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Abschlusskolloquium PC-F 
 
 

1-I.1) Molmassenbestimmung nach Viktor Meyer 
Ideales Gas, reales Gas, Flüssigkeiten, Methoden der Molmassenbestimmung, Virialansatz, Van der Waalssche 
Gleichung; 
 

ideales Gas: 

- Teilchen haben kein Eigenvolumen (�  Massenpunkte) 

- Zwischen den Teilchen wirken keinerlei Wechselwirkungen, also weder Anziehungs- noch Abstoßungskräfte 

sind zwischen den Teilchen wirksam 

- Teilchen sind 1atomig, sie können also weder rotieren, noch schwingen – einzig Translation ist möglich 

- Stöße der Teilchen untereinander sowie mit der Gefäßwand sind voll elastisch 

- 1 mol eines idealen Gases hat bei 273,15K und 1,013bar ein Volumen von V = 22,4l 

- Zustandsgleichung des idealen Gases: pV = nRT mit R = 8,314 J*K-1*mol-1  

reales Gas: 

- Teilchen haben Eigenvolumen �  Raum, der dem Gas effektiv zur Verfügung steht ist kleiner als das Volumen 

des Behälters 

- Zwischen den Gaspartikeln wirken attraktive und repulsive Wechselwirkungen 

�  der Volumenbedarf der Teilchen b ist vom Volumen abzuziehen, um das Volumen zu erhalten, das dem Gas 

effektiv zur Verfügung steht; die Konstante a erfasst die intermolekularen Wechselwirkungen, die den messbaren 

Druck beeinflussen: 

Van der Waals Gleichung:  

  nRTnbV
V
n

ap =-´+ )()
²
²

(  

Virialansatz: 

- nach dem Boyle-Mariotteschen Gesetz pv=const und 

nach dem idealen Gasgesetz gilt fürs ideale Gas: 

constpV T =)( �  im pV/p-Diagramm (s. rechts) ergäbe 

dann die Auftragung eine Parallele zur Druck-Achse! 

- in realen Gasen stellt man allerdings eine, von der Art 

des Gases und der Temperatur abhängige Abweichung 

(für niedrige Drücke, z.B. p<1bar, Geraden mit pos. oder 

neg. Steigung �  lineare Abhängigkeit von pV von p) fest 

�  Erweiterung des idealen Gasgesetzes durch ein 

druckabhängiges Glied, um die experimentellen Werte 

analytisch darzustellen: 

...³² ++++= nDpnCpnBpnRTpV  (Virialansatz) 

RT: 1. Virialkoeffizient; B: 2. Virialkoeffizient… 

- Die Virialkoeffizienten sind Konstanten, die unabhängig 

sind vom Druck, allerdings abhängig sind von T und der 

Art des Gases; sie können nicht berechnet, sondern nur experimentell bestimmt werden 
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- Die pV/p-Diagramme bis zu sehr hohen 

Drücken (s. rechts) haben einen kompli-

zierteren Kurvenverlauf: Bei niedrigen 

Temperaturen sinkt p*V zunächst auf 

einen bestimmten Minimalwert und 

steigt danach wieder an. Die Verbindung 

dieser Minima aller Isothermen bezeich-

net man die Boyle-Kurve. Die Verbin-

dung der p-Werte, an denen pV den 

gleichen Wert annimmt wie bei p� 0, 

nennt man Idealkurve. Beide Kurven 

treffen sich auf der pV-Achse am Beginn 

jener Isotherme, deren Steigung bei p=0 

null ist; die zugehörige Temperatur ist 

die Boyle-Temperatur. Bei niedrigen 

Temperaturen (die unteren Kurven) fällt 

der Graph vor dem Minimum senkrecht 

ab (�  bei konstantem Druck und kon-

stanter Temperatur ändert sich das Vo-

lumen �  Gasverflüssigung)  

- für kleine Drücke geht die Van-der-

Waals-Gleichung in die einfachste Form 

des Virialansatz über: … 

p
RT
a

bRTpv )( -+=  mit B = b – (a/RT) erhält man letztlich: 

BpRTpv +=  

- ideales Verhalten wird also annähernd erreicht bei hohen Temperaturen und kleinen Drücken! 

Flüssigkeiten: 

- Die Moleküle in Flüssigkeiten sind nicht voneinander entfernt, können sich aber ziemlich frei bewegen 

- 3 charakteristische Eigenschaften: 

�  die Fähigkeit zu fließen, was allerdings auch Gase können, sie haben Viskosität 

�  die Fähigkeit, eine definierte Oberfläche auszubilden (können Gase nicht) 

�  die Fähigkeit, zu verdampfen und einen Dampfdruck (l & g in einem dynam. Gleichg.) aufzubauen 

- alle 3 Effekte hängen von den zwischenmolekularen Kräften ab 

- Viskosität = innere Reibung; je größer die Viskosität, desto langsamer erfolgt das Fließen (starke intermolekula-

re Kräfte) 

- zwischenmolekulare Kräfte ziehen Moleküle von der Oberfläche in das innere einer Flüssigkeit �  möglichst 

dichte Packung und glatte Oberfläche (ohne Schwerkraft würde Wasser keine Pfützen, sondern Kugeln bilden!) 

- der Dampfdruck einer Flüssigkeit ist der Druck des Dampfes, wenn die flüssige Phase und die Gasphase im 

dynamischen Gleichgewicht sind! 

- eine Flüssigkeit erstarrt, wenn man sie bis zu ihrem Gefrierpunkt abkühlt. Bei dieser Temperatur und darunter 

ist die Energie der Moleküle so klein, dass sie nicht aus dem Anziehungsbereich ihrer Nachbarn entweichen 

können. 
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Methoden der Molmassenbestimmung: 

Mittels der Zustandsgleichung für ideale Gase gibt es verschiedene Möglichkeiten zur Molmassenbestimmung: 

pV
RT

mM ´=  

bekannt Messgröße Methode von… 
p, V, T m Dumas/Regnault 
m, V, T p Bodenstein/Menzies 
m, p, V V Meyer 
m, T p, V Gay-Lussac 
 

1-III.1) Siedepunktserhöhung 
Zustandsdiagramm einkomponentiger Systeme, kolligative Eigenschaften, Dampfdruckerniedrigung, Raoultsches 
Gesetz, Henrysches Gesetz, Schmelzdiagramme (ideal, real), Siedediagramme, binäre Mischungen, Hebelge-
setz, Mischungseffekt, Löslichkeit, Nernstscher Verteilungssatz 
 

Konzentrationsmaße: 

- molare Konzentration c: c = n/V in mol/l 

- Molalität b:   b = n/mlLösungsmittel in mol/kgLösungsmittel  

- Stoffmengenanteil x:  x = n/nGesamt  

Raoultsches und Henrysches Gesetz: 

Ein Ausdruck für das chemische Potential einer Spezies, die in einer Flüssigkeit gelöst ist, war durch die Arbeiten 

F. Raoult möglich… 

Der partielle Dampfdruck einer Substanz in Lösung (pJ) ist zu ihrem Stoffmengenanteil (xJ) in der Lösung und zum 

Dampfdruck der reinen Substanz proportional!  

JJJ pxp 0´=  

Erklärung im molekularen Bild: 

Im reinen Lösungsmittel besitzen die Moleküle einen bestimmten Grad an Unordnung und eine entsprechende 

Entropie; der Dampfdruck ist dann ein Maß für das Bestreben vom System und seiner Umgebung, einen Zustand 

mit höherer Entropie anzunehmen. Ist nun auch gelöste Substanz vorhanden, ist die Lösung bereits ungeordneter 

als das reine Lösungsmittel, wodurch die Lösung folglich ein geringeres Bestreben hat, durch Verdampfung die 

Entropie zu erhöhen �  geringerer Dampfdruck der Lösung als der des reinen Lösungsmittels! 

