Die Geschwindigkeit zum Gleichgewicht

Peter Butzer
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(Im Hintergrund: Kanji-Zeichen flr Gleichgewicht)

1 Einleitung

Schon 1767 hat Pierre Joseph Macquer festgestellt, dass einige chemische Reaktionen nicht
nur in eine Richtung laufen’. Das lodwasserstoff-Gleichgewicht zieht sich durch die
Lehrbiicher der Chemie®**® und die chemische Literatur®"#° seit Ende des vorletzten und
Beginn des letzten Jahrhunderts. Genau ausgemessen wurde 1894 es von einem Begriinder
der chemischen Kinetik, Max Bodenstein'!. Dieses Beispiel wurde wohl deshalb so friih und
eingehend beschrieben, weil es mit den damaligen experimentellen Mdglichkeiten gut
zuganglich war. Wasserstoff (H,) lasst sich volumetrisch erfassen, lod (I;) kann mit einer
Redox-Reaktion titriert werden und lodwasserstoff (H1)*? in Wasser leicht absorbiert und
kann so mit einer Saure-Titration quantitativ bestimmt werden. Auch die Driicke dndern sich
bei dieser Absorption praktisch quantitativ. Selbst die Katalyse dieser Reaktion l&sst sich bis
in diese Zeit zuriickverfolgen.

Dieses gute Beispiel einer Gleichgewichts-Einstellung hat keine praktische Anwendung
gefunden. Walter Nernst hat das lodwasserstoff-Gleichgewicht unter dem Kapitel
,.Chemische Statik“ beschrieben™®, und wird den Eindruck nicht los, dass man bis heute noch
nicht gemerkt hat, dass chemische Gleichgewichte dynamische Gleichgewichte sind. Wie vor
1879 werden in Chemie-Lehrbichern Gleichgewichte behandelt, ohne auf die
Reaktionsgeschwindigkeiten einzugehen. Auch der legendare Linus Pauling verwendet das
Beispiel, aber mit einer falschen Temperatur oder einer falschen Gleichgewichtskonstanten™*.
Aber solche Fehler werden kaum beachtet.

Hans-Georg Winkler schreibt im VVorwort zum Buch ,,Das Massenwirkungsgesetz
»Inzwischen hat sich (wie tbrigens auch in der Mathematik) in der Schulchemie ein Wandel
vollzogen, den man als Ubergang von einer statischen zu einer kinetisch-funktionalen
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Denkweise charakterisieren konnte. Man versuchte von der sehr stark auf
Stoffbeschreibungen und auf die Ableitung starrer Modelle ausgerichteten Chemie
wegzukommen und die chemische Reaktion selbst in den Mittelpunkt zu stellen.” Leider ist es
bis bei diesen Versuchen geblieben.

Mit der Systemdynamik ist heute eine wirkungsvolle, wissenschaftlich korrekte Methodik
vorhanden dynamische chemische Prozesse zu modellieren, simulieren und mit den
Messungen zu vergleichen®® - die Losungen der mathematischen Gleichungen werden bei der
Simulation mit numerischen Verfahren gefunden. Man kann sich somit auf die chemischen
und nicht auf die mathematischen Probleme konzentrieren — so umgehen selbst die
Mathematiker mit Mathematiksoftware das blosse Handwerk.

2 Reaktionsgleichung, Substanzdaten

Hinreaktion: H, (g) + 1> (g) > 2 HI (g) AHC =-11 [kJ/mol], exotherme Reaktion'’
Aktivierungsenergie AG = +22 [kJ/mol];

Tabelle 1: Thermodynamik*®*°

Substanz | Elektronenhiille AH? [kd/mol] AS° [I/mol/K] | AGY [kd/mol]
Dichteverteilung

H, (9) w 0 131.21 0

1 (9) 62.26 260.6 15.4
HI (g) 25.10 206.3 2
Reaktion -12.06 20.19 114

Literatur mit sehr stark abweichenden Daten wurde nicht berticksichtigt (z.B.%).

lodwasserstoff, HI, bildet mit Wasser die sehr starke lodwasserstoff-Saure. Es ist eine
ausserordentlich starke Saure: pKs(HI)= ca. -10.

