Kapitel 3

Kinetik chemischer Reaktionen

3.1 Einfiihrung in die Kinetik chemischer Reaktio-
nen

3.1.1 Grundbegriffe

Thermodynamische Betrachtungen konnen fiir bestimmte Reaktionsbedingungen

den maximal erreichbaren Umsatz eines Reaktionspartners oder die grofste Aus-

beute hinsichtlich eines Produkts vorausberechnen, sie liefern aber keinen Aufschluf

iiber die Zeit, in der diese Grofen erreicht werden, oder  allgemeiner gesprochen
iiber die Geschwindigkeit mit der eine chemische Reaktion ablauft.

In den néachsten drei Unterkapiteln 3.1 bis 3.3 soll nur die Mikrokinetik behan-
delt werden, die sich mit dem zeitlichen Ablauf chemischer Reaktionen als Funktion
der Reaktionsbedingungen, d.h. Temperatur, Druck, Konzentrationen der Reaktan-
den und ggf. den Eigenschaften und der Konzentration eines Katalysators, ohne
iiberlagerten Einflufs des makroskopischen, physikalischen Stoff- und Warmetrans-
ports befafst. Im beiden letzten Unterkapiteln 3.4 und 3.5 dieses Abschnitts wird
die Makrokinetik heterogener Reaktionen angesprochen, die sich mit der Uber-
lagerung von chemischer Reaktion und Stofftransportvorgingen in mehrphasigen
Stoffsystemen befafit.

Die chemische Reaktionstechnik kommt fiir viele Reaktionen auch ohne eine ge-
naue Kenntnis des Reaktionsmechanismus aus, so daft das Ermitteln einer Formal-
kinetik ausreicht. Fiir bestimmte reaktionstechnische Fragestellungen, z.B. Polyre-
aktionen, sicherheitstechnische Aspekte

Als spezifische Reaktionsgeschwindigkeit (Bildungsgeschwindigkeit eines Pro-
duktes, Umsetzungsgeschwindigkeit eines Eduktes, Stoffinderungsgeschwindigkeit)
wird die differentielle zeitliche Anderung der auf das Reaktionsvolumen bezogenen
Molzahl eines Reaktanden 7 bezeichnet. Fiir den idealen Satzreaktor gilt

Vg dt

wobei 7; (mol/m? s) fiir Edukte als negative und fiir Produkte als positive Grofe
definiert ist.

(3.1)

T
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Die Aquivalentreaktionsgeschwindigkeit ist von der Komponente i unab-
hingig; sie ist jedoch von der Formulierung der Reaktionsgleichung abhéngig. Fiir
den idealen Satzreaktor resultiert

Vi N ViVR dt

(3.2)

wobei die stochiometrischen Koeffizienten mit den entsprechenden Vorzeichen (Eduk-
te negative, Produkte positive Vorzeichen) einzusetzen sind. Wird anstatt der Mol-
zahl n; die Konzentration c¢; eingefiihrt, ergibt sich

1 d(Cl VR) 1 dCl‘ C; dVR

(3.3)

v, Ve dt v dt v Vi dt

Wenn sich das Reaktionsvolumen wiahrend der Reaktion nicht verdndert, wovon bei
vielen Fliissigphase-Reaktionen ausgegangen werden kann, verschwindet der 2. Sum-
mand auf der rechten Seite dieser Gleichung, und es ergibt sich fiir den Satzreaktor
mit den Bedingungen Vi = const. und T = const.

1 dCi
L= 3.4
’ v; dt ( )

Mit der Definition des Umsatzes X; fiir volumenbesténdige Reaktionen (Vi = Vi)

X, = Gio — G (3.5)
Ci0
folgt
Cio dXZ
=0 0t 3.6
r V; dt ( )

Bei Gasreaktionen werden anstelle der Konzentrationen die Partialdriicke eingesetzt.

Fiir alle einfachen aber auch viele zusammengesetzte homogene, nicht kata-
lysierte, isotherme, diskontinuierliche, volumenbestindige Reaktionen ist
die Reaktionsgeschwindigkeit proportional bestimmter Potenzen n; der Konzentra-
tionen ¢; der Reaktionspartner:

ri=k [ (3.7)

i

Eine solche explizite Form der Gleichung bezeichnet man als Zeitgesetz (Geschwin-
digkeitsgleichung) der Reaktion. Die rechte Seite der Gleichung heift Geschwindig-
keitsausdruck, und die Proportionalitdtskonstante £ wird Reaktionsgeschwin-
digkeitskonstante genannt. Der Exponent n; wird als partielle Ordnung beziig-
lich der Komponente i bezeichnet und n = Y- n; ist die Ordnung (Gesamtordnung,
Brutto-Ordnung) der Reaktion. Die Geschwindigkeitskonstante einer Reaktion n-ter
Ordnung hat die Dimension:

m3(n71)/m0ln71 S
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Abbildung 3.1: Exponentieller An- Abbildung 3.2: Explosiver Anstieg
stieg der Reaktionsgeschwindigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit mit der
mit der Temperatur Temperatur

Wenn im Zeitgesetz ein Produkt mit einer Ordnung gréfser Null auftritt, spricht
man von einer autokatalytischen Reaktion. Auch Inertstoffe konnen die Reakti-
onsgeschwindigkeit beeinflussen.

Es ist streng zwischen der Ordnung einer Reaktion und ihrer Molekularitit zu
unterscheiden. Wiahrend die Ordnung eine empirische Gréfte darstellt, ist die Mole-
kularitét durch die Anzahl der Molekiile (Atome, Radikale, Tonen) gegeben, die den
sogenannten Ubergangskomplex bilden, d. h. deren gleichzeitiges Zusammentreffen
(nach der Stoftheorie) notwendig ist, um den Ablauf der Reaktion zu ermoglichen.

Ordnung und Molekularitit stimmen nur bei einer nicht weiter zerlegbaren Ele-
mentarreaktion (Urreaktion) iiberein. Es treten nur mono-, bi- und trimolekulare
Reaktionen auf, wihrend auch Ordnungen gréfer drei, aber auch gleich Null und
negative Ordnungen bekannt sind. Aus der Gesamtheit der Elementarreaktionen
setzt sich die Bruttoreaktion zusammen, die durch die stochiometrische Gleichung
charakterisiert wird. Die Gesamtheit der Elementarreaktionen wird als Reaktions-
schema (Reaktionsmechanismus) bezeichnet.

3.1.2 Temperaturabhingigkeit der Reaktionsgeschindigkeit

Die Reaktionsgeschwindigkeit bzw. die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante sind tem-
peraturabhingig. Die folgenden Abbildungen zeigen die Reaktionsgeschwindigkeit r
als Funktion der Reaktionstemperatur 7', wobei der in der Abbildung 3.1 dargestellte
Geschwindigkeitsverlauf als der am héufigsten auftretende ausfiihrlicher diskutiert
werden soll. Die Reaktionsgeschwindigkeit steigt hier exponentiell mit der Tempe-
ratur an.

In der Abbildung 3.2 ist der Fall einer explosionsartig verlaufenden Reakti-
on angesprochen. Bei der Ziindtemperatur T, steigt die Reaktionsgeschwindigkeit
sprunghaft an.

Bei enzymatisch ablaufenden Reaktionen ist bei hoheren Temperaturen eine
Desaktivierung der Biokatalysatoren zu beobachten, so daf die Reaktionsgeschwin-
digkeit ein Maximum durchlauft (Abb. 3.3).
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Abbildung 3.3: Abbildung 3.4: Abbildung 3.5:

In der vierten und fiinften Skizze werden zwei Spezialfille angesprochen: die Oxi-
dation von Kohlenstoff (Abb. 3.4) bzw. Stickoxid (Abb. 3.5).

Der in der Abb. 3.1 angesprochene exponentielle Charakter der Temperaturab-
hangigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit wurde in den achtziger Jahren des vorigen
Jahrhunderts erkannt und von S. A. Arrhenius' aufgrund der damals vorliegenden
Mefergebnisse durch die einfache empirische Formel beschrieben

k= Ae 7 (3.8)

und anhand von Gleichgewichtsbetrachtungen theoretisch gedeutet. F4 (k.J/kmol)
wird als Arrheniussche Aktivierungsenergie (scheinbare, experimentelle Aktivierungs-
energie) und A als praexponentieller Faktor (Haufigkeitsfaktor, Frequenzfaktor, Stof-
konstante) bezeichnet. Neben der thermodynamischen Ableitung fiir den Gleich-
gewichtszustand kann man auch iiber die Stoftheorie bzw. iiber die Thoerie des
Ubergangskomplexes (transition-state theory) zur Arrhenius-Gleichung gelangen.

Trigt man die Geschwindigkeitskonstante k£ als Funktion der Temperatur ent-
sprechend der Arrhenius-Gleichung im gesamten Temperaturbereich auf, wird ein
S-férmigen Kurvenverlauf mit einer asymptotischen Anndherung gegen den Haufig-
keitsfaktor A als Grenzwert fiir groke Werte von 7" erhalten (Abb. 3.6).

In den meisten Féllen ist - wie in Abbildung 3.1 gezeigt - nur der mittlere Bereich
von praktischem Interesse. Hier gilt als Faustregel; daf eine TemperaturerhShung
um 10 K eine Verdoppelung bzw. Verdreifachung der Reaktionsgeschwin-
digkeit bewirkt.

Zur experimentellen Bestimmung der Aktivierungsenergie wird die Arrhenius-
Gleichung in der logarithmierten Form verwendet,

Ea
| =———4+In A .
n k RT—i—n (3.9)

!Svante August Arrhenius wurde 1859 in Vik bei Uppsala, Schweden geboren. Er promovierte
1884 an der Universitéit von Uppsala iiber die Leitfihigkeit von Elektrolyten mit nur méifigem
Erfolg, denn seine Lehrer bewerteten seine Dissertation mit nur ausreichend und seine Vertei-
digung mit be friedigend. Hierdurch nicht entmutigt reiste er in den folgenden Jahren zu vielen
Forschungsstitten und arbeitete u. a. mit Friedrich Wilhelm Ostwald (1853-1932), Friedrich Kohl-
rausch (1840-1910), Ludwig Boltzmann (1844-1906) und Jacobus Henricus van’t Hoff (1852-1911)
zusammen. Arrhenius lehrte an der Universitdt Uppsala bis er im Jahr 1895 als Professor fiir Phy-
sik an die Technische Hochschule nach Stockholm berufen wurde. Im Jahr 1903 wurde ihm der

Nobel-Preis fiir Chemie verlichen. Von 1905 bis zu seinem Tod 1927 war Arrhenius Direktor fiir
Physikalische Chemie am Nobel Institut in Stockholm.
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Abbildung 3.6:

so dafs sich die experimentelle Aktivierungsenergie aus der Steigung der Geraden
ergibt, die beim Auftragen von

In k£ versus %

erhalten wird. Wird die Temperaturabhingigkeit des Haufigkeitsfaktors A
beriicksichtigt, so folgt

k= A'Tee P/RT (3.10)
bzw.
mk= -2l amrama (3.11)
nkK = BT a In n , .

wobei E als wahre Aktivierungsenergie bezeichnet wird. Die Differentiation die-
ser Gleichung fiihrt zu

d(lnk) E+ART
dT RT

(3.12)

und damit zu der Beziehung
E=Fy—aRT (3.13)

Fiir eine Temperatur von 100 °C' ergibt sich fiir « = 1/2, dem Wert, der der Stof-
theorie entspricht, eine Differenz der beiden Aktivierungsenergien von ca. 1.6 k.J/mol.
Da iibliche Aktivierungsenergien in der Gréfenordnung von 100 k£.J/mol liegen, kann
fiir die meisten experimentellen Untersuchungen auf eine Unterscheidung zwischen
E 4 und FE verzichtet werden.