V.a. für Versuch: Das chemische Potential eines Lösungsmittels ist in einer Lösung (a<1) kleiner als im reinen 

Zustand (a=1), da für den Gleichgewichtszustand ja gilt: telLösungsmit
Lösung

telLösungsmit
Dampfphase mm =   

(Steht eine Flüssigkeit mit ihrer Gasphase im GG, sind die chemischen Potentiale beider Phasen gleich!) 

telLösungsmitngsmittelreinesLösu
Lösung

telLösungsmit
Dampfphase aRT ln´+= mm  

(Die Dampfphase ist in unserem Fall [nichtflüchtige Substanz] eine reine Phase, die Lösungsphase eine Misch-

phase.) 

Das Raoultsche Gesetz liefert eine gute Beschreibung für den Dampfdruck des Lösungsmittels einer stark ver-

dünnten Lösung, da das Lösungsmittel als fast „rein“ angesehen werden kann, der gelöste Stoff von diesem Zu-

stand aber weit entfernt ist. 

Der Dampfdruck einer Substanz in verdünnter Lösung ist zwar auch proportional zu ihrem Stoffmengenanteil, 

allerdings entspricht in diesem Fall die Proportionalitätskonstante nicht dem Dampfdruck der reinen Substanz, 

was von W. Henry entdeckt wurde: 
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Der Dampfdruck einer flüchtigen gelösten Substanz ist proportional zu ihrem Stoffmengenanteil in der Lösung:  

BBB Kxp ´=  

Die Henrykonstante K ist eine charakteristische Eigenschaft einer Sub-

stanz. 

Lösungen, die so stark verdünnt sind, dass der Dampfdruck der gelösten 

Substanz dem Henryschen Gesetz gehorcht, nennt man „ideal verdünnte 

Lösungen“! 

Ist also eine Komponente nahezu rein (Lösungsmittel), so ist ihr 

Dampdruck nach Raoult proportional zu ihrem Stoffmengenanteil in der 

flüssigen Mischung; die Proportionalitätskonstante entspricht dem 

Dampfdruck der reinen Substanz p0. Liegt die gleiche Komponente nur in 

geringer Konzentration (und damit als gelöster Stoff) vor, ist ihr Dampf-

druck auch noch proportional zum Stoffmengenanteil, die Konstante ist 

allerdings K.  

kolligative Eigenschaften:  

Eine gelöste Substanz hat – wenn sie sich ideal verhält – keinerlei Einfluss auf die Enthalpie einer Lösung! Sie 

erhöht allerdings deren Entropie, da sie für einen zusätzlichen Grad an Unordnung sorgt, der im reinen Lösungs-

mittel nicht vorhanden ist.  

�  die gelöste Substanz verändert also die physikalischen Eigenschaften einer Lösung: 

 �  Verringerung des Dampfdrucks 
 �  Siedepunktserhöhung   alles durch die Entropieänderung des 
 �  Gefrierpunktserniedrigung   Lösungsmittels verursacht! 
 �  osmotischer Druck 

Kolligative Eigenschaften sind Phänomene, die nicht von der Art, sondern einzig von der Anzahl der Teilchen 

abhängen!  

Die relative Erniedrigung des Dampfdrucks des Lösungsmittels ist proportional zum Molenbruch (m2) des gelösten 

Stoffes (x2): 

Das Ausmaß der Dampfdruckerniedrigung hängt lediglich vom Molenbruch des gelösten und nicht von seiner 

chemischen Natur ab!     '20 mETT eSS ´=-   

(TS: Siedetemperatur der Lösung; TS
0: Siedetemp. des reinen Lömis.; Ee: ebullioskopische Konstante) 

Zustands-/Phasendiagramme einkomponentiger Systeme 

Die freie Enthalpie (G) einer Substanz spielt eine zentrale Rolle bei der Thermodynamik von Phasenübergängen! 

mGnG ´=  

Gm ist die molare freie Enthalpie, sie hängt von der Phase einer Substanz ab! 

� G = n*[Gm(2) – Gm(1)]; ist Gm(2)<Gm(1), dann ist � G<0 und damit handelt es sich um einen spontanen Prozess! 

�  eine Substanz hat das Bestreben, sich spontan in die Phase mit der niedrigsten molaren freien Enthalpie um-

zuwandeln!!!  

Druckabhängigkeit: 

dGm = Vm*dp     (Gm steigt mit p) 

Temperaturabhängigkeit: 

dGm = -Sm*dT     (Gm sinkt mit T) 
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Da die molare Entropie Sm stets positiv ist: ein Anstieg 
der Temperatur (� T>0) führt bei p =  const. zu einer 
Abnahme von Gm. 
 

Phasenübergangstemperatur ist die Temperatur, bei der – bei 

gegebenem Druck – die molaren Enthalpien beider Phasen gleich 

sind. Oberhalb dieser Temperatur ist dann eine die thermodyna-

misch stabilere… 

Phasendiagramme geben an, unter welchen Bedingungen von p & 

T eine bestimmte Phase dieser Substanz die thermodynamisch 

stabilste ist. Auf der Phasengrenzlinie stehen beide Phasen im 

Gleichgewicht. 

Die Clausius-Clapeyronsche-Gleichung beschreibt unmittelbar die 

Steigung von Gleichgewichtskurven!  

V
S

VT
H

T
p

koex D
D

=
D

D
=�

�

�
�
�

�
¶
¶

 

Da Wasser im festen Zustand (Eis) ein größeres Volumen ein-

nimmt als im flüssigen Zustand (Dichteanomalie des Wassers), 

weist die Schmelzdruckkurve des Wassers (rot gestichelt) auch 

eine negative Steigung auf (da Volumenzunahme und Entropiezunahme hier unterschiedliche Vorzeichen aufwei-

sen �  ein „Minus“ bleibt übrig)! 

Die Gibbsche Phasenregel: Für ein System im Gleichgewichtszustand gilt:  

pkf -+= 2 ; f: Freiheitsgrade, k: Komponenten, p: Phasen 

Dampfdruckerniedrigung (Siedepunktserhöhung, Gefrierpunktserniedrigung) 

Als Folge der Dampfdruckerniedrigung tritt bei einer Lösung eine Gefrierpunktserniedrigung eine Siedepunktser-

höhung auf.  

� TS = Ke*b 

� TS = Kk*b 

 

Ke ist die ebullioskopische Konstante (für Wasser: 0,51) 

Kk ist die kryoskopische Konstante (für Wasser: 1,86) 

b ist die Molalität des gelösten Stoffes 
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Voraussetzungen sind:  

- die gelöste Substanz ist nicht flüchtig (nicht in der Gasphase enthalten) 

- die Substanz ist im festen Lösungsmittel nicht löslich (im festen Zustand ist das Lösungsmittel rein) 

 

Die Ursache für das Auftreten der kolligativen Eigenschaft ist die Verringerung des chemischen Potentials (partiel-

le molare Freie Enthalpie Gm) durch die gelöste Substanz:  

telLösungsmitngsmittelreinesLösu
Lösung

telLösungsmit
Dampfphase aRT ln´+= mm  

Gefrierpunkt und Siedepunkt entsprechen den Temperaturen, bei denen der Graph der molaren freien Enthalpie 

(chem. Potential) der Flüssigkeit als Funktion der der Temperatur den entsprechenden Graphen für den Festkör-

per bzw. das Gas schneidet! 

