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Es wurde die Kinetik der Zersetzung von NHNGg-Losungen
untersucht, fir den Fall von neutralen Lésungen mit dquivalenten
NH;*- und NOg~-Mengen, ohne Saurezusatz. Es wurde gezeigt,
daB es sich um eine Reaktion dritter Ordnung handelt, beziiglich
der NH4NOq-Konzentration, wobei folgende Gleichung befolgt

wird: dﬁé =k (a —x)3. Es wurde untersucht, ob bei dem Zu-

sammenhang 1g & — 1/7" die Gleichung von Arrhenius befolgt wird.
Der Temperaturkoeffizient dieser Reaktion ist normal.

Die Reaktion der Zersetzung von NH4NO; in Losung ist seit langem
bekannt und wurde zur Gewinnung von Stickstoff im Laboratorium be-
nutzt. Tatsichlich wird diese Gasentwicklung immer beobachtet, wenn in
einer Losung Ammonium- und Nitritionen zur gleichen Zeit zugegen sind.
Die Gesamtreaktion verlduft fast quantitativ nach der Gleichung:

NH,* + NO,~ - N, + 2H,0. M

Es hat sich aber gezeigt, daf3 diese anscheinend einfache Reaktion sehr
schwierig kinetisch zu charakterisieren ist, sowohl beztiglich der Ordnung
wie auch beztiglich des Mechanismus ihres Verlaufs, Eine Reihe von Fak-
toren beeinflussen die Reaktionsgeschwindigkeit!—6. Die von verschie-
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denen Autoren erhaltenen Daten sind aber nicht vergleichbar oder stim-
men nur qualitativ iiberein; infolgedessen haben sich auch die Schluf-
folgerungen iiber Ordnung und Mechanismus dieser Reaktion als ver-
schieden erwiesen. Kin Wert von 1 bis 3 (eine Bruchzahl eingeschlossen)
ist fiir die Ordnung angenommen worden’'7. Ein Studium der Reak-
tion I wird durch die Nebenreaktion IT noch erschwert:

2 HNO, + NO,~ - NOy~ + 2NO + H,0. (IT)

Die Kinetik der ersteren Reaktion wurde von 4bel und Mitarbeitern!?
néher untersucht, wobei man auch den Verlauf der zweiten Reaktion mit
einbezogen hat. Es sind auch einige Fille betrachtet worden und durch
entsprechende Umwandlung der Ausgangsgleichung

d (N
7‘{%22 = ks [NH,*]- [NO,~] - [HNO,] (1)

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

Obige Gl. (1) stellt eigentlich eine Verallgemeinerung der Ergebnisse
dar, die von anderen Autoren bei fritheren Untersuchungen erhalten
wurden.

Der Zweck der vorliegenden Arbeit ist, das kinetische Bild von Reak-
tion (I) zn kldren fiir den Fall, daf dquivalente Mengen NH4+ und NOg~
vorliegen und die Losung fast neutral ist. Zu diesem Zweck wurden die
kinetischen Kurven bei drei verschiedenen Konzentrationen und vier
Temperaturen aufgenommen.

Wenn NH;+ und NO,~ im dquivalenten Verhéltnis sind, also freie
HNO, nur als Produkt der Hydrolyse erscheint, ergibt obige Gleichung (1)
folgendes:
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ist die Hydrolysenkonstante K'y:

% OHNO' ONHa0H _ fENOp fymgom - [HNO,J?
H= = 2
anHgt ONOy~*OHz0  [NHsT fxop [NH A [NO, | am0

(2)

Wenn die Aktivitdt des Wassers als konstant angenommen wird — was
bei einem niedrigen Hydrolysengrad zuldssig ist — wihrend fayo, und
frnm0m aus analogen Griinden praktisch gleich 1 werden, erhdlt man

[HNO, ]

Kor — - e .
B gt frog - [NH,F] [NO, ]

3)

Weil NHy* und NOg~ in der Losung in dquivalenten Konzentrationen
vorhanden sind und NH4NO;y praktisch vollig dissoziiert ist, hat man
weiter :
{NH;7] = [NOg~] = [NH4NOg}
und
fxugt - fnor = PPyEgN0s