In vielen Fillen ergibt sich bei der Darstellung der experimentellen Ergebnisse
in einem Arrhenius - Diagramm (In k£ vs. 1/T') ein so stark gekriimmter Kurvenver-
lauf, daf die angesprochene Temperaturabhingigkeit des Frequenzfaktors A keine
ausreichende Erkldrung geben kann. Als Ursachen fiir den in Abb. 3.7 dargestellten
Kurvenverlauf kénnen beispielsweise auftreten:
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1. Es liegen zwei Konkurrenzreaktionen (Parallelreaktionen) mit verschie-
denen Aktivierungsenergien vor, so dal die Reaktion mit der hoheren
Aktivierungsenergie bevorzugt bei der hoheren Temperatur ablduft, wihrend
die Reaktion mit der niedrigeren Aktivierungsenergie im Bereich niedrigerer
Temperaturen dominiert.

““““““ geringe Aktivierungsenergie

-
uT

Abbildung 3.7:

2. Eine Umsetzung verliuft iiber verschiedene Reaktionswege mit unterschied-
lichen Aktivierungsenergieen, von denen ein Reaktionsweg katalysiert sein
kann, so dafs dessen Aktivierungsenerigie geringer ist.

Ein Kurvenverlauf mit entgegengesetzter Abweichung von einer Geraden (kon-
vexer Kurvenverlauf), wie ihn Abb. 3.8 zeigt, wird beispielsweise bei im Bereich
hoher Temperaturen bei stofftransportkontrollierten Reaktionen erhal-
ten.

Ink‘

stofftransport-  °\
N\

kinetisch
kontrolliert

|
uT

Abbildung 3.8:
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Bei der Auswertung experimenteller Daten entsprechend der Arrhenius - Glei-
chung ist bei komplexen Reaktionsmechanismen nur eine Brutto - Aktivie-
rungsenergie zu ermitteln.

3.1.3 Einfache homogene Reaktionen

Wie bereits im einleitenden Kapitel 3.1.1 erwihnt, verlaufen alle einfachen Reaktio-
nen nach einem Zeitgesetz der Form

r=r]]Cr (3.14)

Um den Umsatz zu berechnen, ist dieses Zeitgesetz in dem entsprechenden Zeitin-
tervall zu integrieren. Fiir eine Reihe einfacher Reaktionen sind die Integrale der
Geschwindigkeitsgesetze in der folgenden Tabelle 3.1 angegeben.



Tabelle 3.1: Integration einiger einfacher Zeitgesetze

Reaktionen r = calcap = k =

) |valA+...— ... kca exp (—k |valt) In(cao/ca)/|valt

2) lval A+ ... — ... ke (n#1) [1+(n— 1) (cap) “k|wal /0™ [(ca) " = ()] /(n — 1) valt
k

(nullte Ordnung)

- k |l/A ‘ t
CA,0

(cao —ca)/lvalt

4) [va| A+ |vg| B+ ...

5) |val A+ |vg| B+ ...

6) |val A+ |vg| B+ ...

kcycp

(ca # cB)

kccp

ca#cp

kcacpe,

kt
(CB,O lval—cao |VB\) €xp [(CA,O lvel—cn.0 |VA\) }

kT
cBoval—caolval ezp |(caolvel—cpolval)

nicht explizit anzugeben

nicht explizit anzugeben

1 cBoval (ca/ean)

t(caolvel—csolval) enolval—(cao—ca)lvs]

1 1 1
L L+
t(CB,() ‘UA‘*CB’O |VB‘) CA CA0
lvg| enolval—(cao—ca)lval
caolvel—cr,olval cB,0|uA\(cA/cA,0)

: e (¢B,0—¢¢,0) e (cc,0—c4,0) o (ea,0—¢B,0)
| (55) (%) (%)

t(CA,O*CB,O) (CB,O*CC,O) (CC,O*CA,O)

NHANOILLMVHY HAHOSINAHD MILANIM € TALIdVM
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cA

[molll_ '(]) F = ka?
Co=1mol/l; k=16 M molt™ s?
05}
1 1 »
0 10° 210° 310  410° t[9]

Abbildung 3.9:

Bisweilen ist es zweckmifig, nicht mit der Konzentration als abhéngig Variabler
zu rechnen, sondern den Umsatz X 4 als dimensionslose Grofe einzufiihren. Mit

X, = Ca0 — €A (3.15)

CA,0

ergeben sich die folgenden Formen einiger einfacher Zeitgesetze:
0. Ordnung

kt = CA’()XA (316)
1. Ordnung
1
kt =1 1
n X, (3.17)
2. Ordnung (2A — ...)
Xa
kt = 3.18
2(3,470 (1 *XA) ( )
2. Ordnung (A+B — ...
1 go(l — X
kt = I £2oll = Xa) (3.19)

CA0 — CBO  CBO — CA0XA

Einen Vergleich der einfachen Reaktionen n-ter Ordnung fiir 0 < n < 3 zeigt die
folgende Abbildung 3.9, in der die Kozentration iiber der Reaktionszeit fiir verschie-
dene Ordnungen aufgetragen ist.

Daraus lassen sich die allgemeingiiltigen Aussagen gewinnen, dafl bei einer Reaktion
0. Ordnung die Konzentration innerhalb endlicher Zeit auf den Wert Null zuriick-
geht, wihrend bei jeder Ordnung > 0 die Umsetzung erst nach unendlich langer Zeit
beendet ist. Je hoher die Ordnung, desto langsamer klingt die Reaktion ab (beispiels-
weise sind Dreierstofie unwahrscheinlicher und damit seltener als Zweierstofse).
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3.2 Kinetik homogener zusammengesetzter Reak-
tionen

Als zusammengesetzte Reaktion wird eine Umsetzung bezeichnet, in deren Zeit-
gesetz mehr als eine Reaktionsgeschwindigkeitskonstante enthalten ist. Sie ist durch
mehrere Teilreaktionen, die nebeneinander bzw. nacheinander ablaufen bedingt.

3.2.1 Reversible Reaktionen 1. und 2. Ordnung

Verlauft eine Umsetzung nicht vollstindig, sondern, bedingt durch die Riickreaktion
der Produkte, nur bis zu einem Gleichgewicht, so spricht man von einer reversiblen
(unvollstéindigen) Reaktion.

Der einfachste Fall ist die reversible Reaktion 1. Ordnung entsprechend der sto-
chiometrischen Gleichung

A= B (3.20)
Hierfiir gilt das Zeitgesetz

dc

Nach Einsetzen des Umsatzes X 4

X, = Ca0 — €A (3.22)
CA,0
1

dXA = *—dCA (323)
CA

ergibt sich fiir die Konzentration ¢4 und cp geméf Gleichung (?7)

Cqp — CA’(](l —XA) (324)
CB = CBp + CA XA (325)
und damit p
X c
L= k(1 - Xa) =k (ﬂ + XA> (3.26)
dt CAL0
oder ;
= I{Jl - k,1 ﬂ - (kl + kfl)XA (327)
CA
Nach der Variablentrennung ergibt die Integration in den Grenzen von X4 = 0
beit = 0 bis X4 = X4 beit = ¢ den Ausdruck
(by+ k)t = 1 bk (3.28)
)t =1In o ’ :
1 1 ky — kflcjjo — (k1 +k1)Xa

Fiir den Gleichgewichtszustand folgt mit

dXa
dt

=0 (3.29)
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und dem Umsatz im Gleichgewicht X, — die Beziehung

Xa-

)t =In ———
(k1 + k_q)t HXA,:—XA

(3.30)

Fiir den allgemeinen Fall einer reversiblen Reaktion 2. Orndung folgt aus der
stochiometrischen Gleichung

A+B<=C+D (3.31)
das Zeitgesetz
dc
r = —% = I{Jl CACB—]{Z,1 CCDD (332)
Werden die Ausgansstoffe A und B im stéchiometrischen Verhiltnis eingesetzt, hier
also cay = cpy, und sind die Konzentrationen der Produkte zu Reaktionsbeginn
gleich Null, so ergibt sich mit dem Umsatz X 4 das Zeitgesetz
dX
th = kl CA,0 (1 — XA)2 — k,1 CA,0 X124 (333)
oder
= I{Jl CA,O —2]€1 CA’()XA—FCA’O (I{Jl — kfl)l‘i (334)
Die Integration dieser Gleichung in den Grenzen von X4, = 0 bei t = 0 bis

X4 = X4 beit = t liefert mit der Bedingung fiir den Gleichgewichtszustand
Gleichung (3.29) und nach Eliminieren von k_; (Gleichsetzen von (3.29) und (3.33))

ky (1—Xa2)?
k., = : 3.35
1 Xi’: ( )
die Beziehung
Xa— Xa(1=-2X4-)+ Xa-
kit = A= I 2 a=)+ Xa- (3.36)
QCA’O (1—XA’:) XA’:—XA

Unter den angegebenen vereinfachenden Voraussetzungen kann diese Gleichung auch
auf Reaktionen des Typs

2A+= 2B und 2A= B+C (3.37)

angewendet werden.

3.2.2 Parallelreaktionen 1. Ordnung

Bei Parallelreaktionen gehen entweder ein bzw. mehrere Ausgangsstoffe auf ver-
schiedenen Wegen in verschiedene Produkte iiber (Verzweigungsreaktion), oder es
entsteht ein gemeinsames Produkt aus verschiedenen Edukten.

Als einfacher Fall von Parallelreaktionen 1. Ordnung wird die Reaktion eines
Reaktionspartners zu drei Produkten geméaf den Gleichungen

A oB (3.38)
A oc (3.39)

A oD (3.40)
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behandelt. Die zum gewiinschten Produkt fiihrende Reaktion wird als Hauptre-
aktion , die anderen als Nebenreaktionen bezeichnet. Das Verschwinden von A
wird beschrieben durch das Zeitgesetz

dCA

W == k101+kQCA+k30A (341)

= (ki1 +ka+ks)ca (3.42)

T =

oder nach Einfiihren der Brutto- Geschwindigkeitskonstanten k = ki +ky+ k3

- 7 L 3.43
" dt €A (3.43)

Fiir dieses einfache Zeitgesetz erster Ordnung liefert die Integration die Beziehung
ca = cage (3.44)
Fiir die zeitliche Zunahme der Produktkonzentrationen resultiert mit (3.44)

dc
r = ﬁ = kica = kicayp ekt (3.45)

und die Integration liefert fiir cg = cpo beit = 0

kyc N
cgp = CB,0+ 1]{}A,U (1 — € kt) (346)

Analoge Beziehungen werden auch fiir die Produktkonzentrationen von C' und D
erhalten:

ko c

Cc = Ccpo + 2]{;4’0 (1 — eikt) (347)
ksc

Cp = Cppo + 3 ;;A’O (1 — eikt) (348)

Unter der Voraussetzung, daf der Reaktion keine Produkte vorliegen, entsprechen
die bis zu einem beliebigen Zeitpunkt gebildeten Produktmengen dem Verhéltnis
der jeweils mafgeblichen Geschwindigkeitskonstanten:

C—B—kl bzw C—C—k2

(3.49)

Cc ko CD ks

Werden die Konzentrationen des Ausgangsstoffes A und der in Konkurrenzreak-
tionen gebildeten Produkte B, C' und D wéhrend des Reaktionsverlaufs iiber der
Zeitachse aufgetragen, so erhilt man das folgende Bild 3.10

wobei mit der obigen Beziehung (3.49) gilt:
cg i co i cp = kit ko i ks (3.50)

und
CAp — CaA = cg +cc+c¢p (351)
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Abbildung 3.10: Abbildung 3.11:

Das Verhéltnis der Konzentrationen der Produkte ist also konstant, d.h.
unabhingig von der Reaktionszeit ¢ und der Ausgangskonzentration des Eduktes.
Dies gilt auch fiir Parallelreaktionen héherer Ordnung, vorausgesetzt, daf die Reak-
tionsordnungen aller Reaktionsschritte (Teilreaktionen) dieselben sind. Damit ergibt
sich die Moglichkeit, Verhiltnisse von Geschwindigkeitskonstanten von Parallelreak-
tionen (etwa bei der Bildung isomerer Produkte) zu ermitteln, ohne deren Reakti-
onsordnung zu kennen.