Hier haben wir es mit Mischungen zu tun, weshalb hier die partielle molare freie Enthalpie (chem. Potential) des 

Lösungsmittels betrachtet wird. Die gelöste Substanz ist ja (s. Voraussetzungen, oben) nur in der flüssigen Phase 

des Lösungsmittel löslich, nicht aber in der gasförmigen oder festen �  nur das chemische Potential der Flüssig-

keit nimmt ab!  
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Schmelzdiagramme (ideal und real) 

In Schmelzdiagrammen betrachtet man das Phasengleichgewicht fest-flüssig in T, x-Diagrammen. Die Druckab-

hängigkeit der Schmelzpunkte ist im Allgemeinen gering, so dass es gleichgültig ist, ob das Schmelzdiagramm 

unter eigenem Dampfdruck des Systems oder unter einem konstanten Inertgasdruck aufgenommen wird! 

lückenlose Mischkristallbildung: 

�  das binäre System verhält sich nahezu ideal; weder in der festen, noch in der flüssigen Phase tritt eine Mi-

schungslücke auf! 

so z.B. bei Germanium/Silicium; 

Zwischen den beiden Kurven erfolgt der Zerfall in Schmelze und 

Mischkristall mit den Zusammensetzungen, die durch die Schnitt-

punkte der isotherem Konnoden mit der Liquidus- und Soliduskur-

ve gegeben werden.  

Oberhalb der Liquiduskurve ist das Existenzgebiet der Schmelze, 

unterhalb der Soliduskurve das des Mischkristalls 

Trennung der Stoffe durch wiederholte fraktionierte Kristallisation 

möglich! 

So wie bei Siededia-

grammen häufig Abweichungen vom idealen Verhalten unter Bildung 

von Siedepunktesmaxima und -minima zu finden sind, so treten auch 

bei Schmelzdiagrammen oft starke Verzerrungen auf, bei denen es 

sich meist um Schmelspunktsminima handelt. Dies ist am Schmelz-

diagramm des Systems Gold/Nickel gut zu sehen (s. rechts). 

Im Schmelzpunktsminima kristallisiert das Gemisch wie ein reiner 

Stoff, vgl. Azeotrop. 

partielle Mischungslücke 

z.B. bei dem System Silber/Kupfer 

I: Schmelze 

II & III: silberreicher und kupferreicher Mischkristall 

IV: Zerfall in Schmelze und silberreichen Mischkristall 

V: Zerfall in Schmelze und kupferreichen Mischkristall 

VI: Zerfall in einen silberreichen und einen kupferreichen Misch-

kristall (Mischungslücke), geht nur langsam von Statten, hat aber 

große metallurgische Bedeutung 

Liquiduskurve ist erhalten geblieben, die Soliduskurve ist in zwei 

Äste aufgespalten: von A und B bis zum jeweiligen Schmelzpunkt 

der reinen Komponenten. 

E ist das Eutektikum 

ohne Mischkristallbildung 

Hier verbreitert sich die Mischungslücke über den gesamten Konzentrationsbereich; die Soliduskurven fallen dann 

mit den Ordinaten zusammen.  

Kühlt man eine Schmelze, die nicht gerade der Zusammensetzung des eutektischen Gemischs entspricht, so 

scheidet sich beim Erreichen der Liquiduskurve die reine Komponente A oder B ab, wodurch dann der Schmelz- 
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punkt sinkt. In jedem Fall erreicht man schließlich E, an dem dann A 

und B nebeneinander ausfallen.  

z.B. wie in diesem Diagramm: Schmelzpunkterniedrigung des KCl 

duch LiCl und umgekehrt; E ist Schnittpunkt beider Schmelzpunkter-

niedrigungskurven 

mit Dystektikum 

z.B. die Verbindung CaAl2 zerfällt in der Schmelze in seine Kompo-

nenten. Das Dystektikum zeichnet sich dadurch aus, dass die Stei-

gung der Liquiduskurve dort stetig ist, d.h. dT/dx = 0. So etwas ist 

nicht der Fall, wenn die Verbindung in der Schmelze als solche er-

halten bleibt. (kein Bild, weil nicht so wichtig) 

thermische Analyse 

Die thermische Analyse ist ein Verfahren zur experi-

mentellen Aufstellung von Schmelzdiagrammen. Die 

linken Diagramme stellen Schmelzdiagramme dar. 

Die rechten Abbildungen zeigen Temperatur-Zeit-

Kurven, die man bei der Abkühlung unterschiedlicher 

Zusammensetzung (x) beobachtet. Träte kein Erstar-

ren ein, so würden diese Kurven entsprechend der 

Newtonschen Abkühlung exponentiell verlaufen. 

Die Kurven A und B gelten für die reinen Komponen-

ten. Man sieht, dass an den Schmelzpunkten ein 

Haltepunkt auftritt, weil hier die Abkühlung durch das 

Freiwerden der Kondensationswärme gestoppt wird. 

Dasselbe gilt für das Eutektikum im obereb Fall. Bei 

den x tritt bei Erreichen der Liquiduskurve eine Ver-

langsamung der Abkühlgeschwindigkeit ein, usw.  

 

 

binäre ideale und nichtideale Mischungen (Siedediagramme) 

Zur Wiederholung: so sehen Dampfdruckkurven aus: 
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links und die roten Linien in den rechten beiden zeigen das Idealverhalten �  gehorchen Raoult;  

dicke Schwarze Linien: näherungsweise Gültigkeit von Raoult. 

a) negative Abweichung vom Raoult-Gesetz, Dampfdruck kleiner als in idealen Systemen. Wechselwirkungen A-

B > Wechselwirkungen A-A und B-B; die Lösungsenthalpien sind negativ; Lösevorgang exotherm; ein be-

stimmtes Gemisch hat das Dampfdruckminimum. 

b) positive Abweichung vom Raoult-Gesetz, Dampfdruck größer als in idealen Systemen. Wechselwirkungen A-

B < Wechselwirkungen A-A und B-B; die Lösungsenthalpien sind positiv; Lösevorgang endotherm 

Von Dampfdruckdiagrammen kann man ganz leicht auf Siedediagramme kommen, indem einfach nicht p gegen 

x, sondern T gegen x aufgetragen wird.  

Phasendiagramme, aus denen man die Siedepunkte einer Mischung von Flüssigkeiten in Abhängigkeit ihrer Zu-

sammensetzung und darüber hinaus die Stoffmengenanteile der Komponenten im Dampf ablesen kann, nennt 

man Siedediagramme! 

  

Die Zusammensetzung bei der Temperatur T2 im Gleichgewichtsfall: Flüs-

sigkeit ist wie a2, der Dampf wie bei a2’ zusammengesetzt. Der Anteil der 

flüchtigeren Komponente ist erwartungsgemäß im Dampf größer als in der 

Flüssigkeit.  

Anwendung in der fraktionierten Destillation, wie eine in das mittlere Bild 

eingezeichnet ist; irgendwann wird Komponente A am Kopf der Fraktio-

nierkolonne nahezu rein gewonnen! 

Doch sehen nicht alle Siedediagramme so ideal aus. Wenn man an die 

oben abgedruckten Dampfdruckkurven der rechten beiden, nicht idealen 

Fälle denkt, so tritt doch im Fall a ein Dampfdruckminimum auf. Ein 

Dampfdruckminimum in einer Dampfdruckkurve bedeutet so viel, wie ein 

Siedepunktmaximum in einem Siedediagramm. Ein Dampfdruckmaximum 

dagegen bedeutet im Siedediagramm ein Siedepunktsminimum (s. rechts).  

Bei Siedepunktsmaxima (rechts, oben) bleibt ein Azeotrop (griech.: Sieden 

ohne Änderung) im Rückstand. Bei Siedepunktsminima (rechts unten) bleibt das Azeotrop im Dampf!  
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Hebelgesetz: 

Das Hebelgesetz gibt das Verhältnis der Mengen der beiden Pha-

sen an! 

 

''
'

'
''

l
l

atzungZusammensemitPhasederMenge
atzungZusammensemitPhasederMenge

=  

 

 

 

Mischungseffekte: 

Bei der Herstellung einer idealen Mischung tritt keine Änderung des Volumens, der inneren Energie, der Enthalpie 

und der Wärmekapazität auf. 

Löslichkeit 

Ein Festkörper löst sich in einem Lösungsmittel, bis die gelöste Form im GG mit dem Festkörper steht �  gesättig-

te Lösung; ihre Konzentration entspricht der sog. molaren Löslichkeit L des Festkörpers. 

