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Para cofiecer completamente una reaccion quimica ademais do axuste estequiométrico, o balance enerxético,
determinar si € espontanea ou non , tamén é necesario cofiecer a velocidade coa que transcorre e os factores que
inflien na mesma.

Todo isto é especialmente importante cando se quere pofier en marcha un proceso industrial.Si se cofiece a
velocidade da reaccién e o mecanismo polo que transcorre, teremos a informacion necesaria para seleccionar as
mellores condicions de traballo.Se cofiecemos os factores dos que depende a velocidade , podemos modificalos,
podemos acelerar as reacciéns favorables e retardar as indesexables (por exemplo putrefacciéns, oxidacions que
non interesen.....)

Mentres que a termodinamica nos indica se unha reaccién se pode producir ou non espontaneamente ,a cinética
quimica é a parte da Quimica que estuda a velocidade da reaccion, que factores inflien nela e os mecanismos polos
cales ocorren estas reaccions.

1.-ASPECTO CINETICO DAS REACCIONS QUIMICAS.CONCEPTO DE VELOCIDADE DE REACCION

Velocidade de reaccion: € a variacion na concentracion de reactivos ou produtos con respecto ao tempo nese
proceso.E 0 aumento na concentracion molar do produto dunha reaccion por unidade de tempo ou a diminucién na
concentracion molar do reactivo por unidade de tempo.

Por exemplo para unha reaccién: A —->B

\m_‘ .y o Avelocidade media vp=- %ﬂz%f] (para que a velocidade sempre resulte
B positiva , ponse un signo menos na expresion correspondente aos reactivos, posto que
. a sua concentracién diminude co tempo)
DL Sexa unha reaccion xeral do tipo : aA+bB — cC +dD ; definimos a velocidade:
-En funcidn de los reactivos que desaparecen: En funcion de los productos que se forman:
AlA] AlB] Alc] A[D]
n=——— ou vV, =——— V,=—— ou Vv, =—-—=
At At At At



As concentracions estan expresadas en mol/l , ( molaridade, M)

Podemos, sen embargo, expresar a velocidade dunha maneira Unica :

Asi a velocidade da reaccion sera positiva e non dependera do reactivo ou produto elixido para definila.

alc]_aic]

Avelocidade instantdnea v=limpy;_o vy, VEIiMpo U= limaesg o

Exemplo 1°

Para a reaccion 2N,0s(g) >4N0,(g) +0,(g)

> . . o .._ 1[N0s] 1dINO,]_1d[0,] _
)A expresion da velocidade instantanea: v= — 5 T 2 a1 a4

| ——

0.32 / = —iNozi I)Se o osixeno molecular nun determinado momento se estd formando cunha
) velocidade de 0,024 mol.L".s™

Con que velocidade se estd consumindo nese instante o reactivoN,Os?

N
>
) \\EE""’] Segundo a estequiometria da reaccién por cada mol de O,quese forma, (por

i

>z 4 6 8 10 unidade de volume e unidade de tempo), consimense dous moles de N,Os

tiempa [min)

A velocidade & que se consume 0 N,Os serd  V(nzos)=2.Vo,=-2.0,024=- 0,048 mol.L™*.s*

Con que velocidade se estd formando , nese momento o reactivo NO,?
Vno2)=4.0,024=0,096 mol.L™".s™. E dicir férmase cunha velocidade de 0,096M/s
[I)Cal € a velocidade da reaccion nese instante?Tendo en conta o indicado no apartado ) sera :

0,024mol.L™.s™ posto que neste caso, dada a estequiometria da reaccion , coincide coa velocidade & que
se forma o osixeno molecular.

Exemplo 2° .Considerando a reaccion xenérica A+B->C, calcula a velocidade media da reaccién nos
intervalos: At=0-4s e At=2-8s, utilizando os datos experimentais da taboa inferior , correspondentes ao
reactivo A.

