsetzungsgeshwindigkeit eines Eduktes, Sto�änderungsgeshwindigkeit)wird die di�erentielle zeitlihe Änderung der auf das Reaktionsvolumen bezogenenMolzahl eines Reaktanden i bezeihnet. Für den idealen Satzreaktor giltri = 1VR d nid t (3.1)wobei ri (mol=m3 s) für Edukte als negative und für Produkte als positive Gröÿede�niert ist. 1



2 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENDie Äquivalentreaktionsgeshwindigkeit ist von der Komponente i unab-hängig; sie ist jedoh von der Formulierung der Reaktionsgleihung abhängig. Fürden idealen Satzreaktor resultiertr = ri�i = 1�i VR d nid t (3.2)wobei die stöhiometrishen Koe�zienten mit den entsprehenden Vorzeihen (Eduk-te negative, Produkte positive Vorzeihen) einzusetzen sind. Wird anstatt der Mol-zahl ni die Konzentration i eingeführt, ergibt sihr = 1�i VR d (i VR)d t = 1�i d id t + i�i VR d VRd t (3.3)Wenn sih das Reaktionsvolumen während der Reaktion niht verändert, wovon beivielen Flüssigphase-Reaktionen ausgegangen werden kann, vershwindet der 2. Sum-mand auf der rehten Seite dieser Gleihung, und es ergibt sih für den Satzreaktormit den Bedingungen VR = onst: und T = onst:ri = 1�i d id t (3.4)Mit der De�nition des Umsatzes Xi für volumenbeständige Reaktionen (VR = VR;0)Xi = i;0 � ii;0 (3.5)folgt ri = �i;0�i dXid t (3.6)Bei Gasreaktionen werden anstelle der Konzentrationen die Partialdrüke eingesetzt.Für alle einfahen aber auh viele zusammengesetzte homogene, niht kata-lysierte, isotherme, diskontinuierlihe, volumenbeständige Reaktionen istdie Reaktionsgeshwindigkeit proportional bestimmter Potenzen ni der Konzentra-tionen i der Reaktionspartner: ri = k Yi nii (3.7)Eine solhe explizite Form der Gleihung bezeihnet man als Zeitgesetz (Geshwin-digkeitsgleihung) der Reaktion. Die rehte Seite der Gleihung heiÿtGeshwindig-keitsausdruk, und die Proportionalitätskonstante k wird Reaktionsgeshwin-digkeitskonstante genannt. Der Exponent ni wird als partielle Ordnung bezüg-lih der Komponente i bezeihnet und n = Pni ist die Ordnung (Gesamtordnung,Brutto-Ordnung) der Reaktion. Die Geshwindigkeitskonstante einer Reaktion n-terOrdnung hat die Dimension: m3(n�1)=moln�1 s
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Abbildung 3.1: Exponentieller An-stieg der Reaktionsgeshwindigkeitmit der Temperatur
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TZündAbbildung 3.2: Explosiver Anstiegder Reaktionsgeshwindigkeit mit derTemperaturWenn im Zeitgesetz ein Produkt mit einer Ordnung gröÿer Null auftritt, sprihtman von einer autokatalytishen Reaktion. Auh Inertsto�e können die Reakti-onsgeshwindigkeit beein�ussen.Es ist streng zwishen derOrdnung einer Reaktion und ihrerMolekularität zuuntersheiden. Während die Ordnung eine empirishe Gröÿe darstellt, ist die Mole-kularität durh die Anzahl der Moleküle (Atome, Radikale, Ionen) gegeben, die densogenannten Übergangskomplex bilden, d. h. deren gleihzeitiges Zusammentre�en(nah der Stoÿtheorie) notwendig ist, um den Ablauf der Reaktion zu ermöglihen.Ordnung und Molekularität stimmen nur bei einer niht weiter zerlegbaren Ele-mentarreaktion (Urreaktion) überein. Es treten nur mono-, bi- und trimolekulareReaktionen auf, während auh Ordnungen gröÿer drei, aber auh gleih Null undnegative Ordnungen bekannt sind. Aus der Gesamtheit der Elementarreaktionensetzt sih die Bruttoreaktion zusammen, die durh die stöhiometrishe Gleihungharakterisiert wird. Die Gesamtheit der Elementarreaktionen wird als Reaktions-shema (Reaktionsmehanismus) bezeihnet.3.1.2 Temperaturabhängigkeit der ReaktionsgeshindigkeitDie Reaktionsgeshwindigkeit bzw. die Reaktionsgeshwindigkeitskonstante sind tem-peraturabhängig. Die folgenden Abbildungen zeigen die Reaktionsgeshwindigkeit rals Funktion der Reaktionstemperatur T , wobei der in der Abbildung 3.1 dargestellteGeshwindigkeitsverlauf als der am häu�gsten auftretende ausführliher diskutiertwerden soll. Die Reaktionsgeshwindigkeit steigt hier exponentiell mit der Tempe-ratur an.In der Abbildung 3.2 ist der Fall einer explosionsartig verlaufenden Reakti-on angesprohen. Bei der Zündtemperatur TZ steigt die Reaktionsgeshwindigkeitsprunghaft an.Bei enzymatish ablaufenden Reaktionen ist bei höheren Temperaturen eineDesaktivierung der Biokatalysatoren zu beobahten, so daÿ die Reaktionsgeshwin-digkeit ein Maximum durhläuft (Abb. 3.3).
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Abbildung 3.5:In der vierten und fünften Skizze werden zwei Spezialfälle angesprohen: die Oxi-dation von Kohlensto� (Abb. 3.4) bzw. Stikoxid (Abb. 3.5).Der in der Abb. 3.1 angesprohene exponentielle Charakter der Temperaturab-hängigkeit der Reaktionsgeshwindigkeit wurde in den ahtziger Jahren des vorigenJahrhunderts erkannt und von S. A. Arrhenius1 aufgrund der damals vorliegendenMeÿergebnisse durh die einfahe empirishe Formel beshriebenk = Ae�EART (3.8)und anhand von Gleihgewihtsbetrahtungen theoretish gedeutet. EA (kJ=kmol)wird alsArrheniusshe Aktivierungsenergie (sheinbare, experimentelle Aktivierungs-energie) und A als präexponentieller Faktor (Häu�gkeitsfaktor, Frequenzfaktor, Stoÿ-konstante) bezeihnet. Neben der thermodynamishen Ableitung für den Gleih-gewihtszustand kann man auh über die Stoÿtheorie bzw. über die Thoerie desÜbergangskomplexes (transition-state theory) zur Arrhenius-Gleihung gelangen.Trägt man die Geshwindigkeitskonstante k als Funktion der Temperatur ent-sprehend der Arrhenius-Gleihung im gesamten Temperaturbereih auf, wird einS-förmigen Kurvenverlauf mit einer asymptotishen Annäherung gegen den Häu�g-keitsfaktor A als Grenzwert für groÿe Werte von T erhalten (Abb. 3.6).In den meisten Fällen ist - wie in Abbildung 3.1 gezeigt - nur der mittlere Bereihvon praktishem Interesse. Hier gilt als �Faustregel�, daÿ eine Temperaturerhöhungum 10 K eine Verdoppelung bzw. Verdreifahung der Reaktionsgeshwin-digkeit bewirkt.Zur experimentellen Bestimmung der Aktivierungsenergie wird die Arrhenius-Gleihung in der logarithmierten Form verwendet,ln k = � EART + ln A (3.9)1Svante August Arrhenius wurde 1859 in Vik bei Uppsala, Shweden geboren. Er promovierte1884 an der Universität von Uppsala über die Leitfähigkeit von Elektrolyten mit nur mäÿigemErfolg, denn seine Lehrer bewerteten seine Dissertation mit nur ausreihend und seine Vertei-digung mit befriedigend. Hierdurh niht entmutigt reiste er in den folgenden Jahren zu vielenForshungsstätten und arbeitete u. a. mit Friedrih Wilhelm Ostwald (1853-1932), Friedrih Kohl-raush (1840-1910), Ludwig Boltzmann (1844-1906) und Jaobus Henrius van't Ho� (1852-1911)zusammen. Arrhenius lehrte an der Universität Uppsala bis er im Jahr 1895 als Professor für Phy-sik an die Tehnishe Hohshule nah Stokholm berufen wurde. Im Jahr 1903 wurde ihm derNobel-Preis für Chemie verliehen. Von 1905 bis zu seinem Tod 1927 war Arrhenius Direktor fürPhysikalishe Chemie am Nobel Institut in Stokholm.



3.1. EINFÜHRUNG IN DIE KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN 5

T

k

A

Abbildung 3.6:so daÿ sih die experimentelle Aktivierungsenergie aus der Steigung der Geradenergibt, die beim Auftragen von ln k versus 1Terhalten wird. Wird die Temperaturabhängigkeit des Häu�gkeitsfaktors Aberüksihtigt, so folgt k = A0 T a e�E=RT (3.10)bzw. ln k = �ER 1T + a ln T + ln A0 ; (3.11)wobei E als wahre Aktivierungsenergie bezeihnet wird. Die Di�erentiation die-ser Gleihung führt zu d (ln k)d T = E + ARTRT (3.12)und damit zu der Beziehung E = EA � aR T (3.13)Für eine Temperatur von 100 ÆC ergibt sih für a = 1=2, dem Wert, der der Stoÿ-theorie entspriht, eine Di�erenz der beiden Aktivierungsenergien von a. 1:6 kJ=mol.Da üblihe Aktivierungsenergien in der Gröÿenordnung von 100 kJ=mol liegen, kannfür die meisten experimentellen Untersuhungen auf eine Untersheidung zwishenEA und E verzihtet werden.In vielen Fällen ergibt sih bei der Darstellung der experimentellen Ergebnissein einem Arrhenius - Diagramm (ln k vs: 1=T ) ein so stark gekrümmter Kurvenver-lauf, daÿ die angesprohene Temperaturabhängigkeit des Frequenzfaktors A keineausreihende Erklärung geben kann. Als Ursahen für den in Abb. 3.7 dargestelltenKurvenverlauf können beispielsweise auftreten:



6 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN1. Es liegen zwei Konkurrenzreaktionen (Parallelreaktionen) mit vershie-denen Aktivierungsenergien vor, so daÿ die Reaktion mit der höherenAktivierungsenergie bevorzugt bei der höheren Temperatur abläuft, währenddie Reaktion mit der niedrigeren Aktivierungsenergie im Bereih niedrigererTemperaturen dominiert.
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Abbildung 3.7:
2. Eine Umsetzung verläuft über vershiedene Reaktionswege mit untershied-lihen Aktivierungsenergieen, von denen ein Reaktionsweg katalysiert seinkann, so daÿ dessen Aktivierungsenerigie geringer ist.Ein Kurvenverlauf mit entgegengesetzter Abweihung von einer Geraden (kon-vexer Kurvenverlauf), wie ihn Abb. 3.8 zeigt, wird beispielsweise bei im Bereihhoher Temperaturen bei sto�transportkontrollierten Reaktionen erhal-ten.
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Abbildung 3.8:



3.1. EINFÜHRUNG IN DIE KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN 7Bei der Auswertung experimenteller Daten entsprehend der Arrhenius - Glei-hung ist bei komplexen Reaktionsmehanismen nur eine Brutto - Aktivie-rungsenergie zu ermitteln.3.1.3 Einfahe homogene ReaktionenWie bereits im einleitenden Kapitel 3.1.1 erwähnt, verlaufen alle einfahen Reaktio-nen nah einem Zeitgesetz der Formr = r Yi Cnii (3.14)Um den Umsatz zu berehnen, ist dieses Zeitgesetz in dem entsprehenden Zeitin-tervall zu integrieren. Für eine Reihe einfaher Reaktionen sind die Integrale derGeshwindigkeitsgesetze in der folgenden Tabelle 3.1 angegeben.
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Tabelle 3.1: Integration einiger einfaher ZeitgesetzeReaktionen r = A=A;0 = k =1) j�AjA+ : : :! : : : k A exp (�k j�Aj t) ln (A;0=A)=j�Aj t2) j�AjA+ : : :! : : : k nA (n 6= 1) [1 + (n� 1) (A;0)n�1 k j�Aj t℄1=(1�n) h(A)1�n � (1�nA;0 )i =(n� 1) j�Aj t3) j�AjA+ : : :! : : : k(nullte Ordnung) 1� k j�Aj tA;0 (A;0 � A) =j�Aj t

4) j�AjA+ j�BjB + : : :! : : : k A B(A 6= B) (B;0 j�Aj�A;0 j�Bj) exp h(A;0 j�Bj�B;0 j�Aj)ktiB;0 j�Aj�A;0 j�Bj exph(A;0 j�Bj�B;0 j�Aj)kT i 1t(A;0 j�Bj�B;0 j�Aj) ln B;0 j�Aj (A=A;0)B;0 j�Aj�(A;0�A) j�Bj

5) j�AjA+ j�BjB + : : :! : : : k 2A BA 6= B niht explizit anzugeben 1t(B;0 j�Aj�B;0 j�B j) h 1A � 1A;0++ j�BjA;0 j�Bj�B;0 j�Aj ln B;0 j�Aj�(A;0�A)j�BjB;0 j�Aj(A=A;0) �

6) j�AjA+ j�BjB + : : :! : : : k A B  niht explizit anzugeben ln�� AA;0�(B;0�;0) � BB;0�(;0�A;0)� ;0�(A;0�B;0)�t(A;0�B;0)(B;0�;0)(;0�A;0)
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Abbildung 3.9:Bisweilen ist es zwekmäÿig, niht mit der Konzentration als abhängig Variablerzu rehnen, sondern den Umsatz XA als dimensionslose Gröÿe einzuführen. MitXA = A;0 � AA;0 (3.15)ergeben sih die folgenden Formen einiger einfaher Zeitgesetze:0. Ordnung k t = A;0XA (3.16)1. Ordnung k t = ln 11�XA (3.17)2. Ordnung (2A ! : : :) k t = XA2 A;0 (1�XA) (3.18)2. Ordnung (A+B ! : : :)k t = 1A;0 � B;0 ln B;0(1�XA)B;0 � A;0XA (3.19)Einen Vergleih der einfahen Reaktionen n-ter Ordnung für 0 � n � 3 zeigt diefolgende Abbildung 3.9, in der die Kozentration über der Reaktionszeit für vershie-dene Ordnungen aufgetragen ist.Daraus lassen sih die allgemeingültigen Aussagen gewinnen, daÿ bei einer Reaktion0. Ordnung die Konzentration innerhalb endliher Zeit auf den Wert Null zurük-geht, während bei jeder Ordnung > 0 die Umsetzung erst nah unendlih langer Zeitbeendet ist. Je höher die Ordnung, desto langsamer klingt die Reaktion ab (beispiels-weise sind Dreierstöÿe unwahrsheinliher und damit seltener als Zweierstöÿe).



10 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN3.2 Kinetik homogener zusammengesetzter Reak-tionenAls zusammengesetzte Reaktion wird eine Umsetzung bezeihnet, in deren Zeit-gesetz mehr als eine Reaktionsgeshwindigkeitskonstante enthalten ist. Sie ist durhmehrere Teilreaktionen, die nebeneinander bzw. naheinander ablaufen bedingt.3.2.1 Reversible Reaktionen 1. und 2. OrdnungVerläuft eine Umsetzung niht vollständig, sondern, bedingt durh die Rükreaktionder Produkte, nur bis zu einem Gleihgewiht, so spriht man von einer reversiblen(unvollständigen) Reaktion.Der einfahste Fall ist die reversible Reaktion 1. Ordnung entsprehend der stö-hiometrishen Gleihung A *) B (3.20)Hierfür gilt das Zeitgesetz �d Ad t = k1 A � k1 B (3.21)Nah Einsetzen des Umsatzes XAXA = A;0 � AA;0 (3.22)dXA = � 1A;0 d A (3.23)ergibt sih für die Konzentration A und B gemäÿ Gleihung (??)A = A;0(1�XA) (3.24)B = B;0 + A;0XA (3.25)und damit dXAd t = k1(1�XA)� k�1  B;0A;0 +XA! (3.26)oder = k1 � k�1 B;0A;0 � (k1 + k�1)XA (3.27)Nah der Variablentrennung ergibt die Integration in den Grenzen von XA = 0bei t = 0 bis XA = XA bei t = t den Ausdruk(k1 + k�1)t = ln k1 � k�1 B;0A;0k1 � k�1 B;0A;0 � (k1 + k�1)XA (3.28)Für den Gleihgewihtszustand folgt mitdXAd t = 0 (3.29)



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 11und dem Umsatz im Gleihgewiht XA;= die Beziehung(k1 + k�1)t = ln XA;=XA;= �XA (3.30)Für den allgemeinen Fall einer reversiblen Reaktion 2. Orndung folgt aus derstöhiometrishen Gleihung A+B *) C +D (3.31)das Zeitgesetz r = �d Ad t = k1 A B � k�1CDD (3.32)Werden die Ausganssto�e A und B im stöhiometrishen Verhältnis eingesetzt, hieralso A;0 = B;0, und sind die Konzentrationen der Produkte zu Reaktionsbeginngleih Null, so ergibt sih mit dem Umsatz XA das ZeitgesetzdXAd t = k1 A;0 (1�XA)2 � k�1 A;0X2A (3.33)oder = k1 A;0 � 2 k1 A;0XA + A;0 (k1 � k�1)x2A (3.34)Die Integration dieser Gleihung in den Grenzen von XA = 0 bei t = 0 bisXA = XA bei t = t liefert mit der Bedingung für den GleihgewihtszustandGleihung (3.29) und nah Eliminieren von k�1 (Gleihsetzen von (3.29) und (3.33))k�1 = k1 (1�XA;=)2X2A;= (3.35)die Beziehung k1 t = XA;=2 A;0 (1�XA;=) ln XA (1� 2XA;=) +XA;=XA;= �XA (3.36)Unter den angegebenen vereinfahenden Voraussetzungen kann diese Gleihung auhauf Reaktionen des Typs2A *) 2B und 2A *) B + C (3.37)angewendet werden.3.2.2 Parallelreaktionen 1. OrdnungBei Parallelreaktionen gehen entweder ein bzw. mehrere Ausgangssto�e auf ver-shiedenen Wegen in vershiedene Produkte über (Verzweigungsreaktion), oder esentsteht ein gemeinsames Produkt aus vershiedenen Edukten.Als einfaher Fall von Parallelreaktionen 1. Ordnung wird die Reaktion einesReaktionspartners zu drei Produkten gemäÿ den GleihungenA k1�! B (3.38)A k2�! C (3.39)A k3�! D (3.40)



12 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENbehandelt. Die zum gewünshten Produkt führende Reaktion wird als Hauptre-aktion , die anderen als Nebenreaktionen bezeihnet. Das Vershwinden von Awird beshrieben durh das Zeitgesetzr = �d Ad t = k1 1 + k2 A + k3 A (3.41)= (k1 + k2 + k3) A (3.42)oder nah Einführen der Brutto- Geshwindigkeitskonstanten k = k1+k2+k3r = �d Ad t = k A (3.43)Für dieses einfahe Zeitgesetz erster Ordnung liefert die Integration die BeziehungA = A;0e�k t (3.44)Für die zeitlihe Zunahme der Produktkonzentrationen resultiert mit (3.44)r = d Bd t = k1 A = k1 A;0 e�k t (3.45)und die Integration liefert für B = B;0 bei t = 0B = B;0 + k1 A;0k �1� e�k t� (3.46)Analoge Beziehungen werden auh für die Produktkonzentrationen von C und Derhalten: C = C;0 + k2 A;0k �1� e�k t� (3.47)D = D;0 + k3 A;0k �1� e�k t� (3.48)Unter der Voraussetzung, daÿ der Reaktion keine Produkte vorliegen, entsprehendie bis zu einem beliebigen Zeitpunkt gebildeten Produktmengen dem Verhältnisder jeweils maÿgeblihen Geshwindigkeitskonstanten:BC = k1k2 bzw. CD = k2k3 (3.49)Werden die Konzentrationen des Ausgangssto�es A und der in Konkurrenzreak-tionen gebildeten Produkte B; C und D während des Reaktionsverlaufs über derZeitahse aufgetragen, so erhält man das folgende Bild 3.10wobei mit der obigen Beziehung (3.49) gilt:B : C : D = k1 : k2 : k3 (3.50)und A;0 � A = B + C + D (3.51)
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Abbildung 3.11:Das Verhältnis der Konzentrationen der Produkte ist also konstant, d.h.unabhängig von der Reaktionszeit t und der Ausgangskonzentration des Eduktes.Dies gilt auh für Parallelreaktionen höherer Ordnung, vorausgesetzt, daÿ die Reak-tionsordnungen aller Reaktionsshritte (Teilreaktionen) dieselben sind. Damit ergibtsih die Möglihkeit, Verhältnisse von Geshwindigkeitskonstanten von Parallelreak-tionen (etwa bei der Bildung isomerer Produkte) zu ermitteln, ohne deren Reakti-onsordnung zu kennen.Trägt man dagegen die Konzentration gegen �1� e�k t� als Zeitvariable auf, soerhält man im obigen Bild 3.11 für den angesprohenen Fall der Prallelreaktionenerster Ordnung für alle Reaktionsteilnehmer Geraden, da alle Konzentrationen ex-ponentielle Zeitfunktionen mit derselben Konstanten k im Exponenten sind (3.44),(3.46), (3.47), (3.48). Aus Gleihung (3.44) kann die Summe der Geshwindigkeits-konstanten ermittelt werden. Aus den Konzentrationsverhältnissen der Produkteerhält man dann gemäÿ (3.49) bzw. (3.50) die Geshwindigkeitskonstanten der ein-zelnen Reaktionen.Bei Parallelreaktionen stellt sih die Frage nah der Selektivität bezüglih desgewünshten Produktes. Ausgehend von der im Abshnitt 2.1 gegebenen De�nitionder Selektivität SP = nP � nP;0nk;0 � nk j�kj�Pkann für volumenbeständige Reaktionen geshrieben werdenSP = P � P;0k;0 � k j�kj�P (3.52)Mit Bezug auf das obige Beispiel kann die Selektivität durh die BeziehungSP = B � B;0A;0 � A (3.53)angegeben werden, wenn B das gewünshte Produkt sein soll. Werden für A und



