Die Synthese der Phosphorane aus a-Chlorketonen
ist nicht allgemein anwendbar; gewohnlich miissen sie
durch Reaktion eines Sdurechlorids mit Wittig-
Reagentien dargestellt werden (54,601,

R‘OOC\ R pCI, R’OOC\ R
(71) ®C=C, oot oC=C_ (72
(CeHs)aP o°® }  (CeHs)y Cl
c1®
R'0OOC R
NaOH
== (CeH5)sPO + c=¢ | = HoOC-C=C-R
H ¢l

(73)
Die Umwandlung der Phosphorane (77) in die chlo-
rierten Ylide (72) 61}, die beim 20-miniitigem Xochen

[61] G. Mdrkl, Angew. Chem. 74, 217 (1962); Angew. Chem.
internat. Edit. /, 160 (1962).

mit verdiinntem Alkali in die Acetylencarbonsiuren
(73) aufspalten, ist eine erhebliche Verbesserung (Ta-
belle 6).

Tabelle 6. Acetylencarbonsduren (73) aus Phospho-
ranen (71) [61).

Ausb. Ausb.
R % R %
CeHs 73 m-CH;O0—CgH; { 100
p-CHy—C¢H, 100 o-Naphthy! 87
p-Cl—CgHy 90
m-NO,—CsH, 94 a-Furyl 56
CH; 17

Eingegangen am 22. Juli 1968 [A 700]
Ubersetzt von Dr. Barbara Schréder, Heidelberg

(621 S. Trippett u. D. M. Walker, 3. chem. Soc. (London) 1960,
2976. .

[63) H. Hoffmann u. H. J. Diehr, Angew. Chem. 76, 944 (1964);
Angew. Chem. internat. Edit. 3, 737 (1964).

Bedeutung und Anwendung der Arrhenius-Aktivierungsenergie

Von M. Menzinger und R. L. Wolfgang*]

Die Arrhenius-Aktivierungsenergie und der Frequenzfaktor werden im Hinblick auf
neuerdings verfiighare Kenntnisse vom mikroskopischen Geschehen bei Stofreaktionen
iiberpriift. Die theoretische Bedeutung der experimentellen Aktivierungsenergie, die
im allgemeinen nicht gleich der Energieschwelle einer Reaktion ist, wird diskutiert;
ihre Temperaturabhdingigkeit und ihre Beziehung zur Schwellenenergie lassen sich fiir
eine Reihe reprdsentativer Ansdtze fiir die Energieabhdngigkeit des Reaktionsquer-
schnittes ( Anregungsfunktion) herleiten. Brauchbarkeit und Grenzen der Aktivierungs-
energie fiir die Ermittlung von Schwellenenergien, Anregungsfunktionen und Tunnel-

effekten werden untersucht.

1. Einleitung

Der nun 80 Jahre alten Arrhenius-Gleichung kommt
nach wie vor eine iiberragende Rolle bei klassischen
Untersuchungen der Reaktionskinetik zu. Sie gestattet,
die Temperaturabhingigkeit der Geschwindigkeits-
konstante fiir einen weiten Temperaturbereich durch
nur zwei empirische Parameter auszudriicken:

k(T) = A exp(—Eexp/kT) O]

namlich durch die ,,experimentelle Aktivierungsener-
gie'* (Eexp) und den ,,Frequenz-** oder ,,Priexponen-
tialfaktor* (A). Die Bedeutung dieser Parameter ist
Gegenstand mancher Auseinandersetzung gewesen.
Wihrend die Arrhenius-Gleichung makroskopische
Aspekte chemischer Reaktionen behandelt, haben in
jlingster Zeit neuere, nicht-klassische Verfahren (mit

[*] Dr. M. Menzinger [**] und Prof. Dr. R. L. Wolfgang
Departments of Chemistry
Yale University, New Haven, Conn. (USA)
University of Colorado, Boulder, Colorado 80302 (USA)
{**] Neue Adresse: Physikalisches Institut der Universit4t
78 Freiburg, Hermann-Herder-Strafie 3
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Molekularstrahlen {1}, photochemische (2-4), mit hei-
Ben Atomen!(5), massenspektrometrische (6], Reak-
tionsbahnberechnungen (7)), die Einblick in die zu-
grundeliegenden mikroskopischen Vorginge gewih-
ren, zu wesentlich neuen Erkenntnissen gefiihrt. Diese
Methoden geben unmittelbar Auskunft iiber die Ab-
hingigkeit der Reaktionsgeschwindigkeit von der Ener-
gie, im allgemeinen formuliert als energie- oder ge-
schwindigkeitsabhingige Reaktionsquerschnitte (s(E)
oder 6(v)), die auch als ,,Anregungsfunktionen* (,,ex-
citation functions*) bekannt sind. Im Zusammenhang
damit erscheint eine neuerliche Priifung der Bedeu-
tung der Arrhenius-Parameter angebracht.

[1] M. Menzinger u. R. Wolfgang, J. Amer. chem. Soc. 89, 5992
(1967).

[2] A. Kuppermann u. J. M. White, J. chem. Physics 44, 4352
(1966).

[3] J. Dubrin, personliche Mitteilung.
[4) F. S. Rowland, personliche Mitteilung.

