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Es wurde die Kinetik der Zersetztrng yon NH4NO~-L6sungen 
untersueht, fiir den Fall yon neutralen L6sungen rnit -~quivalent.en 
NH4 +- und NO2--Mengen, ohne S~iurezusatz. Es wurde gezeigt, 
dal~ es sich urn eine l~eaktion dritter Ordnung handelt, bez~glich 
der NH4N0~-Konzentration, wobei fo]gende Gleichung befolgt 

wird: __dx : k (a - -  x) 3. Es wurde untersucht, ob bei dern Zu- 
dt 

sarnrnenhang lg k - -  1/T die Gleichung yon Arrhen ius  befolgt wird. 
Der Temperaturkoeffizient dieser Reaktion ist normal. 

Die l~eaktion der Zersetzung yon NH4N02 in L6sung ist seit langem 
bekannt und wurde zur Gewinnung yon Stickstoff im Laboratorium be- 
nutzt. Tatsitchlich wird diese Gasentwicklung immer beobachtet, wenn in 
einer L6sung Ammonium- und Nitritioncn zur gleichen Zeit zugegen sind. 
Die Gesamtreaktion verl/~uft fast quantitativ nach der Gleichung: 

NH4+ + NO 2- -~ N~ + 2 H20. (i) 

Es hat sich aber gezeigt, dal] diese anscheinend einfache l~eaktion sehr 
schwierig kinetisch zu eharakterisieren ist, sowohl beziiglich der 0rdnung 
wie auch bezi~glich des Mechanismus ihres Verlaufs. Eine Reihe yon Fak- 
torch beeinflussen die l~eaktionsgeschwindigkeitl-6. Die yon verschie- 
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denen Autoren erhaltenen Daten sind aber nicht vergleiehbar oder s~im- 
men nur qualitativ tiberein; infolgedessen haben sich auch die Schlul~- 
folgerungen fiber Ordnung ,und Mechanismus dieser l~eaktion als ver- 
schieden erwiesen. Ein Wert  yon 1 bis 3 (eine Bruchzahl eingeschlossen) 
ist ffir die Ordnung angenommen worden 7-17. Ein Studium der Reak- 
tion I wird durch die Nebenreaktion I I  noeh erschwert : 

2 HNO 2 + NO~- -> NO3- -~ 2 NO + H~O. (II) 

I)ie Kinetik der ersteren Reaktion wurde yon Abel und Mitarbeitern 13 
n/~her untersucht, wobei man auch den Verlauf der zweiten Reaktion mit 
einbezogen hat. Es sind auch einige F~lle betraehtet  worden und dureh 
entspreehende Umwandlung der Ausgangsgleichung 

d (N2) 
- -  kj [ N H ~ + ]  �9 [ N 0 2 - ]  �9 [ H N 0 ~ ]  (1) 

dt  

wurden die kinetischen Gleichungen dafiir erhalten. Dabei stehen die 
theoretischen und experimentellen Ergebnisse im Einklang. 

Obige G1. (1) stellt eigentlich eine Ver~llgemeinerung der Ergebnisse 
dar, die yon anderen Autoren bei ~rfiheren Untersuchungen erhalten 
wurden. 

Der Zweck der vorliegenden Arbeit ist, das kinetische Bild yon lgeak- 
tion (I) zu kl~ren fiir den Fail, da ]  iiquivalente Mengen NH4 + und NO~- 
vorliegen und die L6sung fast neutral ist. Zu diesem Zweck wurden die 
kinetisehen Kurven bei drei versehiedenen Konzentrat ionen und vier 
Temperaturen aufgenommen. 

Wenn NH4 + und NO2- im i~quivalenten Verh~iltnis sind, also ireie 
HNO2 nur als Produkt  der Hydrolyse erseheint, ergibt obige Gleichung (1) 
folgendes : 

Ftir die Reaktion: 

NH4 + ~- NOz- -~ H20 ~ HN02 ~- N H 4 0 H  (III)  
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ist die Hydrolysenkonstante K 'R:  

K ' ~  = aH~o~" a ~ 4 o ~  _ / ~ - o 2 " / ~ H ~ o ~ "  [I-INO~] ~ 

aNIt4 +" aNoa-" at~t2o -- /Ntt4 +'/NO2-" [NH4+] [NQ-] -aR~o"  (2) 

Wenn die Aktivit~t des Wassers a ls konstant  angenommen wird - -  was 
bei einem niedrigen Hydrolysengrad zul~ssig ist - -  w/~hrend f ~ o ~  und 
f~H~o~ aus anMogen Griinden praktisch gleich 1 werden, erhs man 

[HNO~]2 (3) 
KI~ = - i ~ + .  1~-o~- " [NH~+]  [NO~-]  " 

Well NH4 + und NOz- in der L6sung in s Konzentrat ionen 
vorhanden sind und NH~N0~ praktisch v611ig dissoziiert ist, hat  man 
weiter: 

[NH4 +] = IN02-]  = [NH4NO~] 
und 

/NH4 + " / N O 2 -  = /2NH4NO2. 