Tempo(s) |0 2 4 6 8 10

t(0->4)s:vin=-1 “d=—1 0001 3gmol.1 5™

[A]mol/L  |10,00(6,69 [4,48 [3,00|2,00 1,34

t(2-8) vm:-% %”:W:O,mmol.tl.s'l



Exercicios:

1.-a)Escribe a expresion da velocidade de reaccién en funcion da concentracion de cada unha das especies
que intervefien no proceso

2A +B->3C+D

Si partimos de 1 mol de A e 1 mol de B, nun recipiente de 1 litro, e o cabo de 10 minutos o nimero de
moles de B é de 0,90.b)Completa o seguinte cadro onde An € a variacion do nimero de moles neses 10
min.

tempo (min) An
Especies 0 10 c)Calcula a velocidade media de
EA reaccion, comprobando que €
ni independente do reactivo ou produto
Mo que utilices para o seu calculo.

2.-Dada areaccion  2A +B->3C +D, se inicialmente temos 2 moles de A e 1 mol de B nun recipiente de
Slitros e ao pasar 30 minutos o numero de moles de B é 0,74, calcula a velocidade media de desaparicion
de A.

2.-ECUACION CINETICA .ORDE DE REACCION

Experimentalmente observase que para a maioria das reaccions quimicas, a velocidade de reaccion
depende das concentracions dos reactivos, diminuindo a medida que estes se consomen.

A ecuacion cinética ou ecuacion de velocidade € a expresion matematica que relaciona a velocidade de
reaccion coas concentraciéns molares dos reactivos..

Para unha reaccion : aA+ bB-> cC, a ecuacion da velocidade v=K[A]*[B]?
A ecuacidn cinética é unha ecuacion determinada experimentalmente que depende de:

e A concentracion dos reactivos, elevados a uns expofientes que non tefien por que coincidir cos
coeficientes estequiométricos da ecuacion quimica.



e A constante cinética ou de velocidade K, caracteristica de cada reaccion, independente das
concentracién dos reactivos ,e que depende fundamentalmente da temperatura. As stas unidades
non sempre son as mesmas.

A cada expofiente a,B,Y.. a0s que aparecen elevadas a concentracion de cada reactivo chdmaselle orde

de reaccién respecto a ese reactivo. Non tefien por que coincidir cos coeficientes estequiométricos e

tampouco tefien que ser necesariamente nimeros enteiros.Na reaccion anterior a € o orde de reaccion

respecto ao reactivo A.

Orde global da reaccion ou orde de reaccion é a suma dos ordenes parciais a+p+Y....

Dada unha reaccion: aA+ bB-> cC para calcular o orde de reaccion respecto ao reactivo A, mantemos
constante a concentracion do reactivo B e variamos a de A, de forma que a ecuacion cinética v=K [A]*[B]?

log v

log k'

quedaria v= K’ [A]* sendo K’=K. [B]"
Se nesta ecuacion tomamaos logaritmos nos dous membros

Pendiente=c.  logv=logK’ +a log[A] , ecuacion que coincide coa dunha recta y = mx+n
A pendente darecta é a

Existen outros métodos chamados “ de tenteo”, mais sinxelos e igualmente

oglal  validos. Por exemplo cando ao duplicar a concentracién de A ,mantendo a de
B constante, a velocidade se duplica, a sera 1. Se ao duplicar a concentracién de A, mantendo a de B
constante, a velocidade se cuadriplica ,a sera 2. Do mesmo xeito se pode calcular o orde de reaccion
respecto a B ,B,mantendo a concentracion de A constante.

EXERCICIOS

1.- Determina os ordes de reaccidn total e parciais das reacciéns seguintes para as cales se indica cal é a
sUa ecuacion cinética:

a) Hz (9) +12(9) - 2 HI (9) v =k x [Hz] x [l2]

b) H, (g) + Br, (g) — 2 HBr (9) v =k x [Hz] x [Bry]*?

a)Hz (@) +12(9) = 2HI(9)  v=kx[Hz]x[l]
Reaccion de segundo orden (1 + 1)

De primeiro orde respecto ao H; e de primeiro orde respecto ao Is.

b) H, (g) + Br, (g) —> 2 HBr (g) v =k x [Hz] x [Bra]*2

Reaccién de orde ¥, (1 + 1)

De primeiro orden respecto ao H, e de orden % respecto ao Br..