[5] a) R. Wolfgang, Progr. Reaction Kinetics 3, 99 (1965);
b) Annu. Rev. physic. Chem. 16, 15 (1965).

(6] Advances Chem. Ser. 58, 1 (1966).

[7) a) M. Karplus, R. N. Porter u. R. D. Sharma, J. chem. Physics
43, 3259 (1965); b) 45, 3871 (1966).
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Die Arrhenius-Gleichung wurde von Hooed 8] als eine
rein empirische Beziehung entdeckt. Van't Hoff % und
Arrhenius [10,11] zeigten, daB sie mit der thermodyna-
mischen Theorie im Einklang ist: Sie deuteten die Ak-
tivierungsenergie als die Hohe der Energieschwelle, die
von der relativen Translationsbewegung der Reaktan-
den iiberschritten werden muB, wenn die Reaktion
stattfinden soil. Dieses Konzept ist grundsitzlich
zwar richtig, jedoch zu stark vereinfacht, weil die Re-
aktionswahrscheinlichkeit — wie man heute weil —
eine komplizierte Funktion sowohl der inneren wie der
Translationsenergie und auch der geometrischen Kon-
figuration ist.

Die verschiedenen Versuche(12-151 die Arrhenius-
Gleichung theoretisch zu begriinden, fiihrten alle zu
Gleichungen des Typs

k(T) = B(T) exp(—Eo/kT) 0]

E, ist die Schwellenenergie (threshold), die niedrigste
relative Translationsenergie, bei der die Reaktion ein-
setzen kann. Keiner dieser Ansitze ist allerdings be-
sonders erfolgreich gewesen, was unschwer einzusehen
ist; denn jedem liegt eine spezifische Annahme beziig-
lich des fiir die Reaktion verfiigbaren Anteils der Ge-
samtenergie des Systems zugrunde 151, Jedes der be-
nutzten Modelle fiihrt zu einer speziellen Anregungs-
funktion, d.h. Abhingigkeit des mikroskopischen
Reaktionsquerschnittes o(E) von der Translations-
energie. Das bekannte ,,line-of-centers** - Modell [13,16]
bringt z. B. eine Abhingigkeit der Form

o = 6AB (1-Eo/E) 3)

mit sich, worin E die Translationsenergie der Reak-
tanden und oap der Hartkugel-StoBquerschnitt ist.
Wie nicht anders zu erwarten, kann aber die Anre-
gungsfunktion o(E) je nach Art der Reaktion viele
Formen annehmen(7.17,18), so daB lkeine einzelne
Form von Gleichung (2) fiir einen weiten Anwendungs-
bereich geeignet ist.

Aus diesem Grunde, wie auch wegen ihrer Einfachheit,
ist die urspriingliche Arrhenius-Gleichung noch immer

(8] J. J. Hood, Philos. Mag. 6, 371 (1878); 20, 323 (1885).

(9] J. H. van’t Hoff: Etudes de Thermodynamique Chimique.
F. Muller and Co., Amsterdam 1884.

[10) S. Arrhenius, Z. physik. Chem. 4, 226 (1889).

[11] Vgl. K. Laidler: Chemical Kinetics. McGraw-Hill, New
York 1965.

[12] Zur Herleitung von Gleichung (2) aus der StofBtheorie
vgl. [7a] und [13). Die Theorie des Gleichgewicht-Ubergangs-
zustandes ist in [14] behandelt.

[13]1 M. Eliason u. J. O. Hirschfelder, J. chem. Physics 30, 1426
(1959).

[14] S. Glasstone, K. Laidler u. H. Eyring: The Theory of Rate
Processes. McGraw-Hill, New York 1941.

{15] Die Theorie des Ubergangszustandes versucht, die in o(E)
enthaltene Information mit Hilfe von Zustandssummen und des
Transmissionskoeffizienten anzunidhern. Jedoch gibt es bis heute
keine zuverldssige Methode, diese Funktionen a priori zu be-
rechnen. Dagegen ist zu erwarten, daB fiir viele Gasphasenpro-
zesse o (E) sowohl theoretisch als auch experimentell direkt zu-
génglich wird, so daB die Gasphasenkinetik in Zukunft mog-
licherweise besser von der mikroskopischen StoBdynamik her
untersucht wird.
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die weitaus brauchbarste Grundlage zur Darstellung
klassisch-kinetischer Daten. Praktisch liefert sie fast
immer Werte fiir Eexp und A, die innerhalb des ex-
perimentellen Temperaturbereiches und der MeB-
genauigkeit konstant sind.

Wenn es vergeblich ist, nach einer ,,besseren* Glei-
chung als der von Arrhenius zu suchen, ist es um so
dringender nétig, die Bedeutung der Arrhenius-Para-
meter zu prizisieren. Insbesondere ist es fiir Chemiker
von praktischem Wert, den Unterschied zwischen der
Aktivierungsenergie und der Schwellenenergie ver-
stehen — zweier GréB8en, die gewohnlich und filsch-
lich als identisch angenommen werden.

1.1. Arrhenius-Parameter und mikroskopischer
Reaktionsquerschnitt

Der Aktivierungsschritt jeder chemischen Reaktion
umfaBt immer einen StoBprozeB. Die Arrhenius-Akti-
vierungsenergie bezieht sich auf denjenigen Kollisions-
schritt, der geschwindigkeitsbestimmend ist [19], Dies
gilt auch fiir unimolekulare Reaktionen, da die zer-
fallende Spezies stets auf irgendeine bimolekulare
Wechselwirkung zuriickgeht.

