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5. Caracteristicas de los fendmenos cataliticos
La velocidad de las reacciones quimicas puede modificarse por diferentes
causas como:

e concentracion de los reactivos

e temperatura y presion

e el disolvente y la fuerza i6nica del medio
A éstas es necesario anadir el fenébmeno de la catalisis, término propuesto por
Berzelius en 1836 para determinar el aumento de la velocidad de reaccién por
adicion de una sustancia que se recupera sin alterar al final de la reaccién. Esta

sustancia se denomina catalizador.

Existen varias definiciones de catalizador. Entre ellas encontramos las debidas
a:

» Ostwald (1901) define catalizador como cualquier sustancia que modifica la
velocidad de una reaccidon quimica sin experimentar cambio alguno en si
misma.

* Bell (1941) catalizador de una reaccion es cualquier sustancia cuya
concentracion figura en la ecuacion de velocidad elevada a una potencia
superior a la que le corresponderia en la ecuacién estequiométrica de dicha

reaccion.

Existen varios tipos de catalisis

- catalisis homogeénea: el catalizador y el sistema reactivo forman
un sistema homogéneo con una sola fase. Son reacciones en
fase gas o en disolucion, por ejemplo catélisis acido-base.

- catalisis heterogénea: la reaccion se produce en una region
interfacial. Asi, para una reaccién donde los reactivos estan en
fase gas o disolucién el catalizador se suele presentar en forma
de sélido.
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- catalisis enzimatica: reacciones bioquimicas cuya velocidad se
incrementa por la accién de las enzimas, que son proteinas
formando una dispersion coloidal. Aunque formalmente es
homogénea, presenta caracteristicas propias de la catalisis

heterogénea, como la existencia de centros activos.

Los fendmenos de catalisis presentan una serie de caracteristicas comunes:
a) el catalizador se recupera al completarse la reaccién sin haberse consumido.
Esta caracteristica no siempre se cumple en su totalidad ya que el catalizador
puede recuperarse como una especie distinta, por ejemplo formando un
complejo con los productos de la reaccién.

Ejemplo: i) alquilacion de Friedel-Crafts.

CeHg + RCI—2%L, CeHs —R+HCI
parte del catalizador, AICl3, se transforma en AICl4

ii) halogenacién de cetonas en medio acido:

R—(IDI—CH3+I2L>R—(|3|—CH2I+HI

o R-C—-CHol

parte del acido H" queda como Il

"OH
Lo importante es que la formacién de este complejo sea reversible, de forma
que el catalizador pueda quedar de nuevo disponible. Esta caracteristica se
verifica mejor en los catalizadores heterogéneos.
b) pequernias cantidades de catalizador producen un aumento importante de la
velocidad de reaccién, la cual es, en general, directamente proporcional a la
concentracion de catalizador (orden uno).
A la hora de expresar la velocidad de un proceso hemos de tener en cuenta
que la velocidad no es cero en ausencia de catalizador, por lo que hemos de
introducir un término independiente de la concentracion de catalizador. Asi, la
velocidad se puede escribir como suma de la velocidad de la reaccion sin
catalizar mas la de la reaccion catalizada. Para una reacciéon con reactivos
A...L:
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v=Fo+F[C]=ko[A]%...[L]"+kca[A]“..[L]'[C], donde ko es la constante de velocidad
del proceso no catalizado y kgt la del proceso catalizado. [C] es la
concentracion de catalizador y [L]* la de sustrato elevada a su orden de
reaccion.

Para que exista catalisis kcat >>Ko, con lo que la velocidad de reaccion
normalmente puede expresarse simplemente como:

V= kea A]%. . [LI'[C]

Las dos constantes de velocidad tienen una dependencia con la temperatura
segun la ecuacion de Arrhenius, k=Aexp(-E4/RT), por lo que para que haya un
cambio importante en la constante de velocidad es necesario, habitualmente,
que la reaccion catalizada tenga una energia de activacibn menor (una

disminucién de 4 kcal/mol aumenta la constante de velocidad 1000 veces a 298
K).

Reaccion sin Catalizar

e

Reaccion Catalizada

Ademas existen sustancias que disminuyen la velocidad de reaccidén. Son los
catalizadores negativos o inhibidores. Estos no funcionan aumentando la
energia de activacién, ya que en ese caso la reaccién transcurriria por sus
cauces ordinarios (si kinn<<ko, v=ko[A]"...[L]") sino blogqueando el camino de la
reaccion. Por ejemplo la hidroquinona inhibe las reacciones que transcurren

mediante radicales libres ya que reacciona con ellos rompiendo la cadena.

¢) los catalizadores no varian la constante de equilibrio de la reaccién, K.
Dado que el estado inicial y final de la reaccidon son idénticos con 0 sin

catalizador, la variacion de energia libre de la reaccion, AG®es, NO varia:
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AG®oac = 2. ViG®, como K =exp(-AG°eac/RT), la constante de equilibrio, K,
i

sera independiente del mecanismo de la reaccion.

Aunque un catalizador no modifica la constante de equilibrio, lo que si puede
realizar un catalizador homogéneo es cambiar la composicién de equilibrio. La
constante de equilibrio en funcién de las fracciones molares, x;, se puede

expresar como: K=]] (ajeq)Vi: siendo la actividad: ai=yixi.
[

Un catalizador que se encuentre en la misma fase puede modificar los
coeficientes de actividad y; de reactivos y productos. A menos que los cambios
en vy, se compensen entre si, el catalizador variara las fracciones molares o
concentraciones de los reactivos y productos en el equilibrio. Dado que el
catalizador esta presente en pequenas cantidades, su efecto en la composicidén
del equilibrio es, en general, pequeno. Esta caracteristica de los catalizadores
puede venir matizada por su capacidad de formar complejos con los reactivos o
productos de la reaccién.