SchlieBlich erhilt man fiir Kg:

HNO, 2
= o VTG @
und fiir [HNOg]:
[HNO,] = fxmexos* [ Kr [NHNO,) )
Der erhaltene Wert fiir [HNO;] wird in Gl. (1) eingesetzt, die damit fol-
gende Form erhilt:

d(N —
S =y VKo fumason INHNO,J. )
Man setzt nun:
1. Die Ausgangskonzentration von NH{NQy = a,
2. die zersetzte Menge von NH,NO; nach der Zeit ¢ (= entwickeltes
Ng in Mol) = =z,
3. k; [/KH - fxnanvog = k. (7)

Dann kann Gl. (6) in folgender Weise geschrieben werden:
-— =k (g — x)* (8)

wobei (a—=z) die Konzentration von NHyNO; zur Zeit ¢ ist.

Die Nachpriifung von Gl. (8) sowie die Bestimmung der Temperatur-
abhingigkeit der Geschwindigkeitskonstanten % findet man in dieser
Arbeit weiter unten (8. 953).
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Experimenteller Teil

Die Versuche wurden in der auf Abb. 1 dargestellten Apparatur durch-
gefiihrt. Der Erlenmeyer-Kolben (1) stellt den Reaktionsraum des Systems dar,
wo nach der Reaktion

(NH4)2804 + 2 NaNOQOg — 2 NH4NOg + NasS04 (Iv)

das notwendige NH4NQOg innerhalb des Systems selbst erhalten wurde: eine
2m-NaNOg-Lisung (p. a.) und eine 1m-(NH4)2804-Losung (p. a.) geben beim
Zusammenmischen gleicher Vo-
lumina eine 1n-NH4NO3-Lo6-
sung; wenn mit 0,5m- und
0,2m-Losungen von NH4NOz
gearbeitet wurde, wurde das
zum Verdiinnen notwendige
Wasser mit der entsprechenden
Menge der einen Arbeitslésung
(gewdhnlich NaNOg) in das Re-
aktionsgefd8 eingefithrt. Der
Kolbenhals wurde mit einem
Gummistopfen  dicht ver-
schlossen, durch den drei Off-
nungen fihrten: die eine zum
Abfluiréhrchen des Behélters
(2), der ein bestimmtes Volumen
der zweiten Arbeitslésung ent-
hielt. Uber dem Hahn des Be-
hilters wurde das gewéhlte Null-
niveau mit einem Strich mar-
kiert. Die Losung unter dem
Strich floB nicht ab, bildete also
einen hydraulischen VerschluB,
der das Entweichen des Gases
verhinderte, solange der Hahn
des Behélters noch geéffnet war.
Sowohl der Behélter als auch das
: ReaktionsgefdB (1) wurden mit-

tels des durch einen Ultrather-
mostat (Hoppler) zirkulierenden Wassers thermostatiert. Das Mischen der
Losungen geschah nach Erreichen der gewihlten Temperatur (z. B. 45° C)
dureh Offnen des Habns (3). Mittels des elekiromagnetischen Rithrwerks (4)
wurde die Losung im Reaktionsgefd$ sehr gut gerithrt. Innerhalb von 5 sec
flof das abgemessene Volumen der zweiten Losung (max. 12,5 ml) aus und
Hahn (3) wurde geschlossen. Beim Arbeiten bei héheren Temperaturen (45°
und 55° C) und héheren Konzentrationen (1m-NH4NO3), wurde ein Blind-
versuch durchgefiithrt, wobei aus dem Behilter das gleiche Volumen Wasser
ausfloB und die Anderung des Niveaus in einer 50-ml-Gasbiirette (Fullflussig-
keit gesitt. NaCl-Losung) gemessen wurde, in die das vom Wasser im Realk-
tionsraum verdringte Volumen geleitet wurde. Mit diesem Wert wurden alle
andere Ablesungen korrigiert. Bei niederen Temperaturen und Konzentrationen,
bei denen die Gasentwicklung geringer ist, war eine solche Korrektur nicht
notwendig; es geniigte, wenn der Hahn (5) wahrend der ersten 6—7 see offen