SchlieBlich erh~lt man fiir K ~ :  

[HNO~] ~ 
KH = 1~1~-~I41402" [NH~N02] 2 (4) 

und fi~r [HN02]: 

[Hs~o~] = / ~ - o ~  ' Yk-~ �9 [NH,XO~]. (5) 

Der erhMtene Wert  ftir [HN02] wird in G]. (1) eingesetzt, die damit  fol- 
gende Form erh/~lt : 

d (N2) _ ky- ~ /~. /~Ja4~o2 [NH4N02] 3. (6) 
dt  

~lan setzt nun:  
~r T 1, Die Ausgangskonzentration yon N H4N02 ~ a, 

2. die zersetzte Menge yon NH4N02 nach der Zeit t ( =  entwickeltes 
N2 in Mol) = x, 

3. t "  [ / K E - / x r ~ , ~ o ~  = k. (v) 

Dann kann G1. (6) in folgender Weise gesehrieben werden: 

dx  
-dS- = ~ ( a - -  x)~ (s) 

wobei (a--x) die Konzentrat ion yon NH4NO2 zur Zeit t i s t .  
Die Nachpriifung yon G1. (8) sowie die Bestimmung der Temperatur-  

abl~/~ngigkeit der Geschwindigkcitskonstanten k finder m~n in dieser 
Arbeit weiter unten (S. 953). 
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Experimenteller Tefl 

Die Versuche wurden in der auf Abb. 1 dargestell ten Appara tur  durch- 
gefiihrt. Der Erlenmeyer-Kolben ( 1 ) stellt  den Reakt ionsraum des Systems dar, 
wo nach der Reakt ion 

(NH4)2SO4 + 2 NAN02 ~-> 2 Ntt4NO2 + Na2S04 (IV) 

das no~wendige NH4NO~ innerhalb des Systems selbs~ erhal ten wurde:  eine 
2m-NaNO2-L6sung (p. a.) und eine lm-(NH4)2SO4-L6sung (p. a.) geben beim 

+ 

Z 

Abb. t 

Zusammenmisehen gleieher Vo- 
lumina eine In-NI-I4NO2-L6- 
suns; wenn mit 0,5m- und 
O,2m-Lbsungen yon NI-14N02 
gearbeitet wurde, wurde des 
zum Verdfinnen notwendige 
Wasser mit der entsprechenden 
Menge der einen Arbeitsl6sung 
(gew6hnlieh NaNO2) in des Re- 
aktionsgef~I] eingefi~hrt. Der 
Kolbenhals wurde mit einem 
Gummistopfen dieht ver- 
schlossen, durch den drei 0ff- 
nungen fflhrten: die eine zum 
AbfluBrbhrchen des Beh~Iters 
(2), der ein bestimmtes Volumen 
der zvceiten Arbeitsl6sung ent- 
hielt. LIber dem Hahn des Be- 
h~Iters wurde des gew~hlte Null- 
niveau mit einem Strieh mar- 
kiert. Die LSsung unter dem 
Strieh floB nieht ab, bildete also 
einen hydraulisehen Versehlu], 
der das Entweichen des Gases 
verhinderte, solange der I-Iahn 
des Beh~Iters noch ge6ffnet war. 
Sowohl der Beh/ilter als aueh des 
Reaktionsgef~B (I) wurden mit- 
tels des dureh einen Ultrather- 

mostat (H6ppler) zirkulierenden Wassers thermostatiert. Des Misehen der 
L6sungen gesehah naeh Erreiehen der gewiihlten Temperatur (z. B. 45 ~ C) 
dureh Offnen des Hahns (3). Mittels des elektromagnetisehen l~fihrwerks (4) 
wurde die L6sung im Reaktionsgef~B sehr gut gertihrt. Innerhalb yon 5 see 
floB des abgemessene Volumen der zweiten L6sung (max. 12,5 ml) aus und 
Hahn (3) wurde gesehlossen. Beim Arbeiten bei h6heren Temperaturen (45 ~ 
und 55 ~ C) und h6heren Konzentrationen (Im-NI-I4NO2), wurde ein Blind- 
versueh durehgefiihrt, wobei aus dem Beh/~Iter des gleiehe Volumen Wasser 
ausfloB und die ~nderung des Niveaus in einer 50-ml-Gasbfirette (Ffillflfissig- 
keit ges/~tt. NaCl-L6sung) gemessen wurde, in die des vom Wasser im Reak- 
tionsraum verdr/~ngte Volumen geleitet wurde. Mit diesem Wert wurden alle 
andere Ablesungen korrigiert. Bei niederen Temperaturen und Konzentrationen, 
bei denen die Gasentwieklung geringer ist, war eine solehe I~orrektur nieht 
notwendig; es gen/igte, wenn der IIahn (5) wiihrend der ersten 6--7 sec often 
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blieb und unmittelbar danach Hahn (3) geschlossen wurde. Das Gesamt- 
volumen im l~eaktionsgef~B war bei m-Konzentration 25 ml und bei 0,2m- 
oder 0,5m-Konzentration 50 ml. Dadureh wurde die Arbeitszeit der Biirette 
bei m-Konzentration verli~ngert, was bei 45 ~ und 55 ~ C besonders wichtig war. 