Gleichung der Gleichgewichtsreaktion, eine thermodynamische Kontrolle®:

H2(9) +12(9) S 2HI(9)

Die Vorwartsreaktion und die Riickwaértsreaktion, beide sind je von 2 reagierenden Teilchen
abhangig. Somit handelt es sich um Reaktionen 2. Ordnung®.

& thermodynamic control of product composition: The term characterizes conditions that lead to reaction
products in a proportion governed by the equilibrium constant for their interconversion and/or for the
interconversion of reaction intermediates formed in or after the rate-limiting step. (Some workers prefer
to describe this phenomenon as 'equilibrium control'.) IUPAC Compendium of Chemical Terminology,
Electronic version, http://goldbook.iupac.org/T06316.html, 2007-12-17
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Tabelle 2: Substanzdaten

Substanz R-Satze Gefahrensymbole

S-Satze
lod R: 20/21-50

S: (2-)23-25-61 x

Xn N

Wasserstoff R: 12

S: (2-)9-16-33 “

e

lodwasserstoff R: 35 =

S: (1/2-)9-26-36/37/39-45 =

(/) Lsm|

Meist wird bei der Diskussion dieser Reaktion kein Experiment gezeigt, ein gutes Video zum
Gleichgewicht kann diese Situation verbessern:
http://www.cci.ethz.ch/experiments/HI/de/stat.html

3 Simulation

Annahmen:

Das Modell geht von der einfachen Dissoziation von HI und der Reaktion von H, mit I, ohne
Zwischenstufen aus (obwohl sich aus 1, zuerst 2 | bilden)?.

2

Vhin= Knine[Hz2] *[12]; Vruek= Krueke[HI]%; K = &; dieser Ansatz gilt

[F*2]°[|2]
beispielsweise fiir das Gleichgewicht von HBr nicht®.
Mit dem Modell soll versucht werden, die vorhandenen experimentellen Daten
nachzubilden.
Die Gleichgewichtskonstante fiir 712 K ist aus den Literaturdaten (Tabelle 3)
extrapoliert > K=22.
Statt mit Mengen®, wird mit Prozenten gerechnet (zum Vergleich mit dem
Experiment).
Die Geschwindigkeitskonstanten werden mit der Simulation ermittelt und dann mit
Messwerten verglichen.

® Das Massenwirkungsgesetz hat den Begriff ,,active Masse* anstelle des heutigen Konzentrationsbegriffs

verwendet.
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3.1 Simulationsdiagramm (Typ 3) %

H2

K hin

\\»kr
K/'

L RG2

K ber

Abbildung 1: Simulationsdiagramm der Reaktion H, + I, S 2 HI (das Simulations-Modell)
(Simulationssoftware Vensim PLE)*

Wichtig: Die Reaktionsgeschwindigkeit RG1 von Wasserstoff ist gleich gross wie RG2 von
lod.

3.2 Zeitdiagramme

Vergleich mit Messung Gleichgewichtseinstellung
100 100
75 75
= £
g 50 g 50
o a
0 0
0 1020 30 n‘\‘eO(M?gute)eo 7080 90 0 90 180 270 360 450 540
o HI: C Time (Minute)
 Current "2 HI" : Current
Abbildung 2: Zeitdiagramm: Abbildung 3: Zeitdiagramm:
Gleichgewichtseinstellung der ersten 90 Minuten Gleichgewichtseinstellung der ersten 600 Minuten.