MafBgebend fiir die Wahrscheinlichkeit jeder StoB-
reaktion ist der Querschnitt o(v), der fiir Zusammen-
st6Be bei der relativen Geschwindigkeit v definiert ist
durch

Reaktionsgeschwindigkeit = —(dna/dt)y = o(v)vnang  (4)

nA und nB sind die Konzentrationen (Molekiile/cm3)
der Reaktanden A und B. Zur Interpretation miissen
die Arrhenius-Parameter zu ¢(v) in Beziehung ge-
bracht werden. (Es sei darauf hingewiesen, daB ¢ (v)
nur fiir bimolekulare Reaktionen definiert ist. Die fol-
genden Ausfiihrungen sind deshalb auf StofBreak-
tionen héherer Ordnung nicht anwendbar; fiir Reak-
tionen in Losung sind sie bedeutsam, sofern Losungs-
mitteleinfliisse in den Querschnitt mit einbezogen wer-
den konnen.)

Die bimolekulare Geschwindigkeitskonstante ky fiir
die Reaktion zwischen A und B, die sich mit der rela-
tiven Geschwindigkeit v bewegen, ist definiert durch

Reaktionsgeschwindigkeit = —(dna/dty) = kynang (5)

Aus den Gleichungen (4) und (5) folgt
ky=aoV)v 6)

[—16] E. A. Moelwyn-Hughes: Physical Chemistry. Pergamon
Press, Oxford 1957.

[17] E. P. Wigner, Physic. Rev. 73, 1002 (1948).

[18] M. E. Riley u. A. Kuppermann, Chem. Physics Letters /, 537
(1968).

[19] Wenn eine chemische Reaktion {iber zwei oder mehr bimole-
kulare Schritte abliuft, wird die Gesamtaktivierungsenergie
hauptsichlich durch den geschwindigkeitsbegrenzenden Proze8
bestimmt. Sind in verschiedenen Temperaturbereichen unter-
schiedliche Schritte geschwindigkeitsbestimmend, wird die ge-
messene Aktivierungsenergie sich natiirlich mit der Temperatur
4ndern. Diese Art der Temperaturabhingigkeit, der eine kom-
plexe Reaktionsfolge oder ein Wechsel im Mechanismus zu-
grunde liegt, wird hier nicht diskutiert.
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Hat die reagierende Spezies eine Geschwindigkeitsver-
teilung f(T,v), so muB die Geschwindigkeitskonstante
(6) mit dieser Funktion bewertet werden und man er-
hilt die mittlere Geschwindigkeitskonstante

k(T) =:’J? f(T,v) 6 (v) vdv ™

Der Integrand dieser Gleichung stellt die relative An-
zahl reaktiver St6Be bei der Geschwindigkeit v
dar. Fiir ein System im thermischen Gleichgewicht,
fiir welches f (T,v) durch die Maxwell-Boltzmann-Ver-
teilung gegeben ist, kann der allgemeine Zusammen-
hang zwischen der temperaturabhingigen Geschwin-
digkeitskonstante und dem energieabhingigen Reak-
tionsquerschnitt [20] leicht hergeleitet werden [78,131:

2\ 1y @ —
k(M= {(ﬁ) (E]ﬁ) f E o (E) exp(EzTE )dE] exp (—Eo/kT)

0 ®)

1.2. Aktivierungsenergie

Als Aktivierungsenergiesgilt in der Praxis die Steigung
der beim Auftragen des Logarithmus der Geschwindig-
keitskonstante (In k) gegen den reziproken Wert der
absoluten Temperatur (1/T) (,,Arrhenius-Diagramm**)
erhaltenen Geraden. Daraus folgt, daB die experimen-
telle Definition durch die folgende Differentialform
von Gleichung (1) gegeben ist (21];

Eexp=mﬂ;‘-}l€£‘)’=—k%n—(l:7g)_) )]

Differenziert man die logarithmierte Form von Glei-
chung (8), so erhilt man, wie zuerst von Toelman vor
nahezu 50 Jahren gezeigt wurde [72.22,23]

o,l? ¢ (E) E2 exp (—E/kT) dE

Eexp = :,——' - ——— — — kT (10)
J o (E) E exp (—E/KT) dE
0

[20] Zur Vereinfachung sind in Gleichung (8) die inneren Frei-
heitsgrade auBer Acht gelassen. Es wird angenommen, daB der
Reaktionsquerschnitt bereits einen geeigneten Mittelwert der
Inneren Zustinde der Reaktanden, wie er z.B. aus Molekular-
strahlexperimenten ohne Auswahl innerer Zustinde erhalten
wird, reprisentiert. Die Verteilung der inneren Zustinde ist aber
eine Funktion der Temperatur, und der Reaktionsquerschnitt fiir
jeden Schwingungs-Rotations-Zustand ist im allgemeinen ver-
schieden. Folglich wird der mittlere Querschnitt ¢ (E,T) tem-
peraturabhingig. In einem begrenzten Temperaturbereich bleibt
dieser Effekt — wie aus klassischen thermischen Experimenten
hervorgeht — klein; in unseren Berechnungen wurde er vernach-
ldssigt. Fiir eine aligemeinere Formel, die fiir jeden inneren Zu-
stand eine eigene Anregungsfunktion ¢ (E,i,j) ansetzt und schlies-
lich iiber die Verteilung aller Endzustdnde summiert, vgl. [7al.
[21]1 Die volistindige Differentialform von Gleichung (1), in der
sowoht A als auch Eexp als temperaturabhingig behandelt wer-
den, ist