14 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENB die Zeitfunktionen (3.44) bzw. (3.46) eigesetzt, ergibt sihSP = B;0 + k1 A;0k �1� e�k t�� B;0A;0 � A;0 e�k t (3.54)und damit unmittelbar SP = k1k (3.55)oder allgemein SP = kjPj kj (3.56)wobei SP in diesem Zusammenhang als �kinetishe Selektivität� bezeihnet wird.Sie ist dimensionslos, wenn alle Teilreaktionen von gleiher Ordnung sind.Um die Selektivität hinsihtlih des gewünshten Produktes zu erhöhen, könnenunter bestimmten Voraussetzungen folgende Maÿnahmen ergri�en werden:1. Wenn die Prallelreaktionen untershiedlihe Ordnungen bzw. Teilordnun-gen haben, wirkt sih eine Veränderung der Konzentrationen bzw. Par-tialdrüke auf die Selektivität aus.2. Wenn die Parallelreaktionen untershiedlihe Aktivierungsenergien ha-ben, kann über eine Änderung der Temperatur die Selektivität beein�uÿtwerden.3. Durh das Verwenden von Katalysatoren kann die Reaktion selektiv zu ei-nem gewünshten Produkt geführt werden.3.2.3 O�ene Folgereaktionen 1. Ordnung, Bodensteinshes Quasi-StationaritätsprinzipReaktionen, bei denen Produkte weitere Umsetzungen eingehen, so daÿ sih eineReaktionsfolge ergibt, werden als Folgereaktionen (Konsekutivreaktionen) be-zeihnet. Als einfahstes Beispiel wird hier eine o�ene Reaktionsfolge mit zweiShritten nah erster Ordnung entsprehend der GleihungA k1�! B k2�! C (3.57)behandelt. Die Zeitgesetze sind wie folgt anzusetzend Ad t = �k1 A (3.58)A = A;0 e�k1 t (3.59)d Bd t = k1 A � k2 B (3.60)d Cd t = k2 B (3.61)



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 15Wird die erste Geshwindigkeitsgleihung in bekannter Weise integriert (3.44) undin die zweite Gleihung (3.60) eingesetzt, so ergibt sih für die zeitlihe Änderungvon B d Bd t = k1 A;0 e�k1 t � k2 B (3.62)Die Integration liefert, wenn zu Reaktionsbeginn kein Zwishensto� vorliegt, alsoB;0 = 0 gilt, B = A;0 k1k2 � k1 �e�k1 t � e�k2 t� (3.63)Aufgrund der stöhiometrishen Bilanz ergibt sih für den Zeitpunkt tC = A;0 � A � B (3.64)und damit C = A;0 �1� 1k2 � k1 �k2 e�k1 t � k1 e�k2 t�� (3.65)Während die Konzentration von A entsprehend dem Zeitgesetz erster Ordnungstetig abnimmt und die Konzentration von  eine monoton steigende Funktion derReaktionszeit t ist, durhläuft B ein Maximim. Ausd Bd t = 0 ; (3.66)der Bedingung für einen Extremwert, erhält man für die Zeit tmax, zu der B diehöhste Konzentration erreiht, die Beziehungtmax = 1k2 � k1 ln k2k1 für k2 6= k1 (3.67)In den folgenden Abbildungen ist der Konzentrationsverlauf der Reaktanden überder Reaktionszeit für vershiedene Verhältnisse der Geshwindigkeitskonstanten auf-getragen.
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Abbildung 3.13:Für den in Abbildung 3.12 gezeigten Fall, daÿ k1 = k2 = k ist, gelten die oben



16 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENangegebenen Beziehungen für die Konzentrationen von B und  sowie tmax niht, dajeweils die Di�erenz k2�k1 im Nenner der Gleihungen auftritt. Für diesen Fall giltdann B = k A;0 e�k t t (3.68)C = A;0 h1� e�k t (1 + k t)i (3.69)und tmax = 1k (3.70)Ist das Zwishenprodukt B sehr viel reaktionsfähiger als der Ausgangssto� A, so giltk2 � k1 (Abbildung 3.13) und die Konzentration des Zwishenproduktes bleibt imReaktionsverlauf immer sehr gering. Wie in Abbildung 3.13 zu sehen ist, wird diemaximale Konzentration von B früh erreiht. Unter der Bedingung t � 1=k2 istdie Anfangsphase der Reaktion (Maximum von B) verstrihen. Gelten beide Bedin-gungen, kann in guter Näherung der Bodensteinshe Ansatz 2 verwendet werden.In den meisten Fällen, für die die Näherung des quasi - stationären Zustandes inFrage kommt, ist die Anlaufzeit ohnehin vershwindend kurz gegenüber der Reak-tionsdauer, so daÿ die zweite Bedingung t � 1=k2 in der Regel erfüllt ist. Es wirdangesetzt: d Bd t = 0 = k1 A � k2 B (3.71)Der Bodensteinshe Ansatz geht davon aus, daÿ die Konzentration eines sehr re-aktionsfähigen Zwishenproduktes immer klein bleibt und somit auh dessen zeit-lihe Änderung sehr gering ist, so daÿ sie nah einer Anlaufzeit der Reaktion ver-nahlässigt werden kann und ein quasi - stationärer Zustand herrsht (Boden-steinshes Quasi-Stationaritätsprinzip).Mit obiger Beziehung (3.71) folgt für BB = k1k2 A (3.72)und nah Einsetzen der Gleihung (3.44)B = k1k2 A;0 e�k1 t (3.73)und für  ergibt sih aus (3.64)2Ernst August Max Bodenstein wurde am 15.07.1871 in Magdeburg geboren. B. gilt als Mit-begründer der hemishen Kinetik. Er erhielt nah Chemiestudium, Promotion 1893 und Tätig-keiten als Assistent und Privatdozent an vershiedenen physikalish-hemishen Instituten (1899Universität Heidelberg, 1900 Universität Leipzig) 1906 eine a. o. Professur an der Friedrih-Wilhelms-Universität in Berlin (heute Humboldt-Universität), wo er bis 1908 Abteilungsleiter amPhysikalish-Chemishen Institut war. Danah folgte er einem Ruf als Professor an die TH Han-nover. 1923 wurde Bodenstein Nahfolger von Walther Nernst als Ordinarius für PhysikalisheChemie und als Direktor des Instituts für Physikalishe Chemie. Er gehörte seit 1924 der Akade-mie der Wissenshaften und der deutshen Atomgewihtskommission an. 1936 emeritiert, nahmBodenstein 1939 seine Vorlesungstätigkeit wieder auf. Er verstarb am 03.09.1942 und wurde aufdem Kirhhof der Ev. Kirhengemeinde Berlin-Nikolassee (Zehlendorf)beigesetzt. Eine Gedenktafelam Institutsgebäude Bunsenstraÿe 1 erinnert an sein Wirken.



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 17

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10t

0.5

1.0

c
cA,0

cA cB

cC

tmax

k1 >> k2 
k1=1, k2=k1/15

Abbildung 3.14: = AA;0 "1�  1 + k1k2! e�k1 t# (3.74)oder als Näherung für sehr groÿe k2 = A;0 �1� e�k1 t� (3.75)Ist A die reaktionsfähige Komponente (Abbildung 3.14), so daÿ k1 � k2, gilt nähe-rungsweise für groÿe t  = A;0 �1� e�k2 t� (3.76)Eine Reihe vershiedener Kombinationen von zwei Folgereaktionen 1. und 2. Ord-nung sind eingehend von Chien diskutiert worden, der die komplizierten Integratio-nen ausgeführt hat. Rodiguin und Rodiguina geben Lösungen für den Fall an, daÿdie Anfangskonzentrationen der Folgeprodukte von Null vershieden sind.3.2.4 Geshlossene Folgereaktionen (radikalishe Polymerisa-tion)Im Gegensatz zu den bisher angesprohenen o�enen Folgereaktionen spriht manvon geshlossenen Folgereaktionen bzw. Kettenreaktionen, wenn nah Bil-dung eines aktiven Kettenträgers in einer Startreaktion ein Reaktionszyklus(Reaktionskette, Wahstumsreaktion bei Polymerisationen) mehrfah, u. U. sehr oftwiederholt wird, bis shlieÿlih der Kettenträger in einer Abbruhreaktion ver-brauht wird. Dabei treten als Kettenträger hauptsählih Radikale, Atome oderIonen auf. Am Beispiel der radikalishen Polymerisation , als tehnish wih-tiger geshlossener Folgereaktion, werden im folgenden die Zeitgesetze für die dreiharakteristishen Teilreaktionen (Reaktionsshritte) des Reaktionsmehanismusses(Reaktionsshema) behandelt:1. Start (Startreaktion, Kettenstart, Startshritt)2. Wahstum (Wahstumsreaktion, Kettenwahstum)3. Abbruh (Abbruhreaktion, Kettenabbruh)



18 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN1. Der Kettenstart erfolgt durh die Anlagerung eines Monomermoleküls (Vi-nylverbindung) an ein Radikal, das beim Initiatorzerfall (thermisher Zerfall,Redoxreaktion) gebildet wird. Als Initiatoren werden vorwiegend organisheund anorganishe Peroxide, Perarbonate, Azoverbindungen oder Redoxsyste-me eingesetzt, deren Zerfall in verdünnten Systemen im allgemeinen durh eineReaktion erster Ordnung beshrieben werden kann:I kz�! 2Ry (3.77)�d Id t = 12 d yRd t = kZ I (3.78)Die Zerfallskonstante (Geshwindigkeitskonstante des Initiatorzerfalls) ist nihtnur eine Funktion der Temperatur, sondern hängt vom Lösungsmittel und derViskosität der Lösung ab. Bei Peroxiden und Perarbonaten wird insbesonderebei hohen Initiatorkonzentrationen ein induzierter Zerfall beobahtet, d.h.gebildete Radikale reagieren mit dem Initiator und �induzieren� damit dessenZerfall. In der Startreaktion wird mit dem Monomermolekül gemäÿ derGleihung Ry +M kSt�! P y (3.79)ein Polymerradikal P y als Kettenträger in einer Reaktion 2. Ordnunggebildet: �d Rd t = �d Md t = d yPd t = kSt yR M (3.80)2. In der Wahstumsreaktion wird ein Monomermolekül an das Polymermo-lekül angelagert P yn +M kW�! P yn+1 (3.81)und es folgt das Zeitgesetz �d Md t = kW yP + M (3.82)Diese Wahstumsreaktion wiederholt sih u. U. viele tausend Mal.3. Der Kettenabbruh kann durh Rekombination zweier Polymerradikalegemäÿ der Gleihung P ym + P yn kA�! Pm+n (3.83)zu einem Polymermolekül bestehend ausm+nMonomereinheiten (Polymeri-sationsgrad m+n) oder durh Disproportionierung zu einem gesättigtenund einem ungesättigten Polymermolekül entsprehend der GleihungP ym + P yn �! Pm + Pn (3.84)erfolgen. Für beide Abbruhreaktionen ergibt sih formal das Zeitgesetz�d P yd t = 2 kA P y = kA P y2 (3.85)wobei im allgemeinen der Faktor 2 in der deutshen Literatur im kA enthaltenist.