Erst nach ca. 150 Minuten ist die Gleichgewichtskonstante einigermassen konstant.
3.3 Dokumentation (Gleichungen und Parameter)

(01) "2 HI"=INTEG (RG1+RG2, 0)
Units: Prozent [0,?]
(02) FINAL TIME =600
Units: Minute
The final time for the simulation.
(03)  H2=INTEG (-RG1, 50)
Units: Prozent [0,?]
Wasserstoffgas, bei einem Gas entsprechen die Volumenteile in
Prozent auch den Anteilen in Mol
(04) 12= INTEG (-RG2, 50)
Units: Prozent [0,?]
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lodgas, bei einem Gas entsprechen die Volumenteile in Prozent auch den Anteilen in Mol
(05) INITIAL TIME =0

Units: Minute
The initial time for the simulation.
(06) K= 25

Units: Dmnl [0,16000]
Gleichgewichts-Konstante
(07) K ber= 0.5*"2 HI"*0.5*"2 HI"/(12*H2)
Units: Dmnl [0,?]
HI entspricht 0.5* 2 HI
(08) k hin= 0.0015
Units: 1/(Minute*Prozent) [0,0.01]
Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante
(09) k rick= k hin/K
Units: 1/(Minute*Prozent) [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante
(10) RG1= k hin*H2*12-k rlick*(0.5*"2 HI")*(0.5*"2 HI")
Units: Prozent/Minute [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeit, Gleichzeitig wird 12 und H2 gebildet,
also braucht es fir ein 12 und ein H2 nur zwei HlI
(11) RG2= RG1
Units: Prozent/Minute [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeit,, Diese Reaktionsgeschwindigkeit
entspricht genau der von Wasserstoff zu HI
(12) SAVEPER =1
Units: Minute [0,?]
The frequency with which output is stored.
(13)  TIMESTEP =0.1
Units: Minute [0,?]
The time step for the simulation.

3.4 Vergleich von Messung und Simulation

100 = 3 i
"
[ |

0 ST
= > 30
S —s— * HI-Bildung
‘D s = Hl-Zerfall
IS 40 - ) .
< Simulation

L 2
20
0 T T T T

0O 10 20 30 40 50 60 70 80 90
Zeit (Minuten)

Abbildung 4: Vergleich von Messung und Simulation (Temperatur: 721 K)

Dass Reaktionsgeschwindigkeiten ohne die entsprechende Software nicht sehr einfach zu
bestimmen sind, zeigt ein Buch zum Thema Kinetik chemischer Reaktionen®®, welches bei
den Kurvenformen vom System H, (g) + 12 (g) & 2 HI (g) und den absoluten Werten falsch
ist. Der korrekte Verlauf ist in Abbildung 5 dargestellt.
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Reaktionsgeschwindigkeit

0 12 24 36 48 60 72 84 96 108 120
Time (Minute)
RGrick : Current

Abbildung 5: Verlauf der Reaktionsgeschwindigkeiten der Reaktion vorwarts (RGvor: H,+ 1,>2H1) und
ruckwarts (RGruck: HI=> H,+ 1,)

Die Halbwertszeit dieser Reaktion 2. Ordnung?’ kann aus der Reaktionsgeschwindigkeits-
Konstante berechnet werden mit der Formel:

RGvor : Current

1 1

HWZ = = =133
Ky, o1,(%) 0.0015050

Dieser Wert stimmt mit den Messungen recht gut tUberein.

Tabelle 3: Vergleich mit Literaturdaten

Temperatur Temperatur Gleichgewichtskonstante K (Simulation)
[°C] [K] K 2829 Basis: 1.1
25 298 794 973
227 500 160 203
427 700 54 31
443 716% 56.7 27
448 721 50.5 25

Temperatur 721 [K] 2> K= 22

K = e"2¢/(R*T) - Gleichgewichtskonstante (AG aus Tabelle 1); K (298 K) = 99
Hier ist noch eine recht grosse Diskrepanz zu den gemessenen K-Werten vorhanden!

