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1. Chemisches Gleichgewicht

A. Einfihrung und Wiederholung

Nachdem Sie im Lehrbrief 1 gelernt haben, die chemischen Reaktionen
vom Standpunkt der in den Elektronenhiillen ablaufenden Ver-
dnderungen zu betrachten, werden Sie in diesem Kapitel erfabren, in
welcher Weise der Ablauf chemischer Reaktionen von den duBeren
Bedingungen abhéngig ist.

Zum Verstdndnis des neuen Lehrstoffs miissen Sie Klarheit besitzen
iiber die bei chemischen Reaktionen auftretenden Volumenverhéalt-
nisse und Energieumsetzungen (vgl. Lbr. 1).

Da es sich bei den fiir die folgenden Kapitel gewéhiten Beispielen zum
Teil um Jonenreaktionen handelt, miissen Sie Ionengleichungen
verstehen und selbst aufstellen kénnen (vgl. Lbf. 1).

AuBerdem miissen Sie den Unterschied zwischen einem homogenen
und einem heterogenen Gemenge kennen.

B. Stoffvermittlung
1.1. Umkehrbarkeit chemischer Reaktionen

Wir sind im Lehrbrief 1 zundchst von der Annahme ausgegangen, daf}
chemische Reaktionen in einer bestimmten Richtung verlaufen: Aus
den Ausgangsstoffen werden im Verlauf der Reaktion die End-
produkte gebildet. Ein Richtungspfeil verbindet die beiden Seiten
der chemischen Gleichung und sagt Thnen damit eindeutig, welches
die Ausgangs- und welches die Endstoffe der Reaktion sind.

Bei der Behandlung der elektrolytischen Dissoziation haben wir aber
bereits angedeutet, daB chemische Reaktionen umkehrbar sind. Wir
wollen das jetzt in einem Versuch zeigen.

Versuch 1-1

Wir erhitzen in einem Reagenzglas, das durch einen Gummischlauch
mit einer Gasmefglocke verbunden ist, Magnesiumkarbonat. Nach
kurzer Zeit zeigt das Absinken des Wasserspiegels in der GasmefBglocke
an, dafl beim Erhitzen des Magnesiumkarbonats ein Gas entstanden
ist. Es handelt sich um Kohlendioxid:

MgCOs — MgO -+ CO2 (1-1a)
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Lassen wir das Reagenzglas erkalten, so steigt der Wasserspiegel in der
GasmeBglocke wieder an, da sich das Kohlendioxid mit dem Magne-
siumoxid zu Magnesiumkarbonat umsetzt:

MgO + COz -~ MgCOs (1-1b)

Bei der Reaktion (1-1b) handelt es sich um eine Umkehrung der
Reaktion (1-1a). Wir konnen beide Vorginge in einer Gleichung zu-
sammentfassen :

MgCOs 2> MgO + CO: 1-1)

karbonat

Magne- i&3s00, Gasmeliglocke
7 Kohlendioxid

oxid

MgO+C0,~=MgCO,

Bild 1-2. Bildung von Magnesiumkarbonat

/
Je nach den duBeren Bedingungen, in diesem Falle der Temperatur,
verlduft die in Gleichung (1-1) wiedergegebene chemische Reaktion
entweder nach rechts oder nach links.
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Wenn gasformiges Kohlendioxid unter Druck in Wasser eingeleitet
wird (Herstellen von Selterswasser), so spielt sich neben dem physika-
lischen Vorgang des Losens auch ein chemischer Vorgang ab. Ein ge-
ringer Teil des Kohlendioxids bildet mit dem Wasser Kohlenséaure,
die sich durch eine — allerdings schwache — Rotfirbung von Lackmus-
. papier nachweisen 1aft: *

CO: + H20 - H2COs (1-2a)

Andererseits wissen Sie, dal die Kohlensdure wenig stabil ist und beim
Offnen einer Seltersflasche und noch stirker beim Erwirmen von
Selterswasser in Kohlendioxid und Wasser zerfallt :

H>CO; - CO:2 -|— H-20 (1-2b)

Auch diese beiden Gleichungen lassen sich zu einer Gleichung zusam-
. menfassen: /

COz + Hz0 2 HaC0s )

Wie Sie bereits im Lehrbrief 1 erfuhren, sind auch die Dissoziations-
reaktionen umkehrbar. In konzentrierter Schwefelsdure liegen nur
Molekiile und keine Ionen vor. Wird konzentrierte Schwefelsdure durch
vorsichtiges Eingieflen in kaltes Wasser verdiinnt, so dissoziieren die
Molekiile :

HaS04 — 2 Ht 4 S042- (1-3a)
Mit steigender Verdiinnung nimmt bekanntlich der Anteil der
dissoziierten Molekiile zu (vgl. Lbr. 1). Die Reaktion verlduft dabei in
der durch die Gleichung (1-3a) angegebenen Richtung.
Wird jedoch einer verdiinnten Schwefelsdurelosung durch Verdampfen
Wasser entzogen, so nimmt die Konzentration zu und gleichzeitig der
Anteil der dissoziierten Molekiile ab. Die Ionen treten in zunehmendem
Mage zu undissoziierten Molekiilen zusammen:

2 H+ + 8042~ - HS0,4 (1-3b)
Die Reaktion nimmt also jetzt den umgekehrten Verlauf.

Wir konnen auch hier beide Reaktionen zu einer Gleichung zusammen-
fassen:

H:S04 2> 2 H + S04~ (1-3)

Diese drei Beispiele sollen gentigen. Im allgemeinen gibt es zu jeder
Reaktion eine Gegenreaktion :

Chemische Reaktionen sind im Prinzip umkehrbar.

Es erhebt sich nun die Frage, welche Faktoren dafiir mafgebend sind,
ob eine Reaktion in der einen oder in der anderen Richtung verlduft.
In unseren drei Beispielen war das abhingig von der Temperatur
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(Gleichung 1-1), vom Druck (Gleichung 1-2) und von der Konzentra-
tion (Gleichung 1-3).

Allgemein 148t sich sagen:

Die Richtung, in der eine chemische Reaktion verliduft, hiingt von
den duberen Bedingungen ab.

Es sei schon an dieser Stelle gesagt, dal eine betrichtliche Anzahl von
Reaktionen praktisch nur in einer Richtung ablauft, da fiir den
Ablauf in der entgegengesetzten Richtung extreme Reaktionsbedin-
gungen noétig wiren. Hierzu gehort z. B. die bekannte Umsetzung von
Eisen und Schwefel zu Eisen(IT)-sulfid:

Fe + S — FeS

Das Eisen(II)-sulfid 1afit sich praktisch nur auf dem Umweg iber an-
dere Verbindungen wieder in Schwefel und Eisen zerlegen.

Zusammentfassend kénnen wir feststellen, daBl der Ablauf einer chemi-
schen Reaktion nur dann richtig eingeschéitzt werden kann, wenn die
duBeren Bedingungen beriicksichtigt werden. Hier ist das Gesetz der
Dialektik vom allseitigen Zusammenhang der Dinge und Er-
scheinungen wirksam (vgl. Lehrmaterial Marxismus-Leninismus,
Thema: Der dialektische und historische Materialismus).