Tragt man dagegen die Konzentration gegen (1 — e*kt) als Zeitvariable auf, so

erhdlt man im obigen Bild 3.11 fiir den angesprochenen Fall der Prallelreaktionen
erster Ordnung fiir 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 Gleichung (3.44) kann die Summe der Geschwindigkeits-
konstanten ermittelt werden. Aus den Konzentrationsverhiltnissen der Produkte
erhilt man dann geméif (3.49) bzw. (3.50) die Geschwindigkeitskonstanten der ein-
zelnen Reaktionen.

Bei Parallelreaktionen stellt sich die Frage nach der Selektivitét beziiglich des
gewiinschten Produktes. Ausgehend von der im Abschnitt 2.1 gegebenen Definition

der Selektivitét
np —npp |V

Sp = £ 00 LK

Ngo — Nk Vp

kann fiir volumenbestindige Reaktionen geschrieben werden

Sp = cp — cro [k (3.52)
Cko —Cp Up

Mit Bezug auf das obige Beispiel kann die Selektivitdt durch die Beziehung

Sp = ‘B ~ 8O (3.53)
Ca0 —Ca

angegeben werden, wenn B das gewiinschte Produkt sein soll. Werden fiir ¢4 und
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cp die Zeitfunktionen (3.44) bzw. (3.46) eigesetzt, ergibt sich

kic _
cpo + —° (1 —e ’”) — ¢Byo
Sp — — kit (354)
Ca0 —Cap€

und damit unmittelbar

k
Sp = ?1 (3.55)
oder allgemein
k.
Sp = =2 3.56
S (3.56)

wobei Sp in diesem Zusammenhang als ,kinetische Selektivitat®“ bezeichnet wird.
Sie ist dimensionslos, wenn alle Teilreaktionen von gleicher Ordnung sind.

Um die Selektivitdt hinsichtlich des gewiinschten Produktes zu erhéhen, konnen
unter bestimmten Voraussetzungen folgende Mafknahmen ergriffen werden:

1. Wenn die Prallelreaktionen unterschiedliche Ordnungen bzw. Teilordnun-
gen haben, wirkt sich eine Verdnderung der Konzentrationen bzw. Par-
tialdriicke auf die Selektivitit aus.

2. Wenn die Parallelreaktionen unterschiedliche Aktivierungsenergien ha-
ben, kann iiber eine Anderung der Temperatur die Selektivitit beeinflufst
werden.

3. Durch das Verwenden von Katalysatoren kann die Reaktion selektiv zu ei-
nem gewiinschten Produkt gefiihrt werden.

3.2.3 Offene Folgereaktionen 1. Ordnung, Bodensteinsches Quasi-
Stationaritatsprinzip

Reaktionen, bei denen Produkte weitere Umsetzungen eingehen, so dafs sich eine
Reaktionsfolge ergibt, werden als Folgereaktionen (Konsekutivreaktionen) be-
zeichnet. Als einfachstes Beispiel wird hier eine offene Reaktionsfolge mit zwei
Schritten nach erster Ordnung entsprechend der Gleichung

Al B (3.57)

behandelt. Die Zeitgesetze sind wie folgt anzusetzen

dCA

-4 = % 3.58
dt Lea (3:58)
ca = cage M (3.59)
dc

Tf = kica— kycp (3.60)
dec

C_ hyen (3.61)

dt
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Wird die erste Geschwindigkeitsgleichung in bekannter Weise integriert (3.44) und
in die zweite Gleichung (3.60) eingesetzt, so ergibt sich fiir die zeitliche Anderung

von B
dCB

dt
Die Integration liefert, wenn zu Reaktionsbeginn kein Zwischenstoff vorliegt, also
cpo = 0 gilt,

= k)l CA eiklt — k)g Cp (362)

cp = l:jikl;ll (eiklt — e*k”) (3.63)
Aufgrund der st6chiometrischen Bilanz ergibt sich fiir den Zeitpunkt ¢
Co = Cap—Ca—Cp (3.64)
und damit .
cc = capg |1— s (kg e Mtk ek”)} (3.65)

Wihrend die Konzentration von A entsprechend dem Zeitgesetz erster Ordnung
stetig abnimmt und die Konzentration von ¢ eine monoton steigende Funktion der
Reaktionszeit t ist, durchlauft c¢g ein Maximim. Aus

dCB

— =0 3.66
o, (3.66)

der Bedingung fiir einen Extremwert, erhdlt man fiir die Zeit t,.., zu der B die
hochste Konzentration erreicht, die Beziehung

1 ko

b = In -2 firky # K 3.67
ks — ik ur ky 7 Ko (3.67)

In den folgenden Abbildungen ist der Konzentrationsverlauf der Reaktanden iiber
der Reaktionszeit fiir verschiedene Verhéltnisse der Geschwindigkeitskonstanten auf-
getragen.

c A c A

Ca 0 Ca 0
1.0 Cc 1.0 Cc
Ca Ca
k = k=1 K, << ky

05} R 05} k;=1, k=15k;

)

C
: 2 Cg
. > >
0 1 3 4 5t 0 1 3 4 5t
Abbildung 3.12: Abbildung 3.13:

Fiir den in Abbildung 3.12 gezeigten Fall, dak k; = ky = k ist, gelten die oben
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angegebenen Beziehungen fiir die Konzentrationen von B und ¢ sowie ¢,,,, nicht, da
jeweils die Differenz k3 — k; im Nenner der Gleichungen auftritt. Fiir diesen Fall gilt
dann

cp = keage Flt (3.68)
co = cao [L—e* (1+kt)] (3.69)

und 1
o = 7 (3.70)

Ist das Zwischenprodukt B sehr viel reaktionsfahiger als der Ausgangsstoff A, so gilt
ks > ki (Abbildung 3.13) und die Konzentration des Zwischenproduktes bleibt im
Reaktionsverlauf immer sehr gering. Wie in Abbildung 3.13 zu sehen ist, wird die
maximale Konzentration von B friih erreicht. Unter der Bedingung ¢ > 1/ko ist
die Anfangsphase der Reaktion (Maximum von c¢g) verstrichen. Gelten beide Bedin-
gungen, kann in guter Niherung der Bodensteinsche Ansatz ? verwendet werden.
In den meisten Fillen, fiir die die Ndherung des quasi - stationdren Zustandes in
Frage kommt, ist die Anlaufzeit ohnehin verschwindend kurz gegeniiber der Reak-
tionsdauer, so dak die zweite Bedingung ¢ > 1/ks in der Regel erfiillt ist. Es wird

angesetzt:
d Cp

dt

Der Bodensteinsche Ansatz geht davon aus, daf die Konzentration eines sehr re-
aktionsfihigen Zwischenproduktes immer klein bleibt und somit auch dessen zeit-
liche Anderung sehr gering ist, so dak sie nach einer Anlaufzeit der Reaktion ver-
nachlissigt werden kann und ein quasi - stationdrer Zustand herrscht (Boden-
steinsches Quasi-Stationaritftsprinzip).

Mit obiger Beziehung (3.71) folgt fiir cp

=0 = k)l CpA — kQ CB (371)

k
¢ = ey (3.72)
k2
und nach Einsetzen der Gleichung (3.44)
k
g = —Lcqpe kit (3.73)

und fiir ¢, ergibt sich aus (3.64)

2Ernst August Max Bodenstein wurde am 15.07.1871 in Magdeburg geboren. B. gilt als Mit-
begriinder der chemischen Kinetik. Er erhielt nach Chemiestudium, Promotion 1893 und Tétig-
keiten als Assistent und Privatdozent an verschiedenen physikalisch-chemischen Instituten (1899
Universitdt Heidelberg, 1900 Universitat Leipzig) 1906 eine a. o. Professur an der Friedrich-
Wilhelms-Universitdt in Berlin (heute Humboldt-Universitit), wo er bis 1908 Abteilungsleiter am
Physikalisch-Chemischen Institut war. Danach folgte er einem Ruf als Professor an die TH Han-
nover. 1923 wurde Bodenstein Nachfolger von Walther Nernst als Ordinarius fiir Physikalische
Chemie und als Direktor des Instituts fiir Physikalische Chemie. Er gehorte seit 1924 der Akade-
mie der Wissenschaften und der deutschen Atomgewichtskommission an. 1936 emeritiert, nahm
Bodenstein 1939 seine Vorlesungstitigkeit wieder auf. Er verstarb am 03.09.1942 und wurde auf
dem Kirchhof der Ev. Kirchengemeinde Berlin-Nikolassee (Zehlendorf)beigesetzt. Eine Gedenktafel
am Institutsgebdude Bunsenstrafte 1 erinnert an sein Wirken.
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c A

Ca0
1.0 Ky >>k;

Ca G k=1, k=k,/15
05¢

Cc

|
|
|
|
|
|
|
|
|
1

01 2¢3 456 7 8 91¢

Abbildung 3.14:

k
e = Aug ll - <1 + k—1> eklt] (3.74)
2

oder als Ndherung fiir sehr grofie k£,
ce = cap(l—e ) (3.75)

Ist A die reaktionsfiahige Komponente (Abbildung 3.14), so dak k; > ks, gilt nihe-
rungsweise fiir grofse ¢
Ce = Cap (1 — eik”) (3.76)

Eine Reihe verschiedener Kombinationen von zwei Folgereaktionen 1. und 2. Ord-
nung sind eingehend von Chien diskutiert worden, der die komplizierten Integratio-
nen ausgefiihrt hat. Rodiguin und Rodiguina geben Losungen fiir den Fall an, daf
die Anfangskonzentrationen der Folgeprodukte von Null verschieden sind.

3.2.4 Geschlossene Folgereaktionen (radikalische Polymerisa-
tion)

Im Gegensatz zu den bisher angesprochenen offenen Folgereaktionen spricht man
von geschlossenen Folgereaktionen bzw. Kettenreaktionen, wenn nach Bil-
dung eines aktiven Kettentrigers in einer Startreaktion ein Reaktionszyklus
(Reaktionskette, Wachstumsreaktion bei Polymerisationen) mehrfach, u. U. sehr oft
wiederholt wird, bis schlieflich der Kettentriger in einer Abbruchreaktion ver-
braucht wird. Dabei treten als Kettentrager hauptsichlich Radikale, Atome oder
Ionen auf. Am Beispiel der radikalischen Polymerisation , als technisch wich-
tiger geschlossener Folgereaktion, werden im folgenden die Zeitgesetze fiir die drei
charakteristischen Teilreaktionen (Reaktionsschritte) des Reaktionsmechanismusses
(Reaktionsschema) behandelt:

1. Start (Startreaktion, Kettenstart, Startschritt)
2. Wachstum (Wachstumsreaktion, Kettenwachstum)

3. Abbruch (Abbruchreaktion, Kettenabbruch)
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1. Der Kettenstart erfolgt durch die Anlagerung eines Monomermolekiils (Vi-

nylverbindung) an ein Radikal, das beim Initiatorzerfall (thermischer Zerfall,
Redoxreaktion) gebildet wird. Als Initiatoren werden vorwiegend organische
und anorganische Peroxide, Percarbonate, Azoverbindungen oder Redoxsyste-
me eingesetzt, deren Zerfall in verdiinnten Systemen im allgemeinen durch eine
Reaktion erster Ordnung beschrieben werden kann:

I Lt 2Rt (3.77)
dcy 1 dc}{
= TR ke (3.78)

Die Zerfallskonstante (Geschwindigkeitskonstante des Initiatorzerfalls) ist nicht
nur eine Funktion der Temperatur, sondern hingt vom Losungsmittel und der
Viskositit der Losung ab. Bei Peroxiden und Percarbonaten wird insbesondere
bei hohen Initiatorkonzentrationen ein induzierter Zerfall beobachtet, d.h.
gebildete Radikale reagieren mit dem Initiator und ,induzieren damit dessen
Zerfall. In der Startreaktion wird mit dem Monomermolekiil gemif der
Gleichung

Rt + M sy pt (3.79)
ein Polymerradikal P! als Kettentriiger in einer Reaktion 2. Ordnung
gebildet:

7ch B 7ch B dCL
dt — dt  dt

= kg chen (3.80)

. In der Wachstumsreaktion wird ein Monomermolekiil an das Polymermo-

lekiil angelagert

P4y vy opt (3.81)
und es folgt das Zeitgesetz
dc

Diese Wachstumsreaktion wiederholt sich u. U. viele tausend Mal.