Drei Konzentrationen wurden verwendet: 0,2, 0,5 und lm-NH4NO2, und 
vier Temperaturen: 25 ~ 35 ~ 45 ~ und 55 ~ C. F/dr jedes Paar von Bedingungen 
wurden Mittelwerte an 5--6 Bestimmungen erreehnet (max. Streuung -4- 5~o). 
Die gemessenen N2-Volumina als Funktion der Zeit (unter Normalbedingun- 
gen) sind in Abb. 2, 3 und 4 dargestellt. 

l / e:r 
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Abb. 2 

E r g e b n i s s e  

Die experimentell nach der oben beschriebenen Arbeitsweise gefun- 
denen Daten machen die Ermittlung der Ordnung der Reaktion sowie die 
Berechnung maneher kinetischer Charakteristiken mSglich. Zuerst wurde 
die M6glichkeit einer mono- oder bimolekularen tgeaktion gepriift. Es 
erwies sich, dab die Experimentaldaten nicht eine lineare Abh/~ngigkeit 

1 
in Koordinaten lg x/t ergeben, auch nicht in Koordinaten - - - - / t .  Da 

O , - - X  

wachsende und eindeutige Abweichungen auftreten, konnten die SchlulL 
folgerungen friiherer Arbeiten 7-12 beziiglich der Ordnung dieser I~eaktion 
nicht best/~tigt werden. 

Danach wurde G1. (8) experimentell nachgepriift. Es wurde folgende 
Annahme gemacht : die Konstante k der G1. (7) ist offenbar eine Funktion 
der Konzentration durch f - ~ N o 2 .  Wenn man zwecks Vereinfachung an- 
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nimmt, da~ f~g4~o~ yon der Ionenkonzentration in der L6sung (bzw. der 
Ionenst/~rke ~x) abh/ingt, wird nach dem Debye--Hiickelschen Gesetz ~s 
folgender Ausdruck flit den Zusammenha,ng k ~ q0([x) erhalten: 

~g k = lg k, V ~ -  A V;- (9) 
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zs p ,  Debye mid E. Hiickel, Physik. Z. 24, 185 (1923). 
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Die Anderung von ~ im Verlauf der geakt ion  ffir den Fall maximaler 
Gasentwieklung wird folgendermagen ermittelt: bei m-Konzentration an 
NH4N02 ist die L6sung beziigliekNa2S04 0,5 molar, da dieses durch 
Konversion nach G1. (IV) entstanden ist. Dann wird ffir die Ionenst/~rke 

1 
= ) - ~  C, Zi 2 der Wert 3,5 erhalten (Ci ist die Normalkonzentration). 

Wenn eine Arbeitsl6sung (25 ml) maximal (bei Normalb edingungen) 50 m 

: [xp 1/ 
f lira// , ,  

s, e0 ~ / 

370 55 ~ 

3,6o / 
s.5o /  ssw 
340 o/ o ~ ~'~'~ ~ 
, o 25~ 
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3,/0 

3,g0 [__ .... 

0 10 20 30 ~0 50 f -  rain 
Abb. 5 

Gas entwickelt, so entspricht dies der Zersetzung yon 0,002m-NH4NO.), 

so dal3 die Konzentration dieses Salzes yon m- auf 0,92m sinkt. Dieser 
Gage entspricht ein Wert der Ionenst/irke yon 3,42, was eine Anderung 
yon k, kleiner als 1,2% (bezogen auf den Ausgangswert), entsprieht. 
Demzufolge bleibt im Verlauf eines Versuchs /c praktisch konstant, was 
das Integrieren yon Gleichung (8) erm6glicht. Dann erh/tlt man: 

1 1 
( a -  x ~  g ~ 2/ct + a~ (10) 