Esta caracteristica de la catalisis tiene una consecuencia obvia que es
necesario resaltar. Dado que para un equilibrio elemental la constante de
equilibrio puede expresarse como el cociente entre las constantes de velocidad
directa e inversa (K=ki/k.), todo catalizador de la reaccién directa lo sera
también de la inversa. Esto es légico, ya que las barreras de energia a superar

se reducen para el camino directo e inverso.

d) la accién de los catalizadores puede ser general o especifica.

La accion general corresponde a catalizadores que actuan sobre muchas
reacciones del mismo o distinto tipo y es un comportamiento tipico de la
catdlisis homogénea, ejemplo: catélisis acido-base. La accion especifica es
mas propia de la catalisis heterogénea o enzimatica. Por ejemplo: los alcoholes
pueden reaccionar por deshidratacion o deshidrogenacion. Son reacciones
termodinamicamente espontdneas pero que transcurren a velocidades muy
pequenas.

CH3;CH.-OH — CH>=CH> + H.O

CH3;CH-OH — CH3-CHO + H>
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Los 6xidos metalicos como la alumina (Al.O3) catalizan la primera reaccion,

mientras que los metales (Cu) favorecen la segunda.

6. Mecanismos de catalisis y energias de activacion

Entre las caracteristicas de la catélisis hemos visto que para reacciones con un
unico sustrato cuyo orden cinético sea la unidad, la velocidad de reaccion
puede expresarse como:

V= Ko[S]+Kcal SI[C] = keal S]IC]

En este apartado vamos a proponer mecanismos que estén de acuerdo con
esta observaciébn empirica. Igualmente vamos a intentar determinar las
diferentes constantes cinéticas que aparecen en el mecanismo y la
dependencia de la velocidad con la temperatura (a través, Iégicamente, de las
energias de activacion).

Actualmente se acepta como hipétesis basica que los catalizadores intervienen
en la reacciéon formando con algunos de los reactivos, el sustrato, un
compuesto intermedio, conocido como complejo sustrato-catalizador. Este
complejo reacciona a continuacién para dar productos y regenerar el
catalizador.

Se puede proponer un esquema de mecanismo de reaccion simple en dos
etapas que aparece en la mayoria de procesos cataliticos con un solo sustrato:

K,
(1) S+C&SC
2) SC_k, P+C

Donde S es el sustrato, C el catalizador, SC el complejo sustrato-catalizador y
P producto. En catélisis heterogénea SC corresponderia al reactivo quimi-
adsorbido sobre la superficie.

Asi, para el caso de la catdlisis enzimatica tendriamos

k1
(1) S+E & SE
2) SE_k, P+E
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donde E representa la encima y ES seria el complejo de Michaelis-Menten.

Utilizando para nuestro analisis este mecanismo simplificado, la velocidad de
reaccion, expresada como velocidad de formacién del producto es:

_dP]
dt

Para calcular [SC] podemos emplear la hipétesis del estado estacionario, es

v =k,[SC] (1)

decir, la concentracion de SC se mantiene constante:
d[SC]

“at k+[S][C] -k_1[SC] -k2[SC] = 0 (2)
de donde se obtiene que:

_ k4[SI[C]
SCl= " @)

Asi, sustituyendo la ecuacion (3) en la (1) la velocidad de reaccién queda
como:

-
Para este mecanismo propuesto pueden darse dos situaciones limite:

1) la transformacion del complejo SC en productos es la etapa determinante de
la velocidad de la reaccion (k.1>>kz) quedando la ecuacién (4) como:
V=12 [SI10) = kK (SI[C ©)
Dado que la etapa (2) es lenta, esta expresidon puede también derivarse
considerando que la etapa (1) se encuentra en equilibrio durante todo el
proceso con una constante de equilibrio Ki:

e et ©
<, ISIC]

despejando [SC]:

[SC1= - [SIC] =K [SI[C] 7)
y sustituyendo en (1) se obtiene:

v =k,[SC] =k K [S][C] (8)

Los complejos SC implicados en este tipo de catalisis reciben el nombre de
complejos de Arrhenius.
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2) k> no es despreciable frente a k.1 (ko=k.1 0 ko>k.1). Ahora no puede hablarse
de pre-equilibrio y la [SC] hay que calcularla utilizando la hipétesis del estado
estacionario. En este caso se dice que el complejo SC es un complejo de Van't
Hoff.

En el caso limite en el que ko>>k.1, se obtiene que v=k4[C][S].

Determinacion de constantes cinéticas

¢;Coémo podemos determinar las constantes cinéticas que aparecen en las
ecuaciones de velocidad? Si se tratara de mecanismos sencillos lo mas facil es
integrar la ecuacién cinética para obtener una relacion directa entre la
concentracion y la constante de velocidad. Asi, para una reaccién de orden
uno:

_dA]
dt

Representando en este caso In[A] vs. t podemos determinar k de la pendiente.