2.- Determinar el orden de reaccion: CHs-Cl(g) + H.O(g) — CHs-OH(g) + HCI(g) usando os datos
da taboa.
v = K[CH; — CI]*[H.0]°



Experiencia[CHs-CI] (mol/l)[H.0] (mol/)v (mol-It.s7% Nas experiencias 1 e 2 vemos que non cambia

1 0.25 0.25 283 [H20] ,logo o cambio de “v” débese ao cambio
5 0’50 0’25 5’67 de [CH5-Cl ]. Como ao dobrar [CH5-Cl] se dobra
3 0’25 0 5 11’ 35 avelocidade podemos deducir que o orde de

reaccion respecto do CHz-Cl es “1”.

Nas experiencias 1 e 3 vemos que non cambia [CH;-Cl] logo o cambio de “v” débese ao cambio de [H,0]. Como ao
dobrar [H,0] se cuadriplica a velocidade podemos deducir que o orde de reaccién respecto da H,0 es “2”.

Polo tanto, a ecuacion da velocidade neste caso expresarase:
o - 2 -7 7 -
Vv =kx[CH;-Cl]x[H,0] E o orde total da reacciéon € “3”. O valor de “k” calculase a partir calquera
experiencia e resulta 181,4 mol™%s ™
Para determinar os ordes de reaccion, tamén poden usarse logaritmos:
logv=Ilogk +a xlog [CH3-Cl ] + 6 x log [H,0] Aplicamos dita expresién a cada experimento:

(1) log2,83=logk + axlog0,25M+Bxlog0,25M (2)log5,67=Ilogk + axlog0,50 M+ Bxlog 0,25 M
(3)log 11,35=1logk + axlog0,25M + B x log 0,50 M

Si restamos dudas ecuaciéns nas que se mantefia constante un dos reactivos, podemos obter a orde de reaccién parcial do outro.
Asi, ao restar (1) — (2) eliminamos “k” e [H;0]: log (2,83/5,67) = a x log (0,25/0,50) Analogamente restando (1) — (3)
eliminamos “k” e [CH3-Cl] log(2,83/11,35) = Bx log (0,25/0,50)

2,83 2,83
|095 67 lo 11,35
N=—025 -1 + M=—7%2m ~?
log log
0,50 0,50 a(n) B(m)

Ou representando graficamente como se indicou anteriormente logv= logK’ +a log[CH,-CI] 0s datos do
experimento 1 e 2 donde a concentracion de auga é constante.Calculariamos a (pendente da recta) .

Si representamos :logv= logK” +B log[H,0] cos datos das experiencia 1 €3 nas que a[CH,-CI] é constante,
calculamos B, pendente da recta.

3.- .- Os seguintes datos obtivéronse da reaccion seguinte entre bromuro de t-butilo, (CH3);CBr, e 0 ion
oxhidrilo, a55°C: (CH3)3CBF +OH —> (CH3)3COH + Br~

Experimento  [(CH3)3CBr], [OH, Velocidad,(mol/l.seg.)

1 0,10 0,10 0,001
2 0,20 0,10 0,002
3 0,30 0,10 0,003
4 0,10 0,20 0,001
5 0,10 0,30 0,001

Cal é a lei de velocidade e a constante cinética desta reaccion?
Solucién: v = k[(CHs)sCBr]; k = 0,01 s™



3.-MECANISMOS DE REACCION E MOLECULARIDADE.

Cando se comparan os ordes de reaccion de cada un dos reactivos cos correspondentes coeficientes
estequiomeétricos, obsérvase que en moitas reacciéns non coinciden.A falta de coincidencia débese a que
estas reaccions transcorren en varias etapas, e dicir a reaccion global dividese en reaccions mais sinxelas
denominadas etapas ou reaccions elementais. Estas etapas representan o modo no gue transcorre a
reaccion a nivel molecular.O conxunto de etapas elementais que explican 0 modo no que os reactivos se
transforman en produtos, denominase mecanismo de reaccion.

Para unha reaccién A +B->C, con ecuacion cinética v =[A] [B] os ordes de reaccidn, 1, con respecto a cada
un dos reactivos coinciden cos coeficientes estequiométricos, polo que se trata dunha reaccion elemental
que transcorre nunha Unica etapa.

