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5. Caracteristicas fenomenos cataliticos

Tipos de Catalisis

1. Catalisis Homogénea
2. Catalisis Heterogénea
3. Catalisis Enzimatica

Caracteristicas

1. El catalizador se recupera sin consumirse

CH, +RCI—2% »CH, —R+HCI AICl,

R—(I%—CH3+I2L>R—(IZI—CH2I+HI R-C-CH
O O *OH




5. Caracteristicas fenomenos cataliticos

Caracteristicas

2. El catalizador aparece con orden uno en la velocidad de
reaccion y pequenas cantidades del mismo provocan aumentos
Importantes de la velocidad

v=F,+F[C]=Kk,[A]*...[L]*+K [A]*...[L]MC]

Keat >>Ko V= KAl [LIC]

3. El catalizador no cambia la constante de equilibrio
K=exp(-AG°eac/RT)

K=]](@e)" =YX




5. Caracteristicas fenomenos cataliticos

Caracteristicas

3bis. El catalizador acelera tanto la reaccion directa como
la Inversa

4. La accion de los catalizadores puede ser general o especifica

CH,CH,OH — CH,=CH, + H,0




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Para reacciones de un unico sustrato con orden uno
V= Ko[S]+K 4 SI[C] = (K[ SIIC]

Mecanismo cinético:

kl
(1) S+C<SC S sustrato
K., C catalizador

(2) SC k, P+C SC copmplejo catalizador-sustrato

dt

=k, [SC]

d[sc]
dt

_ kq[SIIC]
[SC] = ol >

=k4[S][C] —k_4[SC] -k[SC] =0  Hipotesis Estado Estacionario




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

K

(1) S+C=SC
k

-1

2) SC_k, .P+C

— 2

Dos situaciones limite:

1. Complejos tipo Arrhenius: la etapa (2) es la lenta

k,>>k, mmm)y V= % [SIIC] = k2K4[SIIC]

2. Complejos tipo van’t Hoff: la etapa (2) no es la lenta

k,~k_, 0 k,>k,
En el caso limite en el que k,>>k, mm®)  v=k,[C][S]




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Determinacidn constantes cinéticas
Ln[A]

= =K[A] = In[A] =In[A], ~kt




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Determinacion constantes cinéticas
K,
(1) S+C < SC
k

-1

(2) SC_k, P+C

—2

Vo=K,[SC]icc

[CI=[Clo-[SC] Parat<<< [C]=[C],-[SC]
[SI=[S]o-[SCI-[P] [P]=0 ] [S]=[S],-[SC]

d[SC]

= 0=KiISIICI -k ,[SC]-k,[SC] =ky([Cl, ~[SCIN[S], ~[SC])-k 4[SC] - k,[SC]

_ K,[Cl,[S]o :D _ kka[Clo[Slo
Y GRS Fraers "7 k(o + [SIo) k1




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Vo = kik2[Clo[Slo
k1({Clo +[Slo )+ k-1 +k2

Caso 1: [C],<<[S],

o Kio[CLISl  _ K[Clo[Sly  _ K,[Cl[SI:
CoKiShrkytk,

LKtk [Sl+K,
kl
* Orden 1 respectoa C

» Orden respectoa S ‘
~ K2[Clo[Slo ~ K2[Clo[So Vo
[Slp ¥ Vo » -
[S]O + Km Km

Orden 1 respectoa S

S,

_K3[CL[S]o _
[S]o T Vo ® [S]o n Km ~ kz[C]o

Orden O respectoa S




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Vo = kik2[Clo[Slo
k1({Clo +[Slo )+ k-1 +k2

Caso 2: [C],>>[SF],

. < KelCLISL
[Clo +K,

* Orden 1 respectoa S

* Orden respel(<:tc[)za]c[3 L KCLS

Cl,[S Cl,[S

C \LV ~ 2 0 0z 2 0 0
[Clo ¥ Vo Cl, +K.. <

Orden 1 respectoa C

, < Ka[ClLISI,
" [Cly+K,
Orden O respectoa C

Vo

m

[Clo T ~ K,[S],




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

Energias de Activacion

kl
(1) S+CoSC k1= Arexp(—E41/RT)

k. k—l = A—l exp(—Ea_ll RT)
(2) SC_k, P+C ko = Ay exp(-E4» /RT)

—2

_ kks[Clp[S]g
Vo = kq[Slo +K_1+ K5 [Clo<<[S],

1. Complejos tipo Arrhenius (Etapa 2 lenta, E, , mayor que E, ;Y E, 1)

2. Complejos tipo van’t Hoff (Etapa 2 no es lenta)




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

1. Complejos tipo Arrhenius (Etapa 2 lenta, E, , mayor que E, ;Y E, 1)

Vo = klkz [C]O[S]O |:> V, ~ k1k2[C]o[S]o
kq[Slg +k_1+ko K,[S], +k_4

Si k,[S]o >> k4 (k; y/0 [S]17)
v~ KKa[CLo[S]
° Ky[S]o
K, |Eac=Eas

a,C

=K :C]o

K

cat—

Si k,[S]p << k.1(k; y/0 [S]y 1)

v ~ KiKo[Clo[S]o
0~ K
-1

_ / - /
_ k1k2. Ry AR TERTA gl Fa/RD
- (-E5_1/RT)
A e

— :S]o




6. Mecanismos de Catalisis y Energias de Activacion

2. Complejos tipo van’t Hoff (Etapa 2 no es lenta)

ve — _KK2[Clo[So
O Kq[Slg +K_q +Ko

Si k,[S]y >> k,+k, (k; y/o [S]p11)

v, ~ Kika[Cho[Sl, :@ ql,
k,[S],

Kea=Ko | Eac=Eq,

a,C

cat—

SI Kq[S]p << k.1(k; Y0 [S]p 1)
o < Kk [CLIS],
o &
Kk, +k,
kcat = klkz : ” kcat ~
k,+k, Sik,>>k;,