=k[A] = In[A] = In[A], —kt

Sin embargo, en el caso de los mecanismos que acabamos de ver, las leyes de
velocidad resultantes son demasiado complejas para utilizar su forma
integrada, por lo que usualmente se estudian las velocidades iniciales de la
reaccion para varias concentraciones iniciales de catalizador y sustrato. En el
caso de la reaccién de orden uno, la velocidad inicial es:

vo=K[A]o

midiendo las velocidades iniciales frente a diferentes concentraciones iniciales
de reactivo podemos determinar la constante cinética. En nuestro caso, la
velocidad en los instantes iniciales de la reaccidn sera:

Vo=Ko[SCl< 9)
donde [SC}.. es la concentracibn de complejo catalizador-sustrato en los
instantes iniciales de la reaccién. Para determinar la velocidad inicial
necesitamos, pues, obtener esta cantidad. Si [Clo y [Slo son las
concentraciones afnadidas inicialmente de catalizador y sustrato, se cumplira:
[C]=[Clo-[SC]

[S]=[S]o-[SCI-[P] (10)
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Llamaremos instantes iniciales de la reaccion a aquellos tiempos en los que
[P]=0. Asi pues, en esos instantes iniciales, las concentraciones de catalizador
y sustrato no son las concentraciones anadidas al principio, sino:

[C]=[Clo-[SC] para t<<<<

[S]=[S]o-[SC] (10a)
La concentracibn que existe en esos instantes iniciales de complejo
catalizador-sustrato la podemos determinar sustituyendo las ecuaciones

anteriores (9a y 10a) en la condicién de estado estacionario:

IBG _ o =k fS]1C) -k 11SCI ~kelSC] = ky (Clo ~ [SCI)(Slo ~[SCI)-k_+SC] - k2[SC]

dt
(11)
de donde, despreciando los términos de segundo orden (ya que la
concentracion [SC] va a ser pequena):

Ki[Clo[S],

ISChee =i el +[S1) + ko vk,

(12)

y sustituyendo en la expresion de la velocidad inicial (9) queda:

Vo = ki2[Clo[Slo
k1((Clo +[Slo }+k_1+ks

(13)

Analicemos esta ecuacidn para diferentes situaciones limite:

Caso 1: [Clo<<[S]o, esta es la situaciébn mas usual, por ejemplo en la catalisis

enzimatica (mecanismo de Michaelis-Menten).

vy~ _k2lClolSlo__ ke[Clo[Sl (14
[S]O + k—1k": k2 [S]O +Km

donde Kn=(k.1+ko/k1). Se observa que v, varia linealmente con [C]o, siendo la
dependencia con [S]p mas complicada. La velocidad de la reaccion (ecuacion
14) es de orden uno respecto al catalizador, mientras que se pueden observar

dos situaciones limite respecto al sustrato (ver figura):
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v

[S]o

e si [Slo<<Kn se obtiene quevO:k2K[ﬂ[S]o si se desprecia [S]y del
m

denominador y por tanto de orden 1.
e si [S]o>>Km se desprecia Ky y [Slo llegando a vg =ks[C]y que es de

orden O respecto al sustrato.

El valor limite de la velocidad viene dado por la cantidad de catalizador
presente. Cuando la [S]y es tan grande que todo el catalizador estd como SC
(equilibrio (1) desplazado completamente a la derecha) un aumento adicional

de sustrato no cambia la velocidad inicial.

La ecuacién (14) se puede linealizar obteniendo:

1 __Kn 1+ L (15)

Vo kalClo [Slo  ka[Clo

si representamos 1/vy frente a 1/[S]y se obtiene de la ordenada en el origen
1/ko[C]o y de la pendiente K/(k2[C]o), l0 que permite determinar las constantes

de velocidad y de equilibrio.

Caso 2: [C]o>>[S]o, que es una situacion muy inusual. Despreciando [S], frente
a [C]o en el denominador de la ecuacién (13), se obtiene:

_ ka[Clo[Slo
"= Clo +Kn e
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La reaccién es siempre de primer orden respecto al sustrato pero puede ser de
orden cero o uno respecto a [Clo. Esta ecuacién también puede linealizarse

para obtener las constantes cinéticas.

Energias de Activacion

Una vez presentado el método para determinar las constantes cinéticas,
podemos estudiar como cambiara la velocidad de la reacciébn con la
temperatura, es decir, cual sera la energia de activacién para el proceso
catalizado. La energia de activacién del proceso catalizado (E,¢) sera funcién
de las energias de activacion de cada una de las etapas individuales:

k1

(1) S+C§:)SC

(2) SC_k, P+C

Si cada una de las constantes de velocidad depende de la temperatura segun
la ecuacién de Arrhenius, se obtiene:

k1= Ajexp(-Eg41/RT)

k_y=A_yexp(-E4_1/RT)

ko = Ag exp(—Eg 2 /RT) (17)
En cualquier caso esta energia de activacion sera siempre menor que la del
proceso no catalizado (Easo). Analicemos esta E,; para los dos tipos de
complejos. Siguiendo la cinética con el método de velocidades iniciales y si

kik2[Clo[Slo
K4[Slp +k_1+k2

[S]o>>[C]Jo, como es lo habitual: vy =

a) complejo tipo Arrhenius, k.1>>ko: puesto que la etapa (2) es mas lenta que el
equilibrio (1), entonces Ea 1y Ea-1 seran menores que E,», tal y como aparece
en la siguiente figura. Simplificando la ecuacion de velocidad inicial anterior
queda:

- _ KielClolSlo

= 18
" Ky[Slp +k_1 19
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P+C

* Si [S]o es pequena o ki<<k.1, se obtiene simplificando:

kK
Vo =7~ 1SlolClo (19)
llamando:
Ko = @ (20)
K_1

y aplicando la ecuacién de Arrhenius se obtiene que;

Acexp(—E5 ¢ /RT) = Ajexp(—E51/RT)As exp(-E5 2 /RT)/ A_1exp(-E4_1/RT)
(21)

por lo que se llega a:

E.c =E.i —E. +E,, =AH°  +E,, (22)

* Si [S]o es grande o k.i<<ki; k.1 es despreciable frente a k{[S]o de donde:

vo =k2[Clo (23)

por lo que Keat =kz y por tanto Egc=Ea»
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De una manera cualitativa podemos decir que E, . corresponde con la diferencia
de energia entre el punto de partida y el estado de transicion de la barrera
mayor (etapa mas lenta) que quede por sobrepasar. Si la [S]y es alta 0 ki >>k.q,
el equilibrio (1) esta desplazado hacia la derecha y el punto de partida de la
reaccion es el complejo SC y E,c=Ea2. Si, por el contrario, [S]p 0 k.1>>kq, el
equilibrio (1) esta desplazado a la izquierda y el punto de partida es el reactivo y

catalizador separados. Entonces la barrera a superar es AH® 1 +E;».

b) complejo de Van't Hoff. (ko=k.1 0 ko>>k.1)
E.1 Yy Ea-1 seran parecidas o mayores que E, . La velocidad es en este caso:

_ k«ks[S]p[Clg
0 1 [Slp +k_1 +ko (24)

Y un posible perfil energético sera:
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* Si [S]o y/0 k1 son grandes se llega a vg =ks[C]g por lo que Keat = Ko Y Eac=Eap2.

* Si [S]o y/0 ki son pequefas; vg = ” k1-k+2k [SIo[Clo
1+ko

En este caso, debido a que ket N0 es un producto o cociente de constantes
cinéticas elementales no podemos obtener una expresién sencilla de E,¢ en
funcion de las energias de activacion de las distintas etapas, excepto si ko>>k.;.
En este caso vg =k4[Cly[S]g Y Eac=Ea1

La E, . depende del punto de partida de la reaccion. Si [S]p y/0 ki son grandes,
entonces habr4d mucho complejo SC formado. El ‘punto de partida’ de la
reaccion es el complejo y E,c = E42. Si por el contrario, [S]o y/0 ki disminuyen
el ‘punto de partida’ son los reactivos y el catalizador por separado y si la etapa

(2) es muy rapida entonces E ¢ = E4 1.
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,,,,,

En cualquier caso, se ha de cumplir que E;o > Ea¢c para que la velocidad de
reaccion sea mayor que en el proceso sin catalizar.

Veamos el caso de la descomposicidn del agua oxigenada:

2H,0, (ac) —2H.0 (|) +0> (g)

Para esta reaccion en distintas condiciones, con o sin catalizador, se obtienen
los valores que se recogen en la siguiente tabla a 298 K. En ésta se observa
que la energia de activacion disminuye en presencia de catalizador, siendo el

que mas la reduce la energia de activacién la enzima catalasa.

E. (KJ/mol) k/ko
no catalizada 75,5 1
I 56,5 2,1x10°
Pt coloidal 49,0 4,4x10*
Enz. Catalasa 23,0 1,6x10°

7. Caracteristicas de la catalisis heterogénea

En la catdlisis heterogénea el catalizador y los reactivos se encuentran en
distintas fases y la reaccién tiene lugar en la interfase. Vamos a considerar sélo
sistemas reactivos gaseosos sobre catalizadores sélidos, que son los mas
usuales. Las reacciones en que los reactivos estan en fase liquida son mas

complejos y estdn menos estudiados.
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Algunos ejemplos de reacciones quimicas de gases sobre catalizadores sélidos
son:
- sintesis de NH3 a partir de N> y H, catalizada por hierro u otros
metales.
- cracking de hidrocarburos grandes catalizados por SiO./Al>O3
(zeolitas)
- oxidacién de SO, a SOj; (catalizada por platino) para obtener
acido sulfurico.
Para que un catalizador sélido sea efectivo, uno o mas de los reactivos debe
quimiadsorberse sobre el mismo, dando lugar a un complejo superficial
sustrato-catalizador que sera el causante de la disminucion de la energia de
activacion (normalmente la adsorcién fisica se considera de poca o nula
importancia en la catalisis heterogénea). Un ejemplo es la reaccién del CO
sobre Pt o Pd (reaccion importante en los catalizadores de automoviles)
CO (g) + M & CO-M
02(9) +2M < 2 O-M
O-M + CO-M — CO2 (g) + 2M

M representa una posicion de adsorcién sobre la superficie.

Las sustancias mas a menudo utilizadas como catalizadores heterogéneos son:
- metales de transicién: Fe, Co, Ni, Pd, Pt, Cr, W, Ag, Cu....
Disponen de orbitales d parcialmente ocupados que pueden
participar en la formacion de enlaces de la especie
quimiadsorbida.
- Oxidos metélicos semiconductores: NiO, ZnO, V,0s, Fe>03, MgO.
- O6xidos aislantes: AlxO3, SiOo.