d In k(T) din A (d Eexp)
darm d@m * Bee T 7T (a)
Nach der in Gleichung (9) gegebenen experimentellen Definition

von Eexp sind die Temperaturabhingigkeiten von A und Eexp
wie folgt verkniipft

dln AT 1 dEexp(T)
dT = XT dT
[22] R. C. Toiman, J. Amer. chem. Soc. 42, 2506 (1920).

[23] R. H. Fowler u. E. A. Guggenheim: Statistical Thermody-
namics. Cambridge University Press, London 1960.

=

9b)
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Der Integrand im Nenner ist proportional zur Ener-
gieverteilung der reaktiven StéBe f(T,E)s(E)v (Glei-
chung (7)). Nun ist der mittlere Wert g(x) einer
Funktion g(x), wobei h(x) die Verteilung von x ist,
gegeben durch

g(x)=lg(X)h(X)dx

Jh(x)dx an

Daher stellt der erste Term auf der rechten Seite von
Gleichung (10) die durchschnittliche Energie der ,.er-
folgreichen* ZusammenstoBe (< E*>) dar. 3/2 kT ist
die mittlere Energie <E> aller Zusammenstdfle im
System, gleichgiiltig ob reaktiv oder nicht. Die Ak-
tivierungsenergie ist dann einfach [72,22,23]

Eexp= < E*> — <E> (12)

Die Verhiltnisse sind in Abbildung 1 veranschaulicht,
wo fiir Paare reaktionsfihiger Molekiile die Gleich-
gewichts-Maxwell-Boltzmann-Verteilungsfunktion der
relativen Energien f(T,E) gezeigt wird. Im gleichen
EnergiemaBstab ist auch eine typische Querschnitts-
funktion o(E) angegeben. Das Produkt f(T,E) a(E)v
(vgl. Gleichung (7)) wird mit der Energieverteilung der
zur Reaktion fiihrenden Kollisionen identifiziert —
eine Griofe, die man Reaktionsfunktion (,,reaction
function®) nennen konnte. Der Mittelwert dieser
Funktion <E*> fillt im allgemeinen nicht mit dem

Erp =000 kcal
£

1.0

079

willkurliche Einheiten
o

b
“
=
>
-3

P

‘_D

i

0 N R S R
0 50 E, 100 150

27057 E(kcal) ——o=

Abb. 1. Temperaturabhangigkeit der Arrhenius-Aktivierungsenergie. Im
Beispiel wurde als Anregungsfunktion (b) o(E) ~ (E—E)? mit Eg =
Schwellenenergie gewihlt. Die Maxwell-Boltzmann-Verteilung alier Zu-
sammenstéBe (a) ist zusammen mit der Verteilung der zur Reaktion
fiahrenden Kollisionen (¢) fiir zwei Temperaturen wiedergegeben. Alle
drei Funktionen sind willkiirlich normiert. Man erkennt, daB die durch
die Differenz zwischen der mittleren Energie der reaktiven Kollisionen
<E*> und der aller Kollisionen <E> gegebene Aktivierungsenergie
Eexp mit der Temperatur deutlich zunimmt. (Aus Griinden der An-
schaulichkeit ist das Verhiltnis kT/Ep im unteren Teil der Abbildung
unrealistisch hoch.) Ungleichgewichtseinfiii (s. Abschnitt 1.4). sind
nicht berticksichtigt; sie wiirden eine geringfligige Verkleinerung von
<E*> und Eeyp ergeben. (Die Energie ist in den Abb. 1 und 4 in
kcal/mol angegeben, wihrend die Gleichungen im Text auf Energie/
Molekiil bezogen sind!)
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Maximum zusammen, so wie auch die mittlere Ener-
gie <E> = 3/2 kT aller Kollisionen nicht mit dem
Maximum der Maxwell-Boltzmann-Verteilung zu-
sammenfillt.

Mehrere Tatsachen gehen qualitativ aus Abbildung 1
hervor: 1. Wegen der starken Dimpfung durch die
Maxwell-Boltzmann-Verteilung haben in thermischen
Systemen eigentlich nur Reaktionen nahe der Energie-
schwelle Bedeutung. Offenbar geniigt es, s(E) fiir nur
wenige Kilokalorien iiber die Schwellenenergie hinaus
zu kennen, um die Geschwindigkeitskonstante mit
hoher Genauigkeit bestimmen zu konnen(24), —
2. Mit steigender Temperatur dndert sich <E*> im
allgemeinen nicht in gleichem MabBe wie <E>, d.h.
Eexp ist temperaturabhingig. — 3. Diese Temperatur-
abhingigkeit wird jedoch relativ klein sein, solange Ey
oder <<E*> groB gegeniiber kT sind, was normaler-
weise der Fall ist.