Nas reaccions elementais, e s6 nelas, denominase molecularidade ao nimero de especies quimicas (
moléculas, &tomos , i6ns) que intervefien como reaccionantes no proceso.A maioria das reaccions quimicas
son unimoleculares ou bimoleculares, cofiécense poucos casos de reaccions trimoleculares, porque é moi
dificil que se de un choque eficaz e simultaneo entre tres moléculas.

No exemplo anterior a molecularidade é dous , bimolecular. O orde de reaccion tamén € dous.

A molecularidade e o orde de reaccion coinciden se o proceso e elemental. Nun proceso por etapas o
numero de moléculas que intervefien non ten por que coincidir co orde de reaccion.

En outros casos o orde de reaccion non coincide cos coeficientes estequiométricos, polo que non se trata
dunha reaccién elemental.

Por exemplo: Supofiamos que a reaccion A, +B,—> 2AB ten a seguinte ecuacion cinética:  v=k[A]

Para explicar a cinética dunha reaccion non elemental, supofiemos que ten lugar nunha serie de etapas
elementais, nas que non podemos observar ou medir, os produtos intermedios formados.

Neste caso 0 mecanismo de reaccion poderia ser:

Etapal: A,>2A* a sUa ecuacion cinética vi=k[A;]
Etapa2: A* +B,—>AB +B* v2=k[A*] [B2]
Etapa 3: A*+B*->AB v3= K[A*][B*]

A suma dos tres procesos danos a reaccion global: A, +B,—> 2AB

Os asteriscos * corresponden aos produtos intermedios non observados, estes aparecen nas etapas da reaccion pero non na
reaccion global.

A velocidade do proceso ven determinada pola etapa mais lenta, etapa limitante, que é aquela na que a
sua ecuacion da velocidade coincide coa determinada experimentalmente para a reaccion global.Neste
exemplo a etapa lenta € a primeira, a expresién de v; coincide con v.

A determinacion do mecanismo de reaccién € un problema dificil que require un detallado cofiecemento da
natureza quimica das distintas especies que intervefien e de técnicas experimentais capaces de identificar o
maior numero posible de produtos intermedios, xa que a sia concentracion pode ser moi pequena.



4.-TEORIA DE COLISIONS E DO ESTADO DE TRANSICION.

Nunha reaccién quimica producese a rotura de enlaces nos reactivos e a formacion de novos enlaces nos
produtos. Se queremos entender o porqué das distintas velocidades e que factores inflien nelas ¢
necesario tratar de interpretar o que ocorre na reaccion a nivel molecular.

Teoria cinética das colisiéns. Establecida por Lewis en 1918, di que para que unha reaccion ocorra é
necesario que os atomos, moléculas ou idns reaccionantes choquen entre si ao moverse
desordenadamente como consecuencia da axitacion térmica.

A frecuencia de choque das moléculas por unidade de volume depende da concentracidn dos reactivos , nunha reaccion entre
gases a frecuencia de colisiéns € moi alta do orde de 10% choques /segundo. Si de cada colision resultase a formacion de
produtos, as reaccions entre gases ocorrerian a moita velocidade do orde dunha fraccién de segundo ,inapreciable , pero non é

asf polo que dicimos que un grande niimero de choques non son eficaces.Aproximadamente unha de cada 10" colisiéns son
eficaces.

Non basta con que se produza o choque para que ocorra a reaccion. E necesario que o choque sexa
eficaz.

Para que os choques sexan eficaces e 0s reactivos que chocan se convertan en produtos, son necesarias
duas condiciones:

1. Que as particulas reaccionantes chogquen coa enerxia suficiente para romper ou debilitar
suficientemente os seus enlaces. A esta enerxia minima, chdmaselle enerxia de activacion, Ea é a

enerxia cinética necesaria para que un choque sexa eficaz.
Segundo isto , € evidente que o tipo de enlace que tefian os reactivos vai ser un factor determinante na velocidade de
reaccion . Por exemplo a formacion de auga nunha reaccion de neutralizacion H "+ OH >H ,0 é instantanea mentres
que a formacién de H , O a partir dos elementos que a forman H, +% 0,-> H,0O é unha reaccion lenta
necesitase facer saltar unha chispa para que se produza, na primeira reaccién non hai ruptura de enlaces nos
reactivos, mentres que na segunda tefien que romperse os enlaces que mantefien unidos os &tomos nas moléculas de
H, e O,.