La efectividad de un catalizador puede medirse por la cantidad de producto
formado por unidad de tiempo y unidad de area superficial de catalizador. En
principio, el efecto de un catalizador es proporcional a su area superficial por lo
que es deseable que sea lo mayor posible. Esto puede conseguirse
disminuyendo el tamano de las particulas del catalizador ya que la cantidad de

materia (nUmero de atomos) superficial aumenta al disminuir al tamano de las
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particulas. Para aumentar la superficie del catalizador se recurre a menudo a
extenderlo sobre la superficie de un soporte poroso (propagador), siendo los
mas utilizados el gel de silice (SiOy), la alimina (Al,O3) y carbon activo.

En la industria se necesita que los catalizadores mantengan su efectividad
durante un tiempo de vida lo mas largo posible. Uno de los problemas que
puede sufrir el catalizador es que se sinterice (se aglutine) formando particulas
de mayor tamano, en las que se reduce el area superficial y con ello la
actividad catalitica. Para evitar la sinterizacion se afiade una pequena cantidad
de sustancia conocida como promotor. Por ejemplo, pequefias cantidades de
Al,O3 que evitan el agrupamiento de cristales de hierro.

Otro peligro que corren los catalizadores sélidos es su envenenamiento, es
decir, cuando una sustancia se enlaza fuertemente a las posiciones de
adsorcién, dejando de estar disponibles para la reaccion catalitica. Estas
sustancias o venenos pueden ser bien impurezas que acompanen a los
reactivos o los mismos productos de la reacciéon (suelen ser compuestos con S,
N o P que tienen pares de electrones solitarios 0 algunos metales como Hg,
Ag, Pb...). El Pb, por ejemplo, es un veneno para el catalizador de los
automdéviles (la gasolina con plomo contiene alquilos de plomo para aumentar
el octanaje). Si es posible regenerar el catalizador se habla de venenos
reversibles. EI SH, o PH3; forman enlaces muy fuertes con Pt y lo inhabilitan
permanentemente, mientras que en el caso del CO o CS; es posible recuperar
el catalizador. En algunos casos, la acciéon de los venenos puede ser Util para
favorecer una reaccion e inhibir otra. Por ejemplo el ThO, (éxido de torio) que
cataliza la deshidratacion de alcoholes a olefina y su deshidrogenacion a
aldehido o cetona. Con vapor de agua pueden bloquearse los iones oxigeno de
la superficie (por formacion de puentes de hidrégeno) inhibiendo asi la
deshidratacion; mientras que la deshidrogenacién puede seguir produciéndose
sobre los atomos de torio. La cantidad de veneno necesaria para inhabilitar un
catalizador es menor que la requerida para cubrir toda su superficie lo que
indica que la actividad catalitica se localiza en algunas posiciones especificas
de la superficie que reciben el nombre de centros activos (normalmente

defectos superficiales).
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8. Etapas de la catalisis heterogénea
Para que la reaccion entre el sistema gaseoso reactivo y el catalizador sélido
tenga lugar es necesario que se den las siguientes etapas:

1) Difusién de las moléculas de reactivos hasta la superficie del sélido

2) Quimiadsorcion de al menos una de las especies reactivas sobre la

superficie

3) Reaccion quimica sobre la superficie

4) Desorcién de los productos de la superficie

5) Difusion de los productos hacia la fase fluida
El mas lento de todos estos procesos determinara la velocidad de reaccion. Las
etapas 1 y 5 de difusion dependen de la temperatura, de la presion, de la
viscosidad del gas y en general son rapidas. Pueden darse casos donde alguna
de estas etapas sea la mas lenta. Estas situaciones, bastante inusuales, se
denominan procesos controlados por difusién y un ejemplo es la reaccién entre
iones hidronio e hidroxilo en agua. Las otras tres etapas quedan recogidas en

la siguiente figura.

Reactivos S v
Adsorbidos Productos (g)
'ﬁHdes.Pn

Productos ~
Adsorbidos >
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La etapa de adsorcién suele ser rapida ya que la quimiadsorcién es un proceso
con energia de activacion nula o pequena. Esta adsorcion va acompafnada de
una liberacién de calor debido a la formacion del complejo sustrato-catalizador.
La etapa de desorcion suele implicar una cierta energia de activaciéon
Eades=Ea adsp-AHadsp= Eaadsp+AHgesp (donde AHgesp €S la entalpia de desorcidon
del producto P, una magnitud normalmente positiva). Aunque no suele ser la
etapa mas lenta, puede producir cierto retraso o inhibicién si el catalizador
queda bloqueado temporalmente por los productos no desorbidos.
La etapa 3 es propiamente la de reaccion, porque en ella se produce la
transformacién de reactivos en productos y conlleva una energia de activacion,
E.r. Esta etapa puede ser realizada por:
- un solo reactivo quimiadsorbido. Por ejemplo en reacciones de
descomposicion o isomerizaciéon
- reaccidbn sobre la superficie entre dos o mas reactivos
quimiadsorbidos
- reaccion entre un reactivo quimiadsorbido y otros reactivos en
fase gaseosa.
Esto es la causa de la existencia de diferentes mecanismos de reaccion que
analizaremos en el punto siguiente.
Si esta etapa es la mas lenta se dice que la catalisis esta controlada por
reaccion. En este caso, segun lo visto anteriormente, nos encontramos en una
situacién correspondiente a complejos de tipo Arrhenius, ya que la etapa de
reaccion es mas lenta que la formacion del complejo catalizador-sustrato. En
este caso, la velocidad inicial es:
0= kk2[Clo[Slo
k1[Slp +K_1
Y la energia de activacion del proceso catalizado, E,, variara entre dos limites:
- Quimiadsorcion débil. La [S]o y/o k¢ son pequefias:
Vo =k2Kags[ClolSlo
E.. =E. +AH