MWG:    K
Salza

AnaKata
=

)(
)(*)(

 

Die Aktivität des reinen Feststoffs, hier Salz, geht allerdings nicht mit in die Konstante ein, weil sie = 1 ist. 

Wie bekannt ist, ergibt sich daraus dann das sog. Löslichkeitsprodukt: KL = a(Kat)*a(An) (= K*a(Salz))  

Bei sehr verdünnten Lösungen können wir die Aktivität einer Spezies auch durch den Zahlenwert ihrer molaren 

Konzentration ersetzen. 

Nernstscher Verteilungssatz (tenäres System) 

Er gibt an das Verteilungsgleichgewicht eines Stoffes C in 2 nur wenig mischbaren Lösungsmitteln A & B als Lös-

lichkeitsgleichgewicht. Das chemische Potential des Stoffes C µC muss dann in beiden Phasen (A+B:= �  und 

B+C:=� ) bei gegebenem p und T gleich sein �  es gilt: 

bbaa mm CCCC aRTaRT lnln +=+ ¥¥
 

const
RTa

a CC

C

C =
�
�
�

	





�

� -
-=

¥¥ ab

a

b mm
exp  

Handelt es sich um ideal verdünnte Lösungen, bei denen die Aktivität durch den Molenbruch ersetzt werden kann, 

ist diese Gleichung gleichbedeutend mit dem Nernstschem Verteilungssatz:  

.const
x

x

C

C =
a

b

 

Das Verhältnis der Molenbrüche der Komponente C in den Phasen �  und �  ist unabhängig von der Größe dieser 

Molenbrüche! (aber abhängig von der Temperatur; s. vorletzte Gleichung im Nenner…) 

 

1-V.3) Verseifung von Essigsäuremethylester 
Lambert-Beer, Spektrometer, aus Reaktionskinetik Geschwindigkeitsgesetz 1.Ordnung herleiten, chemische Ki-
netik, Reaktionsordnung, Molekularität einer Reaktion, Reaktionsgeschwindigkeit, Geschwindigkeitskonstante, 
Halbwertszeit, Aktivierungsenergie, Arrhenius-Gleichung, elektrische Leitfähigkeit, Kohlrausch’sches Quadratwur-
zelgesetz 
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Lambert-Beersches-Gesetz 

Messung von Intensitäten. Die Intensität elektronischer Übergänge geht theoretisch auf das Übergangsdipolmo-

ment zurück: 

Das Übergangsdipolmoment µAE ist ein Maß für die plötzliche Änderung, die ein elektronischer Übergang im um-

gebenden Feld bewirkt: 
= tmyym dAEAE  (Die Indices E und A an den Psis kennzeichen die Wellenfunktion 

als die des End- bzw. des Anfangszustandes.) 

Ist das Integral = 0, also ist das Übergangsdipolmoment für ein bestimmtes Paar von Zuständen null, so ist der 

Übergang verboten und im Spektrum nicht zu beobachten. 

Ist das Integral �  0, (s.o.), so handelt es sich um einen erlaubten Übergang und seine Intensität ist propotional 

zum Quadrat des Übergangdipolmoments. 

Das Übergangsdipolmoment kann sehr groß werden, wenn  der Ortswechsel eines Elektrons zwischen Anfangs- 

und Endzustand stark ausgeprägt ist. 

Die Intensität der Strahlungsabsorption hängt ab von der absorbierenden Spezies (J), der Frequenz �  der Strah-

lung, der molaren Konzentration [J] der Spezies in der Probe und der Weglänge l der Strahlung durch die Probe. 

Experimentell fand man, dass die Durchlässigkeit T, der Quotient aus der Intensität der austretenden (I) und der 

einfallenden (I0) Strahlung durch das Lambert-Beersche Gesetz gegeben ist:  

lJT *][*)log( e-= ; mit T = I/I0 

�  ist der molare Absorptionskoeffizient bzw. Extinktionskoeffizient. Er ist abhängig von �  und ist proportional zum 

Quadrat des Übergangsdipolmoments. Seine Einheit ist 1/(Konzentration*Länge), meist 1/(mol*cm). 

Herleitung des Gesetzes, indem man sich die Probe in unendlich dünne Scheiben (Dicke dx) denkt mit jeweiliger 

Intensitätsabnahme (dI), die proportional zur Schichtdicke, zu einfallenden Intensität und zur Konzentration ist. 

also: cIdxdI ** 0µ  

Da dI<0 ist (die Intensität nimmt während der Absorption ab) schreibt man (mit Proportionalitätskonstante � ): 

cIdxdI *** 0k-=  

weitere Umformung:    dxc
I
dI

**
0

k-=  

Dieser Ausdruck muss dann auf alle Scheiben angewandt werden �  Summation, d.h. Integration: 


 
-=
I

I

I
dxc

I
dI

0 0
0

*k  

Liegt eine gleichmäßige Verteilung der Substanz in allen (gedanklichen) Scheiben vor, liegt also eine gleichförmi-

ge Konzentration der absorbierenden Substanz vor, ist c unabhängig von x und man kann die Integration ausfüh-

ren:  

lc
I
I

**ln
0

k-=��
�

�
��
�

�
; Umwandlung in ln [ln(?)=ln(10)*log(?); daher auch �  = � /ln(10)] �  lc

I
I

**log
0

e-=��
�

�
��
�

�
 

setzt man nun noch T = I/I0, so ist man am Lambert-Beerschen Gesetz angekommen! 

Manchmal trifft man das Lambert-Beersche-Gesetz auch in folgender Form an: lcII **
0 10 e-´= .  

Dieser Ausdruck zeigt, dass die Intensität exponentiell mit der Länge der Probe abnimmt. Das dimensionslose 

Produkt lcA **e= wird als dekadische Extinktion (früher optische Dichte) der Probe bezeichnet. 

chemische Kinetik 

Geschwindigkeit chemischer Reaktionen, wie schnell wird ein Gleichgewichtszustand erreicht 
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Reaktionsgeschwindigkeit 

Die Geschwindigkeit einer Reaktion ist definiert als die zeitliche Änderung der Konzentration einer bestimmten 

Spezies. Da sich aber die Geschwindigkeit, mit der die Edukte verbraucht und die Produkte gebildet werden wäh-

rend der Reaktion verändert, müssen wir eine momentane Geschwindigkeit angeben, also die Geschwindigkeit zu 

einem bestimmten Zeitpunkt. Ist die Bildungs- oder Verbrauchsgeschwindigkeit einer Substanz bekannt, dann 

kann mit Hilfe der Stöchiometrie auch die Bildungs- bzw. Verbrauchsgeschwindigkeit der Reaktionspartner be-

stimmt werden. 

Geschwindigkeitsgesetze und Geschwindigkeitskonstante 

Beobachtet wurde folgendes: Die gemessene Reaktionsgeschwindigkeit ist häufig zu einer bestimmten Potenz 

der molaren Konzentration der Edukte proportional; z.B. direkte Proportionalität der Geschwindigkeit zu den Kon-

zentrationen der Edukte (A, B): Reaktionsgeschwindigkeit = k*[A]*[B]  

Unter Reaktionsgeschwindigkeit wird auch verstanden die Geschwindigkeit d� /dt der Zunahme der Reaktionslauf-

zahl �  (d�  = dni/� i; ni: Stoffmenge der jeweiligen Substanz, � i: stöchiometrische Faktoren), die eine eindeutige Be-

schreibung des Reaktionsfortgangs erlaubt. 

k ist die Geschwindigkeitskonstante; sie ist unabhängig von der Konzentration der beteiligten Spezies, aber 

abhängig von der Temperatur. 

Eine experimentell bestimmte Gleichung der aufgeführten Art heißt Geschwindigkeitsgesetz.  