. Der Kettenabbruch kann durch Rekombination zweier Polymerradikale

gemik der Gleichung
pl+ph 2 po (3.83)

zu einem Polymermolekiil bestehend aus m+n Monomereinheiten (Polymeri-
sationsgrad m + n) oder durch Disproportionierung zu einem geséttigten
und einem ungeséttigten Polymermolekiil entsprechend der Gleichung

Pl + Pl — P, + P, (3.84)
erfolgen. Fiir beide Abbruchreaktionen ergibt sich formal das Zeitgesetz

d(fp‘r
dt

wobei im allgemeinen der Faktor 2 in der deutschen Literatur im k4 enthalten
ist.

== 2]€A Cpt = kA Cpt2 (385)
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Die zeitliche Anderung der Konzentrationen der beteiligten Stoffe ist bei Annah-
me eines Initiatorzerfalls nach erster Ordnung durch folgende Differentialgleichung
gegeben:

de
—ﬁ = kZ Cr (378)
dCM
(3.80) und (3.82) —— = ksiCpt v + ku Cpt Cut (3.86)
de
(3.80) und (3.78)  — ;f = ksicpren — 2kgcr f (3.87)
de
(3.80) und (3.85)  — ;:* = 2kacpp — ks cpcur (3.88)

wobei der Radikalausbeutefaktor f (efficiency) nur den Anteil der beim Zerfall
des Initiators gebildeten Radikale beriicksichtigt, die tatsdchlich eine Polymerisa-
tion auslosen, also Kettentréger sind. In Abhéngigkeit von der Initiatorart und -
konzentration sowie Viskositdt, Druck und Temperatur treten Nebenreaktionen auf
(Primérradikalabbruch, induzierter Zerfall, Kéfigeffekt), die den Radikalausbeute-
faktor auf einen Wert f < 1 verringern.

Da die im Reaktionsschema erscheinenden Zwischenprodukte (Zwischenstoffe)
R und P? sehr reaktionsfihig und damit kurzlebig sind, kann fiir sie die Boden-
steinsche Quasi-Stationaritit angenommen werden. Aus

dCRT
=0 3.89
Fr (3.89)
folgt unmittelbar mit (3.87)
2 sz Cr
= 3.90
Crt Foss Cat ( )
und weiter aus p
Cpt
_ =0 3.91
oy (3.91)
ergibt sich mit (3.88)
kse 1°° 0.5
und nach Einsetzen der Beziehung fiir cgi (3.90)
5107
i = [fk ] e (3.93)
A

Damit erhilt man fiir die zeitliche Anderung der Monomerkonzentration die Glei-
chung

d k1"
— ‘M = 2f kZ c; + kW f Z C[[]'5 Cpm (394)
dt ka

Fiir die Polymerisationen, bei denen im allgemeinen cp; > ¢y und k4 > k; gilt,
ist der Monomerverbrauch im Startschritt gegeniiber dem Wachstumsschritt zu ver-
nachléssigen, so daf der erste Summand der rechten Seite vereinfachend nicht be-
riicksichtigt wird:

dCM

dt

f kz] o 0.5

— ky [ &5 ey (3.95)
ka
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Die Polymerisation ist entsprechend dieser Gleichung von der ersten Ordnung in
bezug auf das Monomere und von der 0.5 ten Ordnung beziiglich des Initiators.

Werden nur kleine Zeitintervalle betrachtet oder ist die Polymerisationszeit gegen
die Halbwertzeit des Initiators kurz, so kann vereinfachend gesetzt werden:

cr = ¢rp = const. (3.96)

Damit liefert die Integration von (3.95) mit den Randbedingungen ¢y, = ¢y bei
t =0 und ¢y, = c¢p beit = t die Gleichung

I{Z 0.5
In M — g lf Z] Aot (3.97)

CM,0

Mufs die Zeitabhingigkeit der Initiatorkonzentration beriicksichtigt werden,
so ergibt sich die Integration von (3.95) mit

dC[
—— =k 3.98
dt z (3.98)
und damit
c; = crge *zt (3.99)
die Gleichung
CMm f ne 0.5 kzt)2
In — = 2k Dle ANE - 3.100
n M0 w [kA kZ] CLO (e ) ( )

Bei geschlossenen Folgereaktionen wird oft filschlich vermutet, dak die Bruttoak-
tivierungsenergie mindestens so grof sein miifste, wie die Aktivierungsenergie des
Startschrittes. Fiir das Beispiel der Polymerisation ergibt sich die Bruttoaktivie-
rungsenergie entsprechend dem Geschwindigkeitsgesetz (3.95)

cdew [k "
dt W ’

0.5
k
kg, = kw [%] (3.101)
A
7zu
1 1

Da Ey (Wachstum) und E4 (Abbruch) wesentlich kleiner sind, als Ey, liegt die
Bruttoaktivierungsenergie in der Groéfenordnung der halben Aktivierungsener-
gie des Initiatorzerfalls.

Allgemein kénnen in den Reaktionschemata von geschlossenen Folgereaktionen
neben den angesprochenen Reaktionschritten wie Start, Wachstum und Abbruch
auch Kettenverzweigungsreaktionen und Ketteniibertragungsreaktionen auftreten.
Verzweigungsreaktionen liegen vor, wenn in einer Teilreaktion mehr Kettentriger
erzeugt, als verbraucht werden. Tritt die Verzweigungsreaktion hiufig auf, kommt
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es zu einem explosionsartigen Verlauf der Reaktion. Bei einer Ubertragungsreak-
tion wird ein Kettentréger verbraucht und ein neuer Kettentriger erzeugt, der im
normalen Reaktionsschema nicht enthalten ist (Losungsmittel, Initiator, Polymeres,
Monomeres).

Tritt beispielsweise bei der Polymerisation eine Ubertragungsreaktion auf ein
Losungsmittelmolekiil L auf, so sind die stochiometrischen Gleichungen und deren
Zeitgesetze zu beriicksichtigen:

Ketteniibertragung
ko
P+ S T4+ pP (3.103)
dCPT dCLT
Te= s = s = Ky e, ept (3.104)
anschliefsende Weiterreaktion
Lt + M Loy pi (3.105)
dery d cp+
— d; = d: = ke.cp et (3106)
und damit (3.104) und (3.106)
d
LU kgerept — keearcps (3.107)

dt

Das Radikal L' kann als sehr reaktiver Zwischenstoff betrachtet werden, so daf
fiir ihn das Bodensteinsche Quasi- Stationaritdtsprinzip zur Anwendung kommt.

dCLT
dt

=0 (3.108)

woraus sich auch ergibt, daf die Konzentration von P! und damit die Bilanz fiir
Pt auch bei Beriicksichtigung der Ubertragungsreaktion unveriindert bleibt. Ist die
Ubertragungsreaktion selten gegeniiber der Wachstumsreaktion (K, > k), so ist
die Verdnderung von c¢y; und ¢;, zu vernachléssigen und die Bruttopolymerisations-

geschwindigkeit
dc
e, = — Cgf (3.109)

wird sich nur unbedeutend verandern.

Durch jede Ubertragungsreaktion wird das Wachstum eines Makromolekiils ,ver-
zeitig® abgebrochen, wodurch die Geschwindigkeit der Ubertragungsreaktion den
mittleren Polymerisationsgrad verringert. Es gilt fiir den Abbruch durch Dis-
plroportionierung fiir das Zahlenmittel mit (3.82), (3.85) und (3.104)

_ k
po- v _ WM Cpt (3.110)
ra+ Ty QkACPTQ +k['jCLCP’r
kW(:M

= 3.111
QkACPi'_'_kUCL ( )

und mit (3.93)

k 0.5
cpt = lfk—;] 05 (3.112)
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folgt
P, = b Cur (3.113)
(2fkakzer)” +kocy

wobei das Verhiltnis ko/ky in der Literatur gelegentlich als Ubertragungskonstante
bezeichnet wird und in Tabellenwerken aufzufinden ist.
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Tabelle 3.2

Vq Vg [PY] 1r® vgrm — d[m]/dt v 1Py dlp;l/d[M]  *
Reaktions—
geschwindig— ks[P] £(1) F(I)/ka ka L0 ] e [M] R 7y 2y — &)
keiten 2% [ K] (2k1/ka)[ K] Zerkw g pp) :
rsi = vs ks[RI[M] = [R[M] ek [R)[ M2
rA = va ks [M]? e [M)? B [M?
ror = o = op, ks [M]? Ko (M ol L : :
mittlere Lebens— | ka[P-][M] |  f(I) 2 g\;] ka[M] [k b pip ke (1 +¢)~7
dauer eines 2ki[K] ;kﬁ[[ﬁ]] Zklz kw 1K) : :
Polymerradikal : ks[R][M] 2[R kekw [R][M]
o _ bt : s o by
= 2 = B ks[M]? e [M] s [M]?
ks[M]? = [M)? Bl M]3
T ) I ) 7 :
mittlere ks[PJ2 | f(D) (LL)> (f(Nka)Z kw (L422) 7 (M) ﬁ[ i 4 LD ea+e
. 1 1 1 1 . 1 1 1 1
kinetische Dispro— | 2ki[K 2k1 )% K2 21ka)Z[K]Z | ke (22)2 [K]2[M ko [M] ki oy (2kika)? [K]3
(Disp K| ()T | @Rk (3) 7 (k3] | eyl | Gl
1 1 1 1 1
Kettenlinge portio— | ka[RIIM] | (L) 2 [RIZ (M]3 | (kaka) B[RIZ(M]Z | ko (E2) 2 (RIB[M]2 | —HelMZ ] ko (heke) PIRIZ
“ “ (kska)2 [R]2 “ ko [M]2
p== v i ‘ 3 3 3 i ) (kaka)?
=g = | mierung) | R(MP | (32)7 (M) (kska)TIM] |k (52) VT ey R
1 3 1 3 1 5 A 3 3
ks [ M]3 ks )2 AR koka)[M]5 ko (E2)2 ()R | w1 ki (eoka) PIM]Z
| ()T | k(M) (f) | gy | ey (el
1 1
mittlerer ks [P]3 £ fi oy LU {%%ﬁz(j D)4 (146!
2k k % K% 2k k % K%
Polymerisa— (kombi— | 2ki[K] pi g L Chite 2K {%@ L) I g2 — 1) + ’;—Zf} (1+¢)1
1 1 1
tionsgrad nation) | ks[R][M] (Wie bei Abbruch durch Disproportionierung) II:""' % (kaka)? [R]2 {%(k"‘k“) 2 [11{]2 &2 —1)+ II:""' f} 1+6~1
v kuw[M]2 7 kw[M]Z v
1 1
(Zahlenmittel) ks[M]? pi y L lketa)? {% Cheba) e2(j — 1) + fg b (1+€)7!
B k (kako)® (M]3 (kako)? (M]3 K
P(n) = .Uﬁvaa ks[M]% k:, % > akw {% > akw 52(] - ]) + k? f} (] +£)71

tiny * £ = 1/P auBer bei Abbruch durch K ombination; in diesem Falleist fiir £ der gleiche Ausdruck einzusetzten, der

Ffiir 1/ P bei gleicher Startreaktion aber Abbruch durch Disproportionierung gilt.