1.2. Das chemische Gleichgewicht

Fiir unsere weiteren Betrachtungen wéhlen wir eine wirtschaftlich
auBerordentlich wichtige Reaktion als Beispiel, die Synthese des
Ammoniaks aus den Elementen:

Ns 4 3 Hs - 2 NH; (1-4a)
Diese Reaktion lduft nur unter bestimmten Bedingungen ab, auf die
wir im néchsten Abschnitt eingehen werden.
Die Ammoniaksynthese ist unsere wichtigste Quelle fiir die Gewinnung
von Stickstoffdiingemitteln und anderen Stickstoffverbindungen. Sie
wird in unserer Republik im VEB Leunawerke ,,Walter Ulbricht‘
durchgefiihrt. :

Auch hier handelt es sich um eine umkehrbare Reaktion. Bei hohen
Temperaturen zerfillt das Ammoniak wieder in seine Elemente:

2NH3 - N2 + 3 Hs (1-4b)
Wenn wir beide Reaktionen zusammentassen, erhalten wir:
Hinreaktion

Ne+3H:—— — 2NH, (1-4)

Riickreaktion




Die durch den nach rechts gerichteten Pfeil wiedergegebene Reaktion
wird als Hinreaktion, die durch den nach links gerichteten Pfeil
wiedergegebene als Riickreaktion bezeichnet.

Hin- und Rickreaktion laufen nicht unabhéngig voneinander ab,
sondern stehen in engem Zusammenhang.

Wir wollen uns das an einem Gemisch aus einem Raumteil Stickstoff
und drei Raumteilen Wasserstoff vergegenwértigen, das sich'in einem
abgeschlossenen Reaktionsraum befindet. In diesem Gasgemisch setzen
sich stindig Wasserstoffmolekiile und Stickstoffmolekiile zu Ammo-
niakmolekiilen um ' (Hinreaktion: Bildung von Ammoniak). Sobald
aber die ersten Ammoniakmolekiile entstanden sind, beginnen sxolche
Molekiile in Stickstoffmolekiile und Wasserstoffmolekiile zu zerfallen
(Riickreaktion: Zerfall von Ammoniak).

Der Hinreaktion wirkt also die Riickreaktion entgegen. Daher kann
sich das Gemisch von Stickstoff und Wasserstoff (Bild 1-3. Ausgangs-
zustand A4) auch niemals restlos zu Ammoniak (Bild 1-3, Zustand B)
umsetzen, sondern es entsteht in jedem Falle ein Gasgemisch, das neben
Ammoniak auch noch Stickstoff und Wasserstoff enthilt (Bild 1-3,
Zustand G).

A G 8
[ o o]
Hz 8ildung M’ Hz N Ha Zerfall N Hg

Nz von NH; von NH3

Bild 1-3. Der Gleichgewichtszustand G des Ammoniakgleichgewichts
N3 + 3 He & 2 NHj stellt sich sowohl vom Ausgangszustand A (Stickstoff-
Wasserstoff-Gemisch) als auch vom Ausgangszustand B (Ammoniak) her ein.

Untersuchungen haben ergeben, daf} in diesem Gemisch (G) bei einer
Temperatur von 400 °C und einem Druck von 200 at — das sind
Bedingungen, die fir die grofitechnische Ammoniaksynthese in Be-
tracht kommen — 36 Vol.-% Ammoniak neben 64 Vol.-Y; Stickstoff
und Wasserstoff vorliegen.

Im Bild 1-4 wird der Verlauf der Reaktion dargestellt.

Zu Beginn der Reaktion, Zeitpunkt ¢ 4, sind 100 Vol.-%, des Ausgangs-
gemisches (A4) von Stickstoff und Wasserstoff (im Verhaltnis 1: 3) vor-
handen. Wihrend der Reaktion nimmt der Anteil des Stickstoff-Was-
serstoff-Gemisches im gleichen MaBle ab, wie der Anteil des Ammoniaks
zunimmt. Zum Zeitpunkt t¢ ist — bei 400 “C und 200 at — ein Ge-
misch aus 36 Vol.-%, Ammoniak und 64 Vol.-%, Stickstoff und Wasser-
stoff vorhanden. Wie das Diagramm zeigt, dndert sich nach dem Zeit-
punkt {¢ diese Zusammensetzung nicht mehr, solange Druck und Tem-
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Bild 1-4. Ammoniakgleichgewicht bei 400 °C und 200 at
(Ausgangszustand A: Stickstoff-Wasserstoff-Gemisch)

peratur unverdndert bleiben. Die Reaktion ist also offenbar zum Zeit-
punkt ¢¢ zum Stillstand gekommen.
Das erscheint aber nur nach auBen so. In Wirklichkeit herrscht in dem
Gasgemisch keine Ruhe. Die Bildung von Ammoniak (Hinreaktion)
und der Zerfall von Ammoniak (Riickreaktion) laufen weiterhin ab. -
Inder Anzahlderin der Sekunde entstehenden Ammoniakmolekiile haben
wir ein Maf fir die Reaktionsgeschwindigkeit der Hinreak-
tion,in der Anzahl der in der Sekunde zerfallenden Ammoniakmolekiile
dagegen ein Map fiir die Reaktionsgeschwindigkeit der Riick-
reaktion.

Als Reaktionsgeschwindigkeit gilt allgemein der in der Zeiteinheit

erzielte Stoffumsatz.
Wie wir bereits betonten, setzt die Riickreaktion schon ein, sobald die
ersten Ammoniakmolekiile gebildet wurden. Da anfangs sehr viele
Stickstoff- und Wasserstoffmolekiile, aber sehr wenig Ammoniakmolekiile
zur Verfiigung stehen, ist zunéchst die Geschwindigkeit der Hinreak-
tion viel grofer als die Geschwindigkeit der Riickreaktion. Durchdenken
Sie das griimdlich! Das hat zur Folge, daB der Anteil des Stickstoff-
Wasserstoff-Gemischs immer geringer und der Anteil des Ammoniaks
immer groBer wird (vgl. Bild 1-4). Dadurch stehen immer mehr Am-
moniakmolekiile fiir einen Zerfall zur Verfiigung, so dafl die Geschwin-
digkeit der Riickreaktion zunimmt. Andererseits stehen immer
weniger Stickstoff- und Wasserstoffmolekiile fiir die Bildung von
Ammoniak zur Verfiigung, so dal die Geschwindigkeit der Hin.
reaktion abnimmt.
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Der Verlauf der Kurven in Bild 1-4 zeigt, daB die Ammoniakbildung
zunéchst rasch erfolgt und dann immer langsamer wird. Das beruht
darauf, daBl wihrend des Gesamtablaufs die Geschwindigkeit der Hin-
reaktion (Bildung des Ammoniaks) stindig abnimmt, wihrend die Ge-
schwindigkeit der Riickreaktion (Zerfall des Ammoniaks) sténdig zu-
nimmt. Betrachten Sie daraufhin genaw den Verlauf der Kurven im
Bild 1-4!

Wenn die Geschwindigkeit der Hinreaktion stindig abnimmt und die
Geschwindigkeit der Riickreaktion stindig zunimmt, muB schlieBlich
ein Zeitpunkt (t¢) erreicht werden, in dem die Geschwindigkeit der
Riickreaktion gleich der Geschwindigkeit der Hinreaktion ist. Dann
zerfallen in der Sekunde ebenso viele Ammoniakmolekiile wie gebildet
werden. Die Zusammensetzung des Gasgemisches dndert sich dann
nicht mehr (vgl. Bild 1-4).

Pa Hin- und Riickreaktion einander die Waage halten, ist der Reak-
tionsablauf nach auBlen zum Stillstand gekommen. Dieser Zustand
wird als Gleichgewichtszustand bezeichnet. Im Bild 1-4 ist ¢¢
der Zeitpunkt, zu dem der Gleichgewichtszustand erreicht wird.

Da Hin- und Riickreaktion auch weiterhin ablaufen, handelt es sich
hier um ein dynamisches Gleichgewicht, im Gegensatz zum statischen
Gleichgewicht, wie es beispielsweise von gleichméaBig belasteten Waag-
schalen bekannt ist.

Das chemische Gleichgewicht ist ein dynamisches Gleichgewicht.

Das von der Gleichung
N2 + 3 Ha2 2 NH;s

wiedergegebene chemische System wirdals Ammoniakgleichgewicht
bezeichnet.