2. Que ochoque tefia lugar coa orientacion adecuada.Polo que é mais dificil que o choque sexa eficaz no caso
de moléculas complicadas.

Teoria do estado de transicién.Enunciada por Eyring en 1935.Segundo esta teoria, no paso de reactivos a
produtos nunha reaccién quimica, a reaccion pasa por un estado intermedio ou estado de transicion, onde
se forma un agregado, chamado complexo activado, formado polas particulas dos reactivos cos seus
enlaces debilitados e por aquelas que empezan a formar os novos enlaces .




i H = HCZI

= =
Productos

Cl- - - - cCl—H

Rea ctivos
[ | H
1 1
(e | H

Cl- - - —H Cl—H

Complejo A ctivado

O complexo activado férmase cando se producen choques eficaces entre as particulas dos reactivos, polo
que estas deben posuir como minimo, unha enerxia igual a de activacién e chocar coa orientacion

adecuada.

O complexo activado é inestabel, debido a alta enerxia potencial que contén, provinte da enerxia cinética

das moléculas reaccionantes, (enerxia de activacion) , polo tanto tende a evolucionar a un estado
enerxético mais favorable,
= F

Teoria del estado de transicion desprendendo unha

determinada enerxia nese
A+ B—— AB*——C +D transito.

El complejo activado es una asociacion
transitoria muy inestable, ya que tiene Podemos representar 0

una energia superior a las moléculas de

reactivo y producto. proceso nun diagrama
Complejo Complejo , .
ety > = pellmnio entélpico, resultando a curva

Energia de denominada perfil de
activacién .,
reaccion.

|

Transcurso de la reaccion Transcurso de la reaccién

Productos
Reactivos

AH=>0

Energfa potencial
Energia potencial

Reactives

Productos

Reaccion exotérmica Reaccion endotérmica

O que determina que unha
reaccion sexa rapida ou lenta é
o valor da enerxia de
activacion, enerxia necesaria
para alcanzar o estado de
transicion.Se a enerxia de
activacion é pequena, moitos
choques seran eficaces e a
rgia de activacion grande velocidade de reaccion sera
s grande, pola contra se a
enerxia de activacion é grande,
os choques eficaces seran
Energia de activacion pequena escasos e a reaccion
transcorrera lentamente.

Comparacion entre la grafica de una
reaccion Rapida y una reaccion
loenita.

En calquera caso é importante non asociar velocidade de reaccion alta ou baixa con proceso exotérmico ou endotérmico



FACTORES QUE INFLUEN NA VELOCIDADE DAS REACCIONS QUIMICAS

Existen alguns factores que exercen unha influenza considerable no nimero de choques eficaces e polo
tanto na velocidade de reaccion. Os mais importantes son:

1. Natureza, estado fisico e grao de divisién dos reactivos.De xeito aproximado pddese dicir que as
reaccions que esixen ruptura de enlaces fortes ou de moitos enlaces son lentas e as que supofien a
ruptura de poucos enlaces ou enlaces débiles son rapidas.

Canto maior sexa o contacto entre os reactivos, maior sera a posibilidade de choque entre as stas
particulas e maior a velocidade de reaccién. Os gases e 0s liquidos reaccionan mais rapidamente
que os solidos e estes reaccionan mais rapidamente canto maior sexa a superficie de contacto.Esta
é a raz6n de que moitas reaccions se realicen en disolucion e que se acostume a moer 0s sélidos
que se van a empregar como reactivos.

2. Concentracion dos reactivos.A o aumentar concentracion dos reactivos incrementase a
posibilidade de que o nimero de choques sexa efectivo e polo tanto de que aumente a velocidade
de reaccion.

Xa vimos que a ecuacion da velocidade da reaccion depende da concentracion dos reactivos
elevadas aos seus correspondentes ordes de reaccion. Estes expofientes a maioria das veces son
numeros enteiros, algunhas veces cero si a velocidade global non depende da concentracién dese
reactivo ,e as veces tamén son nameros fraccionarios.