Punkt 3. ist somit die Basis fiir den Erfolg der Arrhe-~
nius-Gleichung, wihrend Punkt 2. zeigt, warum sie
nicht vollkommen ist.

1.3. Frequenzfaktor

Durch Kombination der Gleichungen (1) und (8) er-
hélt man eine Formulierung fiir den Priexponential-
faktor, ausgedriickt als Querschnittsfunktion.

2\ 1) r Eexp—E
A= [(ﬁ) ()™ 4 E o (E) eXp(—’l‘(T—) dE a3

Dieser Ausdruck besteht im Prinzip aus dem Produkt
o(E)v, das durch eine Maxwell-Boltzmann-Verteilung
modifiziert und um den Faktor exp(Eexp/kT) erwei-
tert ist. Er 148t sich nicht so leicht anschaulich inter-
pretieren wie der Ausdruck fiir Eexp. Wichtig ist die
Feststellung, daB der Frequenzfaktor nicht nur, wie die
Aktivierungsenergie, von der Form von 6(E) abhingt,
sondern auch noch von dessen GroBe.

1.4. Ungleichgewichtseffekte

Die hergeleiteten Zusammenhinge zwischen Aktivie-
rungsenergie, Frequenzfaktor und Reaktionsquer-
schnitt gehen von der Annahme einer Gleichgewichts-
verteilung der Reaktanden aus. Im Verlauf der Reak-
tion werden jedoch die energiereicheren Molekiile ent-
fernt. Dies fiihrt zu einer Stérung der Maxwell-Boltz-
mann-Verteilung, welcher Energieaustauschkollisio-
nen, die das Gleichgewicht wiederherzustellen suchen,
entgegenwirken, Der Nettoverlust an energiereichen
Molekiilen bewirki eine Erniedrigung von k(T). Dieser
Effekt kann in der vorliegenden Behandlung durch
Einfiihrung einer einem stationiren Zustand (Un-
gleichgewicht) entsprechenden Verteilung an Stelle der
Maxwell-Boltzmann- Verteilung in Gleichung (7) be-
riicksichtigt werden (Abb. 2a,b).

[24] A. R. Hochstim u. K. E. Shuler, J. chem. Physics 47, 1894
(1967).
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Abb. 2. a) Schematische Dar von Ungleichgew
auf eine bei hoher thermischer Energie — gegeniiber der Schwellen- oder
Aktivierungsenergie (EexplkT 5 5) — ablaufende Reaktion. Die Reak-
tion verringert die Zahl der héherenergetischen Zusammenstd8e (auch
unterhalb Ep), so daB die stationire Verteilung 2 tiefer als die Maxwell-
Boltzmann-Verteilung 1 zu liegen kommt. Ein &hnlicher Effekt wiirde
far die Reaktionsfunktion resultieren.

e emio fit

b) Schematische Darstellung der Auswirkung von Ungleichgewichts-
effekten auf ein Arrhenius-Diagramm.

Da’ Einzelheiten der Mechanismen und Geschwindig-
keiten thermischer Relaxationsprozesse nicht bekannt
sind, ist die exakte GroBe des Einflusses derartiger
Gleichgewichtsstorungen verhiltnismidBig wenig un-
tersucht worden [25-35), Mit Hilfe verniinftiger An-
nahmen lieB sich jedoch abschitzen(27], daBl fiir
Eexp/kT = 5 die Geschwindigkeitskonstante nur etwa
8 % unterhalb der fiir Gleichgewichtsbedingungen be-
rechneten liegt. Diese Abweichung wird mit wachsen-
dem Eexp/kT rasch kleiner. Somit bedeuten die Un-
gleichgewichtseffekte in der hier benutzten Darstellung
nur fiir Reaktionen mit sehr niedriger Aktivierungs-
energie, die bei hohen Temperaturen ablaufen, eine
Beschrinkung.

(251 I. Prigogine u. E. Xhrouet, Physica 15, 913 (1949).
[26] 1. Prigogine u. M. Mahieu, Physica 16, 51 (1950).
[27] R. D. Present, J. chem. Physics 31, 747 (1959).

(28] J. Ross u. P. Maxur, 1. chem. Physics 35, 19 (1961).
[29] B. H. Mahan, J. chem. Physics 32, 362 (1960).

[30] T. Yamamato, J. chem. Physics 33, 281 (1960).

[31] H. A. Kramers, Physica 7, 284 (1940).

[32] E. W. Montroll u. K. E. Shuler, Advances chem. Physics
1, 361 (1958).

[33]1 K. E. Shuler, 1. chem. Physics 31, 1375 (1959).

[34] a) B. Widom u. S. H. Bauer, J. chem. Physics 21, 1670
(1953); b) B. Widom, ibid. 31, 1387 (1959).

[35] C. F. Curtiss, University of Wisconsin, Report CM-476
(1948).
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2. Berechnungen

Im folgenden wird die Temperaturabhingigkeit der
Aktivierungsenergie und ihre Beziehung zur Energie-
schwelle fiir verschiedene plausible Formen der An-
regungsfunktion (sE) untersucht. So wird es moglich,
die Vorstellungen iiber die Bedeutung und Grenzen
der Arrhenius-Aktivierungsenergie praziser zu fassen.