Das Verhiltnis, in dem die auf den beiden Seiten der Gleichung stehen-
den Stoffe vorliegen, wird als Lage des Gleichgewichtes bezeich-
net. Bei 400 °C und 200 at sind im Gleichgewichtszustand neben
36 Vol.-% Ammoniak noch 64 Vol.-9, Stickstoff und Wasserstoff
vorhanden. Das Gleichgewicht liegt also noch auf der Seite des Stick-
stoff-Wasserstoff-Gemischs, d. h. auf der linken Seite der Gleichung.
(Es muf in diesem Zusammenhang betont werden, daf} die Auffassung,
im Gleichgewichtszustand sei die Menge der Ausgangsstoffe gleich der
Menge der Endprodukte, falsch ist).

Derselbe Gleichgewichtszustand @ wird — glelche duBere Bedingungen
vorausgesetzt — auch erreicht, wenn wir vom Ammoniak ausgehen,
wenn also B der Ausgangszustand ist. Vergleichen Sie hierau Bild 1-3!
In diesem Falle zerfdallt Ammoniak so lange in die Elemente, bis in
dem Gasgemisch das gleiche Verhdltnis von Stickstoff und Wasser-
stoff einerseits und Ammoniak andererseits vorliegt, das wir bei glei-
chen dulleren Bedingungen vom Ausgangszustand 4 her erhielten. Von
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A ausgehend, lduft die Reaktion in Richtung auf B bis zum Gleich-
gewichtszustand @. Von B ausgehend, liuft die Reaktion in Richtung
auf 4 ebenfalls bis zum Gleichgewichtszustand G. Im Bild 1-5 wird
dargestellt, wie sich das Ammoniakgleichgewicht einstellt, wenn wir
vom Ammoniak ausgehen.

Vol~%
100 +

8 -
NH,
1 6% N, H

60 -

04 36% NHs

N, H,
20 - 2 M2

tg te t—>

Bild 1-5. Ammoniakgleichgewicht bei 400 °C und 200 at.
(Ausgangszustand B: Ammoniak)

Durch einen Vergleich der Bilder 1-4 und 1-5 konnen Sie feststellen,
dalB sich zum Zeitpunkt t¢ dasselbe Gleichgewicht eingestellt hat,
unabhéngig davon, ob der Ausgangszustand 4 (1009, Stickstoff und
W asserstoff) oder der Ansgangszustand B (1009, Ammoniak) vorlag.
Wihrend das Bild 1-5 nur von theoretischem Interesse ist, gibt
Bild 1-4 den Verlauf der technischen Ammoniaksynthese wieder.

Was hier am Beispiel der Ammoniaksynthese dargestellt wurde, gilt
im Prinzip fir alle chemischen Reaktionen:

Bei einem chemischen Vorgang laufen Hinreaktion und Riickre-
aktion gleichzeitig ab, wobei schlieBlich ein Gleichgewichtszustand
erreicht wird, bei dem der durch die Hinreaktion und der durch
die Riickreaktion verursachte Stoffumsatz gleich groB ist.

Allerdings gilt das in dieser allgemeinen Form nur fiir homogene
Reaktionen, d. h. fir Reaktionen, die innerhall) eines homogenen
Systems ablaufen. Es gibt zwei homogene Systeme: die Gasgemische
und die Losungen. Beide erscheinen als einheitliche Stoffe, obwohl es
sich um Gemenge handelt.
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Davon miissen wir die heterogenen Reaktionen unterscheiden, d. h.
die Reaktionen, die in heterogenen Systemen ablaufen. Um hetero-
gene Systeme handelt es sich stets dann, wenn die an der Reaktion beteilig-
ten Stoffe in verschiedenen Aggregatzustinden vorliegen, z.B. bei der
Verbrennung von Kohlenstoff zu Kohlendioxid:

C 4+ 0z - CO2

fest gasf. gasf.

Bei dieser Reaktion liegen eine feste Phase und eine gasfériige Phase vor.
Da sich Gase unbegrenzt mischen lassen, kann in cinem heterogenen S,
stets nur eine gastérmige Phase vorliegen. Dagegen kénnen mehrerc feste
und mehrere flilssige Phasen nebeneinander vorliegen.

Zwei feste Phasen liegen z. B. in einem Eisen-Schwefel-Gemenge vor. Nach
der Umsetzung zu Eisen(IT)-sulfid

Fe + 8 — FeS
handelt es sich nur noch um eine Phase.

Um zwel flissige Phasen handelt es sich, wenn zwei nicht miteinander
mischbare Flissigkeiten nebeneinander vorliegen. Dabei ist es gleichgiiltig,
ob die beiden fliisssigen Phasen durch cine Trennungsfliche voneinander
abgegrenzt sind (z. B. Olschicht anf Wasser) oder ob die cine in der anderen
fein verteilt vorliegt (Emulsion, z. B. bei der Milch: Fetttréptchen in
‘Wasser).

Wenn Sie diese Ausfithrungen aufmerksam gelesen haben, werden Sie jetzt
auch verstehen, welcher Inhalt hier dem Begriff Phase zukommt:

Phasen sind in sich homogene Bereiche eines heterogenen Systems, die
sich in ihren Eigenschaften deutlich voneinander unterscheiden und durch
scharfe Trennflichen (Phasengrenzflichen) voneinander abgegrenzt sind.
Homogene Systeme bestehen aus einer Phase, heterogene Systeme aus
zwei oder mehr Phasen. :

Auch bei den heterogenen Systemen liegen Gleichgewichte vor, jedoch sind
die Zusammenhénge hier komplizierter.

AbschlieBend sei folgendes nochmals betont:

Wenn Sie eine mit dem Doppelpfeil geschriebene Gleichung betrachten,
miissen Sie immer daran denken, dafi sich bei der von dieser Qleichuny
wiedergegebenen Umsetzung ein Gleichgewichtszustand einstellt, bei dem

Ausgangsstoffe und Endprodukte in einem ganz bestimmten — von den
duferen Bedingungen abhingigen — Verhdltnis nebeneinander vor-
liegen.

In welcher Weise die duBeren Bedingungen die Lage chemischer Gleich-
gewichte beeinflussen, werden Sie im nachsten Abschnitt erfahren.
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1.3. Die Verschiebung der Lage eines chemischen Gleichgewichts
Die Gleichgewichtslage hingt von drei Faktoren ab:

a) von dem Druck, unter dem die Reaktionsteilnehmer stehen,
b) von der Temperatur, bei der die Reaktion ablauft,

¢) vom Mengenverhaltnis (von den Konzentrationen) der an der
Reaktion beteiligten Stoffe.

In welcher Weise diese drei Faktoren die Lage des Gleichgewichts
beeinflussen, wird durch das Prinzip vom kleinsten Zwang
bestimmt :

Ubt man auf ein System, das sich im Gleichgewichtszustand be-
findet, durch Anderung der dulleren Bedingungen einen Zwang
aus, so verschiebt sich die Lage des Gleichgewichts derart, daf
der duBere Zwang vermindert wird.

Das System weicht dem #uBeren Zwang aus.

Es handelt sich hier um eine GesetzmaBigkeit, die von dem franzosi-
schen Chemiker Le Chatelier! und dem deutschen Physiker Braun?
in den achtziger Jahren des vorigen Jahrhunderts erkannt wurde und
daher auch als Prinzip von Le Chatelier und Braun bezeichnet wird.
Wir werden in den folgenden Beispielen dieses Prinzip heranziehen,
wenn wir den Einflu von Druck, Temperatur und Mengenverhiltnis
auf die Lage des Gleichgewichts betrachten.