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 19Die zeitlihe Änderung der Konzentrationen der beteiligten Sto�e ist bei Annah-me eines Initiatorzerfalls nah erster Ordnung durh folgende Di�erentialgleihunggegeben: �d Id t = kZ I (3.78)(3:80) und (3:82) � d Md t = kSt Ry M + kw P y M (3.86)(3:80) und (3:78) � d Ryd t = kSt Ry M � 2 kZ I f (3.87)(3:80) und (3:85) � d P yd t = 2 kA P y2 � kSt Ry; M (3.88)wobei der Radikalausbeutefaktor f (e�ieny) nur den Anteil der beim Zerfalldes Initiators gebildeten Radikale berüksihtigt, die tatsählih eine Polymerisa-tion auslösen, also Kettenträger sind. In Abhängigkeit von der Initiatorart und -konzentration sowie Viskosität, Druk und Temperatur treten Nebenreaktionen auf(Primärradikalabbruh, induzierter Zerfall, Kä�ge�ekt), die den Radikalausbeute-faktor auf einen Wert f < 1 verringern.Da die im Reaktionsshema ersheinenden Zwishenprodukte (Zwishensto�e)Ry und P y sehr reaktionsfähig und damit kurzlebig sind, kann für sie die Boden-steinshe Quasi-Stationarität angenommen werden. Ausd Ryd t = 0 (3.89)folgt unmittelbar mit (3.87) Ry = 2 f kz IkSt M (3.90)und weiter aus �d P yd t = 0 (3.91)ergibt sih mit (3.88) P y = " kSt2 kA#0:5 [Ry M ℄0:5 (3.92)und nah Einsetzen der Beziehung für Ry (3.90)P y = "f kzkA #0:5 0:5I (3.93)Damit erhält man für die zeitlihe Änderung der Monomerkonzentration die Glei-hung �d Md t = 2 f kZ I + kW "f kZkA #0:5 0:5I M (3.94)Für die Polymerisationen, bei denen im allgemeinen M � I und kA � kZ gilt,ist der Monomerverbrauh im Startshritt gegenüber dem Wahstumsshritt zu ver-nahlässigen, so daÿ der erste Summand der rehten Seite vereinfahend niht be-rüksihtigt wird: �d Md t = kW "f kZkA #0:5 0:5I M (3.95)



20 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENDie Polymerisation ist entsprehend dieser Gleihung von der ersten Ordnung inbezug auf das Monomere und von der 0:5 ten Ordnung bezüglih des Initiators.Werden nur kleine Zeitintervalle betrahtet oder ist die Polymerisationszeit gegendie Halbwertzeit des Initiators kurz, so kann vereinfahend gesetzt werden:I = I;0 = onst. (3.96)Damit liefert die Integration von (3.95) mit den Randbedingungen M = M;0 beit = 0 und M = M bei t = t die Gleihungln MM;0 = �kW "f kZkA #0:5 0:5I;0 t (3.97)Muÿ die Zeitabhängigkeit der Initiatorkonzentration berüksihtigt werden,so ergibt sih die Integration von (3.95) mit�d Id t = kZ I (3.98)und damit I = I;0 e�kZ t (3.99)die Gleihung ln MM;0 = 2 kW " fkA kZ #0:5 0:5I;0 �e�kZ t=2 � 1� (3.100)Bei geshlossenen Folgereaktionen wird oft fälshlih vermutet, daÿ die Bruttoak-tivierungsenergie mindestens so groÿ sein müÿte, wie die Aktivierungsenergie desStartshrittes. Für das Beispiel der Polymerisation ergibt sih die Bruttoaktivie-rungsenergie entsprehend dem Geshwindigkeitsgesetz (3.95)�d Md t = kW "f kZkA #0:5 0:5I Mund der Bruttogeshwindigkeitskonstanten kBrkBr = kW "f kZkA #0:5 (3.101)zu EBr = EW + 12 EZ � 12 EA (3.102)Da EW (Wahstum) und EA (Abbruh) wesentlih kleiner sind, als EZ , liegt dieBruttoaktivierungsenergie in der Gröÿenordnung der halben Aktivierungsener-gie des Initiatorzerfalls.Allgemein können in den Reaktionshemata von geshlossenen Folgereaktionenneben den angesprohenen Reaktionshritten wie Start, Wahstum und Abbruhauh Kettenverzweigungsreaktionen und Kettenübertragungsreaktionen auftreten.Verzweigungsreaktionen liegen vor, wenn in einer Teilreaktion mehr Kettenträgererzeugt, als verbrauht werden. Tritt die Verzweigungsreaktion häu�g auf, kommt



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 21es zu einem explosionsartigen Verlauf der Reaktion. Bei einer Übertragungsreak-tion wird ein Kettenträger verbrauht und ein neuer Kettenträger erzeugt, der imnormalen Reaktionsshema niht enthalten ist (Lösungsmittel, Initiator, Polymeres,Monomeres).Tritt beispielsweise bei der Polymerisation eine Übertragungsreaktion auf einLösungsmittelmolekül L auf, so sind die stöhiometrishen Gleihungen und derenZeitgesetze zu berüksihtigen:Kettenübertragung P y + L kÜ�! Ly + P (3.103)r� = �d P yd t = d Lyd t = KÜ L P y (3.104)anshlieÿende Weiterreaktion Ly +M k�! P y (3.105)�d Lyd t = d P yd t = k M Ly (3.106)und damit (3.104) und (3.106)d Lyd t = kÜ L P y � k M Ly (3.107)Das Radikal Ly kann als sehr reaktiver Zwishensto� betrahtet werden, so daÿfür ihn das Bodensteinshe Quasi- Stationaritätsprinzip zur Anwendung kommt.d Lyd t = 0 (3.108)woraus sih auh ergibt, daÿ die Konzentration von P y und damit die Bilanz fürP y auh bei Berüksihtigung der Übertragungsreaktion unverändert bleibt. Ist dieÜbertragungsreaktion selten gegenüber der Wahstumsreaktion (Kw � kÜ), so istdie Veränderung von M und L zu vernahlässigen und die Bruttopolymerisations-geshwindigkeit rBr = �d Md t (3.109)wird sih nur unbedeutend verändern.Durh jede Übertragungsreaktion wird das Wahstum eines Makromoleküls �ver-zeitig� abgebrohen, wodurh die Geshwindigkeit der Übertragungsreaktion denmittleren Polymerisationsgrad verringert. Es gilt für den Abbruh durh Dis-plroportionierung für das Zahlenmittel mit (3.82), (3.85) und (3.104)Pn = rWrA + rÜ = kW M P y2 kA P y2 + kÜ L P y (3.110)= kW M2 kA P y + kÜ L (3.111)und mit (3.93) P y = "f kZkA #0:5 0:5I (3.112)



22 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENfolgt Pn = kW M(2 f kA kZ I)0:5 + k0 L (3.113)wobei das Verhältnis k0=kW in der Literatur gelegentlih als Übertragungskonstantebezeihnet wird und in Tabellenwerken aufzu�nden ist.
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Tabelle 3.2 va vg [P 0℄ 1ra vBrm� d[m℄=dt � lP[�℄ d[pj ℄=d[M ℄ �Reaktions�geshwindig� ks[P �℄ f(I) f(I)=ka ka f(I)kwka [M ℄ kwka [M ℄ k�uka + kakw[M℄ �2( � �)�jkeiten 2ki[K℄ (2k1=ka)[K℄ ... 2k1kwka [K℄[M ℄ ... ... ...rSt = vs ks[R℄[M ℄ kska [R℄[M ℄ ... kskwka [R℄[M ℄2 ... ... ...rA = va ks[M ℄2 kska [M ℄2 ... kskwka [M ℄3 ... ... ...rBr = dCmdt = vBr ks[M ℄3 kska [M ℄3 ... kskwka [M ℄4 ... ... ...mittlere Lebens� ka[P �℄[M ℄ f(I) f(I)ks[M℄ ka[M ℄ f(I)kwka kwka k�ukw + kakw �2(1 + �)�jdauer eines 2ki[K℄ 2k1[K℄ka)[M℄ ... 2k1kwka [K℄ ... ... ...Polymerradikal : ks[R℄[M ℄ kska [R℄ ... kskwka [R℄[M ℄ ... ... ...�+ = C+prSt = [p+℄vs ks[M ℄2 kska [M ℄ ... kskwka [M ℄2 ... ... ...ks[M ℄3 kska [M ℄2 ... kskwka [M ℄3 ... ... ...mittlere k3[P �℄3 f(I) � f(I)ka � 12 (f(I)ka) 12 kw � f(I)ka � 12 [M ℄ kw(f(I)ka) 12 [M ℄ k�ukw + (f(I)ka) 12kw[M℄ �2(1 + �)�jkinetishe (Dispro� 2k1[K℄ � 2k1ka � 12 [K℄ 12 (2k1ka) 12 [K℄ 12 kw � 2k1ka � 12 [K℄ 12 [M ℄ kw[M℄(2k1ka) 12 [K℄ 12 k�ukw + (2k1ka) 12 [K℄ 12kw[M℄ ...Kettenl�ange portio� ks[R℄[M ℄ � k1ka � 12 [R℄ 12 [M ℄ 12 (kska) 12 [R℄ 12 [M ℄ 12 kw � kska � 12 [R℄ 12 [M ℄ 12 kw[M℄ 12(kska) 12 [R℄ 12 k�ukw + (kska) 12 [R℄ 12kw[M℄ 12 ...�� = rwrSt = vwvs nierung) ks[M ℄2 � k5ka � 12 [M ℄ (kska) 12 [M ℄ kw � kska � 12 [M ℄2 kw(kska) 12 k�ukw + (kska) 12kw ...ks[M ℄3 � k5ka � 12 [M ℄ 38 (kska) 12 [M ℄ 38 kw � kska � 12 [M ℄ 58 kw(kska) 12 1[M℄ 12 k�ukw + (kska) 12 [M℄ 12kw ...mittlerer ks[P �℄3 f(I) k�ukw + 12 (f(I)ka) 12kw[M℄ � 12 (f(I)ka) 12kw[M℄ �2(j � 1) + k�ukw �� (1 + �)�1Polymerisa� (kombi� 2k1[K℄ k�ukw + 12 (2k1ka) 12 [K℄ 12kw[M℄ � 12 (2k1ka) 12 [K℄ 12kw[M℄ �2(j � 1) + k�ukw �� (1 + �)�1tionsgrad nation) ks[R℄[M ℄ (Wie bei Abbruh durh Disproportionierung) k�ukw + 12 (kska) 12 [R℄ 12kw[M℄ 12 � 12 (kska) 12 [R℄ 12kw[M℄ 12 �2(j � 1) + k�ukw �� (1 + �)�1(Zahlenmittel) ks[M ℄2 k�ukw + 12 (kska) 12kw � 12 (2kska) 12kw �2(j � 1) + k�ukw �� (1 + �)�1P(n) = vwv�u+va ks[M ℄3 k�ukw + 12 (kska) 12 [M℄ 12kw � 12 (kska) 12 [M℄ 12kw �2(j � 1) + k�ukw �� (1 + �)�1tiny � � = 1= �P au�er beiAbbruhdurhKombination; in diesemFalle ist f �ur � der gleiheAusdruk einzusetzten; derf �ur 1= �P bei gleiher Startreaktion aber AbbruhdurhDisproportionierung gilt:
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Tabelle 3.3va vs [M ℄=[M ℄0 �P(n) [Pj ℄=([M ℄0 � [M ℄)ka[P �℄ f(I) exp��f(I)kwtka � kw2ka ([M ℄0 + [M ℄) kajkw([M ℄0�[M ℄) nexp�� jkakw[M ℄0 �� exp�� jkakw[M ℄�o2k1[K℄ exp�� 2k1kw[K℄tka � ... ...ks[R℄[M ℄ (1 + kskw[R℄[M ℄0t=ka)�1 ... ...ks[M ℄2 (1 + 2kskw[M ℄20t=ka)� 12 ... ...ks[P �℄[M ℄ f(I) (1� f(I)kwt=ka[M ℄0) kw=ka (ka=kw)2(1 + ka=kw)�j)2k1[K℄ (1� 2k1kw[K℄t=ka[M ℄0) ... ...ks[R℄[M ℄ exp��kskw [K℄tka � ... ...ks[M ℄2 (1 + kskw[M ℄0t=ka)�1 ... ...ks[P �℄2 f(I) exp��kw(f(I)=ka) 12 t� kw([M ℄0+[M ℄)2(2k1ka) 12 [K℄ 12 (f(I)ka) 12jkw([M ℄0�[M ℄) �exp�� j(f(I)ka) 12kw[M ℄0 �� exp�� j(f(I)ka) 12kw[M ℄ ��(Dispro� 2k1[K℄ exp��kw �2k1ka � 12 [K℄ 12 t� kw([M ℄0+[M ℄)2(f(I)ka) 12 (2k1ka) 12 [K℄ 12jkw([M ℄0�[M ℄) �exp�� j(2k1ka) 12 [K℄ 12kw[M ℄0 �� exp�� j(2k1ka) 12 [K℄ 12kw[M ℄ ��portio� ks[R℄[M ℄ �1 + kwt2 �ks[R℄[M ℄0ka � 12��2 2kw3(kska) 12 [R℄ 12 [M ℄ 120 �[M ℄ 32[M0℄�[M ℄ �2[M ℄0�[M ℄ R [M ℄0[M ℄ d[M ℄[M ℄ �1 + �[M ℄ 12 �j ; � = (kska[R℄) 12kwnierung) ks[M ℄2 �1 + kw � kska� 12 [M ℄0t��1 kw(kska) 12 kskak2w �1 + (kska) 12kw ��jks[P �℄2 f(I) exp��kw � f(I)ka � 12 t� kw([M ℄0+[M ℄)(f(I)ka) 12 f(I)ka2k2w ��[M ℄�1 + kwj(f(I)ka) 12 � exp�� j(f(I)ka) 12kw[M ℄ ��[M ℄0[M ℄(Kombi� 2k1[K℄ exp��kw �2k1ka � 12 [K℄ 12 t� kw [M ℄0+[M ℄(2k1ka) 12 [K℄ 12 (entspehendmit 2k1[K℄ statt f(I))nation) ks[R℄[M ℄ �1 + kwt2 �ks[R℄[M ℄0ka � 12��2 4kw3(kska) 12 [R℄ 12 [M ℄ 320 �[M ℄ 32[M ℄0�[M ℄ kska[R℄k2w([M ℄0�[M ℄) �exp �� jkw �kska[R℄[M ℄0 � 12 �� exp �� jkw �kska[R℄[M ℄ � 12 ��ks[M ℄2 �1 + kw �kaks � 12 [M ℄0t��1 2kw(kska) 12 12 � (kska) 12kw �2 (j � 1)�1 + (kska) 12kw ��j