In dem MafBe, wie Beschleuniger-{1], photochemi-
sche (241 und theoretische (7”1 Methoden zur Unter-
suchung heiBer Reaktionen entwickelt werden, kann
ein erheblicher Zuwachs an Informationen iiber die
Form von o(E) fiir die verschiedensten Reaktionen
erwartet werden (17,181, Gegenwirtig ist noch sehr
wenig iiber diese Funktionen fiir Prozesse mit einiger-
mafen hoher Energi‘eschwelle bekannt. Es sollen des-
halb verschiedene Ansitze fiir 6(E) angenommen wer-
den, von denen einige schon im Hinblick auf analoge
Kernreaktionen verniinftig erscheinen. Nur der An-
teil niedriger Energie der Anregungsfunktion ist in
diesem Zusammenhang von Interesse, da — wie schon
erwihnt — die Geschwindigkeitskonstante von den
Eigenschaften der Anregungsfunktion in der Nihe der
Energieschwelle bestimmt wird.

Berechnungen wurden fiir Anregungsfunktionen der
allgemeinen Form

= —Eg)"
6 (E) = C(E—Ej) E > Ey a4
a(E)=0 E<Ep
mit n = 0, 1, 2 und 3 durchgefiihrt. Ebenso fiir
c(E)y=C (E—_Eo) E > Eg
E (15)
oc(E)=0 E < Eg

Diese Funktion entspricht der in der elementaren Sto3-
theorie hiufig benutzten Annahme, daf nur die relative
Energie des zentralen StoBes harter Kugeln fiir den An-
trieb der Reaktion zur Verfiigung steht [13,16), — Aufer-
dem wurden noch Berechnungen mit der Funktion
(E_Eo)’/z E > Ey
E (16)
E < Ep

c(E)=C
s(E)=0

gemacht, die schon friiher als die einzige erkannt wor-
den isti72), die temperaturunabhingige Arrhenius-
Parameter liefert.

Fiir jede der Anregungsfunktionen (14)—(16) wurde
mit Hilfe der Gleichungen (8) und (9) die Temperatur-
abhingigkeit der Aktivierungsenergie berechnet. Dies
kann numerisch geschehen, jedoch werden analytische
Ansitze (nach LeRoy und Blakley [361) bevorzugt, z. B.

Eexp _ E_ _1 Eg 11
B T E [(“ 2)+(1+(n+1)kT)) ;

an
6 (E) = C (E-Eo)"

E;"=1+% ; c(E)=C(?) (18)

Eexp _ _c EE'"

Eo =1 s(B)=C B (19)

[36] R. LeRoy u. C. Blakley, personliche Mitteilung.
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Abb. 3. Abhidngigkeit der reduzierten Arrhenius-Aktivierungsenergie
Eexp/Eo von der reduzierten Temperatur kT/Eq fiir verschiedene Ein-
gangsformen der Anregungsfunktion Eg. (Ungleichgewichtseinflii

sind vernachlissigt; sie wiirden sich bei kT/Ey 5 0.2 bemerkbar machen.)

Die Ergebnisse sind in Abbildung 3 dargestelit, wo
die reduzierte Aktivierungsenergie Eexp/Ep gegen die
reduzierte Temperatur kT/Eo aufgetragen ist.

3. Diskussion

Eine Betrachtung von Abbildung 3 zeigt, daB die Ak-
tivierungsenergie normalerweise nur dann gleich der
Schwellenenergie ist, wenn die mittlere thermische
Energie sehr klein gegeniiber der Reaktionsenergie ist.
Mit steigender Temperatur nimmt die Differenz zwi-
schen Aktivierungs- und Schwellenenergie zu. Nur fiir
den sehr unwahrscheinlichen Fall, da die Anregungs-
funktion durch Gleichung (16) gegeben ist, ist Eexp
konstant und gleich Eg. Nur in diesem Fall ist die
Arrhenius-Gleichung ,,richtig* in dem Sinne, daB ihre
Parameter temperaturunabhingig sind; wie aus Ab-
bildung 4b zu entnehmen, ist der Grund dafiir, daB
die Maxwell-Boltzmann-Verteilung f(T,E) und die
Reaktionsfunktion f(T,E)c(E)v dieselbe Temperatur-
abhingigkeit haben.

Wenn o(E) schneller wichst als die Funktion
(E-Ep)1/2|E, wird E.p kleiner als Eg und erhilt eine
negative Temperaturabhingigkeit. Der Grund fiir die-
ses Verhalten ist in Abbildung 4a unter Benutzung
einer Stufen-Funktion o(E) als Beispiel erldutert:
Man erkennt, daB die Reaktionsfunktion schmaler ist,
als die Maxwell-Boltzmann-Verteilung, was bedeutet,
daB die Differenz <E*>-<E> = Eexp kleiner als
Ep ist. Mit steigender Temperatur wiachst auBerdem
<E*> weniger schoell als <<E>, so daB Eexp ab-
nimmt.

Wabhrscheinlicher ist eine Situation, in der die Anre-
gungsfunktion weniger schnell ansteigt als (E—Eqg)1/2/E.
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Abb. 4. EinfluB der Form der Anregungsfunktion o(E) auf die Akti-
vierungsenergie Eexp- (Bei der der Ubersichtlichkeit halber gewahliten
Temperatur von 600 °K und Schwellenenergie von 8 kcal spielen Un-
gleichgewichtseffekte eine Rolle, dic jedoch vernachldssigt sind.)