1.3.1. Einflu8 des Druckes

Als Beispiel wihlen wir wieder die Synthese des Ammoniaks aus den
Elementen:
N: +3H: =2 NHa

Bei normalem Druck und normaler Temperatur liegt das Gleichgewicht
ganz auf der Seite des Stickstoff-Wasserstoff-Gemischs. Dies wird in der
vorstehenden Gleichung dadurch zum Ausdruck gebracht, da8 fiir die
Riickreaktion ein starker Pfeil verwendet wurde. Unter normalen
Bedingungen ist in einem Gemisch von Stickstoff und Wasserstoff
praktisch gar kein Ammoniak enthalten.

Die experimentellen Untersuchungen haben gezeigt, daBl mit zuneh-
mendem Druck das Gleichgewicht dieser Reaktion immer mehr auf die
rechte Seite der Gleichung, d. h. zugunsten des Ammoniaks, verscho-
ben wird. Aus Tafel 1-1 entnehmen Sie, wie mit steigendem Druck der
Anteil des Ammoniaks in einem im Gleichgewicht befindlichen Gas-
gemisch von Stickstoff, Wasserstoff und Ammoniak zunimmt.

1 H.L.Le Chatelier (1850 bis 1936), Professor der Chemie in Paris.
2 K. F. Braun (1850 bis 1918), Professor der Physik, zuletzt in Strafburg.
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Tafel 1-1
Ammoniakanteile im Gleichgewicht mit Stickstoff und Wasserstoff

in Abhingigkeit vom Druck bei einer konstanten Temperatur
von 400 °C

Druck Ammoniakanteil im Gasgemisch
lat 0,4 Vol.-9,
100 at 26 Vol.-%
200 at 36 Vol.-9%
300 at 46 Vol.-9%
600 at 66 Vol.-%
1000 at 80 Vol.-%

Diese experimentell ermittelten Tatsachen lassen sich mit Hilfe des
Prinzips vom kleinsten Zwang erkliren. Dazu miissen wir ermitteln,
welche Volumenverhiltnisse bei dieser Reaktion auftreten. Nach dem
Gesetz von Avogadro (vgl. Lbr. 1) nimmt ein Mol eines jeden Gases
unter gleichen Bedingungen das gleiche Volumen ein. Danach entstehen
aus einem Raumteil Stickstoff und drei Raumteilen Wasserstoff zwei
Raumteile Ammoniak :

Ne [+ ] He | Hy Hs

N

NH; NH3

4 Raumteile 2 Raumteile

Die Ausgangsstoffe nehmen also insgesamt vier Raumteile, das Reak-
tionsprodukt nimmt dagegen nur zwei Raumteile ein. Die Reaktion
verlduft von links nach rechts unter Volumenverminderung.

Nach dem Prinzip des kleinsten Zwanges wird bei einer Erhéhung des
Druckes diejenige Reaktion begiinstigt, die unter Volumenverminde-
rung ablauft, also bei unserem Beispiel die Hinreaktion, die Bildung von
Ammoniak. Das System Stickstoff-Wasserstoff-Ammoniak weicht
dem Zwang (Druckerhéhung) aus, indem ein Stoff mit kleinerem Vo-
lumen (Ammoniak) gebildet wird.

Die Riickreaktion, der Zerfall des Ammoniaks, wird durch die Druck-
erhéhung gehemmt, weil diese Reaktion unter VolumenvergroBerung
ablauft und damit der duBere Zwang noch vergréfert wiirde.
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Durch Druckerhéhung wird also die Lage des chemischen Gleichge-
wichts nach der Seite des Ammoniaks verschoben. Um bei der Ammo-
niaksynthese eine hohe Ausbeute zu erhalten, mufl demnach ein mog-
lichst hoher Druck angewendet werden. In der Technik wird mit
mindestens 200 at gearbeitet.
Ubereinstimmend mit dem Prinzip vom kleinsten Zwang kénnen wir
sagen:

Die Gleichgewichtslage einer chemischen Reaktion wird durch

Anderung des Druckes verschoben, wenn das Volumen der
Reaktionsprodukte von dem der Ausgangsstoffe verschieden ist.

Durch Druckerhéhung wird das Gleichgewicht nach der Seite der
Stoffe mit dem geringeren Volumen, durch Druckerniedrigung
nach der Seite der Stoffe mit dem groBeren Volumen verschoben.

Bs gibt auch Reaktionen, auf die die Verdnderung des Druckes keinen
EinfluB hat. Jodwasserstoff HJ, ein dem Chlorwasserstoff dhnliches farb-
loses Gas, zer.dllt beim Erwédrmen nach der Gleichung

2HJ — Hp + J2
in Wasserstoff und Joddampf.

Aus zwei Raumteilen des Ausgangsstoffes (HJ) entstehen hier zwei Raum-
teile der Endprodukte (Hp, Jz).

HT HI | - He | +] J2

2 Raumteile 2 Raumteile

Das Gesamtvolumen bleibt also bei dieser Reaktion unverdndert, und
daher kann sie durch Veriinderung des Druckes nicht beeinflult werden.

1.3.2. EinfluB der Temperatur

Auch fiir den EinfluB der Temperatur auf die Lage eines chemischen
Gleichgewichts kénnen wir die Ammoniaksynthese als Beispiel wihlen.
Wir miissen hierzu zunichst die thermochemische Gleichung (vgl.
Lbr. 1) niederschreiben:

Ne + 3 Ho = 2 NH; + 22 keal

Aus der Gleichung ist abzulesen, dal} es sich bei der Bildung des Am-
moniaks um eine exotherme Reaktion handelt, wihrend die Spaltung
des Ammoniaks in Stickstoff und Wasserstoff endotherm, d. h. unter
Aufnahme von Wéirmeenergie, verlauft. In Tafel 1-2 wurden einige
Werte zusammengestellt, die zeigen, wie der Ammoniakanteil im Gas-
gemisch von der Temperatur beeinflufit wird.
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Tafel 1-2
Ammoniakanteile im Gleichgewicht mit Stickstoff und Wasserstoff
in Abhéngigkeit von der Temperatur bei einem konstanten Druck
von 200 at

Temperatur | Ammoniakanteil im Gasgemisch
. 300 °C 63 Vol.-9, ‘
| 400°C 36 Vol.- % l
500 °C | 18 Vol.- % ‘
600 °C | 8 Vol.-% i
| 700 °C ‘l 4 Vol.- 9, j

Sie erkennen, daf sich bei Temperaturerhohung das Gleichgewicht
nach der Seite des Zerfalls verschiebt, da hierbei Wiarme verbraucht
wird.

Um eine hohe Ausbeute an Ammoniak zu erhalten, muB} also bei mog-
lichst niedrigen Temperaturen gearbeitet werden. In der Technik kann
man allerdings kaum unter 400 °C herabgehen, da sonst die Umsetzung
zu langsam abléduft. Wir werden darauf noch zuriickkommen.

Da samtliche chemische Reaktionen mit Energieumsetzungen verbun-
den sind, iibt die Temperatur auf alle chemischen Reaktionen einen
derartigen Einfluf aus. Wir kénnen daher allgemein sagen:

Bei Erhéhung der Temperatur wird ein chemisches Gleichgewicht
nach der Seite der Stoffe verschoben, zu deren Bildung Wirme-
energie verbraucht wird. Die endotherme Reaktion wird begiin-
stigt.

Bei Erniedrigung der Temperatur verlagert sich das Gleichgewicht
nach der Seite der Stoffe, bei deren Entstehung Wirmeenergie
frei wird. Die exotherme Reaktion wird begiinstigt.