26 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN3.2.5 Kombination zusammengesetzter Reaktionen(Mihaelis - Menten - Kinetik)In den vorangegangenen Abshnitten dieses Kapitels wurden reversible Reaktio-nen, Parallelreaktionen sowie o�ene und geshlossene Folgereaktionen angesprohen.Selbstverständlih sind auh Kombinationen dieser vershiedenen Typen von zu-sammengesetzten Reaktionen möglih, die jedoh nur in einfahen Fällen noh einergeshlossenen mathematishen Lösung zugänglih sind. Grundsätzlih ist eine Lö-sung der Di�erentialgleihungssysteme immer dann möglih, wenn alle Teilreaktio-nen nah erster Ordnung verlaufen.Als Beispiel einer einfahen Kombination von zusammengesetzten Reaktionenwird im folgenden die Kinetik der Enzymreaktionen , ohne die eine Entfal-tung eine Folgereaktion mit vorgelagerter Gleihgewihtsreaktion entsprehend derstöhiometrishen GleihungE + S k1*)k�1 E S k2�! E + P (3.114)Das Enzym E bindet im ersten Teilshritt der Reaktion das SubstratS (Ausgangssto�), so daÿ ein Enzym-Substrat-Komplex E S ausgebildet wird.Im zweiten geshwindigkeitsbestimmenden Teilshritt zerfällt der Enzym-Substrat-Komplex unter Bildung des Produktes P und Rükbildung des Enzyms. Das Enzymist also als Katalysator (Biokatalysator, Ferment) im Reaktionsshema enthalten.Enzyme zeihnen sih durh ihre hohe Substrat-Spezi�tät aus. Sie sind mit einemMoleküldurhmesser > 100 Angstrøm Katalysatoren von kolloider Gröÿe und so-mit weder den homogen-katalysierten noh den heterogen-katalysierten Reaktionenzuzuordnen; man spriht deshalb von der Enzymkatalyse.Ist, wie bereits angedeutet, der zweite Teilshritt der geshwindigkeitsbestim-mende, so daÿ die Bedingungen k2 � k1 und k2 � k�1 gelten, stellt sih dasvorgelagerte Gleihgewiht näherungsweise ein, und es kann das Massenwirkungsge-setz angewendet werden: E SES = k�1k1 = kM (3.115)Die �Dissoziationskonstante� des Enzym-Substrat-Komplexes KM wird als �Mihae-lis Menten Konstante� (Mihaelis - Konstante) bezeihnet.Die Konzentration an freiem Enzym E ist aus der stöhiometrishen Bilanz zuermitteln E = E;0 � ES (3.116)E;0 � ESES S = KM (3.117)oder in expliziter Shreibweise ES = E;0SKM + S (3.118)Diese Gleihung entspriht, wie noh gezeigt wird, der Langmuirshen Adsorp-tionsisotherme, wobei das Verhältnis ES=ES;1 eine dem Belegungsgrad analogeGröÿe darstellt, die den Anteil der �besetzten� Enzymmoleküle angibt.
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Abbildung 3.15:Aus der Bildungsgeshwindigkeit des Produktes P folgtrP = d Pd t = k2 ES (3.119)und nah Einsetzen obiger Beziehung erhält man mitd Pd t = k2 E;0 SKM + S (3.120)die Mihalis - Menten - Gleihung für die Reaktionsgeshwindigkeit entspre-hend der Beziehung d Pd t = k2 E;0KM S = onst. S (3.121)der Substratkonzentration proportional, während für groÿe S mit S � KM dieBeziehung d Pd t = k2 E;0 = rmax = onst. (3.122)gilt, so daÿ sih eine konstante Reaktionsgeshwindigkeit einstellt. Wird diese Glei-hung in die Mihaelis - Menten - Gleihung eingesetzt, so folgtrP = rmax SKM + S (3.123)und für S = KM rP = 12 rmax (3.124)Die Mihaelis - Menten - Konstante ist also gleih derjenigen Substratkonzentrati-on, für die die Reaktionsgeshwindigkeit die Hälfte des Maximalwertes erreiht. InAbbildung 3.15 ist die Reaktionsgeshwindigkeit als Funktion der Substratkonzen-tration dargestellt.



28 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN3.3 Kinetik heterogener Reaktionen, KatalyseDer Gesamtvorgang der heterogenen Katalyse setzt sih aus einer Reihe von Teil-shritten zusammen, die in Abbildung 3.16 veranshauliht sind.
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Abbildung 3.16: Die sieben Teilshritte der heterogenen Gaskatalyse
Die sieben Shritte der Katalyse1 Transport des Reaktionspartners aus der Strömung an die hydrodynamishe Grenzshiht2a Di�usion des Reaktionspartners durh die Grenzshiht an die äuÿere Ober�ähe des Kontaktkornes2b Di�usion von der äuÿeren an die innere Ober�ähe des Kontaktkornes3 Chemisorption bzw. Adsorption des Reaktionspartners4 Chemishe Reaktion5 Desorption des Reaktionsproduktes6a Di�usion des Reaktionsproduktes von der inneren an die äuÿere Ober�ähe des Kontaktkornes6b Di�usion des Reaktionsproduktes durh die hydrodynamishe Grenzshiht7 Transport des Reaktionsproduktes von der Grenzshiht in die StrömungDabei wird davon ausgegangen, daÿ die hemishe Umsetzung vorwiegend in denPoren des Katalysatorkorns, also an der inneren Ober�ähe, statt�ndet,da diese im allgemeinen um ein Vielfahes gröÿer als die äuÿere Ober�ähe ist.Die sieben bzw. neun dargestellten Teilshritte können als Teilshritte einer Fol-gereaktion aufgefaÿt werden. Grundsätzlih beein�ussen zwar alle Teilshritte dieBruttogeshwindigkeit der Umsetzung, jedoh ist der Teilshritt mit dem gröÿtenReaktionswiderstand auh der geshwindigkeitsbestimmende Shritt. Während dieTeilshritte 1 und 2 bzw. 6 und 7 derKonvektion, der Film- und Porendi�usionVorgänge rein physikalisher Natur sind, können Adsorption (3) und Desorpti-on (5) sowohl als physikalishe wie auh hemishe Vorgänge interpretiert werden.Die physikalishe Adsorption (Physisorption) ist mit einer Kondensation ver-gleihbar. (Van-der-Waals-Wehselwirkungskräfte). Es treten Adsorptionswärmen inder Gröÿenordnung von 20 kJ=mol auf. Bei der hemishen Adsorption (Chemi-sortption) werden molare Adsorptionswärmen von a. 40 kJ=mol bis 400 kJ=mol