Die Einheit von k wird so gewählt, dass das Produkt aus k und den Konzentrationen die Einheit einer Geschwin-

digkeit hat: Konzentrationsänderung pro Zeit, z.B.: mol/(l*s) 

�  sind k und das Reaktionsgeschwindigkeitsgesetz einer Reaktion bekannt, kann man die Reaktionsgeschwin-

digkeit für jede Zusammensetzung errechnen und die Konzentrationen von E- und Produkten zu jedem Zeitpunkt 

angeben! 

Reaktionsordnung 

Die Ordnung einer Reaktion bezüglich einer Spezies ist die Potenz, mit der die Konzentration dieser Spezies in 

das Geschwindigkeitsgesetz eingeht.  

Reaktionsgeschwindigkeit = k*[A]*[B]  �  1.Ordnung bzgl. A und B 

Reaktionsgeschwindigkeit = k*[A]² �  2.Ordnung bzgl. A 

Gesamtordnung: Summe der Ordnungen bzgl. aller beteiligten Komponenten �  beide aufgeführte Geschwindig-

keitsgesetze gehören zu Reaktionen, die insgesamt zweiter Ordnung sind! 

z.B.: NO2(g) + CO(g) �  NO(g) + CO2(g); Reaktionsgeschwindigkeit = k [NO2]
2  

�  Gesamtordnung: 2; die Reaktionsgeschwindigkeit ist also unabhängig von der CO-Konzentration, d.h. natür-

lich nur, solange genügend CO vorhanden ist �  Reaktion nullter Ordnung bzgl. CO ([CO]0 = 1). 

Bemerkung: eine Reaktionsordnung muss nicht ganzzahlig sein! 

Besitzt ein Geschwindigkeitsgesetz nicht die Form [A]X[B]Y[C]Z…, so kann keine Reaktionsordnung angegeben 

werden! Z.B. lautet das experimentell bestimmte Geschwindigkeitsgesetz für H2(g) + Br2(g) �  2HBr(g): 

]['][

]][[
)(keiteschwindigReaktionsg

2

2
3

22

HBrkBr

BrHk
HBr

+
= ; 

Ähnlich sieht das vom Enzym-Substrat-Komplex aus: 

MKS
SEk

+
=

][
]][[

 Produktes deseit schwindigkBildungsge ; 

(KM ist die Michaeliskonstante; 1. Ordnung bzgl. [E], undefiniert bzgl. [S]) 
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Wichtig: Ein Geschwindigkeitsgesetz wird experimentell gewonnen und kann im Allgemeinen nicht aus der Reak-

tionsgleichung abgeleitet werden!!! 

Zeitgesetz für Reaktionen erster Ordnung aus Reaktionskinetik 

24252 2
1

OONON T +¾®¾ D ;     Typ: A �  B + C  

Die Geschwindigkeit, mit der [A] abnimmt ist proportional zu [A] �  Geschwindigkeitsgesetz 1. Ordnung:  

][*
][

1 Ak
dt
Ad

=-  

Variablentrennung:  dtk
A
Ad

*
][
][

1-= ; dann: unbestimmte Integration:  ctkA +-= *]ln[ 1  

(c als Integrationskonstante ist abhängig von den Anfangsbedingungen; war bei t=0 [A]=[A]0, dann ln[A]0=c) 

�  tk
A
A

*
][
][

ln 1
0

-=  

�  für die, zur Zeit t noch vorliegende Konzentration von A erhält man also das Zeitgesetz für Reaktionen 1. Ord-

nung:  

tkeAA *
0

1*][][ -=  

Halbwertszeit 

Die Halbwertszeit ist die Zeit – wer hätte das gedacht – die vergeht, bis die 

Konzentration eines Eduktes auf die Hälfte ihres Anfangswertes gefallen ist.  

Sie liefert einen wichtigen Hinweis auf die Geschwindigkeit einer chemischen 

Reaktion erster Ordnung!  

In tk
A
A

*
][
][

ln 1
0

-=  ergibt sich dann, weil 2

2
1
1

][
2
1

][

0

0 ==
A

A
: 

�  
k

t
2ln

2
1 =   

�  Für eine Reaktion erster Ordnung ist die Halbwertszeit eines Eduktes 

unabhängig von dessen Anfangskonzentrationen!!! (kürzt sich raus!)  

In jedem der aufeinander folgenden Zeitintervalle von t=t1/2 nimmt die Konzentration des Eduktes auf die Hälfte 

des Wertes ab, den sie zu Beginn dieses Intervalls hatte!  

Nach n solchen Intervallen beträgt also die Konzentration (1/2)n des Anfangswertes. (gilt für alle Intervalle mit 

[A](t2) = ½ [A](t1)!!) 

�  Mit Hilfe der Halbwertszeit kann man also Reaktionen erster Ordnung erkennen; ist bei der Auftragung von c 

gegen t erkennbar, dass die [A] in einem bestimmten Zeitintervall auf die Hälfte abnimmt und dies bei allen Kon-

zentrationen der Fall ist, kann man auf Reaktion erster Ordnung schließen! 

Arrhenius-Gleichung 

Arrhenius stellte Ende des 19. Jahrhunderts fest, dass sich für fast alle Reaktionsgeschwindigkeiten eine ähnliche 

Temperaturabhängigkeit finden lässt:  ln(k) als Funktion von 1/T ergibt eine Gerade mit charakteristischer Stei-

gung für verschiedene Reaktionen:  
T

k
1

Steigung hnitt Achsenabsc-y)ln( ´+=  
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Die Arrhenius-Gleichung sieht im Endeffekt wie folgt aus:  

TR

E
Ak A

*
)ln()ln( -= ;  

oder in der delogarithmierten Form: )/(* RTEAeAk -=  

A: präexponentieller Faktor (Häufigkeitsfaktor – Zahl der Begegnungen) 

mit der gleichen Einheit wie k;  

EA: Aktivierungsenergie [kJ/mol]; RT [kJ/mol];  

EA/(RT): Arrhenius-Parameter; 

)/(RTEAe-  stellt den Anteil der Stöße dar, die zur Reaktion führen 

 

Bei stark temperaturabhängigen Reaktionsgeschwindigkeiten �  hohe EA 

�  größere Steigung in der Arrhenius-Auftragung! 

Aktivierungsenergie 

Z.B. in der Gasphase nimmt man nach der Stoßtheorie an, dass eine Reak-

tion nur dann möglich ist, wenn 2 Moleküle mit einer bestimmten Mindest-

energie zusammenstoßen. 

Die Aktivierungsbarriere muss dabei überwunden werden! 

Die Stoßhäufigkeit zwischen Molekülen A und B ist proportional zu den 

Konzentrationen der beiden Spezies: Stoßhäufigkeit µ [A][B]. 

Die Stoßhäufigkeit muss noch mit einem Faktor f multipliziert werden, der 

den Anteil von Stößen darstellt, die mit genügend hoher kinetischer Energie 

EA erfolgen und deshalb zur Bildung von Produkten beitragen können: 

RTEAef /-=  

�  )/(*]][[keit eschwindigReaktionsg RTEAeBA -µ  

Verglichen mit dem Geschwindigkeitsgesetz 2. Ordnung: Reaktionsgeschwindigkeit = k*[A][B] zeigt sich: 

RTEAek /-µ  

�  gleiche Form wie Arrhenius-Gleichung, es „fehlt“ hier nur noch das A:   )/(* RTEAeAk -=  

�  „A“ ist also die Proportionalitätskonstante zwischen den Eduktkonzentrationen und der Stoßhäufigkeit!!  

Die EA ist die minimale kinetische Energie, die benötigt wird, damit ein Zusammenstoß zur Reaktion führt. 

Eine weitere Theorie (nebst der Stoßtheorie) ist die des aktivierten Komplexes: 

Die Edukte nähern sich einander, wobei ihre potentielle Energie steigt (s. Reaktionsprofil). Das Energiemaximum 

wird bei Bildung eines aktivierten Komplexes erreicht (lockerer Verband von Atomen, die dann entsprechend wei-

ter reagieren). Der aktivierte Komplex ist kein Zwischenprodukt, er kann nicht isoliert werden; diese kritische Kon-

figuration wird auch noch Übergangszustand genannt! 