Ve

NHANOILLMVHY HAHOSINAHD MILANIM € TALIdVM



Tabelle 3.3
Ve v, 17/, P [P/ (Mo~ [M]) |
kP] | 1D erp (L8 ku ([M]o + [M)) U R— ey (T pp—

2k, [K] erp (7w)

a

ks[RI[M] | (1 + ksky[R][M]ot/ka)
Es[MP?? | (14 2ksky[M2t/k,) "2

ks[P][M] | f(I) (1= f(Dkwt/ka[M]o) kw/ka (ka/kw)? (1 + ka/kw) ™)
2y [K] | (1 — 2k ko [K]t/ka[M]o) ' ;
k[ R][M] exp (—7’“16}5,1[[(]75)
B M | (14 kskw[M]ot k)" : :
1 1 1
1 Ew ([M]o+[M]) (f()ka)2 j(f(I)ka)2 j(f(Dka)2
ks P]? f(I) exp (—kw(f(f)/ka)2t) e Ty T ([M]o—[M]) {ewp <—W> —exp <—W> }
1 1 1 1 1 1 1
; 2kq ) 2 1 kw ((M]o+[M 2k ko) 2 [K]2 i(2k1ka)Z [K]Z i(2k1ka)2 [K]2
(Diopro= | 2[R | cap (ko () W1te) | talteted | teptedy {eap (225200t ) - o (22580l )
1y —2 1 3 J 1
. kwt (ks[R][M]o ) 2 2k [M]g —[M]2 £ [M]o d[M] € . ¢ (kska[R])?
portio— | ks[R][M] {1 + gt (L) } Sk ST (Mol [M] o7, =0 Jpv T (1 + [M1%> E= T
1 -1 1\
wierung) | kM7 | {14k ()7 0t o i (10 )
1 1 [M]o
P2 I _ fa)\z Ew ([M]o+[M]) f_(I)Qka M1 ko _ i (Dka)2
s [P] ) ewp{ k“’( ke ) t (f(Dka)® org |\ M+ St [ € B M) Lo
(Kombi— | 2k [K] | exp {kw (Qkkal ) ’ (K]t % (entspechend mit 2k, [ K] statt f(I))

1y —2 3 3 1 1
. ot [(E[RI[M]o) 2 4k [M]E —[M]2 kska[R] i ([ kska[R]\Z j [ kska[R]\ 2
nation) | ks[R][M] {1+T( o ) } k) S MM | RECMI (M) {“p {A_(W) }“"p [kw (W) ”

1 -1 12 1\ J
o | ety

ko[ M2 {1 + Ky (’,2—
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3.2.5 Kombination zusammengesetzter Reaktionen

(Michaelis - Menten - Kinetik)

In den vorangegangenen Abschnitten dieses Kapitels wurden reversible Reaktio-
nen, Parallelreaktionen sowie offene und geschlossene Folgereaktionen angesprochen.
Selbstverstindlich sind auch Kombinationen dieser verschiedenen Typen von zu-
sammengesetzten Reaktionen mdglich, die jedoch nur in einfachen Fillen noch einer
geschlossenen mathematischen Losung zuginglich sind. Grundsétzlich ist eine Lo-
sung der Differentialgleichungssysteme immer dann moglich, wenn alle Teilreaktio-
nen nach erster Ordnung verlaufen.

Als Beispiel einer einfachen Kombination von zusammengesetzten Reaktionen
wird im folgenden die Kinetik der Enzymreaktionen , ohne die eine Entfal-
tung eine Folgereaktion mit vorgelagerter Gleichgewichtsreaktion entsprechend der
stochiometrischen Gleichung

k1
E+S = ES ™ E4+p (3.114)
k4

Das Enzym FE bindet im ersten Teilschritt der Reaktion das Substrat
S (Ausgangsstoff), so dakl ein Enzym-Substrat-Komplex E S ausgebildet wird.
Im zweiten geschwindigkeitsbestimmenden Teilschritt zerfillt der Enzym-Substrat-
Komplex unter Bildung des Produktes P und Riickbildung des Enzyms. Das Enzym
ist also als Katalysator (Biokatalysator, Ferment) im Reaktionsschema enthalten.
Enzyme zeichnen sich durch ihre hohe Substrat-Spezifitit aus. Sie sind mit einem
Molekiildurchmesser > 100 Angstrom Katalysatoren von kolloider Grofie und so-
mit weder den homogen-katalysierten noch den heterogen-katalysierten Reaktionen
zuzuordnen; man spricht deshalb von der Enzymkatalyse.

Ist, wie bereits angedeutet, der zweite Teilschritt der geschwindigkeitsbestim-
mende, so dafs die Bedingungen ko > k; und ko > k_; gelten, stellt sich das
vorgelagerte Gleichgewicht ndherungsweise ein, und es kann das Massenwirkungsge-

setz angewendet werden:
CE Cg k,l

= ky (3.115)

CEs k—1
Die ,.Dissoziationskonstante des Enzym-Substrat-Komplexes K, wird als ,, Michae-
lis Menten Konstante* (Michaelis - Konstante) bezeichnet.

Die Konzentration an freiem Enzym cg ist aus der stochiometrischen Bilanz zu
ermitteln

Cgp = CE‘,U — CEs (3116)
EBOTERS o~ Ky, (3.117)
CEs
oder in expliziter Schreibweise
Cr,0Cs
B = ——— 3.118
CES K + cg ( )

Diese Gleichung entspricht, wie noch gezeigt wird, der Langmuirschen Adsorp-
tionsisotherme, wobei das Verhiltnis cpgs/cps o eine dem Belegungsgrad analoge
Groke darstellt, die den Anteil der ,besetzten Enzymmolekiile angibt.



3.2. KINETIK HOMOGENER ZUSAMMENGESETZTER REAKTIONEN 27

Ml — T ———————=
=
[
[
1/2 rma;-,"
/&

: |

Abbildung 3.15:

Aus der Bildungsgeschwindigkeit des Produktes P folgt

- dCP

rp = W = ]{22 CEs (3119)

und nach Einsetzen obiger Beziehung erhilt man mit

dCP Cp,0Cs

— = kg 3.120
dt QKM-I‘CS ( )

die Michalis - Menten - Gleichung fiir die Reaktionsgeschwindigkeit entspre-
chend der Beziehung
dcp . ks CE,0

T ko cg = const. cg (3.121)

der Substratkonzentration proportional, wiahrend fiir groke cg mit cg > K, die
Beziehung
d Cp
dt
gilt, so dafs sich eine konstante Reaktionsgeschwindigkeit einstellt. Wird diese Glei-
chung in die Michaelis - Menten - Gleichung eingesetzt, so folgt

== k2 CE0 = Tmax — const. (3122)

I'max CS

— __maxm 3.123
P KM + cg ( )
und fiir cg = Knm
1
rp = §rmax (3.124)

Die Michaelis - Menten - Konstante ist also gleich derjenigen Substratkonzentrati-
on, fiir die die Reaktionsgeschwindigkeit die Hélfte des Maximalwertes erreicht. In
Abbildung 3.15 ist die Reaktionsgeschwindigkeit als Funktion der Substratkonzen-
tration dargestellt.
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3.3 Kinetik heterogener Reaktionen, Katalyse

Der Gesamtvorgang der heterogenen Katalyse setzt sich aus einer Reihe von Teil-
schritten zusammen, die in Abbildung 3.16 veranschaulicht sind.

Grenzschicht

Abbildung 3.16: Die sieben Teilschritte der heterogenen Gaskatalyse

Die sieben Schritte der Katalyse

1 Transport des Reaktionspartners aus der Stromung an die hydrodynamische Grenzschicht

2a  Diffusion des Reaktionspartners durch die Grenzschicht an die dulere Oberfliche des Kontaktkornes
2b  Diffusion von der dulleren an die innere Oberfliche des Kontaktkornes

3 Chemisorption bzw. Adsorption des Reaktionspartners

4 Chemische Reaktion

5 Desorption des Reaktionsproduktes

6a Diffusion des Reaktionsproduktes von der inneren an die duRere Oberfliche des Kontaktkornes

6b  Diffusion des Reaktionsproduktes durch die hydrodynamische Grenzschicht

7  Transport des Reaktionsproduktes von der Grenzschicht in die Stromung

Dabei wird davon ausgegangen, dafs die chemische Umsetzung vorwiegend in den
Poren des Katalysatorkorns, also an der inneren Oberfliche, stattfindet,
da diese im allgemeinen um ein Vielfaches grofer als die duftere Oberfliche ist.
Die sieben bzw. neun dargestellten Teilschritte konnen als Teilschritte einer Fol-
gereaktion aufgefalit werden. Grundséatzlich beeinflussen zwar alle Teilschritte die
Bruttogeschwindigkeit der Umsetzung, jedoch ist der Teilschritt mit dem gréfiten
Reaktionswiderstand auch der geschwindigkeitsbestimmende Schritt. Wahrend die
Teilschritte 1 und 2 bzw. 6 und 7 der Konvektion, der Film- und Porendiffusion
Vorgénge rein physikalischer Natur sind, konnen Adsorption (3) und Desorpti-
on (5) sowohl als physikalische wie auch chemische Vorgénge interpretiert werden.
Die physikalische Adsorption (Physisorption) ist mit einer Kondensation ver-
gleichbar. (Van-der-Waals-Wechselwirkungskrifte). Es treten Adsorptionswirmen in
der Grokenordnung von 20 k.J/mol auf. Bei der chemischen Adsorption (Chemi-
sortption) werden molare Adsorptionswirmen von ca. 40 k.J/mol bis 400 k.J/mol
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freigesetzt, die nur durch eine Bindung des Sorbenden (Reaktanden) an einen
Gitterplatz der Katalysatoroberfliche (chemische Valenzkrifte) zu erkliren sind.

Der vierte Teilschritt, die eigentliche chemische Reaktion, soll in den folgenden
Betrachtungen als langsamster, geschwindigkeitsbestimmender Schritt ange-
sehen werden. Damit kann die vorgelagerte, reversible Adsorption naherungsweise
als im Gleichgewicht befindlich angesehen werden, so dafs die Konzentration der Re-
aktanden auf der Katalysatoroberfliche fiir eine konstante Temperatur durch die
entsprechende Gleichgewichtsbeziehung zu beschreiben ist. Diese Gleichgewichtsbe-
ziehung wird Adsorptionsisotherme genannt. Fiir die Adsorptionsisotherme exi-
stieren eine Reihe theoretisch abgeleiteter bzw. empirisch ermittelter Formulierungen
(Langmuir, Freundlich, Brunauer, Emmett und Teller (BET) usw.) %, von dnen hier
nur die Langmuirsche Adsorptionsisotheme angesprochen werden soll.

3.3.1 Langmuirsche Adsorptionsisotherme

Langmuir beschreibt die Adsorption von Gasen unter den folgenden vereinfachten
Voraussetzungen:

1. Jedes Adsorbens (hier: Katalysator) hat auf seiner Oberflache eine bestimmte
Anzahl von Platzen.

2. Jeder dieser Plitze kann nur durch ein Molekiil des Sorbenden (Reaktanden)
besetzt werden; daher ist maximal eine monomolekulare Bedeckung der
Oberfliche moglich.

3. Im Gleichgewicht ist ein bestimmter Bruchteil 6 dieser Pléitze besetzt, der An-
teil (1 — ) ist unbesetzt. Dieser Bedeckungsgrad € héngt von der Temperatur
sowie vom Partialdruck des Sorbenden ab.

4. Alle Platze sind energetisch gleichwertig.

5. Die Wirksamkeit eines Platzes ist unabhéngig davon, ob der Nachbarplatz
besetzt oder unbesetzt ist.

Dak diese Annahmen Idealisierungen der tatséchlichen Verhéltnisse darstellen, soll
hier am Punkt 4 verdeutlicht werden, wonach die Adsorptionswiarme unabhéngig
vom Bedeckungsgrad sein miitte. Die Abbildung 3.17 zeigt die experimentell ermit-
telten Werte der Adsoptionswirme fiir die Wasserstoffadsorption an Metallfilmen.
Wie zu erwarten, werden zunéchst die energetisch giinstigsten Gitterplitze besetzt
und mit wachsendem Bedeckungsgrad 6 wird die Adsorptionswirme geringer.