3.3. KINETIK HETEROGENER REAKTIONEN, KATALYSE 29freigesetzt, die nur durh eine Bindung des Sorbenden (Reaktanden) an einenGitterplatz der Katalysatorober�ähe (hemishe Valenzkräfte) zu erklären sind.Der vierte Teilshritt, die eigentlihe hemishe Reaktion, soll in den folgendenBetrahtungen als langsamster, geshwindigkeitsbestimmender Shritt ange-sehen werden. Damit kann die vorgelagerte, reversible Adsorption näherungsweiseals im Gleihgewiht be�ndlih angesehen werden, so daÿ die Konzentration der Re-aktanden auf der Katalysatorober�ähe für eine konstante Temperatur durh dieentsprehende Gleihgewihtsbeziehung zu beshreiben ist. Diese Gleihgewihtsbe-ziehung wird Adsorptionsisotherme genannt. Für die Adsorptionsisotherme exi-stieren eine Reihe theoretish abgeleiteter bzw. empirish ermittelter Formulierungen(Langmuir, Freundlih, Brunauer, Emmett und Teller (BET) usw.) 3, von dnen hiernur die Langmuirshe Adsorptionsisotheme angesprohen werden soll.3.3.1 Langmuirshe AdsorptionsisothermeLangmuir beshreibt dieAdsorption von Gasen unter den folgenden vereinfahtenVoraussetzungen:1. Jedes Adsorbens (hier: Katalysator) hat auf seiner Ober�ähe eine bestimmteAnzahl von Plätzen.2. Jeder dieser Plätze kann nur durh ein Molekül des Sorbenden (Reaktanden)besetzt werden; daher ist maximal eine monomolekulare Bedekung derOber�ähe möglih.3. Im Gleihgewiht ist ein bestimmter Bruhteil � dieser Plätze besetzt, der An-teil (1� �) ist unbesetzt. Dieser Bedekungsgrad � hängt von der Temperatursowie vom Partialdruk des Sorbenden ab.4. Alle Plätze sind energetish gleihwertig.5. Die Wirksamkeit eines Platzes ist unabhängig davon, ob der Nahbarplatzbesetzt oder unbesetzt ist.Daÿ diese Annahmen Idealisierungen der tatsählihen Verhältnisse darstellen, sollhier am Punkt 4 verdeutliht werden, wonah die Adsorptionswärme unabhängigvom Bedekungsgrad sein müÿte. Die Abbildung 3.17 zeigt die experimentell ermit-telten Werte der Adsoptionswärme für die Wassersto�adsorption an Metall�lmen.Wie zu erwarten, werden zunähst die energetish günstigsten Gitterplätze besetztund mit wahsendem Bedekungsgrad � wird die Adsorptionswärme geringer.Wie oben bereits angemerkt, stellt sih nah Langmuir dasGleihgewiht zwi-shen Adsorption und Desorption ein, wobei die Adsorptionsgeshwindigkeitdes Sto�es A proportional seinem Partialdruk und der freien Ober�ähe (Ober�ä-henanteil) ist: rad = kad pA (1� �A) : (3.125)3J.M. Thomas, W.J. Thomas: Introdution to the Priniples of Heterogeneous Catalysis. Aa-demi Press, London 1967
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Abbildung 3.17:Entsprehend gilt für die Desorptionsgeshwindigkeitrdes = kdes �A (3.126)und im Gleihgewiht ist rad = rdes (3.127)kadkdes = KA = �ApA (1� �A) ; (3.128)wobei KA die Gleihgewihtskonstante der Adsorption des Gases A ist. Wird dieseGleihung nah �A aufgelöst, so ergibt sih die Langmuirshe Adsorptionsiso-therme. �A = KA pA1 +KA pA (3.129)Aus der folgenden Abbildung 3.18 ist ersihtlih, daÿ im Bereih kleiner DrükeKA pA � 1 der Bedekungsgrad �A der Partialdruk pA proportional ist:�A = KA pA (3.130)und im Bereih hoher Parialdrüke von A KA pA � 1 eine Sättigung erreihtwird �A = 1 (3.131)Für die gleihzeitige Adsorption mehrerer Gase gilt analog für den Anteil dervon A besetzten Gitterplätze �A = KA pA1 +Pi Ki pi (3.132)wobei der Index i für die i-te Komponente des Gasgemishes steht. Die Adsorptionder Komponente A wird also durh Adsorption weiterer Komponenten i gehemmt(Nenner wähst).In einigen Fällen können jedoh auh vershiedene Sorbenden unabhängigvoneinander sorbiert werden. Die einzelnen Substanzen besetzen dann vershie-dene Arten von Gitterplätzen, und die Langmuir-Adsorptionsisotherme ist fürjede Komponente getrennt anzusetzen.
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Abbildung 3.18:3.3.2 Biomolekulare Reaktionen am Katalysator (Langmuir-Hinshelwood-Mehanismus)Für den Fall einer biomolekularen Reaktion am Katalysator entsprehend derstöhiometrishen Gleihung A +B ! C +Dist bei vorgelagerter Adsorption von A und B an der Katalysatorober�ähe und an-shlieÿender Reaktion zu C und D der Langmuir-Hinshelwood-Mehanismusanzusetzen. Dabei wird die Adsorption von A und B an zwei benahbarte Gitter-plätze G2 in Analogie zu der Mihaelis-Menton-Kinetik (Kapitel 3.2.5) in einemvorgelagerten, sih shnell einstellenden Gleihgewiht gefolgt von der geshwin-digkeitsbestimmenden Bildungsreaktion von C und D formuliert:A+B +G2 k1*)k�1 (A : : :B : : :G2) k2! C +D +G2 (3.133)Die Desorption der Produkte erfolgt unmittelbar nah ihrer Bildung. Die Bildungs-geshwindigkeit der Produkte ist proportional der Konzentration von (A : : :B : : :G2)und damit proportional den Bedekungsgraden �A und �B. Daraus folgtr = k2 �A �B = k2KAKB pA pB(1 +KA pA +KB pB)2 (3.134)Liegen beide Reaktanden mit geringen Partialdrüken vor und werden sienur shwah adsorbiert, gilt KA pA � 1 und KB pB � 1 und damitr = k2KAKB pA pB (3.135)d.h. es folgt ein Zeitgesetz 2. Ordnung.Wird hingegen B shwah adsorbiert, während A stark adsorbiert wird undpA ausreihend groÿ ist, folgt mit KA pA � 1 � KB pBr = k2KB pBKA pA (3.136)



32 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENso daÿ die Reaktionsordnung ist bezug auf B gleih Eins und in bezug auf Aminus Eins ist.Bei konstantem pB durhläuft die Reaktionsgeshwindigkeit r mit wahsendempA ein Maximum (Abb. 3.19), da zunähst der Belegungsgrad von A steigt, beihöheren Partialdrüken jedoh B zu desorbieren beginnt. Der Partialdruk pA, fürden die Reaktionsgeshwindigkeit ihren maximalen Wert hat, ergibt sih aus derExtremwertbedingung  � r� pA!pB = 0 (3.137)zu rA;max = 1 +KB pBKA (3.138)Eine analoge Beziehung ergibt sih für den Fall, daÿ pA konstant bleibt und pB var-riert wird.
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Abbildung 3.19:Die Langmuir-Hinshelwood-Kinetik wurde im vorangegangenen Teil dieses Kapiltelsfür eine irreversible hemishe Reaktion mit sih shnell einstellendem vorgelager-tem Adsorptionsgleihgewiht abgeleitet. Dabei wurde die hemishe Reaktion alsgeshwindigkeitsbestimmender Shritt angenommen.Wird nun auh die Rükreaktion der noh adsorbierten Produkte zu den Aus-gangssto�en zugelassen und der Desoptionsshritt berüksihtigt, so ergibt sihfür die einfahe Reaktion A *) Pdas allgemeine ReaktionsshemaA +G k1*)k�1 (A : : :G) k2*)k�2 (P : : :G) k3*)k�3 P +G (3.139)



3.3. KINETIK HETEROGENER REAKTIONEN, KATALYSE 33und damit die Zeitgesetze fürdie Adsorption rad = r1 � r�1 = k1 pA(1� �A � �p)� k�1 �A (3.140)die hemishe Reaktionrreakt = r2 � r�2 = k2 �A � k�2 �p (3.141)und die Desorptionrdes = r3 � r�3 = k3 �p � k�3 pp(1� �A � �p) (3.142)Der langsamste Teilshritt im Reaktionsshema muÿ niht die hemishe Reaktionsein, sondern ebenso können die Adsorption des Ausgangssto�es A bzw. dieDesorption des Produktes P geshwindigkeitsbestimmend sein.Für den Fall, daÿ dieAdsorption der geshwindigkeitsbestimmende Shrittist, können sih die nahgelagerten Gleihgewihte näherungsweise einstellen, so daÿim Gleihgewiht rreakt = r2 � r�2 = 0rdes = r3 � r�3 = 0angesetzt werden kann. Mit Einführen der Gleihgewihtskonstanten K2 (Reaktion)und K3 (Desorption) ergibt sih nah dem Massenwirkungssatz analog zu Gleihung(??) k2k�2 = K2 = �P�A (3.143)bzw. �A = �PK2 (3.144)und k3k�3 = K3 = pP (1� �A � �P )�P (3.145)und weiter nah Einsetzen von (3.144) in (3.145)k3k�3 = K3 = rP �1� 1K2 �P � �P��P (3.146)Diese Gleihung kann nah �P aufgelöst werden�P = K2 pPK2K3 +K2 pP + pP (3.147)Das Brutto-Zeitgesetz des Reaktionsmehanismus kann mit (3.140) nah Einsetzenvon (3.144) geshrieben werdenrbr = k1 pA  1� �PK2 � �P!� k�1 �PK2 (3.148)



34 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENNah Einsetzen des Bedekungsgrades des Produktes �P (3.147) folgt nah Umfor-men für die Brutto-Reaktionsgeshwindigkeit die Gleihungrbr = k1K2K3 pA � k�1 pPK2K3 +K2 pP + pP (3.149)und nah Division durh K2K3rbr = k1 �pA � k�1k1K2K3pP�1 + pPK3 + pPK2K3 (3.150)Um zu einem übersihtliheren Ausdruk zu gelangen, wird die Konstante K ein-geführt, die als Gleihgewihtskonstante zu verstehen ist und das Verhältnis desPartialdruks des Produktes P zum Partialdruk des Eduktes A im Gleihgewihts-zustand angibt.K = KReakt.KAKP = pP=pA= mit KReakt. = K2KA = K1 (3.151)Dabei ist zu beahten, daÿ KP analog zu Gleihung (3.131) als Gleihgewihtskon-stante der Adsorption des Produktes P aufgefaÿt wird und niht als Desorptions-konstante. Daraus folgt KP = 1K3 (3.152)und K = K2 k1K3k�1 (3.153)Für die Brutto-Reaktionsgeshwindigkeit ergibt sih damit (3.153) in (3.150)rbr = k1 �PA � pPK �1 +KP pP + KAK pP (3.154)Der in diesem Beispiel beshriebene Rehenweg kann grundsätzlih beshrittenwerden, wobei jeweils ausgehend von den eingestellten Gleihgewihten der beidenshnellen Teilshritte in das Zeitgesetz des geshwindigkeitsbestimmenden Teilshrit-tes eingesetzt wird. Unabhängig von der Art des geshwindigkeitsbestimmendenTeilshrittes ergibt sih ein wie im Beispiel (3.154) zusammengesetzter Ausdruk fürdas Brutto-Zeitgesetz rbr = (kinetisher Term) (potentieller Term)(Adsorptionsterm)n (3.155)Dieser allgemeine Aufbau des Zeitgesetzes ergibt sih niht nur, wie im Beispielgezeigt, für monomolekulare Reaktionen am Katalysator, sondern ebenso fürbimolekulare Reaktionen nah dem Langmuir-Hinshelwood-Mehanismusund bimolekulare Reaktionen nah dem Langmuir-Rideal-Mehanismus.Den nahfolgenden Tabellen sind für vershiedene Reaktionen die einzelnen Ter-me und die Exponenten n des Adsorptionstermes für eine Reihe von geshwindig-keitsbestimmenden Teilshritten zu entnehmen.
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Tabelle 3.4 Triebkraft für heterogene ReaktionenReaktion A *) R A *) R + S A +B *) R A+B *) R + SAdsorption von A bestimmend pA � (pR=K) pA � (pR pS=K) pA � (pR=K pS) pA � (pR pS=K pS)Adsorption von B bestimmend � � pS � (pR=K pA) pB � (pR pS=K pA)Desorption von R bestimmend pA � (pR=K) pA=pS � (pR=K) pA pB � (pR=K) (pA pB=pS)� (pR=K)Ober�ähenreaktion bestimmend pA � (pR=K) pA � (pR pS=K) pA pB � (pR=K) pA pB � (pR pS=K)Zusammenstoÿ von A bestimmend, A niht adsorbiert � � pA pB � (pR=K) pA pB � (pR pS=K)homogene Reaktion pA � (pR=K) pA � (pR pS=K) pA pB � (pR=K) pA pB � (pR pS=K)