Clo[Slo




7. Caracteristicas de la catalisis heterogénea

Caracteristicas

1. Uno o mas reactivos deben quimiadsorberse (formando el
complejo catalizador sustrato)

CO (g) + M < CO-M
O-M + CO-M — CO, (g) + 2M

2. El efecto de un catalizador es proporcional a su area
superficial

3. Algunas sustancias pueden provocar el envenenamiento del
catalizador




8. Etapas de la catalisis heterogénea

1. Difusion del reactivo hasta la superficie

2. Quimiadsorcion de al menos uno de los reactivos

3. Reaccion quimica sobre la superficie

4. Desorcion de los productos

5. Difusion de los productos hacia la fase fluida



8. Etapas de la catalisis heterogénea

Si la reaccion es la etapa lentaf(C. Arrhenius)
_ kik2[Clo[Slo
kq[Slo +k_1

Adsorcion débil
(Ki[S]p << k)

o =22 [CL IS, = KK LS,

-1

Ea,c — Ea,r + AHoads

Adsorcion fuerte
(K1[S]o >> k1)

_ ki, [CL[S],

= kz[C]o

° K.[S], Reactivos
Adsorbidos
E. =E

Productos
Adsorbidos




8. Etapas de la catalisis heterogénea

Adsorcion débil

Adsorcion fuerte

M

RS-M muy estable

.

Poco RS-M
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RS + M < RS-M

RS-M + H, — Prod
Formacion del enlace M-S




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

Procesos controlados por reaccion, considerando esta etapa
como elemental e irreversible

Reacciones unimoleculares
A (ags— Productos

Reacciones bimoleculares

A (ads) T B (ags— Productos mecanismo de Langmuir-Hinshelwood
A (ags) T B (y— Productos mecanismo de Eley-Rideal

* Etapa de reaccion es la etapa lenta
* Adsorcion/Desorcion en equilibrio C> Isoterma Langmuir




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

1) Reacciones unimoleculares
A(g) = productog Q)

Ka .
At Meup—2—>A =M

A —M s ——>productos(g) + M,

Si la etapa de reaccion es la etapa lenta

Si la etapa de adsorcion esta en equilibrio

_ kKAPA
°  1+KpPa

A

_kK,P,

*SIKP,>>1  [Vs#
(ads. querf\e) R AP

*SiK

P, << 1
(ads. débif)




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

1) Reacciones unimoleculares

A(g]{}{—-"}A(adst}C(ads)+D(ads}+ VS — keA eA KAPA

0Ke 0Kp  1+KaPa +KcPe +KpPp

C(@) Do) — — —

v kK APA
> 1+KaPA +KcPe +KpPo

® si los productos estan débilmente adsorbidos, es decir, KcP+KPp..<<1+K,P,
Vg ~ KK APA
1+ KAPA
® si un producto se adsorbe mas fuerte que el resto KPP >> K P, +KpPp +..
Ve ~ KK APA
1+ KCPC
® si un producto se adsorbe muy fuertemente K-P->> 1 + K, P, +KyPp +..
v, = kKK P,
KCI:)C




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

1) Reacciones bimoleculares. Mecanismo Langmuir-Hinshelwood
A(g) +B(g) = productoqQ)
A+ M «2>A =M

B o)+ Misup) ¢—2—>B — Mg
A =M qs 1B —M, 4 ——>productos(g) + 2M

(sup) °

v, =k6,0, Si la etapa de reaccion es la etapa lenta

_ KAPA
A 1+K,P, +KGP,
— KBPB
®1+K,P, +K P,

Si la etapa de adsorcion esta en equilibrio

kK ,KPAP;
(1+K,P, +KP, f




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

1) Reacciones bimoleculares. Mecanismo Langmuir-Hinshelwood
A(g) +B(g) = productoqQ)
A+ M ¢—2—>A =M

B o)+ Misup) ¢—2—>B — Mg
A —M 45 1B —M, 4 ——>productos(g) + 2M

(sup) °

Limite de Pg ¥4 KgPg<<1+K,P,
KK ,KGP,

~y

S

P
L+KAP)

Limite de Pg TT KgPg>>1+K,P,
KK, KPPy KK,P,
KRS KR

El reactivo B inhibe la reaccion !




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

1) Reacciones bimoleculares. Mecanismo Eley-Rideal
A(g) +B(g) = productoqQ)
A+ M «2—>A =M

k

(Sup)

y

v, =KO,P; Si la etapa de reaccion es la etapa lenta

Op = KaPa Si la etapa de adsorcion esta en equilibrio

~1+KPa P
APA
Ve =
> 1+KaPa

Vs

* adsorcion débil, K,P,<<1
* adsorcion fuerte, K,P,>>1

v ~kPg




9. Mecanismos de catalisis heterogénea

Ejemplo: Proponer un mecanismo para la recombinacion de atomos
de H para dar H, que explique la observacion de orden 1 respecto al
H a temperaturas bajas y orden 2 a temperaturas altas

H(g) + H(g) = H,(9)

K —_
H )<___>H H(a s) v, =k0,P,
K,P,

"T 11K, P,

(9 kK, P?

V, =
1+ K P,

k
Hags) ) >H; )

_ kKHPI—2| ~ kKHPI—2| _ kP Orden 1
° 1+KP,  K.P, :

*SiThajaK,seratt v

_ KPR KKPY o Orden 2

*SiTaltaK, sera]| v_=
" *T1+KP, 1