Wir wollen das auf eine weitere Gleichgewichtsreaktion anwenden, auf
die fur die Schwefelsauregewinnung wichtige Synthese des Schwefel-
trioxids SOs aus Schwefeldioxid und Sauerstoff, die exotherm verlduft.

niedrige Temperatur
2805+ 0s ———— 2805 + 44 keal

hohe Temperatur

Bei niedrigen Temperaturen ist das Gleichgewicht nach der Seite des
Schwefeltrioxids verschoben, und damit ist die Ausbeute an Schwefel-
trioxid relativ hoch. UbermaBig hohe Temperaturen verschieben das
Gleichgewicht in Richtung des Zerfalls in Schwefeldioxid SOz und
Sauerstoff Oz und verschlechtern daher die Ausbeute an Schwefel-
trioxid SOs.
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1.3.3. EinfluB der Konzentration

Im Lehrbrief 1 haben Sie erfahren, daB die Stoffe nur in bestimmten
Massenverhiltnissen chemisch miteinander reagieren. Sie kennen auch den
Weg, wie diese Massenverhéltnisse aus einer chemischen Gleichung mit
Hilfe der Atom- bzw. Molekillmassen errechnet werden kénnen. Fir die
Synthese von Schwefeltrioxid ergibt sich folgendes:

SO; + 5 Os Z S0s
64 Massen- 16 Massen- 80 Massen-
teile teile teile

Bei der groBtechnischen Durchfithrung dieser Synthese bringt man jedoch
nicht ein Gemisch von 64 Massenteilen Schwefeldioxid und 16 Massentéilen
Sauerstoff in den Reaktionsofen, sondern verwendet ein Gemisch mit weit
hoherem Sauerstoffanteil. Man erreicht damit eine wesentlich gréfiere Aus-
beute an dem erstrebten Schwefeltrioxid. Ursache dieser Ausbeutesteige-
rung ist eine Verschiebung des Gleichgewichts der Reaktion nach rechts
zugunsten des Endproduktes. Die gleiche Wirkung liee sich mit einem
UberschuB an Schwefeldioxid erreichen; das wiére jedoch nicht sinnvoll,
da es gerade darum geht, das Schwefeldioxid, dessen Gewinnung erhebliche
Kosten verursacht, wirtschaftlich auszunutzen. Der in der Luft enthaltene
Sauerstoff steht dagegen in jeder Menge zur Verfligung.

Mit Hilfe des Prinzips vom kleinsten Zwang liBt sich das wiederum leicht
erkldren. Die 64 Massenteile Schwefeldioxid und die 16 Massenteile Sauer-
stoff setzen sich nicht vollstdndig miteinander um. Beim Erreichen des
Gleichgewichtszustandes liegen noch betrdchtliche Anteile an Schwefel-
dioxid und Sauerstoff im Gemisch mit dem entstandenen Schwefeltrioxid
vor. Ist jedoch Sauerstoff (oder auch Schwefeldioxid) im Uberschu vor-
handen, so weicht das chemische System dem #éuBeren Zwang (Erhéhung
der Konzentration eines Ausgangsstoffes) aus. Weiteres Schwefeldioxid
wird zu Schwefeltrioxid umgesetzt, bis eine neue, jetzt weiter nach rechts
verschobene Gleichgewichtslage erreicht ist. Die Ausbeute an Schwefel-
trioxid steigt.

Diese Tatsache trifft fiir alle chemischen Reaktionen zu:

Die Gleichgewichtslage einer chemischen Reaktion wird bei Erhé-
hung der Konzentration eines der Ausgangsstoffe auf die Seite der
Endprodukte verschoben, d. h., die Ausbeute an Endprodukten steigt.

Praktisch erhtht man immer die Konzentration des billigeren Ausgangs-
stoffes, wihrend man den teureren in geringerer Konzentration anwendet,
um ihn méglichst vollstindig umzusetzen.

Bei der technisch wichtigen Konvertierung des Kohlenmonoxids
CO + H20 <& CO: + He

wendet man einen Uberschu8 von Wasserdampf an, um das teure Kohlen-
monoxid moglichst vollstéindig umzusetzen und eine hohe Ausbeute an
Wasserstoff zu erhalten. An einer moglichst vollstdndigen Umsetzung des
Kohlenmonoxids CO ist man auch deshalb interessiert, weil dieses bei
der Verwendung des Wasserstoffs als Synthesegas, z. B. fur die Ammo-
niaksynthese, sehr stéren wiirde.
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Sie haben in den vorangegangenen Abschnitten erfahren, dafl Druck,
Temperaturund Konzentration die Lage eines chemischen Gleich-
gewichts beeinflussen. Um eine Gleichgewichtslage zu erreichen, die
eine moglichst hohe Ausbeute ergibt, nutzt man in der Praxis nicht
nur den EinfluB einer der drei angegebenen Faktoren aus, sondern
withlt die giinstigste Kombination von Druck, Temperatur und Kon-
zentrationsverhaltnissen.

1.4. Storungen des Gleichgewichtszustandes

Sie miissen beachten, da} sich ein chemisches Gleichgewicht nur in
einem geschlossenen System einstellt. Was das heiflt, sei am Beispiel
des technisch wichtigen Brennens von Kalkstein erldutert. Dabei
wird Kalziumkarbonat (Kalkstein) CaCOs; in Kalziumoxid
(gebrannten Kalk) CaO und Kohlendioxid COz zerlegt:

CaCO3 - Ca0O + CO:

Andererseits wird Kohlendioxid, wenn wir es iiber Kalziumoxid leiten,
von diesem gebunden, wobei Kalziumkarbonat entsteht:

(a0 + COz — CaCOs

Es handelt sich also um eine umkehrbare Reaktion, die wir als Gleich-
gewichtsreaktion niederschreiben konnen:

CaCO3 2 Ca0 + CO:

Wiirde es sich um ein geschlossenes System handeln, d. h., wiirden iir
das Brennen des Kalksteins in einem geschlossenen GefidB durch-
fithren, so kame die Reaktion zum Stillstand, lange bevor sdmtliches
Kalziumkarbonat verbraucht wire. Es wiirde sich ein Gleichgewichts-
zustand einstellen.

Ebensowenig kommt es zu einer vollstindigen Umsetzung, wenn wir in
cinem geschlossenen Gefifl Kohlendioxid auf Kalziumoxid einwirken
lassen. Auch hier stellt sich ein den herrschenden Bedingungen ent-
sprechender Gleichgewichtszustand ein.

Bei dem technischen Prozel des Kalkbrennens sind wir aber daran
interessiert, daB} sich das Kalziumkarbonat vollstindig zu Kalziumoxid
umsetzt. Das ist sehr leicht zu erreichen, indem man die Reaktion nicht
in einem geschlossenen, sondern in einem offenen System ablaufen
laBt, d. h. in einem Schacht- oder Ringofen, aus dem die Gasphase
standig abgefiihrt wird. Durch einen senkrecht nach oben gerichteten
Pfeil bringen wir das in der Gleichung zum Ausdruck:

CaCO; - CaO + CO2%

Da einer der Stoffe stindig aus dem System entweicht, kann sich hier
kein chemisches Gleichgewicht einstellen. Die Reaktion verlauft daher
vollstandig.
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Auch bei solchen Reaktionen wie der Umsetzung von Zink und Salz-
séure in einem offenen Gefd 3

Zn 4+ 2 HCl - ZnClp + Ha%

kann sich kein Gleichgewicht einstellen, da der entstehende Wasser-
stoff stdndig aus dem System austritt. Solange das eine Endprodukt
(Hz) entweicht, reagieren die Ausgangsstoffe (Zn, HCI) immer weiter
miteinander, um den auf der Seite der Endprodukte eintretenden
Verlust auszugleichen, bis schlieBlich einer der Ausgangsstoffe ver-
braucht ist.

Zusammenfassend kénnen wir feststellen:

In einem heterogenen System stellt sich kein chemisches Gleich-
gewicht ein, wenn einer der entstehenden Stoffe stindig aus dem
System austritt. Die Reaktion verlduft in diesem Falle vollstindig
in der Richtung, die zur Bildung dieses Stoffes fiihrt.