Wie oben bereits angemerkt, stellt sich nach Langmuir das Gleichgewicht zwi-
schen Adsorption und Desorption ein, wobei die Adsorptionsgeschwindigkeit
des Stoffes A proportional seinem Partialdruck und der freien Oberfliche (Oberflé-
chenanteil) ist:

Tad — kadpA (1_0A)- (3125)

3J.M. Thomas, W.J. Thomas: Introduction to the Principles of Heterogeneous Catalysis. Aca-
demic Press, London 1967
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Abbildung 3.17:

Entsprechend gilt fiir die Desorptionsgeschwindigkeit

Tdes = Kdes 0a (3126)
und im Gleichgewicht ist
Tad — Tdes (3127)
kad 9A
Ky = — 3.128
Kges T pa (1 —04) ( )

wobei K4 die Gleichgewichtskonstante der Adsorption des Gases A ist. Wird diese
Gleichung nach 6,4 aufgelost, so ergibt sich die Langmuirsche Adsorptionsiso-

therme.
Kapa

1+ Kapa
Aus der folgenden Abbildung 3.18 ist ersichtlich, daf im Bereich kleiner Driicke
Kapa < 1 der Bedeckungsgrad 6, der Partialdruck p, proportional ist:

0, = (3.129)

9,4 = KApA (3130)

und im Bereich hoher Parialdriicke von A K p4 > 1 eine Sittigung erreicht
wird

0y =1 (3.131)
Fiir die gleichzeitige Adsorption mehrerer Gase gilt analog fiir den Anteil der
von A besetzten Gitterpliatze

Kapa
L+ Kipi
wobei der Index i fiir die i-te Komponente des Gasgemisches steht. Die Adsorption

der Komponente A wird also durch Adsorption weiterer Komponenten ¢ gehemmt
(Nenner wéchst).

0, = (3.132)

In einigen Féllen kénnen jedoch auch verschiedene Sorbenden unabhingig
voneinander sorbiert werden. Die einzelnen Substanzen besetzen dann verschie-
dene Arten von Gitterpliatzen, und die Langmuir-Adsorptionsisotherme ist fiir
jede Komponente getrennt anzusetzen.
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Abbildung 3.18:

3.3.2 Biomolekulare Reaktionen am Katalysator (Langmuir-
Hinshelwood-Mechanismus)

Fiir den Fall einer biomolekularen Reaktion am Katalysator entsprechend der

stochiometrischen Gleichung
A+B -C+D

ist bei vorgelagerter Adsorption von A und B an der Katalysatoroberfliche und an-
schliefender Reaktion zu C und D der Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus
anzusetzen. Dabei wird die Adsorption von A und B an zwei benachbarte Gitter-
pliatze Go in Analogie zu der Michaelis-Menton-Kinetik (Kapitel 3.2.5) in einem
vorgelagerten, sich schnell einstellenden Gleichgewicht gefolgt von der geschwin-
digkeitsbestimmenden Bildungsreaktion von C' und D formuliert:

k :
A+B+G, & (A..B..G)B c+D+aG, (3.133)
-1
Die Desorption der Produkte erfolgt unmittelbar nach ihrer Bildung. Die Bildungs-
geschwindigkeit der Produkte ist proportional der Konzentration von (A...B...Gs)
und damit proportional den Bedeckungsgraden 6, und #z. Daraus folgt

ko Ky Kppaps (3.134)

r = kQGAgB =
(1+ Kipa+ Kgpg)’

Liegen beide Reaktanden mit geringen Partialdriicken vor und werden sie
nur schwach adsorbiert, gilt K4ps < 1 und Kgpp < 1 und damit
r = kQKAKBpApB (3135)

d.h. es folgt ein Zeitgesetz 2. Ordnung.

Wird hingegen B schwach adsorbiert, wihrend A stark adsorbiert wird und
pa ausreichend grof ist, folgt mit Kapy > 1 > Kgpp

ko Kppp
r = — 3.136
Kapa ( )



32 KAPITEL 3. KINETIK CHEMISCHER REAKTIONEN

so dals die Reaktionsordnung ist bezug auf B gleich Eins und in bezug auf A
minus Eins ist.

Bei konstantem pg durchlduft die Reaktionsgeschwindigkeit r mit wachsendem
pa ein Maximum (Abb. 3.19), da zunéchst der Belegungsgrad von A steigt, bei
hoheren Partialdriicken jedoch B zu desorbieren beginnt. Der Partialdruck p,, fiir
den die Reaktionsgeschwindigkeit ihren maximalen Wert hat, ergibt sich aus der

Extremwertbedingung
0
(—T> =0 (3.137)
Opa PB

1+ KBpB
T'Amax — TA

Eine analoge Beziehung ergibt sich fiir den Fall, dak p, konstant bleibt und pg var-
riert wird.

zu

(3.138)

Abbildung 3.19:

Die Langmuir-Hinshelwood-Kinetik wurde im vorangegangenen Teil dieses Kapiltels
fiir eine irreversible chemische Reaktion mit sich schnell einstellendem vorgelager-
tem Adsorptionsgleichgewicht abgeleitet. Dabei wurde die chemische Reaktion als
geschwindigkeitsbestimmender Schritt angenommen.

Wird nun auch die Riickreaktion der noch adsorbierten Produkte zu den Aus-
gangsstoffen zugelassen und der Desoptionsschritt beriicksichtigt, so ergibt sich
fir die einfache Reaktion

A< P

das allgemeine Reaktionsschema

k k k
A+G 2 (A..G) 2 (P..G) & P+aG (3.139)

k1 k_o k_s
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und damit die Zeitgesetze fiir
die Adsorption

Tag = T1 —7-1 = kipa(1 —04—0,) —k_10,4 (3.140)
die chemische Reaktion
Treakt = T2 — 79 = koba —k_90, (3.141)
und die Desorption
Taes = T3 —T—3 = kyby — k_3py(1 — 64 —6,) (3.142)

Der langsamste Teilschritt im Reaktionsschema mufs nicht die chemische Reaktion
sein, sondern ebenso kénnen die Adsorption des Ausgangsstoffes A bzw. die
Desorption des Produktes P geschwindigkeitsbestimmend sein.

Fiir den Fall, daf die Adsorption der geschwindigkeitsbestimmende Schritt
ist, konnen sich die nachgelagerten Gleichgewichte ndherungsweise einstellen, so daf
im Gleichgewicht

Treakt — To—7_—9 = 0
Tdes = r3—17_3 = 0

angesetzt werden kann. Mit Einfiithren der Gleichgewichtskonstanten Ky (Reaktion)
und K3 (Desorption) ergibt sich nach dem Massenwirkungssatz analog zu Gleichung

(77)

:—22 =K, = Z—j (3.143)

bzw.
s = Z—PQ (3.144)

und
kk—z o i< :]j‘ Ll (3.145)

und weiter nach Einsetzen von (3.144) in (3.145)

rp(1— =60p —0
ks g = P (L g b Or) (3.146)
k,3 9P

Diese Gleichung kann nach 0p aufgelost werden

Kypp

0pr =
i Ky K3+ Kopp + pp

(3.147)

Das Brutto-Zeitgesetz des Reaktionsmechanismus kann mit (3.140) nach Einsetzen
von (3.144) geschrieben werden

0
Tor = ki pa (1 - FP - 9P> — ko — (3.148)

2
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Nach Einsetzen des Bedeckungsgrades des Produktes 6p (3.147) folgt nach Umfor-
men fiir die Brutto-Reaktionsgeschwindigkeit die Gleichung
ki Ky Kzypa—k 1pp

- 3.149
’ Ky K3 + Kypp + pp ( )

und nach Division durch Ky K5

k_
kl (pA Tk K21K3pP)
I+ % + KZQ)};{:«;

(3.150)

Tor =

Um zu einem iibersichtlicheren Ausdruck zu gelangen, wird die Konstante K ein-
gefiihrt, die als Gleichgewichtskonstante zu verstehen ist und das Verhéltnis des
Partialdrucks des Produktes P zum Partialdruck des Eduktes A im Gleichgewichts-
zustand angibt.

_ Kreakt. Ko pp= : KReart. = K>
= = mit

K
Kp Pa= Ka = K

(3.151)
Dabei ist zu beachten, daf Kp analog zu Gleichung (3.131) als Gleichgewichtskon-
stante der Adsorption des Produktes P aufgefafst wird und nicht als Desorptions-
konstante. Daraus folgt

1
Kp = — 3.152
PR (3.152)
und ok K
— 2ms (3.153)
k1
Fiir die Brutto-Reaktionsgeschwindigkeit ergibt sich damit (3.153) in (3.150)
(P )
Ty = T (3.154)
A
1+ Kppp+ ——pp

K

Der in diesem Beispiel beschriebene Rechenweg kann grundsitzlich beschritten
werden, wobei jeweils ausgehend von den eingestellten Gleichgewichten der beiden
schnellen Teilschritte in das Zeitgesetz des geschwindigkeitsbestimmenden Teilschrit-
tes eingesetzt wird. Unabhingig von der Art des geschwindigkeitsbestimmenden
Teilschrittes ergibt sich ein wie im Beispiel (3.154) zusammengesetzter Ausdruck fiir
das Brutto-Zeitgesetz

(kinetischer Term) (potentieller Term)
e (3.155)

(Adsorptionsterm)™

Dieser allgemeine Aufbau des Zeitgesetzes ergibt sich nicht nur, wie im Beispiel
gezeigt, fiir monomolekulare Reaktionen am Katalysator, sondern ebenso fiir
bimolekulare Reaktionen nach dem Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus
und bimolekulare Reaktionen nach dem Langmuir-Rideal-Mechanismus.

Den nachfolgenden Tabellen sind fiir verschiedene Reaktionen die einzelnen Ter-
me und die Exponenten n des Adsorptionstermes fiir eine Reihe von geschwindig-
keitsbestimmenden Teilschritten zu entnehmen.



Tabelle 3.4
Triebkraft fiir heterogene Reaktionen

Reaktion A= R A= R+S A+B <= R A+B <= R+S
Adsorption von A bestimmend pa— (pr/K) | pa— (prps/K) | pa— (pr/Kps) | pa— prps/K ps)
Adsorption von B bestimmend — — ps — (pr/Kpa) | ps— (Prps/K pa)
Desorption von R bestimmend pa— (pr/K) | pa/ps — (pr/K) | papB — (Pr/K) | (DapB/DS) — (PR/K)
Oberflachenreaktion bestimmend pa— (Pr/K) | pa — (PrPs/K) | paps — (Pr/K) | paps — (Prps/K)
Zusammenstofl von A bestimmend, A nicht adsorbiert — — pape — (Pr/K) | paps — (Prps/K)
homogene Reaktion pa— (Pr/K) | pa — (PrPs/K) | pavs — (Pr/K) | papB — (PRPS/K)

ASATVIVM ‘NANOLLMVAY YANADOYALAH MILANIM €€
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Tabelle 3.5

Kinetischer Term fiir heterogene Reaktionen

Jeder der unten stehenden Ausdriicke wird mit 2 multipliziert, ausgenommen homogene Reaktionen.