En reacciéns entre gases un aumento da presion implica un aumento da concentracion e en
consecuencia un aumento da velocidade de reaccion.

3. Temperatura.Experimentalmente obsérvase que a velocidade das reaccions quimicas aumenta coa
temperatura( con moi poucas
exepcions).Segundo a teoria cinética, un

"“;":"" aumento da temperatura fai que aumente

moleculas a velocidade das particulas, aumenta a

2o sUa enerxia cinética. Isto non so fai que

haxa mais choques porque se moven mais

rapido, sen6n que tamén hai mais
moléculas con enerxia superior a de
activacion ,(ver grafica) , polo que

L aumenta o nimero de choques eficaces e

Ea Energia Cinélica en consecuencia a velocidade de

reaccion.

T 12

A partir dun determinado valor o aumento da temperatura acostuma ser prexudicial porque facilita a descomposicion
do produto obtido.

En 1889 a partir de valores experimentais, Svante Arrhenius comprobou gue a relacion entre a
constante K da ecuacion cinética e a enerxia de activacion pddese calcular mediante a seguinte
ecuacion ,cofiecida como ecuacion de Arrhenius:



K=A. e_R_(;

K: constante da ecuacion da velocidade. Canto maior sexa o seu valor maior a velocidade da
reaccion.
A: factor de frecuencia.Relacionado coa frecuencia das colisions
e: base dos logaritmos neperianos
E.: enerxia de activacion. A unha determinada temperatura, reacciéns cun valor alto da enerxia de
activacién teran un valor baixo de K e polo tanto da velocidade de reaccion .
R: constante dos gases (8,31J/mol K).
T: temperatura absoluta. Para unha determinada reaccidn canto maior sexa a temperatura , maior
o valor de K , e maior a velocidade de reaccion.
Pddese expresar en forma logaritmica a ecuacion:
Ea

InK=InA- =2
RT

Podese calcular o valor da enerxia de activacion si coilecemos o valor das constantes de velocidade
a duas temperaturas diferentes.

B E E, (1 1 K, E, (1 1
INK;=INA-—%& INK,=InA-—% INK;- InK,=—2 (— — —) n—=-=2 (— — —)
R-Tl RT2 R T2 T1 K 2 R T2 T1

A 20°C a constante de velocidade para a descomposicién dunha sustancia é 3,2.10° s, e a 50°C
ten un valor de 7,4.10°s™. Calcula a enerxia de activacién para o proceso.

4. Catalizadores e inhibidores.Experimentalmente obsérvase que en moitas reacciéns quimicas a
velocidade de reaccion esté afectada por substancias que non son nin os reactivos iniciais nin 0s
produtos finais. Son especies quimicas ,que engadidas en cantidades moi pequenas, alteran a
velocidade dunha reaccion ,sen experimentar elas mesmas ningn cambio permanente durante o
proceso. Denominanse catalizadores se fan que aumente a velocidade da reaccién e inhibidores* se
a reducen.A accion dun catalizador daselle o nome de catalise.

*Inicialmente dabaselles 0 nome de catalizadores positivos e negativos
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Os catalizadores e inhibidores non aparecen na ecuacion neta da reaccioén porque non intervefien

nela ou de facelo consimense e rexenéranse no transcurso da mesma.Pero poden perder

efectividade durante o proceso o que se cofiece como” envelenamento do catalizador”

Os catalizadores modifican o mecanismo da reaccion , facendo que transcorra por un camifio
diferente que impliqgue menor enerxia de activacion .
Facilitan que un maior nimero de moléculas alcancen

Sl s 0 estado de transicion ou favorecen o choque das
Lase® moléculas reaccionantes.
Enengia ds s En ningln caso se modifican os valores das variables
Iﬁﬁ:ﬁsm termodinamicas AH ou AG, polo que non poden facer

Sustraius

Swtos I e  (Ue UN proceso que non era espontaneo pase a selo, nin

iy modificar a enerxia intercambiada no proceso.