Abb. 1
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blieb und unmittelbar danach Hahn (3) geschlossen wurde. Das Gesamt-
volumen im ReaktionsgefdB war bei m-Konzentration 25 ml und bei 0,2m-
oder 0,5m-Konzentration 50 ml. Dadurch wurde die Arbeitszeit der Biirette
bei m-Konzentration verlangert, was bei 45° und 55° C besonders wichtig war.

Drei Konzentrationen wurden verwendet: 0,2, 0,6 und im-NHNOs, und
vier Temperaturen: 25°, 35°, 45° und 55° C. Fir jedes Paar von Bedingungen
wurden Mittelwerte an 5—6 Bestimmungen errechnet (max. Streuung + 59%,).
Die gemessenen N3z-Volumina als Funktion der Zeit (unter Normalbedingun-
gen) sind in Abb. 2, 3 und 4 dargestellt.

J
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Abb. 2
Ergebnisse

Die experimentell nach der oben beschriebenen Arbeitsweise gefun-
denen Daten machen die Ermittlung der Ordnung der Reaktion sowie die
Berechnung mancher kinetischer Charakteristiken mdglich. Zuerst wurde
die Moglichkeit einer mono- oder bimolekularen Reaktion gepriift. Es
erwies sich, dafi die Experimentaldaten nicht eine lineare Abhéngigkeit

in Koordinaten lg «/t ergeben, auch nicht in Koordinaten *1__ [t. Da
@~

wachsende und eindeutige Abweichungen auftreten, konnten die Schlu8-
folgerungen fritherer Arbeiten”!2 beziiglich der Ordnung dieser Reaktion
nicht bestéitigt werden.

Danach wurde Gl. (8) experimentell nachgepriift. Es wurde folgende
Annahme gemacht: die Konstante k der Gl. (7) ist offenbar eine Funktion
der Konzentration durch fyg,no,. Wenn man zwecks Vereinfachung an-



954 N. Kolarow, B. Popjankow und Sp. Angelow: [Mh. Chem., Bd. 96

nimmt, dall fyu,vo, von der Ionenkonzentration in der Losung (bzw. der
Ionenstérke y) abhéngt, wird nach dem Debye—Hiickelschen Gesetz8
folgender Ausdruck fiir den Zusammenhang & = @(i) erhalten:

gk =lgk; 'K — 4 Yp. &)

nl i, §50 7
40 | P

39 4
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17
V4
Abb. 3
mi N, 1 55,

0=42 mfl

g W 20 30 40 S0 60 T G0 99 T-min
Abb. 4

18 P, Debye und B. Hiickel, Physik. Z. 24, 185 (1923).
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Die Anderung von p. im Verlauf der Reaktion fiir den Fall maximaler
Gasentwicklung wird folgendermafen ermittelt: bei m-Konzentration an
NH4NO; ist die Losung beziiglich NagSO, 0,5 molar, da dieses durch
Konversion nach Gl. (IV) entstanden ist. Dann wird fiir die Tonenstirke

1
o= E_Z Ci Zi* der Wert 3,5 erhalten (C; ist die Normalkonzentration).

Wenn eine Arbeitslésung (256 ml) maximal (bei Normalb edingungen) 50 m

(a_x/zms
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Abb. 5

Gas entwickelt, so entspricht dies der Zersetzung von 0,002m-NH NO,,
so dal die Konzentration dieses Salzes von m- auf 0,92m sinkt. Dieser
Lage entspricht ein Wert der Tonenstirke von 3,42, was eine Anderung
von k, kleiner als 1,29, (bezogen auf den Ausgangswert), entspricht.
Demzufolge bleibt im Verlauf eines Versuchs & praktisch konstant, was
das Integrieren von Gleichung (8) erméglicht. Dann erhélt man:

1 1
- =2 4 — 3
(@ —z) kt - pe (10}

Fiir die Fille von Losungen mit m-Konzentration und Arbeitsvolumen
von 25 ml bekommt Gl. (10) folgende Form:

1 2k 1
Ty G O N, 1
(560 —a)* 5602 T 5602 (10a)
Bei Konzentration von 0,5m und Arbeitsvolumen von 50 ml:
i 2k 1
= S 10 b)
(560 —x)p  1120%" T 560° (10b)
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Und zaletzt, bei ¢ = 0,2m und Arbeitsvolumen von 50 ml:

1 2k i

@i —ap 10t T (10¢)
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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-

/t.

Damit wurde die Auffassung von A4bel und Mitarbeitern!?® von einer drei-
molekularen Reaktion (I) bei den von uns betrachteten Bedingungen be-
statigt. Die dritte Potenz in der Gleichung der Reaktionsgeschwindigkeit

der Genauigkeit eine lineare Abhingigkeit in Koordinaten ( )2
a—x



H. 3/1965] Kinetik der Zersetzung von NH,NO:z in Losungen 957
[Gl. (8)] erklédrt aunch die von uns beobachtete verhaltnisméBig hohe

Stabilitdt der verdiinnten NH4NO,-Losungen.
Aus der Steilheit der Geraden wurden die Werte der Geschwindigkeits-

konstante k fiir verschiedene Temperaturen und Konzentrationen berech-

N (Zy/(+4)

o //:ﬁ/(f4/

n

)
o
55°C
\ "
o
1 \ 35°C
7

2 WT
Abb. 9

net. Mit den Ergebnissen wurde nachgepriift, inwieweit die Gleichung von
Arrhentus bei der Abhingigkeit des & von 7 in der Form:

A

7 (11)

lgk=B—

befolgt wird.



958 N. Kolarow u. a.: Kinetik der Zersetzung von NH;NO:z in Losungen

Wie aus Abb. 8 hervorgeht, kénnen die Ergebnisse in befriedigender
Weise linear dargestellt werden, wobei die Geraden fiir m- und 0,5m fast
parallel verlaufen.

k
Der Temperaturkoeffizient der Reaktion Y sttiiralle Tempera-

¢
turen und Konzentrationen 2,7 4- max. 0,6, d. h. normal, und dem von
anderen Autoren® ermittelten Wert (2,9) ziemlich nahekommend.

Zum Schluf soll noch erwdhnt werden, dafl auch bei unseren Unter-
suchungen, dhnlich wie in den Arbeiten, die schon zitiert wurden?s. 15,
eine Verminderung der Geschwindigkeitskonstante unter gleichzeitiger
Erhéhung der Konzentration gefunden wurde. Ein solcher Effekt war zu
erwarten, wenn man bedenkt, daf3 die beim Versuch bestimmte Geschwin-
digkeitskonstante & [Gl. (7)] durch den Aktivitdtskoetfizienten fym,wos
von der Konzentration abhingig ist. Wenn man die einfachste Abhdngig-
keit dieses Koeffizienten fxmE4Nos von der Tonenstirke nach dem Debye—
Hiickelschen Gesetz® annimmt, so erhilt man nach Gl. (9) die Geraden auf
Abb. 9. Die maximale Streuung liegt zwischen 4 und 6%,. Eine derartige
lineare Abhingigkeit darf aber keinesfalls als Beweis der Behauptung
gedeutet werden, daB fxm,no, rein Debye—Hiickelscher Natur ist, sondern
eher als zufilliger Ausgleich der verschiedenen mdoglichen Effekte, die den
Wert von fymsno, bestimmen: beispielsweise der Solvatationseffekte und
der Effekte der unvollstdndigen elektrolytischen Dissoziation. Jedenfalls
gibt Gl. (7) wenigstens qualitativ den Einflul der Elektrolyten, welche
mit NH;NOy keine gemeinsamen Tonen haben, auf die Geschwindigkeits-
konstante, der auch von allen genannten fritheren Autoren? 3 4 gefunden
wurde.