1.5. Einfliisse auf die Geschwindigkeit, mit der sich ein chemisches
Gleichgewicht einstellt

Nachdem wir bisher von der Lage des chemischen Gleichgewichts und
von den Moglichkeiten, die Lage des Gleichgewichts zu verschieben,
gesprochen haben, wollen wir in diesem Abschnitt zeigen, wie die
Geschwindigkeit beeinflut werden kann, mit der sich ein chemisches
Gleichgewicht einstellt.

Aus Abschnitt 1.2. (Bild 1-4) wissen Sie, daBl in einem Gemisch von
Stickstoff, Wasserstoff und Ammoniak bei 200 at und 400 °C im Gleich-
gewichtszustand 36 Vol.-%, Ammoniak vorliegen. Es vergeht allerdings
eine ziemlich lange Zeit, bis sich dieses Gleichgewicht eingestellt hat.
Mit anderen Worten: Ein Gemisch aus Stickstoff und Wasserstoff
miite stundenlang unter einem Druck von 200 at und einer Tempe-
ratur von 400 °C gehalten werden, ehe sich diese 36 Vol.-% Ammoniak
gebildet haben.

Es kann aber auf zweierlei Art erreicht werden, daf sich ein chemisches
Gleichgewicht beschleunigt einstelit:

1. durch Temperaturerhéhung,
2. durch Katalysatoren.

Beschéftigen wir uns zundchst mit dem Einfluf der Temperatur.
Durch Erwirmen des Reaktionsgemisches stellt sich das chemische
Gleichgewicht schneller ein. Alle chemischen Reaktionen verlaufen in
der Kilte langsamer als in der Warme. Beim absoluten Nullpunkt,
d. h. bei —273,16 °C, fénde tberhaupt keine Umsetzung mehr statt.

Wir konnen diesen EinfluB der Temperatur auf die Geschwindigkeit
des Ablaufs einer chemischen Reaktion an einem einfachen Versuch
beobachten:
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Versuch 1.2

Wir geben die gleiche Menge Zink in drei Reagenzgliser, die
eisgekiihlte verdiinnte Salzséure (Glas 1),
verdiinnte Salzsiure von Zimmertemperatur (Glas 2),
heiBle verdiinnte Salzsdure (Glas 3)

enthalten (Bild 1-6). Im Glas 1 ist die Wasserstoffentwicklung kaum

wahrzunehmen, im Glas 2 dagegen ist sie deutlich zu erkennen und im
Glas 3 schlieBlich verlduft sie ausgesprochen stiirmisch.

Glas1 Gtas2 Glas3
Wasserstoff
[ [ [
|| = s
0 0°°
o ° 0%
° 0 0 °:a'
verdiinnte o, o
Salzsiure—— of o
0 , o gg‘:o
0 of :
zink—) <) J
0°C 20°C 80°C

Bild 1-6. Mit zunehmender Temperatur wird die Geschwindigkeit einer
Reaktion beschleunigt.

Was wir mit diesem Versuch erldutert haben, gilt fiir alle chemischen
Reaktionen:

Je hoher die Temperatur ist, um so heftiger verliuft eine chemische
Reaktion.

Fiir alle Gleichgewichtsreaktionen ergibt sich daraus:

Je héher die Temperatur ist, bei der eine Gleichgewichtsreaktion

abliduft, um so schneller wird der Gleichgewichtszustand erreicht.
Beachten Sie, dal die Temperatur in zweifacher Hinsicht Einflul auf
das chemische Gleichgewicht ausiibt. Es wird die Lage des Gleich-
gewichts verschoben (Abschn. 1.3.2.), und es wird die Zeit beein-
fluBt, in der sich das Gleichgewicht einstellt.
Die bereits im Abschnitt 1.3.2. besprochene Oxydation des Schwefel-
dioxids zu Schwefeltrioxid ist ein anschauliches Beispiel fiir diese
doppelte Auswirkung der Temperatur:

280z + 02 2 2 SO3 + 44 kecal
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Um bei dieser Reaktion eine giinstige Ausbeute an Schwefeltrioxid SOs
zu erhalten, besteht einerseits die Forderung, mit moglichst niedrigen
Temperaturen zu arbeiten, da die Hinreaktion exotherm verlduft.
Andererseits stellt sich der Gleichgewichtszustand bei niedrigen Tempe-
raturen so langsam ein, dall sich nach angemessener Zeit erst ein
kleiner Teil des Schwefeldioxids SOz und des Sanerstoffs Oz umgesetzt
haben. Bei hohen Temperaturen stellt sich zwar das Gleichgewicht
rascher ein, gleichzeitig wird aber die Gleichgewichtslage, d. h. der
Schwefeltrioxidanteil im Gasgemisch, ungiinstig beeinflufit. Bei der
technischen Synthese des Schwefeltrioxids wird mit Temperaturen
von 400 bis 600 °C gearbeitet, bei denen das Gleichgewicht noch weit
auf der Seite des Schwefeltrioxids liegt (bei 400 °C 98%, SOs, bei 600 °C
76% S0s).

Aber selbst bei diesen verhéltnismafBig hohen Temperaturen wire die
Reaktionsgeschwindigkeit fiir eine brauchbare technische Synthese
noch zu gering, wenn man nicht gleichzeitig einen Katalysator (Reak-
tionsbeschleuniger) einsetzte. Die Wirkung eines Katalysators 1aBt sich
an einem einfachen Versuch zeigen.

Versuch 1-3

Wasserstoffperoxid zerfallt bei Zimmertemperatur sehr langsam in
Wasserstoff und Sauerstoff:

H:0: 2 H:0 + O (> 3 Oo)

Es ist daher kaum moglich, in einem Reagenzglas, das einige Milliliter
Wasserstoffperoxid enthélt, mit Hilfe eines glimmenden Holzspanes
Sauerstoff nachzuweisen. Geben wir aber eine Spatelspitze Mangan-
(IV)-oxid (Braunstein) zu, so setzt sofort eine heftige Sauerstoft-
entwicklung ein.

Versuch 1-4

Nachdem die Sauerstoffentwicklung aufgehort hat, wird der Braun-
stein abfiltriert und getrocknet. Geben wir ihn dann in ein zweites
Reagenzglas mit Wasserstoffperoxid, so 1ost er hier erneut eine heftige
Sauerstoffentwicklung aus.

Der Braunstein wurde also durch den Versuch 1-3 nicht verbraucht,
sondern er beschleunigte lediglich die Reaktion und ging unverandert
wieder aus ihr hervor.

Was hier an einem Beispiel gezeigt wurde, gilt im Prinzip fir alle
Katalysatoren. Merken Sie sich also:

Katalysatoren sind Stoffe, die die Geschwindigkeit einer chemi-
schen Reaktion erhéhen und dadurch bewirken, dafl sich das
Gleichgewicht beschleunigt einstellt.

Katalysatoren gehen aus der Reaktion unverindert wieder hervor.
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Katalysatoren haben also keinen EinfluB auf die Lage eines chemi-
schen Gleichgewichts; ihre Anwesenheit fithrt lediglich dazu, daB die
Gleichgewichtslage schneller erreicht wird.

Eine bemerkenswerte Erscheinung ist, daB ein Stoff, der eine bestimmte
Reaktion katalysiert, bei den meisten anderen Reaktionen wirkungslos
ist. Mit anderen Worten: Wie ein Schliissel nur zu einem bestimmten
SchloB (oder zu wenigen Schlossern) paflt, so wirkt ein Katalysator
nur auf bestimmte Reaktionen ein. Die Wirkungsweise der verschiede-
nen Katalysatoren erwies sich, soweit sie bisher aufgeklirt werden
konnte, als sehr kompliziert. Wir konnen auf diese Frage nicht naher
eingehen.

