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3.1) Arrhenius-Gleichung

N2O5 → 2NO2 + ½O2

„Arrhenius-Diagramm“

Reaktion 1. Ordnung

Steigung=

( ) ( ) aE 1ln k ln A
R T

= − ⋅

aE
R

−



3.1) Arrhenius-Gleichung

550K830K

Quelle: Bodenstein, aus 
Moore/Hummel, 3. Auf.

„Arrhenius-Diagramm“

Reaktion 2. Ordnung

l0.03 mol s⋅

l3000 mol s⋅
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Beispiel:

( )2
A Br= π ⋅

Luft (20% O2, 80%N2)

p= 1bar, T = 300K, vrel = 630 m/s

Stoßquerschnitt 0.4 nm2

Stöße eines einzelnen N2 mit O2‘s pro Zeit:

2 923 18
3

mol 1 mz 8 6.022 10 0.4 10 m 630
mol sm

11.2 10
s

−⎡ ⎤ ⎡ ⎤ ⎡ ⎤⎡ ⎤= ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ =⎢ ⎥ ⎢ ⎥ ⎢ ⎥⎣ ⎦⎣ ⎦
⎡ ⎤⋅ ⎢ ⎥⎣⎣⎣ ⎦ ⎦⎦

[ ] 2
2 A AB relz O N r v= ⋅ ⋅π⋅ ⋅

[ ] [ ]2 3
0.2 mol molO 0.008 8

25 liter / mol l m
⎡ ⎤⎡ ⎤= = = ⎢ ⎥⎢ ⎥⎣ ⎦ ⎣ ⎦

Gesamtzahl der Stöße aller N2‘s mit allen O2‘s (pro Volumen und Zeit)

[ ]AB
A 2

Z z N N
V

= ⋅

[ ] [ ]2 3
0.8 mol molN 0.032 32

25 liter / mol l m
⎡ ⎤⎡ ⎤= = = ⎢ ⎥⎢ ⎥⎣ ⎦ ⎣ ⎦

9AB 3123Z 1 1 mol1.2 10 6.022 10 0 12.3 10.032
V s mol literli e st r

⎡ ⎤ ⎡ ⎤ ⎡ ⎤= ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ =⎢ ⎥ ⎢ ⎥ ⎢ ⎥⎣ ⎦ ⎣ ⎦
⎡ ⎤⋅ ⎢ ⎥⋅⎣⎦ ⎦⎣



Experimentelle Bestimmung von Molekülgeschwindigkeiten

Quelle: Atkins, 3. Aufl.
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Geschwindigkeitskomponente in x- Richtung
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hohe Temperatur
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Eindimensionale Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeitsverteilung
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Dreidimensionale Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeitsverteilung

N2, 
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Dreidimensionale Maxwell-Boltzmann-Geschwindigkeitsverteilung

He, 
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Wahrscheinlichste, Mittlere, Mittlere Quadratische Geschwindigkeit

N2, 300K
(Molmasse 28)

Fmax
2RT
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8RTv
M

=
π

2 3RTv
M
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Relativgeschwindigkeit

Avr Bvr

A BR vv v= −
rr r

2 2
R A B A Bv v v 2 v v cos= + − ⋅ ⋅ θ
r r r r r
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