In diesem Fall ist Ecxp groBer als Eg und hat eine
positive Temperaturabhiingigkeit. Beispiele fiir sol-
ches Verhalten sind in den Abbildungen 1 und 4c—4f
gezeigt. Die Reaktionsfunktion ist breiter als die Max-
well-Boltzmann-Verteilung, so daB die in Abbildung 3
wiedergegebenen Verliufe fiir Eexp resultieren.

3.1. Auskunft iiber die Anregungsfunktion aus
thermischen Daten

Abbildung 4 demonstriert, daB die Kenntnis der Tem-
peraturabhingigkeit der Arrhenius-Aktivierungsener-
gie im Prinzip dazu benutzt werden kann, AufschluB
iiber die Form, mit der die Anregungsfunktion ein-
setzt, zu gewinnen 381, Derartige Informationen er-
hédlt man aus Abweichungen von der Linearitit im
Arrhenius-Diagramm (In k gegen 1/T). Der Tempera-
turbereich, fiir den genaue thermische Geschwindig-
keitsdaten zugénglich sind, reicht allerdings selten
zum Nachweis dieser Abweichungen aus. Wihrend
also Geschwindigkeitskonstanten leicht aus Daten
iiber den mikroskopischen Reaktionsquerschnitt ab-
geschiitzt werden konnen, ist das umgekehrte Ver-
fahren im allgemeinen kaum moglich,

Fiir gewisse Reaktionen (interne Rotation) kann die
Potentialschwelle jedoch direkt gemessen werden, z. B.
mit Mikrowellen. In Verbindung mit Daten iiber die
Aktivierungsenergie konnte dann der Niederenergie-
anteil der Anregungsfunktion abgeschiitzt werden.

(371 H. Labhart, Chem. Physics Letters I, 263 (1967).

[38) Es ist bekannt [13), daB o(E) proportional der Fourier-
Transformierten von k(T) ist. Die Inversion von Gleichung (7)
erscheint mathematisch durchaus moglich, ist praktisch aber
nahezu undurchfiihrbar.
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Unter Benutzung von Abbildung 3 wire dies in ein-
facher Weise mdéglich. Anscheinend sind derartige
Untersuchungen noch nicht durchgefiihrt worden, ob-
wohl sie zu interessanten Ergebnissen fithren konnten.

3.2. Tunneln

Da Linearititsabweichungen in Arrhenius-Diagram-
men als Hinweis auf mogliche Tunneleffekte angesehen
worden sind (39,401, ist eine Befassung mit jener Er-
scheinung in diesem Zusammenhang angezeigt. Grund-
sdtzlich ist Tunneln durch jedes Energieniveau der
Energiebarriere hindurch moglich [41-431, Genauge-
nommen bedeutet dies, daB die Schwellenenergie fiir
eine exo-energetische Reaktion gleich null ist, wih-
rend sie fiir einen endo-energetischen ProzeB der Reak-
tionsenergie entspricht. Tatsichlich ist es jedoch wenig
wahrscheinlich, daB die Reaktion in nennenswertem
Umfang einsetzt, bevor nicht betriachtlich hohere Ener-
gien erreicht sind.

Mit dem Tunneln steht also ein vergroBerter Quer-
schnitt zur Uberwindung der Energiebarriere fiir Re-
aktionen unterhalb der klassischen Schwellenenergie
zur Verfiigung [37). Dies zeigt Abbildung 5. Die Form
der Tunnel-Anregungsfunktion und die effektive
,,Tunnelschwelle* hingen in komplizierter Weise von
der Form der Energiebarriere und den Eigenschaften
des durchquerenden Teilchens ab. In jedem Fall be-
wirkt der Tunneleffekt jedoch eine stark konkave
Form der Gesamtanregungsfunktion bei sehr niedrigen
Energien; sie kann durch eine Funktion des Typs
6(E) ~ En mit ziemlich groBem n beschrieben werden.
Daraus folgt, daB E.x, bei tiefer Temperatur merk-
lich abfillt (vgl. Abb. 4). Im Formalismus der vorlie-
genden Arbeit kann das Tunneln leicht beriicksichtigt
werden, in dem 6(E) in Gleichung (7) auf die Durch-
dringungseffekte hin erweitert wird. Tatsdchlich lie-
fert ja auch jedes Experiment, welches o(E) direkt
miBt, diese zusammengesetzte Anregungsfunktion.

olf)—

o
klassisch £ ~——w=

Abb. 5. Schematische Darstellung der Wirkung des quantenmechani-
schen Tunneleffektes auf die Anregungsfunktion o(E). 1: Ohne Tun-
neln, 2: mit Tunneln.

[39] K. J. Laidler u. J. Polanyi, Progr. Reaction Kinetics 3, 1
(1965).

[40] W. R. Schultz u. D. J. LeRoy, J. chem. Physics 42, 3869
(1965).