36
KAPITEL3.KINETIKCHEMISCHERREAKTIONEN

Tabelle 3.5 Kinetisher Term für heterogene ReaktionenJeder der unten stehenden Ausdrüke wird mit 
 multipliziert, ausgenommen homogene Reaktionen.Adsorption von A bestimmend kAAdsorption von B bestimmend kBDesorption von R bestimmend kRKAdsorption von A bestimmend mit Dissoziation (s=2) kAZusammenstoÿ von A bestimmend kA kBHomogene Reaktionen kAOber�ähenreaktion bestimmend:Reaktion A *) R A *) R + S A+B *) R A+B *) R + Sohne Dissoziation von A ksKA ks sKA kR sKAKB kS sKAKBmit Dissoziation von A ksKA ks sKA ks s(s� 1)KAKB ks s(s� 1)KAKBB niht adsorbiert ksKA ks sKA ksKA ks sKAB niht adsorbiert, A dissoziiert ks sKA ks sKA ks sKA ksKA s
 ist hierbei der Wirksamkeitsfaktor und s die Anzahl der aktiven Zentren, die sih an der Reaktion beteiligen
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Tabelle 3.6Adsorptionsterm für heterogene ReaktionenIn dem allgemeinen Adsorptionsausdruk (1 +KA pA +KB pB +KR pR +Ks ps +K1 p1)n ist jeweils zu ersetzen:Reaktion A *) R A *) R + S A+B *) R A+B *) R + SWenn Adsorption von Abestimmend, wird KA pA (KA pR=K) (KA pR ps=K) (KA pR=K pB) (KA pR ps=KkpB)ersetzt durhWenn Adsorption von Bbestimmend, wird kB pB � � (KB pR=K pA) (KB pR pS=K pA)ersetzt durhWenn Desorption von Rbestimmend, wird KR pR (KKR pA) (KKR pA=ps) (KKR pA pB) KKR pA pB=pS)ersetzt durhWenn Adsorption von A mitDissoziation von A bestimmend, (KA pR=K)1=2 (KA pR ps=K)1=2 (KA pR=K pB)1=2 (KA pR ps=K pB)1=2wird KA pA ersetzt durhWenn Gleihgewihtsadorptionvon A mit Dissoziation von A (KA pA)1=2 (KA pA)1=2 (KA pA)1=2 (KA pA)1=2auftritt, wird KA pA ersetzt durh Analog für die anderen KomponentenWenn A niht adsorbiert ist,wird KA pA ersetzt durh 0 0 0 0
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Tabelle 3.7 Exponent für heterogene ReaktionenAdsorption von A bestimmt, ohne Dissoziation n = 1Adsorption von R bestimmt n = 1Adsorption von A bestimmt, mit Dissoziation n = 2Zusammenstoÿ von A bestimmt, ohne Dissoziation A+B *) R n = 1Zusammenstoÿ von A bestimmt, ohne Dissoziation A+B *) R + S n = 2homogene Reaktion n = 0Ober�ähenreaktion bestimmend:Reaktion A *) R A *) R + S A +B *) R A+B *) R + Sohne Dissoziation von A 1 2 2 2Dissoziation von A 2 2 3 3Dissoziation von A, B niht adsorbiert 2 2 2 2ohne Dissoziation von A, B niht adsorbiert 1 2 1 2



3.4. STOFFTRANSPORT BEI DER HETEROGENEN KATALYSE 393.4 Sto�transport bei der heterogenen Katalyse3.4.1 Porendi�usion und Reaktion im kugelförmigen Kataly-satorkornIm vorigen Kapitel 3.3 wurde vorausgesetzt, daÿ die Di�usion zum Reaktionsort,der inneren Katalysatorober�ähe, für den Reaktionsverlauf keine Rolle spielt. Istdie Reaktionsgeshwindigkeit an der inneren Katalysatorober�ähe eines Korns sehrklein, so kann die Di�usion jederzeit genug Ausgangssto� zum Reaktionsort trans-portieren. Innerhalb des Katalysatorkorns wird sih kein Konzentrationsgradientausbilden.Bei höheren Reaktionstemperaturen bzw. gröÿerer Geshwindigkeits-konstante der �Ober�ähenreaktion�, die die hemishe Reaktion sowie die vorge-lagerte Adsorption und die nahfolgende Desorption beinhaltet, wird der Di�usi-onstransport zur die Reaktion limitierenden Gröÿe, und es stellt sih als Folgeeine Reaktandenverarmung ein, d.h. die Reaktanden sind shon durh die Reak-tion verbrauht, bevor sie tiefer ins Kontaktkorn eindringen können. In Abbildung3.20 ist der Konzentrationsverlauf des Reaktanden in der Modellkugel eines Ka-talysatorkorns qualitativ dargestellt.Zurmathematishen Beshreibung der Porendi�usion wird von diesem Ku-
R . 0

d  R

0
c

c c

c 0c b

Abbildung 3.20:gelmodell des Kontaktkorns ausgegangen, wobei der Kugelradius R0 ist, dieKonzentration der Reaktanden an der äuÿeren Ober�ähe des Korns C0 herrshtund der Di�usionsvorgang in den Poren durh einen e�ektiven Di�usionskoe�-zienten Deff zu beshreiben ist.Der e�ektive Di�usionskoe�zient untersheidet sih vom molekularen Di�usions-koe�zienten durh einen Faktor, der die Porosität "P (Hohlraumanteil) und einen



40 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENLabyrinth-Faktor � 0 (Zik-Zak-Faktor) berüksihtigt.Deff = D"P� 0 (3.156)Die Porositäten gebräuhliher Katalysatoren liegen um den Wert 0.5, die Labyrinth-Faktoren haben Werte zwishen 1 und 10. Daraus ergibt sih, daÿ der e�ektiveDi�usionskoe�zient um den Faktor 5 bis 50 kleiner ist als der molekulare Di�usi-onskoe�zient.Im stationären Zustand, also nah Ausbilden eines stationären Kon-zentrationspro�ls im Korn, kann die di�erentielle Materialbilanz für eineKugelshale der Dike dR formuliert werden:rdi�(R + dR)� rdi�(R) = rKugelshale (3.157)Analog zum 1. Fikshen Gesetzd nd t = De� F d dR (3.158)und für eine einfahe Reaktion n-ter Ordnungr = k n (3.159)ergibt sih4 �(R + dR))2De�  d dR!R+dR � 4 �R2De�  d dR!R = 4 � R2 dR k n (3.160)und weiter mit  d dR!R+dR =  d dR!R +  d2 dR2!R dR (3.161)folgt nah Division der Gleihung durh 4 � R2 dRDe� für (dR)2 ! 0 die Di�eren-tialgleihung d2 dR2 + 2R d dR = k nDe� (3.162)die nah Einführen des Thiele Modulus�0 = R0vuutk n�10De� (dimensionslos) (3.163)zu d2 dR2 + 2R d dR = �20R20 nn�10 (3.164)umgeshrieben werden kann. Die Lösung dieser Di�erentialgleihung lautet mit denRandbedingungen für die Kugelober�ähe R = R0 und  = 0 und für die KugelmitteR = 0 und d =dR = 0 für eine Reaktion 1. Ordnung (n=1)0 = R0R sinh � RR0 �0�sinh �0 (3.165)



3.4. STOFFTRANSPORT BEI DER HETEROGENEN KATALYSE 41mit �0 = R0s kDe� (3.166)Diese Beziehung beshreibt den Konzentrationsverlauf im Katalysatorkorn,der nur vom Thiele Modulus und dem reduzierten Radius abhängt.Um zu einer mittleren Reaktiongeshwindigkeit für das gesamte Kata-lysatorkorn zu kommen, müÿte man die der jeweiligen vom Radius abhängigenKonzentration entsprehende Reaktionsgeshwindigkeit über den gesamte Radiusintegrieren. Einfaher wird davon ausgegangen, daÿ die gesamte Reaktionsge-shwindigkeit im Kugelinneren gleih der Sto�transportgeshwindigkeitin das Korn sein muÿ. Es gilt:re� = 4 � R20De�  d dR!R0 (3.167)Für R = R0 erhält man mit d dR!R0 = 0 (�0 osh �0 � sinh �0)R0 sinh �0 (3.168)und nah Einsetzen von sinh �0= osh �0 = tanh tanh �0 und damit d dR!R0 = 0 �0R0 � 1tanh �0 � 1�0 � (3.169)den Ausdruk für die Reaktionsgeshwindigkeit im kugelförmigen Korn beiBehinderung durh Porendi�usion für eineReaktion 1. Ordnung (3.169) in (3.167)re� = 4 �R0 0 �0De� " 1tanh �p � 1�0# (3.170)Für groÿe Thiele-Moduli �0 > 5 geht der Klammerausdruk gegen Eins.Die maximale Reaktionsgeshwindigkeit tritt auf, wenn kein Konzentra-tionsgradient vorhanden ist und im gesamten Korn die Reaktandenkonzentration0 herrsht. Für die maximale Reaktionsgeshwindigkeit gilt nah (3.160):rmax = 43 � R30 k 0 (Reaktion 1. Ordnung) (3.171)wobei zu beahten ist, daÿ k eine volumenbezogene Geshwindigkeitskonstante ist,so daÿ mit dem Kugelvolumen zu multiplizieren ist.Das Verhältnis der beiden Reaktionsgeshwindigkeiten wird als Porenausnut-zungsgrad � (Porennutzungsgrad) bezeihnet� = re�rmax = 3�0 � 1tanh �0 � 1�0 � (3.172)und ist in der folgenden Abbildung 3.21 als Funktion des Thiele-Modulus aufgetra-gen.



42 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONENAus der Abbildung ist zu entnehmen, daÿ für �0 < 1 die Porendi�usionohne Bedeutung ist. Solhe Werte werden erreiht, wenn der Kornradius R0 bzw.die Reaktionsgeshwindigkeitskonstante kV klein bzw. der e�ektive Di�usionskoef-�zient groÿ genug sind. Umgekehrt wird die Porenausnutzung shleht bei groÿemKorndurhmesser, groÿer Reaktionsgeshwindigkeit oder kleiner Di�usionsgeshwin-digkeit. Sehr aktive Kontakte, wie sie in der Praxis angestrebt werden, habenalso kleine Porenausnutzungsgrade.
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Abbildung 3.21: Porenausnutzunggrad für Reaktionen 0., 1. und 2. Ordnung alsFunktion des Thiele-ModulFür groÿe Werte des Thiele Modulus nimmt die auf das Katalysatorvolumen bezoge-ne Reaktionsgeshwindigkeit einer Reaktion n-ter Ordnung mit der Quadratwurzelder Geshwindigkeitskonstanten k zu, da für �0 > 5 bzw. � < 0:3 gilt� = onst. 1�0 = onst.sDe�k " 1n�10 #0:5 (3.173)Und damit folgt für die Reaktionsgeshwindigkeit mit (3.175)re� = rmax � = onst. k n�0 = onst.qk De� " 2n0n�10 #0:5 (3.174)oder re� = onst.qk De� 0:5(n+1)0 (3.175)Aus dieser Gleihung folgt, daÿ Reaktionen 1. Ordnung bei Limitierung durh Poren-di�usion auh Reaktionen 1. Ordnung bleiben, während eine Reaktion 0. Ordnungnah der sheinbaren Reaktionsordnung 0.5 und eine Reaktion 2. Ordnung nahder sheinbaren Reaktionsordnung 1.5 verläuft. Durh Porendi�usion wird die