Bei den technisch verwendeten Katalysatoren handelt es sich meist
um Stoffe, die auf Grund von vielen praktischen Versuchen ausgewéahlt
wurden. Sehr oft sind solche Katalysatoren Gemenge verschiedener
Stoffe (sog. Mischkatalysatoren). In der Erforschung der katalytischen
Vorgénge wurden aber vor allem im letzten Jahrzehnt so bedeutende
Fortschritte erzielt, daB heute von einer Theorie der Katalyse
gesprochen werden kann.

Katalysatoren spielen in der chemischen Technik eine sehr grofle
Rolle, weil mit ihrer Hilfe Reaktionen bei relativ niedrigen Tempera-
turen mit ausreichender Reaktionsgeschwindigkeit durchgefiihrt wer-
den koénnen. Ohne Katalysator wiirden viele technische Reaktionen
Temperaturen verlangen, bei denen die Apparaturen oder die an der
Reaktion beteiligten Stoffe Schaden erlitten. Besondere Bedeutung
besitzen Katalysatoren fiir die exothermen Reaktionen, bei denen eine
Temperaturerhohung eine ungiinstige Gleichgewichtsverschiebung (in
Richtung der Ausgangsstoffe) bewirkt, z. B. fiir die bereits erwahnte
Synthese von Schwefeltrioxid SOz aus Schwefeldioxid SOz und Sauer-
stoff Q.. Hier kann durch Katalysatoren erreicht werden, daB die
Reaktion schon bei einer Temperatur, die eine einigermafen giinstige
Gleichgewichtslage zeigt, mit hinreichender Geschwindigkeit ablduft.
Im Bild 1-7 wird am Beispiel der Schwefeltrioxidsynthese der Einfluf}
veranschaulicht, den Temperatur und Katalysator auf die Zeit aus-
iiben, in der sich ein chemisches Gleichgewicht einstellt. Verfolgen Sie
die nachstehenden Uberlegungen Schritt fiir Schntt anhand dieses Dia-
gramms!

Bei 400 °C liegt das Gleichgewicht stark auf der Seite der Schwefel-
trioxidbildung:

2802 + O 2803

Bei dieser Temperatur stellt sich aber das Gleichgewicht so langsam
ein, daf bis zum Zeitpunkt ¢¢ eine fiir die technische Nutzung des Ver-
fahrens viel zu lange Zeit vergehen wiirde. Durch Temperaturerhohung
auf 600 °‘C kann zwar erreicht werden, daB sich das Gleichgewicht
wesentlich rascher (schon zum Zeitpunkt #'¢) einstellt, dabei wird aber
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Bild 1-7. EinfluB von Temperatur und Katalysator auf die Lage des
Gleichgewichts 2 SOz 4+ O2 & 2 8O3 und auf die Geschwindigkeit, mit der
sich dieses Gleichgewicht einstellt.

die Lage des Gleichgewichts erheblich in Richtung der Ausgangsstoffe
verschoben, wodurch die Ausbeute an Schwefeltrioxid betrichtlich
sinkt. AuBerdem ist auch bei 600 °C die Geschwindigkeit der Gleich-
gewichtseinstellung fiir eine wirtschaftliche Durchfithrung des Ver-
fahrens noch zu gering.

Durch Einsatz eines Katalysators (heute meist Vanadiumpentoxid
Va205) wird die Geschwindigkeit der Reaktion so stark beschleunigt,
daBl man schon bei der fiir die Ausbeute giinstigen Temperatur von
400 °C arbeiten kann. Der Gleichgewichtszustand ist dann zum Zeit-
punkt ¢ erreicht, wihrend er ohne Katalysator bei dieser Tempera-
tur erst zum Zeitpunkt ¢ erreicht wiirde.

Durch Einsatz eines Katalysators kann also bewirkt werden, daB
eine chemische Reaktion schon bei einer verhiltnismiBig niedrigen
Temperatur geniigend schnell abliuft.

Das ist fiir exotherme Reaktionen wichtig, da sie bei niedrigen Tempe-
raturen einé wirtschaftlich giinstige Gleichgewichtslage zeigen.

Den EinfluB} eines Katalysators auf die fiir eine Reaktion erforderliche
Mindesttemperatur kénnen wir gleichfalls im Versuch zeigen.

Versuch 1-5 §

Es ist nicht moglich, mit Hilfe einer Streichholzflamme ein Stiick
Wiirfelzucker in Brand zu setzen. Bringen wir jedoch eine Spur Ziga-
rettenasche an den Zucker, so 1aBt er sich ohne weiteres mit der Streich-
holzflamme entziinden. Die in der Zigarettenasche enthaltenen Metall-
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oxide wirken als Katalysatoren. Ohne Katalysator ist die Temperatur
der Streichholzflamme zu niedrig, um die Verbrennungsreaktion mit
nennenswerter Geschwindigkeit ablaufen zu lassen. Bei Anwesenheit
des Katalysators geniigt diese Temperatur, um Zucker zu entziinden.
Durch die bei seiner Verbrennung (Oxydation) entstehende Wirme
wird die erforderliche Temperatur auch dann aufrechterhalten, wenn
das Streichholz verbraucht ist, d. h., der Zucker brennt allein weiter.
Es ist interessant zu wissen, daf auch im lebenden Organismus Kata-
lysatoren eine bedeutende Rolle spielen. Sie werden als Fermente oder
Enzyme bezeichnet. Die Oxydation des mit der Nahrung aufgenomme-
nen Zuckers zu Kohlendioxid und Wasser erfolgt unter der kataly-
tischen Wirkung solcher Fermente im menschlichen Organismus be-
reits bei der Temperatur von +37 °C.

1.6. Das Zusammenwirken der verschiedenen Faktoren in der
Technik

Am Beispiel der Ammoniaksynthese (Haber-Bosch-Verfahren) wollen
wir nun noch zeigen, wie die verschiedenen Faktoren zusammenwirken,
die ein Gleichgewicht in seiner Lage oder in der Geschwindigkeit,
mit der es sich einstellt, beeinflussen.

Bild 1-8 zeigt, wie der Anteil des (im Gleichgewicht mit Stickstoff und
Wasserstoff vorliegenden) Ammoniaks von Druck und Temperatur
abhéngt. Eine derartige graphische Darstellung wird als Nomogramm
bezeichnet. Sie konnen daraus ablesen, daf} z. B. bei 200 at und 500 °C
etwa 18 Vol.-9%, und bei 300 at und 450 °C etwa 36 Vol.-%, Ammoniak
im Gasgemisch vorliegen. Ganz allgemein geht aus Bild 1-8 hervor, daf§
der Ammoniakanteil mit zunehmendem Druck und mit abnehmender
Temperatur steigt. Vergegenwirtigen Sie sich das anhand des Bildes 1-8!

Wie miissen nun die Bedingungen gewihlt werden, damit die Reaktion
No + 3 Ho 2 2 NHs + 22 keal

so verlduft, daB eine moglichst hohe Ausbeute an Ammoniak erreicht
wird ?

1. Die Lage des chemischen Gleichgewichts mufl moglichst weit nach
rechts, d.h. zugunsten der Bildung von Ammoniak, verschoben
werden.

a) Aus Abschnitt 1.3.1. wissen Sie, daB steigender Druck das
Gleichgewicht dieser Reaktion zugunsten der Ammoniakbildung
verschiebt, da das Volumen der Ausgangsstoffe (H, N2) groer
ist als das des entstehenden Ammoniaks.