- Quimiadsorcion fuerte. La [S]o y/0 ki son grandes:
Vo =k2[Clo
Ea,c = Ea,r
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Analicemos estos resultados partiendo del limite de adsorcion débil. Como
AHa4s<0, como es habitual para la quimisorcion, una quimisorcién débil produce

Eac <Ear En principio, cuanto més negativa sea la entalpia de adsorcion menor
sera la energia de activacién del proceso catalizado. Si ‘AHadJ es pequeno se
producird poca adsorcion y por tanto la reaccién sera lenta. Si, por el contrario,
‘AHadJ es muy grande entramos en el limite de quimiadsorcion fuerte: los

reactivos se mantienen firmemente unidos a los centros de adsorcién y tendran
poca tendencia a reaccionar (limite de quimisorcién fuerte, la energia de
activacion aumenta E,.=E,,). Este doble efecto viene recogido en las curvas

volcan. La siguiente figura muestra este efecto para la reaccion:

Moléculas convertidas /i m? s

v

AH;

La reaccion ocurre por quimisorcion de reactivos formando un enlace M-S con
la superficie. Representando la eficiencia del catalizador frente a la entalpia de
formacién de enlace S-catalizador se observa una mayor actividad catalitica
para los valores intermedios. Si el enlace es débil hay poca quimiadsorcién y la
reaccion es lenta. Por el contrario, si el enlace es demasiado fuerte, el reactivo
quimiadsorbido forma un complejo muy estable con inercia a reaccionar, con lo

que la velocidad es también pequena.
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9. Mecanismos de catalisis heterogénea: procesos uni y

bimoleculares
Vamos analizar el caso de procesos controlados por la etapa de reaccion
considerando, ademas, esta etapa como elemental e irreversible.
Distinguiremos dos tipos de reacciones:

a) reacciones unimoleculares

A (ags)— Productos

b) Reacciones bimoleculares
A (ads) + B (assy— Productos; se explica por el mecanismo de Langmuir-
Hinshelwood

A ds) + B (g— Productos; se explica por el mecanismo de Eley-Rideal

Puesto que suponemos que la etapa lenta es la de reaccién, las velocidades de
adsorcién y desorcidén seran mucho mayores y el equilibrio adsorcién-desorcién
se mantendra a lo largo de la reaccion. Para describir esta adsorcion
(quimisorcién) usaremos normalmente la isoterma de Langmuir. Esta
suposicion de que una de las etapas es significativamente mas lenta que las
demas, permite obtener con facilidad la ley de velocidad de cualquier
mecanismo. Ademas, permite obtener expresiones sencillas sin que sea
necesario recurrir al método de velocidades iniciales. Debemos sefnalar que
existen ejemplos donde la velocidad de reaccion esta controlada por la
adsorcién, por ejemplo la sintesis de NH3 catalizada por hierro esta controlada
por la adsorcion de N2 o por la desorcidén de productos, veremos el tratamiento
de estos casos en los problemas.

Para el caso de la catalisis heterogénea se define la velocidad de reaccion
como la velocidad de conversién por unidad de superficie del catalizador:

1{ 1 dnA}

VS =

A vVa dt

si no se conoce A, puede definirse por unidad de masa de catalizador o
referirnos siempre a una misma cantidad del catalizador. De esta forma

podremos comparar resultados donde cambia la cantidad de catalizador. En

este caso, para establecer comparaciones también serd necesario que el
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catalizador se haya preparado de forma similar, para que la superficie que
presente por unidad de masa sea la misma.

Si la etapa de reaccién es la etapa lenta, vs sera proporcional al niumero de
moléculas adsorbidas por unidad de area y/o a la fracciéon de centros ocupados

por molécula reactiva 0a: vs=K 0.

a) Reacciones unimoleculares
Supongamos una reaccion elemental e irreversible de una especia A adsorbida
y que ninguno de los productos queda adsorbido:

A(9) PELTEEN A(ads) Lproductos (9)

la velocidad de reaccién por unidad de superficie sera proporcional al nUmero
de moléculas adsorbidas o, lo que es equivalente, a la fraccién de centros
ocupados por moléculas de A:

vs =kBp; k viene expresada en mol m?s™ (S.1.).

Segun la isoterma de Langmuir: 6p _ _KaPa_
1+ KAPA
De donde se obtiene:
kKK APA
Vg = —
1+ KAPA

Para un caso de este tipo, al estudiar la dependencia de vs con la presion del
reactivo (Pa) obtendriamos una grafica de la siguiente forma:
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P, (Atm)

Para presiones bajas se cumple que vg =kKaPp, ecuacion de primer orden
respecto A; mientras que para presiones altas se cumple que vg =k, ecuacion
de orden cero.

Por ejemplo, la descomposicién de la fosfina (PH3) a 700 °C sobre wolframio a

presiones menores de 107 torr es de orden 1 respecto a P or encima de
PH, Y P

1 torr es de orden cero.