3.4. STOFFTRANSPORT BEI DER HETEROGENEN KATALYSE 43Reaktionsordnung also stets in Rihtung auf eine sheinbare 1. Ordnungabgewandelt: nwahr �! nsheinbar0 0:51 12 1:5Neben der Reaktionsordnung wird auh die Aktivierungsenergie der Reaktionverändert. Setzt man die Arrhenius-Gleihung für die Temperaturabhängigkeit vonk und De� an, so folgt analog zu (3.8)k = Ae�EA=R T (3.176)De� = B e�ED=R T (3.177)und damit entsprehend (3.175)qk De� = e�(EA+ED)=2RT (3.178)D.h. bei kleinen Porenausnutzungsgraden ist die e�ektive Aktivierungsenergie shein-bar gleih dem arithmetishen Mittel der Aktivierungsenergien der hemishen Re-aktion und der Di�usion, und da ED � EA ist, ist die e�ektive Aktivierungsenergiesheinbar nur etwa halb so groÿ wie bei der Ober�ähenreaktion:Ee� ' 12 EA;(hem. Reaktion) (3.179)Damit ist auh eine nahträglihe Erklärung für den auf Seite 3 angesprohenenKurvenverlauf im Arrhenius-Diagramm gegeben. (??)
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Abbildung 3.22:Shlieÿlih ist noh anzumerken, daÿ sih durh die Porendi�usion auh eineÄnderung der Selektivität von Parallel- und Folgereaktionen ergeben kann.(Siehe hierzu: Levenspiel Seite 492 �, Hill Seite 468 �)



44 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN3.4.2 Filmdi�usion und ReaktionAnalog zur Porendi�usion kann eine Limitierung der Reaktion an der Katalysato-ber�ähe auh durh Filmdi�usion bei groÿen Reaktionsgeshwindigkeiten,im allgemeinen also im Bereih hoher Temperaturen, erfolgen.Bei einer shnellen Wandreaktion (Ober�ähenreaktion) tritt an der Wand einKonzentrationabfall auf, wodurh ein Sto�strom aus der bulk-Phase (Konzentration0) zur Wand (Konzentration W ) entsprehend dem 1. Fikshen Gesetz erfolgt.ndi�= DÆ (0 � W ) (3.180)wobei .ndi� die Dimension (mol=m2 s) hat, also �ähenbezogen ist und Æ die �Film-dike� darstellt. Wie aus der Abbildung 3.23 zu entnehmen ist, wird davon ausge-gangen, daÿ der gesamte Konzentrationsabfall auf einen laminaren Grenz�lm kon-zentriert ist, was nur bei turbulenter Strömung angenähert zutri�t.Mit der De�nition der Sto�übergangszahl � und Einführen eines Überlap-pungsfaktors f zur Berüksihtigung der teilweisen gegenseitigen Abdekung derOber�ähe in einer Kornshüttung folgt� = DÆ (m=s) (3.181).ndi�= � (0 � W ) f (3.182)

d

F i l m

c 0

c WAbbildung 3.23:Für eine irreversible Reaktion 1. OrdnungA k! Bmit dem Zeitgesetz analog (3.7) re� = k W (3.183)ergibt sih im stationären Zustand .ndi�= re� (3.184)



3.4. STOFFTRANSPORT BEI DER HETEROGENEN KATALYSE 45und mit (3.182) und (3.183) � (o � W ) f = k W (3.185)Hieraus läÿt sih die �Wandkonzentration� W berehnenW = � f� f + k 0 (3.186)und zur Formulierung der e�ektiven Reaktionsgeshwindigkeit einsetzenre� = k W = k � f� f + k 0 = ke� 0 (3.187)Der reziproke Wert der e�ektiven Geshwindigkeitskonstante ke�, der e�ektive Ge-samtwiderstand der Reaktion, setzt sih analog zu den Kirhho�shen Gesetzenadditiv aus den Einzelwiderständen der Wandreaktion (hemishe Reaktion)und des Sto�übergangs zusammen 1ke� = 1k 1� f (3.188)Damit folgt für die e�ektive Reaktionsgeshwindigkeit mit (3.187)re� = 11k + 1� f 0 (3.189)Im Gegensatz zur Porendi�usion sind bei der Filmdi�usion die Einzelwiderständehintereinandergeshaltet.3.4.3 Sto�transport und Reaktion in Slurry-ReaktorenZu den bisher genannten Transportwiderständen tritt ein weiterer Sto�transport-shritt bei Dreiphasen - Suspensions - Reaktoren, den sogenannten �Slurry-Reaktoren�, die vielfältige industrielle Anwendung �nden (Polymerisation von Ole-�nen mit Ziegler-Katalysatoren, Fisher-Tropsh-Synthese, Oxidation von Xylol zuTerephthalsäure und DMT (Polykondensation), Hydrierung von Fetten zu Fettal-koholen usw.) In Slurry-Reaktoren wird der feste Katalysator in der �üssigenPhase suspendiert und der Reaktand als Gas zugeführt (begaster Rührkessel,Blasensäule). Durh die dabei zu überwindenden Transportwiderstände ergibt sihein in der folgenden Abbildung 3.24 qualitativ wiedergegebenes Konzentrationspro-�l, zu dessen Berehnung die Zwei�lmtheorie herangezogen wird, auf die hier nihtnäher eingegangen werden soll.
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Abbildung 3.24:Wie bereits im vorangegangenen Abshnitt 3.4.2 wird auh hier auf das Konzeptder �Serienshaltung� von Teilwiderständen zurükgegri�en. Der gasförmige Reak-tand muÿ die Transportwiderstände1. Sto�übergang vom Kern der Gasphase an die Phasengrenz�ähe gas/�üssig(Durhtritt durh den gasseitigen Grenz�lm ).Ndi�,l = �G a (G � iG) (3.190)2. Sto�übergang von der Phasengrenz�ähe in den Kern der �üssigen Phase(Durhtritt durh den �üssigkeitsseitigen Grenz�lm um die Gasbla-se) .Ndi�,2 = �L a (iL � L) (3.191)3. Sto�transport durh den Film um das Katalysatorkorn.Ndi�;3 = �S aS (L � S) (3.192)überwinden, bis er in der Reaktion am Katalysator verbrauht wird (irreversibleReaktion 1. Ordnung) .N reakt = kR aS S (3.193)Dabei ist mit .Ndi� bzw. .N reakt der auf das Volumen bezogene Molenstrom mitder Dimension (mol=m3 s) bezeihnet, �L; �G; �S sind die Sto�übergangszahlen,die im Gegensatz zur totalen Sto�übergangs- oder Sto�durhgangszahl kL (m=s)auh als partielle Sto�übergangszahlen bezeihnet werden, und a bzw. aS sind diespezi�shen Phasengrenz�ähen (m2=m3). Für den Zusammenhang zwishen derSto�durhgangszahl und den Sto�übergangszahlen gilt mit Berüksihtigung desHenryshen Gesetzes 1kL = 1H �G + 1�L (3.194)



3.4. STOFFTRANSPORT BEI DER HETEROGENEN KATALYSE 47wobei H die Henry-Konstante ist. Da der Widerstand des gasseitigen Grenz-�lms im allgemeinen vernahlässigbar klein ist, bleiben der Durhtritt desReaktanden durh die �üssigkeitsseitigen Grenz�lme um die Blase und das Kata-lysatorkorn sowie die Ober�ähenreaktion am Katalysator für das gesamte Reakti-onsgeshehen bestimmend. Werden L und S aus dem Gleihungssystem eliminiertund nah der �üssigkeitsseitigen Grenz�ähenkonzentration iL, die über das Hen-ryshe Gesetz und den Partialdruk des Reaktanden in der Gasphase zu erhaltenist, aufgelöst, so ergibt sihiL.N = 1�L a + 1�S aS + 1kR aS = pGH.N (3.195)wobei pG der Partialdruk in der Gasphase ist. Wenn sowohl für die Gasblasen alsauh die Katalysatorpartikeln Kugelgeometrie angenommen wird, folgt für diespezi�she Phasengrenz�ähe gas/�üssig mit dem Phasenverhältnis h (hold-up) der Gasphase zur Suspension (m3=m3) und dem Blasendurhmesser dBa = 6 hdB (3.196)und für die Phasengrenz�ähe �üssig/festaS = 6 Kat�P dP (3.197)wobei Kat die Katalysatorkonzentration (kg=m3) (loading) in der Suspension und�P bzw. dP Katalysatordihte bzw. -Partikeldurhmesser sind.Nah Einsetzen der beiden Beziehungen (3.196) und (3.197) erhält maniL.N = dB6 �L h + �P dP6 Kat " 1�S + 1kR # (3.198)Bei Auftragen von iL.N vs. 1Kat wie im folgenden Bild 3.25 ergeben sih Geraden mitder Steigung �P dP6 " 1�S + 1kR #und dem Ordinatenabshnitt dB6 �L h
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Abbildung 3.25:AlsGrenzfälle, die zu verfahten Gleihungen führen, können diskutiert werden:1. Hohaktive Katalysatoren (kR � �S), shnelle Gasabsorption (groÿerWert von �L a iL = L) .N = �S aS iL = 6 Kat L �S�P dP (3.199)
2. Hohe Katalysatorkonzentration (groÿer Wert von Kat), Gasabsorptiongeshwindigkeitsbestimmend .N = 6 �L h iLdB (3.200)Die Vorteile von Slurry-Reaktoren gegenüber Festbett-Reaktoren liegenin der Temperaturkonstanz des Reaktors bei exothermen Reaktionen (keineTemperaturspitzen (�hot spots�) und kein Temperaturanstieg (�runaway�) wieoft im Festbett), den geringen Korndurhmessern des Katalysatormaterials,die hohe e�ektive Reaktionsgeshwindigkeiten bewirken, und den einfa-heren Möglihkeiten einer Regenerierung des Katalysators im kontinu-ierlihen Betrieb. Auÿerdem entfallen die Pelletierungskosten zur Herstellungmehanish stabiler, einheitliher Katalysatorparikeln (Pellets).Zusammenfassend sollen die wihtigsten Aussagen des vorangegangenen Ka-pitels noh einmal in den folgenden Abbildungen veranshauliht werden.
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um I Kein Konzentrationsabfall des Reak-tanden, gleihe Reaktandenkonzentra-tion in der �uiden Phase, der Grenz-shiht und den Katalysatorporen. D.h.shneller Sto�transport, Ober�ähen-reaktion (einshlieÿlih Adsorption undDesorption) ist der geshwindigkeitsbe-stimmende Teilshritt. Kinetish kon-trollierte Reaktion.
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Konzentrationsabfall im porösen Korn,Porendi�usion und hemishe Reakti-on in vergleihbarer Gröÿenordnung.Beshreibung des Verhältnisses vonReaktion und Porendi�usion durhden Thiele-Modulus. Für groÿe Thiele-Moduli wird niht mehr die gesam-te Ober�ähe ausgenutzt (Porenverar-mungse�ekt) und es resultieren kleinePorenausnutzungsgrade (� 1=�). Di�u-sionskontrollierter Bereih.
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I I I Sehr hohe Reaktionsgeshwindigkei-ten, Reaktion läuft ausshlieÿlih ander äuÿeren Katalysatorober�ähe ab.Di�usion durh die hydrodynamisheGrenzshiht ist geshwindigkeitsbe-stimmend(Filmdi�usion).Sto�transportkontrollierter Bereih.