Der Druckerhéhung sind allerdings bei der technischen Durch-
fithrung der Synthese dadurch Grenzen gesetzt, da dabei nicht
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Bild 1-8. Abhiingigkeit des im Gleichgewichtszustand vorliegenden Ammo-
nidkanteils von Druck und Temperatur

‘

nur die Anforderungen an die Druckbestdndigkeit der Appara-
turen, sondern auch die Anspriiche an die chemische Wider-
standsfahigkeit der verwendeten Werkstoffe (hochlegierte Stihle)
sehr rasch wachsen. Da auBlerdem der Ammoniakanteil — wie
aus dem Bild 1-8 abgelesen werden kann — keineswegs propor-
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tional dem Druck steigt (z. B. bei 100 at 10 Vol.-%, NHs, bei
600 at 42 Vol.-% NHs, jeweils auf 500 °C bezogen), wird das
Verfahren bei sehr hohen Driicken wieder unwirtschaftlich.

b) Im Abschnitt 1.3.2. wurde mitgeteilt, dal bei niedriger Tempe-

ratur das Gleichgewicht auf seiten des Ammoniaks liegt, da bei
der Bildung von Ammoniak Wirme frei wird. Hohere Tempera-
turen begiinstigen den Zerfall des Ammoniaks.

Die Temperatur kann aber nicht beliebig tief gehalten werden,
da die Reaktion bei niedrigen Temperaturen — wie wir unter
Punkt 2 naher betrachten werden — zu langsam abliuft.

2. Das chemische Gleichgewicht muB sich méglichst rasch einstellen.

a) Aus Abschnitt 1.5. wissen Sie, daB sich ein chemisches Gleich-

gewicht bei Temperaturerhohung beschleunigt einstellt. Dem
steht aber bei der Ammoniaksynthese — wie Sie unter Punkt 1b
erfahren haben — eine Verschlechterung der Gleichgewichtslage
entgegen.

b) Aber auch durch Katalysatoren kann — wie Sie aus Abschnitt
1.5. wissen — erreicht werden, daf} sich ein chemisches Gleich-
gewicht beschleunigt einstellt. Im Bild 1-9 wurde graphisch
dargestellt, wie ein Katalysator die Geschwindigkeit beeinflufit,
mit der sich das Ammoniakgleichgewicht einstellt. Durch den
Einsatz eines Katalysators wird der Gleichgewichtszustand nicht
erst zum Zcitpunkt t¢, sondern bereits zum Zeitpunkt t'¢
erreicht. Mit etwa 500 °C wurde eine Temperatur gefunden, bei
der sich mit Hilfe des Katalysators das Gleichgewicht noch hin-

Vol=%
20
T 6 18 % NH; 18% NH,

16
14
12
10

8

6

4

2

T
1) 4] ts ts t —

Bild 1-9. Bedeutung des Katalysators fiir die Ammoniaksynthese.
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reichend rasch einstellt, ohne daf die Lage des Gleichgewichts
schon allzusehr nach der Seite der Ausgangsstoffe (Hz, Na) ver-
schoben wird.

Wie aus Bild 1-8 hervorgeht, liegen bei 500 °C und 200 at aller-
dings nur 189, Ammoniak im Gleichgewicht vor. Daher ist es
notwendig, das Verfahren in einem KreisprozeB durchzu-
fithren. Das Ammoniak, dessen Kondensationspunkt (= Siede-
punkt) mit —33,5 °C wesentlich hoher liegt als der von Wasser-
stoff und Stickstoff, wird durch Tiefkiihlung aus dem Reaktions-
gemisch entfernt, und das Restgas (N2, Hz) wird immer wieder
dem Syntheseofen zugefiihrt (vgl. Bild 1-10).

NHy, N, Hy

Synthese - Ketaly
ofen - - Tief -
; el kiihler
Kompressor

Ammoniak

Bild 1-10. KreisprozeB bei der Ammoniaksynthese
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d) Im Bild I-9 koénnen Sie aus dem Verlauf der Kurve zwischen £,

und #'¢ entnehmen, dafl die Bildung des Ammoniaks zunichst
rasch und dann immer langsamer erfolgt, bis schlieBlich der
Gleichgewichtszustand erreicht ist. Vergleichen Sie hierzu auch
den Verlauf der Kurve des Ammoniakanteils im Bild 1-4! Um die
Ammoniaksynthese moglichst wirtschaftlich zu gestalten, wird
bei ihrer Durchfithrung nicht abgewartet, bis der Gleichgewichts-
zustand (t'¢) erreicht ist, sondern die Reaktion wird schon bei #;
unterbrochen. Bei 200 at und 500 °C enthilt das Gasgemisch zu
diesem Zeitpunkt (f1) etwa 11%, Ammoniak.

Dieser Zustand ist bereits nach etwa 1/ Minute erreicht. Bis
sich der Gleichgewichtszustand (18% NHs) eingestellt hat,



wiirde ein Vielfaches dieser Zeit vergehen. Wenn man sich mit
der Gewinnung von 11%, Ammoniak pro Durchgang durch den
Syntheseofen begniigt, so kann man die Durchgangsgeschwindig-
keit des Synthesegases auf ein Vielfaches erhéhen. Die Tages-
leistung einer Syntheseanlage liegt dabei viel hoher, als wenn
man bei wesentlich geringerer Durchgangsgeschwindigkeit pro
Durchgang 189, Ammoniak gewinnen wiirde.

‘Wir haben an diesem einen Beispiel, das selbstverstidndlich die Zusam-
menhinge bei weitem nicht in ihrer vollen Kompliziertheit erfassen
konnte, zu zeigen versucht, wie bei der Losung technischer Probleme
alle Bedingungen in ihrer gegenseitigen Bezogenheit beachtet werden
miissen.

C. Schwerpunkte fiir die Zusammenfassung

1. Das Wesen des chemischen Gleichgewichts.

2. Der Einflul von Temperatur, Druck und Konzentration auf die
Gleichgewichtslage.

3. EinfluB von Katalysatoren und erhéhter Tempetratur auf die Zeit,
in der sich ein chemisches Gleichgewicht einstelit.

D. Zusammenfassung

Alle homogenen Reaktionen sind Gleichgewichtsreaktionen, d. h., die
Ausgangsstoffe werden nicht vollstindig zu den Reaktionsprodukten
umgesetzt, sondern die Reaktion kommt zum Stillstand, sobald sich ein
Gleichgewicht, d.h. ein bestimmtes Verhiltnis zwischen Ausgangs-
stoffen und Endprodukten, eingestellt hat. Im Gleichgewichtszustand
laufen Hin- und Riickreaktion zwar weiterhin ab, sie halten sich aber
genau die Waage, so dafl nach auBen kein Reaktionsablauf mehr fest-
zustellen ist (dynamisches Gleichgewicht).

Die Lage des Gleichgewichts, d. h. das Verhéltnis, in dem die Stoffe
im Gleichgewichtszustand vorliegen, hidngt von den dufBleren Bedin-
gungen (Druck und Temperatur) und den Konzentrationen der Aus-
gangsstoffe ab. Jedes chemische Gleichgewicht verdndert bei Anderung
dieser Bedingungen seine Lage entsprechend dem Prinzip des kleinsten
Zwanges. So verschiebt sich das Gleichgewicht bei Druck- bzw. Tempe-
raturerhohung auf die Seite der Stoffe mit kleinerem Volumen bzw. auf
die Seite des Warmeverbrauchs. Bei Erhohung der Konzentration eines
beteiligten Stoffes wird diejenige Reaktion begiinstigt, bei der dieser
Stoff verbraucht wird.

Die Geschwindigkeit, mit der sich ein Gleichgewicht einstellt, steigt
mit zunehmender Temperatur. Eine solche beschleunigende Wirkung
besitzen auch die Katalysatoren. Wéhrend jedoch die Temperatur
zugleich einen — héufig unerwiinschten — EinfluB auf die Lage des
Gleichgewichts ausiibt, ist dies bei Katalysatoren nicht der Fall.
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