Por supuesto el tipo de cinética depende también del valor de Ka, la constante

del equilibrio de adsorcién:
e Si tenemos adsorcion débil, Ka sera pequefia: se mantendra un
comportamiento de cinética de orden 1 hasta presiones mas altas. La
presibn de reactivo necesaria para poder despreciar el uno en el
denominador de la ley de velocidad sera mas grande. Un ejemplo de este
tipo de cinéticas es la descomposicién de HI sobre Pt.
e Si tenemos adsorcion intensa, Ka sera grande: el comportamiento de
orden cero aparecera desde presiones mas bajas. Al ser Ka grande,
podremos tomar el limite 1<< KaPa con presiones mas pequefas. Un

ejemplo de este tipo de cinéticas es la descomposicién de HI sobre Au.

La cinética se complica si alguno de los productos queda adsorbido sobre la
superficie, reduciendo el area del catalizador disponible para A.

A(g) <« A(ads) — 5 C(ads) +D(ads) + ...
IKe [Kp
C(g) Dig)
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KaPa
1+ KAPA + KCPC + KDPD

Teniendo en cuenta que 6p = (adsorcién competitiva) y

sustituyendo en vg =k8p, se obtiene:

kKK APA

V =
® 1+ KpPa +KcPe +KpPp

si los productos estan débilmente adsorbidos, es decir, KcP+KpPp..<<1+KaPa,

se obtiene que vg = KKaPA
1+KAPA
Si uno o varios de los productos esta fuertemente adsorbido se obtiene que:
kKK aPA kK APA
s ®— -0 Vvg=——H,
1+ KCPC KCPC
Por ejemplo en la descomposicion del NH3; sobre Pt el Ho queda muy
k' I:>NH3

fuertemente adsorbido y se obtiene que v, = b
H2

Si los productos quedan adsorbidos, entonces a medida que transcurre la
reaccion, la velocidad es menor ya que la porcion de area del catalizador
bloqueada por el producto es mayor. Otro ejemplo de este tipo de
comportamiento es la descomposicion de N,O sobre Mn3O4 para dar O, y No.
En este caso el O, puede quedar quimiadsorbido disociativamente, mientras
que el N2 no lo hace de forma significativa. La ley de velocidad que
corresponde, asumiendo la etapa de reaccidn como etapa lenta, es:
K'Pyo
Ve T 1+bPy, + Py,

b) Reacciones bimoleculares
son del tipo: A+B—productos y se pueden explicar por los dos mecanismos
anteriormente indicados.
i) Mecanismo de Langmuir-Hinshelwood: A y B reaccionan cuando
estan adsorbidos sobre la superficie:
A(g)+B(g)=A(ads)+B(ads)—productos(g)
Esquematicamente la reaccion se daria a través de un estado de transicion de

este tipo:
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Las moléculas adsorbidas sobre la superficie pueden difundirse de un centro
activo a otro hasta que se encuentren en posiciones vecinas y reaccionen.
Asumiendo como etapa lenta la reaccion y que la adsorcion se encuentra en
equilibrio, la velocidad de reaccion sera proporcional al producto de las
concentraciones superficiales o de forma equivalente, al producto de las

fracciones de centros ocupados, de la forma:
kK AKgPAPS
(1+KaPA +KgPs )

si ambas especies estan débilmente adsorbidas, Ka y Kg pequenas, y/o nos

Vg = keAGB =

encontramos a presiones suficientemente bajas, Pa y Pg pequenas, la ecuacion
de velocidad se reduce a una cinética de segundo orden:
vs=k'PaPg considerando que k'=kKaKg

Si uno de los dos reactivos se adsorbe muy fuertemente KgPg>>1+KaPa,

quedando:
kK aPA

Vg =— 5
KgPs

es decir, el reactivo B inhibe la reaccion. Esto ocurre porque a medida que
aumenta Pg, la fraccion de superficie ocupada por A (0a=KaPa/(1+KaPa+KgPg))
tiende a cero. Si representamos la ecuacién de velocidad completa frente a Pg,
siendo Pa constante, la velocidad primero aumenta y después tiende a cero,

pasando por un maximo.
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Un ejemplo de reacciones de este tipo es la reaccion 2C0+0,—2CO;
catalizada por platino, donde el CO se adsorbe mucho mas fuertemente que el
O.. Un exceso de CO, en lugar de aumentar la velocidad de la reaccion
provocaria una caida de la misma. Esta competencia entre el CO y el O, por
los centros de adsorcién se da también en la hemoglobina, enlazandose el CO
mas fuertemente al atomo de hierro e impidiendo el transporte de O..

ii) Mecanismo de Eley-Rideal
Supongamos las reacciones:
A(g)=A(ads)
A(ads)+B(g)—productos (g)
Esquematicamente, la reaccién tendria lugar a través de un estado de

transicion de la forma:

De acuerdo con el mecanismo, y asumiendo la etapa de reaccién como etapa

KK APAPs

lenta, podemos escribir vs=k05Pg de donde vg = T KaP
TRAFA

Tal y como se aprecia en la figura, en el limite de adsorcidén débil, KaPa<<1, se
obtiene: ve=kKaPaPg, ecuacién de orden dos global y en el limite de adsorcion

fuerte, KaPa>>1, vs=kPg, ecuacion de orden uno.
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Pa

Por ejemplo la combinacion de dos atomos de H para dar hidrégeno molecular,
2H—H,. Experimentalmente se observa que es de orden 1 respecto a la
presion de hidrégeno atdémico a temperaturas bajas y de orden 2 a
temperaturas altas.

