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Versuch 11: Kinetik der alkalischen Esterverseifung

1. Theoretische Grundlagen

In diesem Versuch soll die Reaktionsgeschwindigkeit der alkalischen Esterverseifung
untersucht werden. Hierfr gibt es prinzipiell mehrere M6glichkeiten
(Abschreckmethode, Stromungsmethode, Stop-flow Methode). Da sich bei der
Reaktion alerdings die Leitfahigkeit sehr deutlich andert, ist die Messung der spez.
Leitfahigkeit wahrend der Reaktion eine adaquate M ethode zur Bestimmung der
Reaktionskinetik.

Die Reaktionsgleichung der alkalischen Esterverseifung lautet:

CH,COOC,H, +OH~ ® CH,COO" +C,H.OH (1)

Zuriickzufuihren ist diese Abnahme auf die unterschiedlichen spez. Leitfahigkeiten®
der verbrauchten OH" lonen bzw. der entstehenden Acetat lonen. Der Grund hierfir ist
die sog. Extraleitfahigkeit von Protonen und OH" lonen. Sie ermdglicht einen
Ladungstransport durch das ,, Umklappen® von Bindungen. So erfolgt der

L adungstransport ohne, dass das gesamte Teilchen durch die Ldsung wandern muss
und verlduft dementsprechend schneller?.

Die Geschwindigkeit einer chemischen Reaktion ist allgemein gegeben durch:
dc
v=—(2
e

Bel der Esterverseifung handelt es sich um eine Reaktion zweiter Ordnung.
Das Geschwindigkeitsgesetz lautet damit:

v:-%:kCAKJB(S)

A = Ethylester, B = Hydroxyl-lonen, k = Reaktionsgeschwindigkeitskonstante

Somit kénnen wir also Uber die gemessene Leitfahigkeit auf die noch vorhandene
Konzentration an OH" lonen zuriickschlief3en. Fir eine Reaktion zweiter Ordnung gilt
fur die Konzentration zum Zeitpunkt t:
P 7\
1+c, k%
Co = Anfangskonzentration

1 zur spez. Leitfahigkeit vgl. , Versuch 10: Leitfahigkeitsmessung®
2 |n der Literatur wird dies haufig als Tunneleffekt bezeichnet.
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Das Einsetzen in Gleichung (3), anschlief3endes Integrieren und Umformen liefert die
Endgleichung:

R T 1
ko-k, c,kxxB B
K , = spez. Anfangsleitfshigkeit
K, = spez. LF zum Zeitpunkt t
Co = Anfangskonzentration der OH™ lonen
B= (I, -1, )>X0001x,

[ o 2w I Ac = lonenleitfahigkeit

Die Geschwindigkeit einer Reaktion ist abhéangig von mehreren Faktoren. Unter
anderem dem Reaktionsmechanismus, der Konzentration und der Temperatur.
Die Temperaturabhangigkeit wird durch die Arrheniusgleichung beschrieben. Sie
lautet:

B
k =k, > R (6)
Ea= A ktivierungsenergie, ko= Stof3zahl (Wahrscheinlichkeit)

Hiermit ist es moglich die Aktivierungsenergie bei jeder Temperatur durch die
Geschwindigkeitskonstante der Reaktion zu errechnen.

2. Aufgabenstellung

2.1 Geréte/Chemikalien:
Konduktometer, LF-Messzelle, Thermostat und thermostatisierbares Messgerdt,
Magnetrihrer und Kern, Stopp-Uhr, Thermometer, Messkol ben,
Erlenmeyerkolben, Vollpipetten, 1ml Messpipette
Essigsdureethylester (konz.), 0.125 M KOH- L6sung, 0,01 M KCFL6sung
(Eichlésung)

2.2 Durchfihrung:
Die folgenden Messungen werden fr drei Temperaturen durchgefihrt, 25°C, 30°C

und 35°C. Zuerst wird die Anfangdeitfahigkeit bel der jeweiligen Temperatur
bestimmt, indem man 90ml Wasser auf Temperatur bringt und anschlief3end 10ml
KOH zugibt. Nach Wiedereinstellen der Temperatur wird gemessen.