Mit der Gleichung von Arrhenius ergibt sich fir die Umrechnung der
Gleichgewichtskonstanten fiir eine bestimmte Temperatur®*:

| K, AH T,-T,
0g—*% =

K, 2303eR| T,eT,
Formel ergab eine Ubereinstimmung mit 10% Abweichung.

} die Uberpriifung der Messwerte von 298 und 700 K mit dieser
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Tabelle 4: Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante der Bildung von HI*

Temperatur [K] k [M/s]
5564 3.52¢10°
573 2.91410°
673 8.38+10™
773 7.65¢10

Interpolation: Temperatur 721 K - k ~ 0.007; Modellwert: k hin=0.0015;

Die Abweichung zwischen diesem Literaturwert und dem Modellwert ist mit dem Faktor 4.7
beachtlich. Bei den experimentellen Daten fehlen jedoch die wichtigen Hinweise tiber den
Druck und die Konzentrationen resp. Mengen.

3.5 Folgerung

Das Gleichgewicht Hx(g) + 12(g) S 2 HI(g) stellt sich bei Uber 400 °C erst nach mehr als 2
Stunden ein. Daher ist es sehr verwunderlich, dass dieser Ablauf in den Lehrbuchern,
Aufgabensammlungen und Skripts der Chemie so weit verbreiteten Gleichgewichts mit der
Reaktionsgeschwindigkeit kaum in Verbindung gebracht und mit guten Daten so wenig
gestutzt ist. Fur die praktische Umsetzung von Reaktionen ist die Dynamik wichtig. Guldberg
und Waage haben das Massenwirkungsgesetz in den Jahren 1864 bis 1867 formuliert und
1879 mit den Reaktionsgeschwindigkeiten zum dynamischen Gleichgewicht ausgebaut.

“Satisfaction of one's curiosity is one of the greatest sources of happiness in life.”
Linus Carl Pauling (1901-1994), amerikanischer Chemiker

Dynamik kann viel Motivation bringen, denn hier werden die Fragen nach der Reaktivitat
gestellt. Mit dem nicht prazise definierten Begriff Reaktivitéit bezeichnet man in der Chemie
die Eigenschaft von Atomen und Molekdlen, eine chemische Reaktion einzugehen.
Substanzen, die flr die Reaktion nur eine geringe Aktivierungsenergie bendétigen, werden als
sehr reaktiv bezeichnet, solche mit einer hohen Aktivierungsenergie als inert. Die
Reaktionsgeschwindigkeitskonstante ist ein Mass fir die Reaktivitat — in unserem Fall von
Ho/1, und HI ist diese Reaktivitat relativ klein. Der Bau der Molekiile kann hier einige gute
Antworten geben.

4 Das Prinzip von Le Chatelier

An diesem klassischen Beispiel der Chemie, kann das Prinzip von Le Chatelier sehr gut
demonstriert werden.

,»Wird ein chemisches Gleichgewicht gestort, dann lauft diejenige Reaktion
beschleunigt ab, die diese Stérung wieder riickgangig macht®®

Das Prinzip von Le Chatelier wird auch das ,,Prinzip vom kleinsten Zwang* genannt, weil der
»Zwang“, der dem Gleichgewicht durch die Stérung auferlegt wird, durch die beschleunigte
Reaktion kompensiert wird.

¢ Das ist die beste Definition des Prinzips von Le Chatelier, weil hier deutlich wird, dass die Anderung bei der
Reaktionsgeschwindigkeit wirkt.

Padagogische Hochschule St.Gallen, Dezember 2007
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Pikanterweise wurde dieses Prinzip 1885 formuliert® und damit 9 Jahre bevor Bodenstein
1894 die lodwasserstoff-Reaktion griindlich untersucht hatte. Diese Reaktion konnte somit fir
Le Chatelier keine experimentelle Grundlage gebildet haben. Trotzdem eignet sich die
Reaktion dazu mit Simulationen die Auswirkungen von Anderungen der Temperatur oder der
Zu- resp. Abfuhr von Edukten oder Produkten zu verfolgen.