Esta observacion se puede explicar con un mecanismo:
H (g) <> H (ads)
H (ads) + H (g) — H2 (9)
La ley de velocidad que corresponde a este mecanismo es:
v KK P
14+ KpPH
Como AHa4s<0, a temperaturas bajas Ky es grande y vg=kPy, (orden 1);
mientras que a temperaturas altas la constante de adsorcion disminuye,
cumpliéndose que KyPy << 1y, por tanto, ve=k’Py? (orden 2).

10. Ejemplos de interés industrial

a) Hidrogenacion de alquenos

La hidrogenacién de alquenos se utiliza para obtener grasas comestibles a
partir de aceites vegetales o animales. Los aceites como el de soja tienen la
estructura CH»(O.CR)CH(O.CR’)CH.CO.CR”), donde R, R’ y R” son cadenas
hidrocarbonadas con varios dobles enlaces. Si hay muchos dobles enlaces el

aceite es susceptible de oxidacién atmosférica y se enrancia. Normalmente se
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realiza una hidrogenacion parcial controlada en la que el aceite liquido se
transforma en sélido.

Mecanismo: el alqueno (1) se adsorbe formando dos enlaces con la superficie
(2), sobre el cual se ha producido también quimiadsorcién disociativa de H..
Cuando se forma un enlace alqueno-H se rompe una de los enlaces alqueno-
superficie (3,4). La formaciébn de un nuevo enlace alqueno-H libera el
hidrocarburo hidrogenado (5).

1 2 \\/\/—H/f 5

4

El mecanismo en etapas se evidencia por el hecho de que aparezcan isémeros
del algueno de partida. El alqgueno parcialmente hidrogenado (4) puede
deshidrogenarse de nuevo (6) y desorberse como (7). Si los dos hidrégenos

actian simultaneamente esto no podria producirse.

b) Oxidacion parcial de productos organicos

La oxidacion completa de productos organicos, como los alquenos, conduce
a CO, y H>O. Mas interesante en la oxidaciéon parcial a compuestos de
interés. Por ejemplo la oxidacién de propeno a acroleina (CH.=CHCHO) que
es el punto de partida para varios procesos industriales. lgualmente, la
oxidacion de eteno a etanal, etanol, acetato de vinilo (CH;COOH=CH,) en
presencia de acético o cloruro de vinilo (CLCC=CHa, en presencia de Cl,)
son etapas iniciales de muchas industrias quimicas.

Las reacciones transcurren sobre catalizadores metélicos o sobre 6xidos
mixtos y son procesos muy complejos. Por ejemplo, la oxidacion de
CH>=CHCH3; a CH,=CHCHO sobre molibdato de bismuto: i) adsorcion de
propeno perdiendo un hidrégeno y dando Ilugar al radical alilo,
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CH>=CHCH_¢; ii) un oxigeno de la superficie reacciona con el radical para
formar acroleina que se desorbe. El atomo de hidrégeno reacciona con un
oxigeno de la superficie para formar H,O; iii) la superficie se regenera a
partir de oxigeno molecular del gas. Esta secuencia supone un gran
esfuerzo para la superficie y alguno materiales se rompen por fatiga.

c) Cracking y reforming.

Muchas de las moléculas organicas de pequeno tamafno utilizadas en la
industria quimica se obtienen cortando hidrocarburos de cadena larga
procedentes del petréleo. La fragmentacion de estos hidrocarburos inducida
cataliticamente se denomina ‘cracking’ y se realiza sobre alumino-silicatos
(SiO2/AlO3, zeolitas). Estos catalizadores actuan formando moléculas mas
ramificadas. Estos isbmeros, mas cortos, se queman de forma mas suave y
eficaz en motores de combustion interna.

El ‘reforming’ o reconstruccién catalitica utiliza un catalizador de doble funcién,
mezcla de platino u alumina. El platino proporciona la funcibn metal,
catalizando la hidrogenacién y deshidrogenacién y la alumina la funcién acida.
Primero el hidrocarburo se quimisorbe sobre el platino. El hidrocarburo pierde
dos atomos de hidrogeno formando un alqueno. El algueno migra a una
posicion acida donde acepta un proton y se une a la superficie como ion
carbonio. Este ion se peude romper, isomerizarse a formas mas ramificadas o
formar anillos. Al final se obtiene una mezcla de pequefias moléculas que

pueden separarse y utilizarse como materias primas.

d) Hidrogenacion de mondxido de carbono

La reaccion global es:

CO (g) + H2 (9) — CH3OH (g)

Y se cataliza mediante una mezcla de NiO/Cu.

Este proceso sigue formalmente un mecanismo de tipo Langmuir-Hinshelwood,

donde tanto el CO como el H, sufren quimiadsorcion (éste ultimo disociativa)

H2 (g) < 2H (ads)
CO (g) « CO (ads)
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Los reactivos quimiadsorbidos reaccionan en un proceso que contiene varias

etapas:

CO (ads) + 2H (ads) «» CHOH (ads)

CHOH (ads) + 2H (ads) «» CH3OH (ads)

Este mismo proceso puede conducir a la formacion de hidrocarburos,
dependiendo de las condiciones experimentales. Si el CO adsorbido reacciona
con otras moléculas de CO adsorbido:

CO (ads) + CO (ads) «» C (ads) + CO, (ads)

El carbono adsorbido puede reaccionar ahora féacilmente con el hidrégeno
monoatémico para dar una cadena de reacciones que conducen a la formacién
d e hidrocarburos. Los pasos iniciales serian:

C (ads) + H (ads) «» CH (ads)

CH (ads) + H (ads) «» CH, (ads)
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