Adsorption von A bestimmend ka
Adsorption von B bestimmend kg
Desorption von R bestimmend kr K
Adsorption von A bestimmend mit Dissoziation (s/2) ka
Zusammenstofs von A bestimmend kikp
Homogene Reaktionen ka

Oberflachenreaktion bestimmend:

Reaktion A= R|A= R+S A+B =R A+B = R+ S
ohne Dissoziation von A ks K4 kss Ky krs Ky Kpg ks K4 Kpg
mit Dissoziation von A ke K4 kys K4 kss(s —1)Ka Kp kss(s—1)K4 Kp
B nicht adsorbiert ke K4 kis Ky ko K4 kes K4

B nicht adsorbiert, A dissoziiert kgs K4y ks K4 kss K4 ks K4 s

Q) ist hierbei der Wirksamkeitsfaktor und s die Anzahl der aktiven Zentren, die sich an der Reaktion beteiligen

9¢

NHANOILLMVHY HAHOSINAHD MILANIM € TALIdVM



Tabelle 3.6

Adsorptionsterm fiir heterogene Reaktionen

In dem allgemeinen Adsorptionsausdruck (1 + Kapa + Kgpp + Krpr + Ksps + Ky p1)" ist jeweils zu ersetzen:

Reaktion

Wenn Adsorption von A
bestimmend, wird K py
ersetzt durch

A<= R

(KApR/K)

A= R+S A+B+= R

(Kaprps/K) (Kapr/K pg)

A+B <= R+ S

(Kaprps/Kkpp)

Wenn Adsorption von B
bestimmend, wird kg pp
ersetzt durch

- (KB pR/KPA)

(Kgprps/Kpa)

Wenn Desorption von R
bestimmend, wird Kgpgr
ersetzt durch

(K Kgrpa)

(K Krpa/ps) (K Krpapn)

K Krpa pB/ps)

Wenn Adsorption von A mit
Dissoziation von A bestimmend,
wird K 4 p4 ersetzt durch

(Kapr/K)"?

(Kaprps/K)Y? | (Kapr/K pg)'/?

(Kaprps/Kpp)t/?

Wenn Gleichgewichtsadorption
von A mit Dissoziation von A
auftritt, wird K4 pa ersetzt durch

(Kapa)t/?

(Kapa)? (Kapa)'?
Analog fiir die anderen Kompon

(Kapa)t/?
enten

Wenn A nicht adsorbiert ist,
wird K 4 py ersetzt durch

0 0

ASATVIVM ‘NANOLLMVAY YANADOYALAH MILANIM €€
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Tabelle 3.7

Exponent fiir heterogene Reaktionen
Adsorption von A bestimmt, ohne Dissoziation n=1
Adsorption von R bestimmt n =1
Adsorption von A bestimmt, mit Dissoziation n =2
Zusammenstofs von A bestimmt, ohne Dissoziation A+ B = R n =1
Zusammenstof von A bestimmt, ohne Dissoziation A+ B = R+S n = 2
homogene Reaktion n =70
Oberflichenreaktion bestimmend:
Reaktion A= R| A= R+S|A+B=R|A+B=R+S
ohne Dissoziation von A 1 2 2 2
Dissoziation von A 2 2 3 3
Dissoziation von A, B nicht adsorbiert 2 2 2 2
ohne Dissoziation von A, B nicht adsorbiert 1 2 1 2

8¢
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3.4 Stofftransport bei der heterogenen Katalyse

3.4.1 Porendiffusion und Reaktion im kugelformigen Kataly-
satorkorn

Im vorigen Kapitel 3.3 wurde vorausgesetzt, daf die Diffusion zum Reaktionsort,
der inneren Katalysatoroberfliche, fiir den Reaktionsverlauf keine Rolle spielt. Ist
die Reaktionsgeschwindigkeit an der inneren Katalysatoroberfliche eines Korns sehr
klein, so kann die Diffusion jederzeit genug Ausgangsstoff zum Reaktionsort trans-
portieren. Innerhalb des Katalysatorkorns wird sich kein Konzentrationsgradient
ausbilden.

Bei hoheren Reaktionstemperaturen bzw. grofierer Geschwindigkeits-
konstante der ,Oberflichenreaktion®, die die chemische Reaktion sowie die vorge-
lagerte Adsorption und die nachfolgende Desorption beinhaltet, wird der Diffusi-
onstransport zur die Reaktion limitierenden Groéfie, und es stellt sich als Folge
eine Reaktandenverarmung ein, d.h. die Reaktanden sind schon durch die Reak-
tion verbraucht, bevor sie tiefer ins Kontaktkorn eindringen kénnen. In Abbildung
3.20 ist der Konzentrationsverlauf des Reaktanden in der Modellkugel eines Ka-
talysatorkorns qualitativ dargestellt.

Zur mathematischen Beschreibung der Porendiffusion wird von diesem Ku-

Abbildung 3.20:

gelmodell des Kontaktkorns ausgegangen, wobei der Kugelradius Ry ist, die
Konzentration der Reaktanden an der dufieren Oberfliche des Korns Cy herrscht
und der Diffusionsvorgang in den Poren durch einen effektiven Diffusionskoeffi-
zienten D, ;¢ zu beschreiben ist.

Der effektive Diffusionskoeflizient unterscheidet sich vom molekularen Diffusions-
koeffizienten durch einen Faktor, der die Porositét ¢p (Hohlraumanteil) und einen
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Labyrinth-Faktor 7' (Zick-Zack-Faktor) beriicksichtigt.
D.yy = D=2 (3.156)
T

Die Porositéiten gebrauchlicher Katalysatoren liegen um den Wert 0.5, die Labyrinth-
Faktoren haben Werte zwischen 1 und 10. Daraus ergibt sich, dafs der effektive
Diffusionskoeffizient um den Faktor 5 bis 50 kleiner ist als der molekulare Diffusi-
onskoeffizient.

Im stationdren Zustand, also nach Ausbilden eines stationiren Kon-
zentrationsprofils im Korn, kann die differentielle Materialbilanz fiir eine
Kugelschale der Dicke d R formuliert werden:

Tdiﬁ'(R + dR) - Tdiﬁ'(R) = T'Kugelschale (3157)

Analog zum 1. Fickschen Gesetz

dn dc
— = Deg F'— 3.158
dt " dR (3.158)
und fiir eine einfache Reaktion n-ter Ordnung
r=kc (3.159)
ergibt sich
47(R+dR)2D (dc> AT R:D (dc> ArR*dRkc"  (3.160)
of | 75 - et | 55| = IRk c :
dR) piqn dR)
und weiter mit ,
dc > < dc > < d°c )
— = -] + dR (3.161)
<dR R+dR dR) g dR?)

folgt nach Division der Gleichung durch 47 R? dR Deg fiir (d R)*> — 0 die Differen-
tialgleichung
d?c 2 de ke

- = 3.162
iR "RAR ~ D (3.162)
die nach Einfiihren des Thiele Modulus
kcp? . .
dy = Ry (dimensionslos) (3.163)
Deff
o d? d ik
c 2 dc 5 "
- = — 3.164
iR "RAR R q (3.164)

umgeschrieben werden kann. Die Losung dieser Differentialgleichung lautet mit den
Randbedingungen fiir die Kugeloberfliche R = R; und ¢ = ¢y und fiir die Kugelmitte
R=0und de/d R = 0 fiir eine Reaktion 1. Ordnung (n=1)

. R
c _ & sinh (R_o <I>0) (3.165)
o R sinh @, ’
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mit
k
Degr
Diese Beziehung beschreibt den Konzentrationsverlauf im Katalysatorkorn,
der nur vom Thiele Modulus und dem reduzierten Radius abhéngt.

®y = Ry (3.166)

Um zu einer mittleren Reaktiongeschwindigkeit fiir das gesamte Kata-
lysatorkorn zu kommen, miifte man die der jeweiligen vom Radius abhéngigen
Konzentration entsprechende Reaktionsgeschwindigkeit iiber den gesamte Radius
integrieren. Einfacher wird davon ausgegangen, dafs die gesamte Reaktionsge-
schwindigkeit im Kugelinneren gleich der Stofftransportgeschwindigkeit
in das Korn sein muk. Es gilt:

dc
of = AT R2 Do | — 3.167
Fef " ’ ff(dR)Ro ( )

Fir R = Ry erhdlt man mit

dc 0 (P h &y — sinh ®
de _ co (g cos o sinh @) (3.168)
dR Ro R[] sinh q)(]
und nach Einsetzen von sinh ®y/ cosh &3 = tanh tanh &y und damit
d d 1 1
S - —} (3.169)
dR Ro R[] tanh q)(] (I)O

den Ausdruck fiir die Reaktionsgeschwindigkeit im kugelféormigen Korn bei
Behinderung durch Porendiffusion fiir eine Reaktion 1. Ordnung (3.169) in (3.167)

1 1
of = 471 Ryco Py D, - — 3.170
Teff T Ity Co P Lefr ltanh q)p @U] ( )

Fiir grofe Thiele-Moduli &, > 5 geht der Klammerausdruck gegen Eins.

Die maximale Reaktionsgeschwindigkeit tritt auf, wenn kein Konzentra-
tionsgradient vorhanden ist und im gesamten Korn die Reaktandenkonzentration
co herrscht. Fiir die maximale Reaktionsgeschwindigkeit gilt nach (3.160):

4
Tmax = 57 R}k cg (Reaktion 1. Ordnung) (3.171)

wobei zu beachten ist, dal k£ eine volumenbezogene Geschwindigkeitskonstante ist,
so daf mit dem Kugelvolumen zu multiplizieren ist.

Das Verhiltnis der beiden Reaktionsgeschwindigkeiten wird als Porenausnut-
zungsgrad 7 (Porennutzungsgrad) bezeichnet

Teff - 3 1 1
T'max N q)(] tanh q)g (I)O

n = (3.172)

und ist in der folgenden Abbildung 3.21 als Funktion des Thiele-Modulus aufgetra-
gen.
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Aus der Abbildung ist zu entnehmen, dak fiir 9 < 1 die Porendiffusion
ohne Bedeutung ist. Solche Werte werden erreicht, wenn der Kornradius Ry bzw.
die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante ky klein bzw. der effektive Diffusionskoef-
fizient grofs genug sind. Umgekehrt wird die Porenausnutzung schlecht bei grofem
Korndurchmesser, grofser Reaktionsgeschwindigkeit oder kleiner Diffusionsgeschwin-
digkeit. Sehr aktive Kontakte, wie sie in der Praxis angestrebt werden, haben
also kleine Porenausnutzungsgrade.

0.2 Kugel 2.0rdnung

ebene Platte 1.0rdnung

01 1 1 1 A [ P B B | . 1 s »
1 2 4 6 810 20 40
¢, oder 3,

Abbildung 3.21: Porenausnutzunggrad fiir Reaktionen 0., 1. und 2. Ordnung als
Funktion des Thiele-Modul

Fiir grofse Werte des Thiele Modulus nimmt die auf das Katalysatorvolumen bezoge-
ne Reaktionsgeschwindigkeit einer Reaktion n-ter Ordnung mit der Quadratwurzel
der Geschwindigkeitskonstanten k zu, da fiir &y > 5 bzw. n < 0.3 gilt

n = const. %0 = const. Dkeﬂ [/311]0.5 (3.173)
Und damit folgt fiir die Reaktionsgeschwindigkeit mit (3.175)
i e 109
Teff = Tmax? = const.kcy” = const. \/@ [F] (3.174)
oder
Fef = const. /k Deg c8'5(”+” (3.175)

Aus dieser Gleichung folgt, dafs Reaktionen 1. Ordnung bei Limitierung durch Poren-
diffusion auch Reaktionen 1. Ordnung bleiben, wihrend eine Reaktion 0. Ordnung
nach der scheinbaren Reaktionsordnung 0.5 und eine Reaktion 2. Ordnung nach
der scheinbaren Reaktionsordnung 1.5 verlduft. Durch Porendiffusion wird die
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Reaktionsordnung also stets in Richtung auf eine scheinbare 1. Ordnung
abgewandelt:
Nwahr — Mscheinbar

0 0.5
1 1
2 1.5

Neben der Reaktionsordnung wird auch die Aktivierungsenergie der Reaktion
verdndert. Setzt man die Arrhenius-Gleichung fiir die Temperaturabhéngigkeit von
k und Deg an, so folgt analog zu (3.8)

k= Ae Ba/RT (3.176)

Doz = Be Pp/RT (3.177)
und damit entsprechend (3.175)

VEkDeg = e (FatFp)/2RT (3.178)

D.h. bei kleinen Porenausnutzungsgraden ist die effektive Aktivierungsenergie schein-
bar gleich dem arithmetischen Mittel der Aktivierungsenergien der chemischen Re-
aktion und der Diffusion, und da Fp < Fj ist, ist die effektive Aktivierungsenergie
scheinbar nur etwa halb so grofs wie bei der Oberflaichenreaktion:

1
FEeg ~ 5 EA,(chern. Reaktion) (3179)

Damit ist auch eine nachtrigliche Erkldrung fiir den auf Seite 3 angesprochenen
Kurvenverlauf im Arrhenius-Diagramm gegeben. (77)

Die Steigung bei hohen
In k A Temperaturen wird _
ungefahr halb so groR3 sein
| wie die Steigung bei
___— niedrigen Temperaturen

(n<<1)

B niedrige
Temperaturen
B n=1

Abbildung 3.22:

Schliefslich ist noch anzumerken, dafs sich durch die Porendiffusion auch eine
Anderung der Selektivitit von Parallel- und Folgereaktionen ergeben kann.
(Siehe hierzu: Levenspiel Seite 492 ff, Hill Seite 468 ff)
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3.4.2 Filmdiffusion und Reaktion

Analog zur Porendiffusion kann eine Limitierung der Reaktion an der Katalysato-
berfliche auch durch Filmdiffusion bei grofien Reaktionsgeschwindigkeiten,
im allgemeinen also im Bereich hoher Temperaturen, erfolgen.