4.1 Simulation(Typ 1 und Typ 3)%

Grundlage ist die Simulation des Gleichgewichts nach Abbildung 1. Diese erweiterte
Simulation berticksichtigt zusatzlich den Einfluss der Temperatur mit der RGT-Regel (Regel
von van’t Hoff) und die Verdnderungen der Anfangsmenge von Wasserstoff sowie die Ab-
oder Zufuhr von lodwasserstoff.

k = koeBasis T
k: Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante bei Temperatur T,
ko: Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante bei Temperatur Ty
Basis: Wert zwischen 1.2 und 3 (falls sich die Reaktionsgeschwindigkeit bei einer
Zunahme der Temperatur um 10°C verdoppelt, dann ist Basis = 2)
AT = T1 - To
Q10=10°C=10K

4.1.1 Simulationsdiagramm

Referenz
Temperatur K Temperatur

‘/ T10
‘//_\Basis

H2 Anfang Q10

H2

2 HI

L RG2
12 Anfang

K ber

Abbildung 6: Simulationsdiagramm des lodwasserstoff-Gleichgewichts mit Parametern fiir
Veranderungen nach Le Chatelier

4.1.2 Dokumentation (Gleichungen und Parameter)

(01) "2 HI"=INTEG (RG1+RG2, 0)
Units: Prozent [0,?]

Padagogische Hochschule St.Gallen, Dezember 2007



Peter Bltzer

(02) Basis= 1.21
Units: Dmnl [1.5,3]
Mit dem Wert 1.21 als Basis werden etwa die gemessenen Werte der
Gleichgewichtskonstanten K erreicht.

(03) FINAL TIME =600

Units: Minute
The final time for the simulation.
(04) H2=INTEG (-RG1, H2 Anfang)

Units: Prozent [0,?]
Wasserstoffgas, bei einem Gas entsprechen die Volumenteile in Prozent auch den Anteilen in Mol
(05) H2 Anfang= 50
Units: Prozent [0,100]
(06) 12= INTEG (-RG2, 12 Anfang)
Units: Prozent [0,?]
lodgas, bei einem Gas entsprechen die Volumenteile in Prozent auch den Anteilen in Mol
(07) 12 Anfang= 100-H2 Anfang
Units: Prozent [0,100]
(08) INITIAL TIME =0

Units: Minute
The initial time for the simulation.
(09) K ber= 0.5*"2 HI"*0.5*"2 HI"/(12*H2)

Units: Dmnl [10,100]
HI entspricht 0.5* 2 HI, Fiir 650 Kelvin ist K ca. 10, fiir 950 Kelvin ist K ca. 100
(10) k hin= 0.0015
Units: 1/(Minute*Prozent) [0,0.01]
Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante
(11) k riick= k hin/Kref
Units: 1/(Minute*Prozent) [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeits-Konstante
(12) Kref= 25*1
Units: Dmnl [0,?]
Dies ist ein Referenzwert fiir alle anderen Daten

(13) Q10= Basis™((Temperatur K-Referenz Temperatur)/T10)
Units: Dmnl [0,?]

(14) Referenz Temperatur= 721*1
Units: K
Auf 721 K beziehen sich die experimentellen Daten

(15) RG1= Q10*(k hin*H2*12-k riick*(0.5*"2 HI")*(0.5*"2 HI"))

Units: Prozent/Minute [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeit, Gleichzeitig wird 12 und H2 gebildet,
also braucht es fiir ein 12 und ein H2 nur zwei HI
(16) RG2= RG1
Units: Prozent/Minute [0,?]
Reaktionsgeschwindigkeit,, Diese Reaktionsgeschwindigkeit
entspricht genau der von Wasserstoff zu Hl
17) SAVEPER =1
Units: Minute [0,7]
The frequency with which output is stored.