Molekularität der Reaktionen 

Viele Reaktionen finden in einer Reihe von Einzelreaktionen statt, den sogenannten Elementarreaktionen, an 

denen jeweils nur ein oder zwei Moleküle beteiligt sind! 

Die Molekularität einer Elementarreaktion ist die Zahl der Teilchen, die zusammenstoßen müssen, damit die Re-

aktion stattfindet (uni- oder bimolekular). 

Molekularität �  Ordnung einer Reaktion!!!  
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(Molekularität bezieht sich nur auf die Elementarreaktion, die als Schritt der eigentlichen Reaktion angenommen 

wird; die Ordnung dagegen ist eine empirische Größe, die aus dem experimentell bestimmten Geschwindigkeits-

gesetz erhalten wird!!!) 

Das Geschwindigkeitsgesetz einer Elementarreaktion lässt sich mit Hilfe der chemischen Gleichung aufstellen:  

unimolekular: A� Produkte  Geschw.= k[A]   1. Ordnung 

bimolekular: A+B� Produkte  Geschw.=k[A][B] 2. Ordnung 

�  Wenn eine Reaktion aus einem bimolekularem Elementarschritt besteht, dann weist sie eine Kinetik 

2. Ordnung auf. Ein Umkehrschluss ist allerdings nicht möglich!!! 

elektrische Leitfähigkeit 

Ein Ion in einer Lösung ist beweglich und reagiert auf die Anwesenheit eines elektrischen Feldes. Während ein 

Ion in einer Lösung wandert, transportiert es Ladung und es kommt somit ein elektrischer Strom zustande. 

Bei H+ und OH-, die besonders gut leiten, erfolgt der Ladungstransport nicht durch Migration der großen und lang-

samen Ionen, sondern hier wandern durch Umlagerungen der Wasserstoffbrückenbindungen Elektronen (natür-

lich nur in Lösungsmitteln, die Wasserstoffbrückenbindungen ausbilden. In Lösungsmitteln, die keine Wasser-

stoffbrücken ausbilden liegt die Leitfähigkeit von H+ und OH- im bereich „normaler“ Ionen. 

Zur Untersuchung misst man den elektrischen Widerstand einer Lösung bekannter Konzentration. 

Empirisch hat man gefunden, dass der Widerstand R einer Probe proportional zur Länge l und umgekehrt propor-

tional zur Querschnittsfläche A; Proportionalitätskonstante: 	  [
 m] �    R = � *(l/A)  

Der Kehrwert von 	  ist �  [S/m]. 

Ist �  bestimmt, so erhält man die molare Leitfähigkeit � m, wenn c bekannt ist: � m = � /c in [(Sm²)/mol] 

Kohlrausch 

F. Kohlrausch entdeckte 1876, wie die molare Leitfähigkeit eines starken Elektrolyten von seiner Konzentration 

abhängt: (Kohlrausches Quadratwurzelgesetz) 

ckC *0 -L=L  �  �  ist konzentrationsabhängig!!! 

� C: molare Leitfähigkeit bei Konzentration c 

� 0: molare Grenzleitfähigkeit (bei verschwindend geringer Konzentration c, keine Wechselwirkungen) 

k: Konstante der interionischen Wechselwirkungen (wenn c �  0); k steigt mit zunehmender Ionenladung 

 

2-I.2) Blitzlichtphotolyse 
Wechselwirkung Strahlung-Materie (Elektronenanregung, photoinduzierte chemische Reaktionen), chemische 
Kinetik (Reaktionen 2.Ordnung in Lösung [� Beherrschen der Aufstellung einer kinetischen Gleichung einer Reak-
tion 2.Ordnung, wie Dimerisierung], pH-Abhängigkeit von Geschwindigkeitskonstanten [�  Bestimmen von kobs] 
 

Wechselwirkung Strahlung-Materie 

- Zum messen der Kinetik schneller Reaktionen bietet sich Photometie oder Konduktometrie an (letzteres bei 

Ionen). Atome und Radikale – auch in elektronisch angeregten oder schwingungsangeregten Zuständen – las-

sen sich durch Photolyse erzeugen. 

- Ein elektronisch angeregter Zustand kann seine Energie auf mehreren Wegen wieder abgeben: strahlende 

Desaktivierung ist ein Prozess, bei dem das angeregte Molekül seine überschüssige Energie wieder als Pho-

tonen abstrahlt (z.B. Phosphoreszenz und Fluoreszenz). Häufiger ist jedoch die strahlungslose Desaktivie-

rung, bei der das Molekül seine überschüssige Energie in Rotations-, Schwingungs- und Translationsenergie 

der umgebenden Moleküle verwandelt. Diese thermische Dissipation der Energie wandelt die Anregungsener-
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gie in thermische Energie der Umgebung um. Schließlich, und das ist in diesem Versuch der Fall, kann ein an-

geregtes Molekül auch an einer chemischen Reaktion teilnehmen. 

- Durch Die Absorption von Photonen nimmt ein Molekül die Energie auf, die es für eine bestimmte Reaktion 

benötigt. Nach dem Stark-Einstein-Gesetz besteht der erste Schritt eines photochemischen Prozesses aber 

immer aus der Absorption eines Photons durch ein Molekül (Ausnahme: bei Laserbeschuss geht auch mehr…). 

Dieses Gesetz besagt jedoch nicht, dass jedes Photon auch zur Reaktion führt, sondern die Energie anderwei-

tig abgibt. Man hat daher die primäre Quantenausbeute eingeführt, die die Zahl der Reaktantenmoleküle pro 

absorbiertem Photon angibt, die zu einem Primärprodukt (z.B. einem Radikal oder einem Ion) führen.  

- In dem Fall des Versuchs werden angeregte Singulettzustände der Benzophenonmoleküle durch Absorption 

von � -UV-Strahlung erzeugt. Ein Teil der aufgenommenen Energie wird rasch wieder an die Umgebung in Form 

von Wärme abgegeben. Durch Intersystem Crossing (ISC) wird unter Spinumkehr aus dem ersten angeregten 

Zustand (S1) ein angeregter Triplettzustand erreicht. Nach rascher Abgabe eines weiteren Teils der Energie als 

Wärme wird schließlich der verhältnismäßig langlebige erste Triplettschwingungsgrundzustand (T1) erreicht, der 

gegenüber dem Singulettgrundzustand (S0) um 218kJ/mol energiereicher ist. (s. Abb.!; generell stellt man in 

solchen Jablonski-Diagrammen Dissipation der zugeführten Energie durch Wärme als geschlängete und durch 

Strahlung als durchgezogene Pfeile dar!) 

 

chemische Kinetik 

- Für die kinetische Analyse einer chemischen Reaktion müssen zunächst ihre Stöchiometrie bekannt sein und 

eventuelle Nebenreaktionen identifiziert werden. Die grundlegenden Daten einer kinetischen Analsyse sind 

dann die Konzentrationen aller Reaktanten und Produkte zu verschiedenen Zeitpunkten während des Reakti-

onsverlaufs. Da die Geschwindigkeit der meisten chemischen Reaktionen von der Temperatur abhängt, muss 

diese währen der Messung konstant sein. 

- Ein sehr allgemeines Verfahren zur Beobachtung eines Reaktionsverlaufs ist die Photometrie (Messung der 

Absorptionsintensität einer Reaktionsmischung in einem bestimmten Spektralbereich). Sie ist dann anwendbar, 

wenn eine – und nur eine – der beteiligten Substanzen eine charakteristische Absorptionsfrequenz in einem 

leicht zugänglichen Spektralbereich besitzt. In unserem Fall lässt sich die Dimerisierung anhand der Absorban-

zabnahme des im sichtbaren Bereich des Spektrums stark absorbierenden Benzophenonradikals (•B-) photo-

metrisch verfolgen. 
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Die Geschwindigkeit von Reaktionen  

Allgemein findet man, dass die Reaktionsgeschwindigkeit von der der chemischen Zusammensetzung und der 

Temperatur der Reaktionsmischung abhängt. 