Bei einer schnellen Wandreaktion (Oberflichenreaktion) tritt an der Wand ein
Konzentrationabfall auf, wodurch ein Stoffstrom aus der bulk-Phase (Konzentration
¢p) zur Wand (Konzentration ey ) entsprechend dem 1. Fickschen Gesetz erfolgt

: D
Nyig = F (Co - Cw) (3180)

wobei ngig die Dimension (mol/m? s) hat, also flichenbezogen ist und ¢ die ,,Film-
dicke* darstellt. Wie aus der Abbildung 3.23 zu entnehmen ist, wird davon ausge-
gangen, dak der gesamte Konzentrationsabfall auf einen laminaren Grenzfilm kon-
zentriert ist, was nur bei turbulenter Stromung angendhert zutrifft.

Mit der Definition der Stoffiibergangszahl 3 und Einfiihren eines Uberlap-
pungsfaktors f zur Beriicksichtigung der teilweisen gegenseitigen Abdeckung der
Oberfliche in einer Kornschiittung folgt

p = ?(m/e) (3.181)
’rll,dig: /8 (Co - CV[/) f (3182)
Filmi
.
N
L,

Abbildung 3.23:

Fiir eine irreversible Reaktion 1. Ordnung
A4 B
mit dem Zeitgesetz analog (3.7)
reg = kcw (3.183)

ergibt sich im stationdren Zustand

T.Zdiﬂf: Teff (3184)
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und mit (3.182) und (3.183)

Bco—cw)f = kew (3.185)
Hieraus ldft sich die ,Wandkonzentration ¢y, berechnen

__Br
Bf+k "

(3.186)

Cw

und zur Formulierung der effektiven Reaktionsgeschwindigkeit einsetzen

Bf
Bf+k "

reg = kew = k = ke Co (3.187)
Der reziproke Wert der effektiven Geschwindigkeitskonstante kqg, der effektive Ge-
samtwiderstand der Reaktion, setzt sich analog zu den Kirchhoffschen Gesetzen
additiv aus den Einzelwiderstinden der Wandreaktion (chemische Reaktion)
und des Stoffiibergangs zusammen

SR (3.188)
keff k 5 f .
Damit folgt fiir die effektive Reaktionsgeschwindigkeit mit (3.187)
1
Teff = 7 T Co (3189)
kBT

Im Gegensatz zur Porendiffusion sind bei der Filmdiffusion die Einzelwiderstinde
hintereinandergeschaltet.

3.4.3 Stofftransport und Reaktion in Slurry-Reaktoren

Zu den bisher genannten Transportwiderstinden tritt ein weiterer Stofftransport-
schritt bei Dreiphasen - Suspensions - Reaktoren, den sogenannten ,,Slurry-
Reaktoren®, die vielfiltige industrielle Anwendung finden (Polymerisation von Ole-
finen mit Ziegler-Katalysatoren, Fischer-Tropsch-Synthese, Oxidation von Xylol zu
Terephthalsdure und DMT (Polykondensation), Hydrierung von Fetten zu Fettal-
koholen usw.) In Slurry-Reaktoren wird der feste Katalysator in der fliissigen
Phase suspendiert und der Reaktand als Gas zugefiihrt (begaster Riihrkessel,
Blasenséule). Durch die dabei zu iiberwindenden Transportwiderstéinde ergibt sich
ein in der folgenden Abbildung 3.24 qualitativ wiedergegebenes Konzentrationspro-
fil, zu dessen Berechnung die Zweifilmtheorie herangezogen wird, auf die hier nicht
niher eingegangen werden soll.
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C A ! a [ E\ls
Gas | . Flissigkeit |
ca | | [
| ‘ - Kata-
"\ Cic i lysator
N i i Y
5\ K
e, Cs —
P CL i %
N Ps
| | ——
>
X

Abbildung 3.24:

Wie bereits im vorangegangenen Abschnitt 3.4.2 wird auch hier auf das Konzept
der ,Serienschaltung* von Teilwiderstinden zuriickgegriffen. Der gasformige Reak-
tand muifs die Transportwiderstéinde

1. Stoffiibergang vom Kern der Gasphase an die Phasengrenzfliche gas/fliissig
(Durchtritt durch den gasseitigen Grenzfilm )

Naiiy = B a(ce — cic) (3.190)

2. Stoffiibergang von der Phasengrenzfliche in den Kern der fliissigen Phase
(Durchtritt durch den fliissigkeitsseitigen Grenzfilm um die Gasbla-
se)

Ndiﬂ,2 = fra (CiL - CL) (3-191)

3. Stofftransport durch den Film um das Katalysatorkorn

Ndiff,3 = fsas (¢ — cs) (3.192)

iberwinden, bis er in der Reaktion am Katalysator verbraucht wird (irreversible
Reaktion 1. Ordnung)
Nreakt = kr s Cg (3.193)

Dabei ist mit Ngig b2w. Nyeaxt der auf das Volumen bezogene Molenstrom mit
der Dimension (mol/m? s) bezeichnet, 81, Ba, Bs sind die Stoffiibergangszahlen,
die im Gegensatz zur totalen Stoffiilbergangs- oder Stoffdurchgangszahl &, (m/s)
auch als partielle Stoffiibergangszahlen bezeichnet werden, und a bzw. ag sind die
spezifischen Phasengrenzflichen (m?/m?). Fiir den Zusammenhang zwischen der
Stoffdurchgangszahl und den Stoffiibergangszahlen gilt mit Beriicksichtigung des

Henryschen Gesetzes
1 1 1

— +—
kp, HpBa Be

(3.194)
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wobei H die Henry-Konstante ist. Da der Widerstand des gasseitigen Grenz-
films im allgemeinen vernachlassigbar klein ist, bleiben der Durchtritt des
Reaktanden durch die fliissigkeitsseitigen Grenzfilme um die Blase und das Kata-
lysatorkorn sowie die Oberflichenreaktion am Katalysator fiir das gesamte Reakti-
onsgeschehen bestimmend. Werden ¢, und cg aus dem Gleichungssystem eliminiert
und nach der fliissigkeitsseitigen Grenzflichenkonzentration ¢;y,, die iiber das Hen-
rysche Gesetz und den Partialdruck des Reaktanden in der Gasphase zu erhalten
ist, aufgelost, so ergibt sich

cll_l 1+1 _ pcH

— + 3.195
N Bra Bsag kras N ( )

wobei pg der Partialdruck in der Gasphase ist. Wenn sowohl fiir die Gasblasen als
auch die Katalysatorpartikeln Kugelgeometrie angenommen wird, folgt fiir die
spezifische Phasengrenzfliche gas/fliissig mit dem Phasenverhéltnis 4 (hold-
up) der Gasphase zur Suspension (m?®/m?) und dem Blasendurchmesser dp

6h

= — 3.196
0= (3.196)
und fiir die Phasengrenzfliche fliissig/fest
6 CKat
e = 3.197
i ppdp ( )

wobei ck,: die Katalysatorkonzentration (kg/m?) (loading) in der Suspension und
pp bzw. dp Katalysatordichte bzw. -Partikeldurchmesser sind.

Nach Einsetzen der beiden Beziehungen (3.196) und (3.197) erhélt man

Cir, dp ppdp l 1 1 ]
G _ n R 3.198
N 668rh  6Gckar |Bs kg ( )

Bei Auftragen von C?’ V8. wie im folgenden Bild 3.25 ergeben sich Geraden mit

der Steigung

PP dp 1 1 ]
— 4 —
6 [55 kr

und dem Ordinatenabschnitt

dp
65, h
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(CH,),C=CHCH,

CH,CH,CH=CHCH,

(CH,),CHCH=CH,

0 6 12 18 24 30 36
1/m [1/gal

Abbildung 3.25:

Als Grenzfille, die zu verfachten Gleichungen fiithren, konnen diskutiert werden:

1. Hochaktive Katalysatoren (kr > [s), schnelle Gasabsorption (grofer
Wert von (1, ac;, = cr)

. 6 Ckat CL.
N= fBsasci, = M (3.199)
ppdp

2. Hohe Katalysatorkonzentration (grofer Wert von ckat), Gasabsorption
geschwindigkeitsbestimmend

o 6 81 heir

3.200
N= 2 (3200

Die Vorteile von Slurry-Reaktoren gegeniiber Festbett-Reaktoren liegen
in der Temperaturkonstanz des Reaktors bei exothermen Reaktionen (keine
Temperaturspitzen (jhot spots”) und kein Temperaturanstieg (,runaway*) wie
oft im Festbett), den geringen Korndurchmessern des Katalysatormaterials,
die hohe effektive Reaktionsgeschwindigkeiten bewirken, und den einfa-
cheren Moglichkeiten einer Regenerierung des Katalysators im kontinu-
ierlichen Betrieb. Aufserdem entfallen die Pelletierungskosten zur Herstellung
mechanisch stabiler, einheitlicher Katalysatorparikeln (Pellets).

Zusammenfassend sollen die wichtigsten Aussagen des vorangegangenen Ka-
pitels noch einmal in den folgenden Abbildungen veranschaulicht werden.
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Kein Konzentrationsabfall des Reak-
tanden, gleiche Reaktandenkonzentra-
tion in der fluiden Phase, der Grenz-
schicht und den Katalysatorporen. D.h.
schneller Stofftransport, Oberflichen-
reaktion (einschlieflich Adsorption und
Desorption) ist der geschwindigkeitsbe-
stimmende Teilschritt. Kinetisch kon-
trollierte Reaktion.

Konzentrationsabfall im porésen Korn,
Porendiffusion und chemische Reakti-
on in vergleichbarer Groéfenordnung.
Beschreibung des Verhéltnisses von
Reaktion und Porendiffusion durch
den Thiele-Modulus. Fiir grofe Thiele-
Moduli wird nicht mehr die gesam-
te Oberfliche ausgenutzt (Porenverar-
mungseffekt) und es resultieren kleine
Porenausnutzungsgrade (n1/®). Diffu-
sionskontrollierter Bereich.

Sehr hohe Reaktionsgeschwindigkei-
ten, Reaktion lduft ausschlieklich an
der duferen Katalysatoroberfliche ab.
Diffusion durch die hydrodynamische
Grenzschicht ist geschwindigkeitsbe-
stimmend (Filmdiffusion).
Stofftransportkontrollierter Bereich.
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