(18) T10= 10*1
Units: K
(19) Temperatur K= 721

Units: K [650,750]
Reaktionstemperatur
(200  TIMESTEP =0.1
Units: Minute [0,?]
The time step for the simulation.
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4.1.3 Zeitdiagramm

Gleichgewichtskonstante

40
30
=
£ 20
=)
10
0
0 60 120 180 240 300 360 420 480 540 600
Time (Minute)
K ber : Current K ber : HI_abfiihren

K ber : Temp_erhthen
Abbildung 7: Einfluss nach Le Chatelier von Temperautur und Produktabfuhr auf die
Gleichgewichtskonstante

Die Storungen konnen sehr gut verfolgt werden. Wird sehr viel HI abgefuhrt, dann wird
immer mehr nachgebildet, bis die Konzentration durch die Abfuhr sehr klein wird.

Der Einfluss der Temperatur auf das Gleichgewicht entspricht der Regel, dass bei exothermen
Reaktionen eine Temperaturerhfhung rascher Edukte bildet.

Der Einfluss von Druckanderungen entspricht der von Konzentrationsanderungen, da bei
einer Erh6hung des Drucks die Anzahl Teilchen pro Volumen zunimmt — die

Gleichgewichtskonstante &ndert sich nicht, da beide Seiten der Reaktionsgleichung gleich
viele Mole Gas aufweisen®’.

4.2 Der neue Umgang mit dem Prinzip von Le Chatelier

Mit dieser Simulation lassen sich die verschiedenen Parameter in ihren Auswirkungen
verfolgen — eine unmittelbare Erfahrung mit dem Prinzip von Le Chatelier.

Padagogische Hochschule St.Gallen, Dezember 2007
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4.3 Die Reaktion ist keine Elementarreaktion

Der genaue Ablauf einer Reaktion wird beschrieben, indem die Gesamtreaktion in die
Elementarreaktionen® zerlegt wird. Die Reaktion H, (g) + 1> (g) & 2 HI (g) lauft molekular
nicht so ab, wie es die Gleichung erwarten lasst®, dass ein Molekiil I, mit einem Molekiil H,
zu 2 Molekulen HI reagiert. Es stellt sich daher die Frage, ob die Molekularitit der Reaktion
trotzdem der Ordnung entspricht. Es wurde ein rasches, vorgelagertes Gleichgewicht
gemessen>?:

1) (@) S21(9); K= [T/1]

2) Aufgeldst: [I]* = Kyo[l,]; substituieren in 9)

3) Ha(9) +1(9) S Hal (9) ;

4) Gleichgewicht: Ky = [Hal)/([H2]*[1]);

5) Aufgelost: [Hal] = Ky [H2][1]; substituieren in 7)

6) Hl(9) +1(9) = 2 HI(9);

7) Vorwartsreaktion: v, = kye[Hzl]*[1]

8) V= kaKae[Ho][1]o[I] = ko*Koo[Ho]*[I]?

9) Vo= koeKae[Ho]o[1]% = koeKae[Ha]*K1e[I2] = koeKye Kie[H,]*[I2]; Konstanten
zusammengefasst zu ks

10) Vo = k3'[H2]‘[|2]

Die Reaktion: 21 (g) + H, (g) S 2 HI (g) ist keine Elementarreaktion, aber trotzdem 2.
Ordnung.

Selbstverstandlich liesse sich dieser genauere Reaktionsmechanismus auch simulieren. Die
Schwierigkeit besteht jedoch darin, dass die Daten der einzelnen Geschwindigkeiten nicht
bekannt sind.

¢ elementary reaction: A reaction for which no reaction intermediates have been detected or need to be postulated
in order to describe the chemical reaction on a molecular scale. An elementary reaction is assumed to
occur in a single step and to pass through a single transition state, IUPAC Compendium of Chemical
Terminology, Electronic version, http://goldbook.iupac.org/E02035.html, 2007-12-17
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