- Die Definition der Geschwindigkeit:  

A + B �  C; 

Zur Definition einer Reaktionsgeschwindigkeit kann man die Bildungsgeschwindigkeit eines Produktes, hier C  

dt
Cd

vC

][
=  

oder die Verbrauchsgeschwindigkeit eines Eduktes, z.B. A:  
dt
Ad

vA

][
-= , angeben. Beide Ge-

schwindigkeiten sind positiv! In unserem Beispiel folgt aus der Stöchiometrie der Reaktion sofort, dass die Bil-

dungsgeschwindigkeit von C gleich der Verbrauchsgeschwindigkeit von A oder B sein muss, da für jedes gebil-

dete Molekül C je ein Molekül A und B verbraucht wird. Für Reaktionen mit einer komplexeren Stöchiometrie, 

z.B. A + 2B �  3C +D, ist die Lage etwas komplizierter. In diesem Fall gilt: Bildungsgeschwindigkeit von C = 3x 

Verbrauchsgeschwindigkeit von A  

�  
dt
Bd

dt
Ad

dt
Cd

dt
Dd ][

2
1][][

3
1][

-=-== ! 

Allgemein also: 
dt
Jd

v
J

][1
n

= ; wobei � J (Ny) der stöchiometrische Koeffizient der Substanz J ist (und die � J für 

Produkte positiv und für Edukte negativ [(Produkte) – (Edukte) = 0] gezählt werden). Damit hat man eine ein-

deutige Reaktionsgeschwindigkeit für die gesamte Reaktion!  

- Geschwindigkeitsgesetze und Geschwindigkeitskonstanten  

In den meisten Fällen sind Reaktionsgeschwindigkeiten (v als „Fau“, nicht als Ny!) proportional zu irgendeiner 

Potenz der Konzentration der Reaktanten. Z.B. kann eine Reaktion proportional zu den Konzentrationen zweier 

Reaktanten sein: 

v = k [A][B] 

Beide Reaktanten erscheinen hier in der ersten Potenz, k nennt man die Geschwindigkeitskonstante, die nicht 

von den Konzentrationen der Reaktanten, aber von der Temperatur abhängt. Eine solch experimentell ermittelte 

Gleichung bezeichnet man als Geschwindigkeitsgesetz der Reaktion. �  Ein Geschwindigkeitsgesetz ist also 

eine Gleichung, die die Geschwindigkeit einer Reaktion als Funktion der Konzentrationen aller Teilchen aus-

drückt, die für die Reaktion von Bedeutung sind! 

Geschwindigkeitsgesetze erlauben es, jederzeit die Zusammensetzung des Reaktionsgemisches zu errechnen 

können und können einen wichtigen Hinweis auf den Mechanismus liefern, nach dem die Reaktion abläuft, da 

jeder vorgeschlagene Mechanismus erst mal mit dem experimentell ermittelten Geschwindigkeitsgesetz über-

einstimmen muss! 

- Die Reaktionsordnung  

Die Potenz, mit der die Konzentration eines bestimmten Teilchens in im Geschwindigkeitsgesetz einer Reaktion 

erscheint, ist die Ordnung der Reaktion bezogen auf dieses Teilchen. Die gesamte Reaktionsordnung einer Re-

aktion ist die Summe der Ordnungen bezüglich aller beteiligten Substanzen. Reaktionsordnungen müssen kei-

nesfalls ausschließlich ganzzahlig sein! 

- Die Bestimmung des Geschwindigkeitsgesetzes  

Um eine Reaktionsgeschwindigkeit experimentell zu untersuchen, müssen wir zunächst alle Reaktionsprodukte 

identifizieren und feststellen, ob irgendwelche Zwischenprodukte oder Nebenreaktionen von Bedeutung sind.  
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Eine Möglichkeit zur Bestimmung des Geschwindigkeitsgesetzes ist die so genannte Isoliermethode, bei der 

alle Reaktanten bis auf einen in großem Überschuss eingesetzt werden. 

Wenn z.B. ein Reaktant B in großem Überschuss eingesetzt wird, so kann [B] in guter Näherung während der 

gesamten Reaktion als konstant angesehen werden. Das tatsächliche Geschwindigkeitsgesetz könnte z.B. lau-

ten: v = k [A][B]. Wenn man nun näherungsweise [B] durch [B]0 ersetzen kann, so kann man schreiben:  

v = k’ [A] mit k’ = k [B]0! Dieses Geschwindigkeitsgesetz ist dann nur noch erster Ordnung (bezüglich A und 

auch insgesamt). Da dies allerdings nur in den genannten bestimmten Bedingungen gilt, spricht man von pseu-

do-erster Ordnung. Auch bei komplizierteren Geschwindigkeitsgesetzen schafft die Isoliermethode eine erheb-

liche Vereinfachung:  

][

][][

32

2
12

1

Bkk

BAk
v

+
=  wird mit großem Überschuss an B zu v = k [A]2 mit 

032

2/1
01

][

][

Bkk

Bk
k

+
= !  

Man erhält also ein Geschwindigkeitsgesetz pseudo-zweiter Ordnung, das sich viel leichter identifizieren und 

untersuchen lässt als das vollständige Geschwindigkeitsgesetz. Da man aber letztlich doch das volle Ge-

schwindigkeitsgesetz bestimmen will, muss man die Isoliermethode der Reihe nach auf alle Reaktanten anwen-

den… 

Häufig verwendet man in Verbindung mit der Isoliermethode das Verfahren der Anfangsgeschwindigkeiten, 

bei dem man die Reaktionsgeschwindigkeit zu Beginn der Reaktion für verschiedene Anfangskonzentrationen 

der Reaktanten bestimmt, usw. (nicht so wichtig). 

Integrierte Geschwindigkeitsgesetze 

Mit dem Verfahren der Anfangsgeschwindigkeiten erhält man möglicherweise nicht das vollständige Geschwin-

digkeitsgesetz, da in einer komplexen Reaktion auch die Produkte an der Reaktion beteiligt sein und die Reakti-

onsgeschwindigkeit beeinflussen können, sobald sie in merklicher Konzentration vorliegen. 

�  Um sicher sein zu können ist ein Vergleich mit den Geschwindigkeiten während der gesamten Reaktion nötig! 

Geschwindigkeitsgesetze sind Differentialgleichungen. Um die Konzentrationen als Funktion der Zeit zu erhalten, 

müssen wir sie integrieren… 

- Reaktionen erster Ordnung 

Für die Verbrauchsgeschwindigkeit (v = d[A]/dt) eines Reaktanten A in einer Reaktion erster Ordnung gilt: 

][
][

Ak
dt
Ad

-= ; Umformen zu: dtk
A
Ad

*
][
][

-= und direkt integrieren; [A] bei t=0 �  [A]0, [A] bei t �  [A].  

�  

 -=
tA

A

dtk
A
Ad

0

][

][

*
][
][

0

; nach Integration erhält man dann: tk
A
A

*
][
][

ln
0

-=��
�

�
��
�

�
 oder auch [A] = [A]0*e

-kt . 

Wie die zweite Gleichung in der vorherigen Zeile zeigt, erhält man für eine Reaktion erster Ordnung bei Auftra-

gung von ln([A]/[A]0) gegen t eine Gerade mit der Steigung –k. Aus der ganz rechten Gleichung wird besonders 

deutlich, dass die Konzentration der Reaktanten in einer Reaktion erster Ordnung exponentiell abnehmen (je 

größer der Betrag von k, desto „steiler“ fällt der Graph anfänglich nach unten…). 