Nun wird wieder eine KOH/Wasser Mischung angesetzt (10mi/80ml) und nach
Temperatureinstellung werden anschlief3end 10ml Essigséureethylester
hinzugegeben. Nun startet die Messung und die Abnahme der Leitfahigkeit wird
von Cassy protokolliert. Wahrend des gesamten Versuchs ist darauf zu achten,
dass eine sténdige Durchmischung der Lésung erfolgt.

2.3 Ergebnisse und Auswertung
Dadie Messung am selben Tag wie Versuch 10 durchgefihrt wurde, wird die dort
ermittelte Zellkonstante verwendet:

C =0,874cm™*
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1/(ka(0)-ka) in [cm/mS]

w »
[S, I NG

o = N
o v - ;N U ow

Die gemessenen Anfangd eitfahigkeiten betrugen:

Temperatur in °C < in mS
cm

25 2,687

30 3,034

35 3,253

Folgende Kurven wurden wahrend der Verseifung aufgenommen. Dabel wurde
alerdings der Bereich t=0min bis t=2min vernachlassigt, da in diesem Bereich die
Reaktion erst anlauft und somit die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante noch
nicht zu bestimmen ist. Zusétzlich hierzu ist wahrend der Startphase, kurz nach
Zugabe des Esters, die Mischung noch nicht vollig homogen. Auf3erdem wird
durch die Zugabe die gewiinschte Temperatur gesenkt, so dass sie in der ersten
Phasen nicht mehr als konstant angesehen werden kann.

Kinetik der Esterverseifung bei 25°C von t=2min bis
t=30min

(7

o~

-~

=t
e

y=03317x + 0,6738
_— R? = 0,0997
/
,/
2 4 6 g 0 12 “

1/t in [1/min]
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1/(ka(0)-ka) in [cm/mS]

1/(ka(0)-ka) in [cm/mS]

Kinetik der Esterverseifung bei 30°C von t=2min bis t=30min

y = 0,154x + 0,602
R?=0,9978

0 2 4 6 8 10 12 14

1/t in [1/min]

Kinetik der Esterverseifung bei 35°C von t=2min bis t=30min

0 2 4 6 8 10 12 14

1/t in [1/min]

Aus diesen Graphen lassen sich nun die Reaktionsgeschwindigkeitskonstanten fr
die jeweiligen Temperaturen bestimmen.
Es gilt Gleichung (6):
1 1 1 1
= X—+ _
ko-k, c,%kxB t B
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Beispielrechnung fur 25°C:
Der Y-Achsenabschnitt b betragt also genau:

Die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante k kann man aus der Steigung ermitteln.
Es qgilt:
1 b Kk = 1
Co Xk B C, XnxB
1

012519 03317 SN g 44 MS
I mS cm
= = _ = 16,252'—_

0,125mol x0,3317 min X,484 mol Xmin

Die tabellierten Daten liegen alerdings in der Einheit vor. Deswegen

mol : s
werden die erhaltenen Werte dementsprechend umgerechnet:

I 1 I

16,252—— x— = 0,271
mol : mn 60 mol : s
Temperatur bin m BémSl] K é | U é | U K é | us
In°C | écmy | écmxmin o | = Ecmb | "> &mol >min | *° &mol >sH| - &mol xsH
8msH| & msS H

25 0,6738| 0,3317 1,484 16,252 0,271 0,1

30 0,602 0,154 1,661 31,275 0,521 ---

35 0,5739| 0,1319 1,743 34,798 0,58 ---

Aus den berechneten k Werten lasst sich nun mit Hilfe der Arrhenius-Gleichung
(6) die Aktivierungsenergie der Esterverseifung bestimmen:
En
k =k, xe RT

b Ink=Ink, x =&
RT

3 Homann, Band IV Reaktionskinetik S.10 Tab. 5, Dr. Dietrich Steinkopf Verlag

http://www.sPensiebler.de




Wenn man nun In k graphisch gegen /T auftragt, erhélt man den folgenden
Graphen:

Aktivierungsenergie der Esterverseifung

3,7

s | e y = -7014,9x + 26,416
= o~ R? = 0,8595

*E 33 \

S 31

E \
£.29

x \“
c 27
25 T T T T T
0,00324 0,00326 0,00328 0,0033 0,00332 0,00334 0,00336
UT [1/K]
|+Ink ——Linear (Ink)|

Aus der Steigung des Graphen kann man nun die Aktivierungsenergie Ea

bestimmen:
m=-ap E, =-mxR
R
b 7014,9K 8,314 ) - 58,322k—‘]
K xmol mol
Die von uns ermittelte Aktivierungsenergie betrégt also: E, = 58,322%

Der gefundene Literaturwert betragt E, = 47%4.

Unser Wert stimmt also relativ gut Uberein und weicht nur um 24% ab. Unter den
Versuchsbedingungen ist dies aber durchaus noch akzeptabel (siehe
Fehlerbetrachtung)

4 Homann, Band |V Reaktionskinetik S.10 Tab. 5, Dr. Dietrich Steinkopf Verlag
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Im Folgenden soll nun die Reaktionsgeschwindigkeitskonstante fiir T=50°C
berechnet werden.
Hierzu verwendet man die experimentell ermittelte Aktivierungsenergie und k bel
25°C (298K).
Es gilt wieder:
Ex
k =k, xe R

Zuerst bestimmen wir den Arrheniusparameter ko fir die Reaktion:

Ea k
Kpogk =Ko 28 KT P K, = ==

_EA

e RT
0,271'—I 0, 271|—I |
- mol x5 _ mol XS _ 9
ko - ga 3 5 - 2354 - 4,532><l0 —|
¢ 58322m : e Mol XS
§8,314L>298K z
K>mol [}

e

Nun kann man durch die erhaltenen Werte k(50°C) berechnen:

J
58322—
mol

3
8,314——3823K - |

xe Komol =1,676
mol : s mol :

@

Il O

DO O

_Ea |

Kapse =K,%€ ®T = 4,532X10°

S

2.4. Fehlerbetrachtung:

Diese Versuchsdurchfiihrung war von vornherein mit einem recht grof3en Fehler
behaftet, da schon beim Ansetzen der Esterldsung die ersten Probleme auftraten.
So war es nicht moéglich diese aufgrund des hohen Dampfdrucks zu pipetieren,
sondern wir mussten die bendtigte Menge des Esters abwiegen und konnten somit
nicht kontrollieren ob und wie viel Ester beim Einwiegen und auffillen des

M esskolbens verdampft ist. So entstand nattirlich schon eine grol3e Unsicherheit
bei der Anfangskonzentration des Esters.

Zum anderen konnten wir nur mit einer Waage messen, die auf zwei
Nachkommastellen genau misst.

Leider war es uns nur mdglich eine Literaturangabe der Rkt.geschw.konstanten bel
Zimmertemperatur zu finden. Der Temperaturbereich kann also durchaus zwischen
20°C und 25°C differieren.

Deswegen liefert ein Vergleich auch enorm grof3e Abweichungen.

Dennoch erscheinen unsere Werte sinnvoll, da die van’t Hoff’ sche RGT Regel
erfullt scheint. Der Wert verdoppelt sich ungeféhr bel einer Erhéhung um 10°C.
Gleiches gilt fur die berechnete Konstante Kspec.

Bei der Bestimmung der Aktivierungsenergie falt auf, dass der zweite Messpunkt
ein wenig aus der Reihe fallt. Dies konnte daran liegen dass wir diese Messung an
einem anderen Tag durchgefiihrt haben und evtl. geringfiigige Anderungen im
Versuchsaufbau vorlagen.
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