Fiir die F/~lle von Lfsungen mit m-Konzentration und Arbeitsvolumen 
yon 25 ml bekommt G1. (10) folgende Form: 

t 2/c 1 
( 5 6 0 -  x) 2 -- 5602 t + 560~. (10a) 

Bei Konzentmtion yon 0,5m und Arbeitsvolumen von 50 ml: 

I 2]~ 1 
(560 -- x) a - -  1120 ~z t @ 560~. (10 b) 
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Und zuletzt, bei c ~ O,2m und ArbeJtsvolumen von 50 ml : 

1 2k  1 
- - - -  t + (lo e) 

(224- -  x) ~ = 11202 224 ~" 

~ t o !  c =o,,5~lZ 55~ /  
3,70" 1 7 "  o 

3.20 ~ o ~ ~ 

3,ro  
3 , 0 0  . . . . . . .  

0 [0 20 30 40 50 ~rO "C-ram 
Abb. 6 
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@ fO 20 30 40 50 gO ~'- ,win 
Abb, 7 

Nach diesen drei Gleichungen wurden die experimentellen Daten aus- 
gewertet. Wie aus Abb. 5, 6 und 7 zu ersehen ist, ergeben sie mit geniigen- 

1 
der Genauigkeit eine lineare Abh~ngigkeit in Koordinaten (a__x)~/ t .  

Damit wurde die Auffassung yon Abel und Mitarbeitern la yon einer drei- 
molekularen Reaktion (I) bei den yon uns betrachteten Bedingungen be- 
st~tigt. Die dritte Potenz in der Gleichung der Reaktionsgesehwindigkeit 
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[G1. (8)] erklgrt auch die von uns beobachtete verhgltnismgl]ig hohe 
Stabilitgt der verdtinnten NHaNO2-L6sungen. 

Aus der Steilheit der Geraden wurden die Werte der Geschwindigkeits- 
konstante k ffir verschiedene Temperaturen und Konzentrationen berech- 

"4" 
"4- 

2 

3,0 s,t 3,2 3,3 3.4 ~ io 3 
Abb. 8 

-% 

net. 

Arrhenius bei der Abhgngigkeit des/c yon T in der Form: 

A 
l g k - ~ B - -  T 

befolgt wird. 

i o 
55 ~ 

I 

0 / 2 ~ - - -  

Abb.  9 

Mit den Ergebnissen wurde nachgepriift, inwieweit die Gleichung yon 

(12) 
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Wie aus Abb. 8 hervorgeht, kSnnen die Ergebnisse in befriedigender 
Weise linear dargestellt werden, wobei die Geraden fiir m- und 0,5m fast, 
parsllel verlaufen. 

k~ + 10 Der Temperaturkoeffizient der Reaktion . . . .  ist fiir alle Tempera- 
kt 

turen und Konzentrat ionen 2,7 :~ max. 0,6, d .h .  normal, und dem yon 
anderen Autoren ~3 ermittelten Wert  (2,9) ziemlieh nahekommend. 

Zum SehluB soll noeh erws werden, da/~ aueh bei unseren Unter- 
suehungen, ghnlieh wie in den Arbeiten, die sehon zitiert wurden 13, ~5 
eine Verminderung der Gesehwindigkeitskonstante mater gleiehzeitiger 
Erh6hung der Konzentrat ion gefunden wurde. Ein so]eher Effekt war zu 
erwarten, wenn man bedenkt, dab die beim Versueh bestimmte Gesehwin- 
digkeitskonstante /e [G1. (7)] dureh den Aktivit/~tskoeffizienten f ~ 4 ~ o ~  
yon der Konzentmtion abhgngig ist. Wenn man die einfaehste Abh/~ngig- 
keit dieses Koeffizienten f~r4Iqo2 yon der Ionenst/~rke naeh dem Debye-- 
Hiiekelsehen Gesetz s annimmt, so erh/~lt man naeh G1. (9) die Geraden auf 
Abb. 9. Die maximale Streuung liegt zwischen 4 und 6%. Eine derartige 
lineare Abh~ngigkeit daft  aber keinesfa]ls als Beweis der Behauptung 
gedeutet werden, dal~ f~H4NO2 rein Debye--Hi~ckelseher Natur  ist, sondern 
eher als zuf/illiger Ausgleich der verschiedenen mSgliehen Effekte, die den 
Wert  yon fNH4~q02 bestimmen: beispielsweise der SolvaCationseffekte und 
der Effekte der unvollst/~ndigen elektrolytisehen Dissoziation. Jedenfalls 
gibt G1. (7) wenigstens qualitativ den Einflul] der Elektrolyten, welche 
mit  NH4NO2 keine gemeinsamen Ionen haben, auf die Geschwindigkeits- 
konstante, der auch yon allen genannten fr~heren Autoren 2, 3, ~ gefunden 
wurde. 