- Halbwertszeiten 

Eine nützliche Größe im Zusammenhang mit der Geschwindigkeit einer Reaktion erster Ordnung ist die Halb-

wertszeit t1/2 mit [A] = ½ [A]0. Man erhält aus obiger Gleichung: 

2ln
2
1

ln
][

][
ln*

0

02
1

=-=��
�

�
��
�

�
-=

A

A
tk ; und damit 

kk
t

7,02ln
2/1 »=  
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Das Entscheidende ist, dass für eine Reaktion erster Ordnung die Halbwertszeit eines Reaktanten nicht von 

seiner Anfangskonzentration abhängt! 

- Reaktionen zweiter Ordnung 

Das Geschwindigkeitsgesetz für eine Reaktion zweiter Ordnung bezüglich eines Reaktanten A ist  

]²[
][

Ak
dt
Ad

-=  �  Integration: dtk
A
Ad

*
]²[
][

=- ; (Integrationsgrenzen vgl. oben) �  

 =-
tA

A

dtk
A
Ad

0

][

][

*
]²[
][

0

�   

Damit lautet dieses Gesetz in integrierter Form: tk
AA

*
][

1
][

1

0

=- ; bzw.: 
0

0

][**1

][
][

Atk

A
A

+
= ! 

Aus der ersten Gleichung der vorherigen Zeile kann man ersehen, dass die Auftragung von 1/[A] gegen t bei ei-

ner Reaktion zweiter Ordnung bezüglich A eine Gerade ergibt, deren Steigung gleich der Geschwindigkeitskon-

stante k ist! Mit der Gleichung rechts daneben lässt sich die Konzentration von A zu einem beliebigen Zeitpunkt 

der Reaktion bestimmen. Setzt man die t1/2 (und [A] = ½[A]0) ein, so erhält man 
0][

1
2
1

A
t µ . Im Gegensatz zu 

den Reaktionen erster Ordnung ist hier also die Halbwertszeit nicht konstant, sondern abhängig von der Kon-

zentration des Reaktanten. 

Ein anderes Geschwindigkeitsgesetz zweiter Ordnung ist jeweils erster Ordnung in zwei verschiedenen Reak-

tanten: Reaktion: A + B �  Produkte 

]][[
][

BAk
dt
Ad

-= ; Die Herleitung des integrierten Geschwindigkeitsgesetzes ist glaub’ ich hier nicht nötig, 

weil’s auch recht kompliziert ist. Das Ergebnis: ��
�

�
��
�

�

-
=

0

0

00 ]/[][

]/[][
ln

][][
1

*
AA

BB

AB
tk .  

Dimerisierung, etc. siehe Versuchsanleitung!! 

 

2-II.1) Rotierende Scheibe 
Elektrochemie, Kathoden- und Anodenprozesse …  
 

Ein nützliches Hilfsmittel zur Untersuchung der Kinetik von Elektrodenprozessen 

ist die rotierende Scheibenelektrode. Die Rotation der Elektrodenoberfläche be-

wirkt eine stetige Strömung der Lösung über die Oberfläche. Das Strömungs-

muster kann berechnet werden, so dass man den Grenzstrom mit der Rotations-

geschwindigkeit der Elektrode verknüpfen kann. 

Wenn Elektronen eine Elektrode verlassen und in der umgebenden Elektrolytlö-

sung die Konzentration der Kationen verringern, wird die Elektrode gegenüber 

der Lösung positiv geladen. Das einfachste Modell der Grenzfläche ist eine e-

lektrische Doppelschicht, die aus einer Schicht positiver Ladung an der Ober-

fläche. Ein genaueres Bild liefert z.B. das Helmholtz-Modell der Doppelschicht, 

das annimmt, dass sich die solvatisierten Ionen entlang der Oberfläche der Elekt-

rode aufreihen, aber durch die Moleküle ihrer Solvathülle in einer bestimmten 

Entfernung von ihr gehalten werden.  

Alles weitere Wichtige ist gut in der Versuchsbeschreibung erklärt!  
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2-III.3) Rastertunnelmikroskopie 
Schrödinger-Gleichung, Tunneleffekt, Fermienergie, Kristallstruktur des Graphit 
 

Schrödinger-Gleichung 

Im Jahre 1926 schlug der österreichische Physiker Erwin Schrödinger eine Gleichung vor, mit der man die Wel-

lenfunktion eines beliebigen Systems berechnen konnte. Die Schrödinger-Gleichung für ein Teilchen der Masse 

m, das sich mit der Energie E in einer Dimension (entlang x) bewegt, lautet:  

yy
y

ExV
dx

d
m

=+- )(
2 2

22�
 

V(x) beschreibt die potentielle Energie des Teilchens. 

Kurzer Überblick über die Theorie der Quantenmechanik 

Die Theorie der Quantenmechanik erklärt und quantifiziert Effekte, die in der klassischen Physik nicht berücksich-

tigt werden: 

- Die Werte von messbaren Größen  (Observablen) eines Systems können nur bestimmte diskrete Werte an-

nehmen. Die kleinsten Energiesprünge dieser Observablen werden Quanten bezeichnet. 

- Elektromagnetische Wellen zeigen unter bestimmten Umständen Teilchencharakter und Materie zeigt unter 

bestimmten Umständen Wellencharakter (Welle-Teilchen-Dualismus) 

- Bestimmte Paare von Observablen, z.B. Ort und Geschwindigkeit eines Teilchens, können nie beide gleichzeitig 

gemessen werden (�  Heisenbergsche Unschärferelation) 

Der Tunneleffekt 

Klassische Betrachtungsweise:  

Ein Teilchen fliegt auf einen Potentialwall (Potential größer als Gesamtpotential des Teilchens) zu und wird an 

diesem elastisch reflektiert. 

Quantenmechanisch: 

Ein Teilchen kann einen Potenzialbereich, solange das Potential nicht unendlich wird mit einer gewissen Wahr-

scheinlichkeit durchlaufen. Das Durchdringen klassisch verbotener Bereiche nennt man Tunneleffekt 

 

Mit Hilfe der Schrödinger-Gleichung (s.o.) kann man die Wahrscheinlichkeit berechnen, dass ein Teilchen der 

Masse m durch eine Potentialbarriere tunnelt. 

Realer Tunnelkontakt:  

- Das Einteilchenmodell ist auf Festkörper nicht mehr anwendbar, da die Elektronen Bänder mit einer energieab-

hängigen Zustandsdichte bilden. 
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- Bei Metallen ist das oberste Band bis zum Ferminiveau EF gefüllt  

- Beim STM sind die Ferminiveaus der Spitze und der Probe gegeneinander verschoben, da eine Tunnelspan-

nung UT an der Probe anliegt. 

- Bei positiver Tunnelspannung können Elektronen aus der Spitze in unbesetzte Zustände der Probe tunneln.  

 

 

 

 

Links: Energiediagramm für eine Tunnel-

strecke der Dicke d zwischenzwei Metallen. 

Elektronen tunneln aus Zuständen des Me-

talles M1 zwischen EF(1) und EF(2) in unbe-

setzte Zustände des Metalles M2. 

 

Die Potentialbarriere wird – außer durch den Abstand 

und die Tunnelspannung – durch die Austrittsarbeiten 

der Elektronen bestimmt. 

 

 

 

 

 

 

 

Funktionsarten des STM 
Zwei Betriebsarten: Rastern der Oberfläche bei konstantem Tunnelstrom (a) oder konstanter Abtasthöhe (b): 
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Graphitstruktur 

 

 

 

 

Eingangskolloquium: 

Stichworte:  

ideales & reales Gas, Hauptsätze der Thermodynamik, Carnotscher Kreisprozess, Joule-Thomson-Effekt, kineti-
sche Gastheorie 

Grundwissen: 

Wärmekapazität, innere Energie, Enthalpie, Entropie 
 

 

Stoff des Eingangskolloqus s. Herausgeschriebenes zur Zwischenprüfung und zum Einganskolloquium!  
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