[41] G. Gamow, Z. Physik 51, 204 (1928).
{42) R. P. Bell, Trans. Faraday Soc. 55, 1 (1959).
{43] C. Eckhardt, Physic. Rev. 35, 1303 (1930).
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Ein nicht-lineares Arrhenius-Diagramm mit negativer
Temperaturabhédngigkeit der Arrhenius-Aktivierungs-
energie kann somit durch Tunneleffekte bedingt
sein [39,40,44,45], Jedoch kann ein derartiges Verhalten
auch ohne Tunneleffekte auftreten, wenn ndmlich der
Niederenergieanteil von o(E) fiir eine die Barriere
iibersteigende Reaktion nur sehr langsam wichst.
Ein solches Verhalten der normalen Anregungsfunk-
tion ist durchaus moglich; eine Andeutung hierfiir
haben z.B. die klassischen Berechnungen(” im Sy-
stem H + H; gegeben. Es ist somit nicht risikofrei,
allein aufgrund von Nichtlinearitit in Arrhenius-Dia-
grammen definitive SchluBfolgerungen iiber den Bei-
trag von Tunneleffekten zu zichen.

3.3. Aktivierungsenergie als MaB fiir die
Schwellenenergie

Abbildung 3 zeigt, daB fiir Reaktionen mit hoher
Energieschwelle im Vergleich zur thermischen Energie
die Schwellenenergie im allgemeinen recht genau durch
die Aktivierungsenergie gegeben ist. So betrigt die
Aktivierungsenergie fiir eine Reaktion mit Eg = 20 kcal/
mol und o(E) ~ E2, gemessen bei Raumtemperatur,
Eexp =21 kCﬂl/mOl.

Die Aktivierungsenergie kann hingegen fiir Reaktionen
niedriger Energie sehr deutlich von der Schwellenener-
gie oder der Energiebarriere [46] verschieden sein. Dies
war bis vor kurzem kein ernstes Problem, da wirklich
schnelle Reaktionen mit den klassischen Methoden
der chemischen Kinetik nicht zuginglich waren. Heute
konnen aber auch sehr schnelle Prozesse durch die
thermische Relaxation der Systeme im Gefolge von

[44] H. S. Johnston u. D. Rapp, J. Amer. chem. Soc. 83, 1 (1961).
[45) H. S. Johnston, Advances chem. Physics 3, 131 (1961).

[46) Es mufl beachtet werden, daB der tiefstgelegene Weg iiber
eine Potentialoberfliche, genannt Barriere oder Sattelpunkt,
nicht unbedingt gleich der Energieschwelle oder niedrigsten
Energie, bei der die Reaktion stattfinden kann, ist. Ein solcher
Weg kann fiir die Bewegung eines normalen Reaktionsbildpunk-
tes iber eine mehrdimensionale Oberfliche kinematisch nicht
gangbar sein. Die Reaktionswege weisen in der N4he des Sattel-
punktes meistens eine betrichtliche Kriimmung auf [14], die ein
Zentrifugalpotential verursacht. Der Reaktionsweg verlduft dann
oberhalb des Sattelpunktes [58—60). Die Ergebnisse von Karplus,
Porter und Sharma [7a] zeigen eindringlich, wie gro8 der Effekt
eines gekriimmten Reaktionsweges sein kann: Danach betrigt
die effektive Energiebarriere (Hohe der Barriere minus Null-
punktsenergie der reagierenden Molekiile) fiir die Wasserstoff-
Austauschreaktion 2.93 kcal, wihrend die Energieschwelle der
Reaktion, wie sie aus der klassisch berechneten Bahn des Reak-
tionsbildpunktes folgt, bei 5.69 kcal und, je nach Rotationszu-
stand des Reaktanden, dariiber liegt. Die Arrhenius-Aktivie-
rungsenergie betrigt 7.435 kcal, in guter Ubereinstimmung mit
dem Experiment {40].
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StoBwellen (47,481, Blitzlichtphotolyse [49,501 oder Tem-
peraturspriingen [51-53]1 gemessen werden, auch der
Effekt der Linienverbreiterung wird genutzt(54]. Bei
diesen Verfahren kann das Verhiltnis kT/Eq so gro8
sein, daB die Aktivierungsenergie kein zuverlissiges
MapB fiir die Schwellenenergic mehr ist. Atomreak-
tionen [55-57) wie

H*'4 Br, — HBr+ Br*
0O°+ Ha
F* + H»

Eexp= 900 cal/mol [55]
= 6000 cal/mol [57]
= 1710 cal/mol [56]

- OH'+ H*
— HF +4H*

sind einfache Beispiele hierfiir., Theoretische Berech-
nungen der Potentialoberflichen, die die Hohe der
jeweiligen Energiebarriere lieferten, sind fiir eine
Reihe einfacher Reaktionen 1391 durchgefithrt worden.
Beim Vergleich von Eexp mit der berechneten Barriere
ebenso wie beim Anpassen einer empirischen Ober-
fliche an die Aktivierungsenergie eines kinetischen
Experimentes, mu8 jedoch vorsichtig verfahren wer-
den. Noch hiufig wird in der Literatur (61,391 die Ak-
tivierungsenergie falschlich der Hohe der Energie-
barriere oder der Schwellenenergie gleichgesetzt.

Diese Arbeit wurde von der U.S. Atomic Energy Com-
mission unterstiitzt. Wir danken R. LeRoy und C. Blak-
ley fiir die Erlaubnis, noch unveriffentlichte Berechnun-
gen einzubeziehen, sowie Dr. D. R. Davis fiir Korrektur-
hinweise.
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