-Energia PFroguctos ilibri A

£0,H,0 Tampouco poden desprazar o equilibrio, s6 poden facer
que se alcance con distinta velocidade.
Os inhibidores, diminten a velocidade do proceso,
aumentando a enerxia de activacion ou dificultando o choque entre as moléculas. Resultan de
especial interese na industria alimentaria, na que se empregan como aditivos para retardar ou
impedir certos procesos que poidan alterar os alimentos, como conservantes.
Tipos de catalise

Homoxénea, se o catalizador estd na mesma fase que os reactivos. O catalizador fai posible que se
forme un complexo activado distinto, con menor enerxia de activacion.

Por exemplo na descomposicion da auga osixenada actlan como catalizadores os iéns ioduro ( as
duas substancias en disolucién acuosa Actian cambiando o mecanismo de reaccion, combinandose
co reactivo para formar un intermedio inestabel ,que se combina con mais reactivo, dando lugar a
formacién de produtos ao tempo que se rexenera o catalizador.

H202¢ac) + I'(aey?H20(a)+10 (ac)

10" (ac) +H202(ac)>H20(ac) | (ae) O 2(g)

Avance de la reaccidn

2 H202(ac)>2 H20(a) + O2(g)

Heteroxénea.Neste caso o catalizador esta en distinta fase que os reactivos.O catalizador sole ser
un sélido, con capacidade de absorcion das moléculas de reactivo sobre a sua superficie, podendo
conseguir unha maior concentracion e superficie de contacto entre os reactivos, ou actuando
sobre os enlaces debilitdndoos. Os produtos abandonan o catalizador cando se forman, e este
queda libre para seguir actuando.
Os catalizadores heteroxéneos mais utilizados son metais ou éxidos de metais finamente
divididos.Por exemplo:
e Na sintese industrial do amoniaco utilizase ferro.
e Nos convertedores cataliticos dos automaobiles ,para catalizar a reaccion pola que os gases
contaminantes (NO,CO e hidrocarburos) se transforman en substancias non contaminantes
(CO,, H,0 e Ny), utilizase platino.Neste caso a catalise podese ver diminuida pola presenza
de compostos de chumbo, que actlian como velenos do catalizador, polo que un automaébil
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equipado cun catalizador de platino para controlar a emision de gases debe utilizar gasolina
sen chumbo.

Enzimatica. Os enzimas son catalizadores bioldxicos.A maior parte dos procesos bioguimicos
necesitan ser catalizados para obter unha maior eficiencia e aforro enerxético, traballando en medios
cunhas condicions moi limitadas, por exemplo de temperatura, (traballar a temperaturas altas poderia
destruir a materia organica).A sia vez o ser vivo tamén necesita a accion de inhibidores enzimaticos. De
este xeito regllanse moitas reacciéns quimicas dentro da célula aumentando ou diminuindo a sta
velocidade.

Os enzimas son proteinas que se caracterizan por ter unha eficacia moi elevada e ser altamente
especificas, cada enzima cataliza exclusivamente unha reaccion.Constitien un tipo intermedio entre a
catélise homoxénea , o catalizador est na mesma fase que os reactivos, e heteroxénea porgue o tamafio
do catalizador e considerablemente superior e 0 mecanismo catalitico é de contacto, sobre a superficie do
catalizador.

Hoxe en dia os enzimas tamén se utilizan en distintos campos, en medicina incorpéranse no tratamento
para a limpeza de substancias toxicas e tecidos necrosados, no laboratorio ,en analises clinicos baseados na
actividade especifica dalgins enzimas , na industria alimentaria, por exemplo na transformacién do azucre
da uva en alcohol etilico durante a fermentacion.

Recolle informacion e expon o traballo en clase sobre algin dos seguintes aspectos.

Convertedores cataliticos dos automobiles.

Catalise enzimatica das levaduras.

Catalizadores(inhibidores) na conservacion dos alimentos.

Catalise atmosférica (destrucién da capa de 0zono).

Catalizadores en procesos industriais (obtencion de acido sulftrico, nitrico, amoniaco).
Nanocatalizadores.

o s wbhE

e O traballo realizarase en grupos de 2/3 alumnos.

e Cada grupo seleccionara un tema diferente.

e Aexposicion do traballo debe ocupar 10-15 min.

e Expora o traballo o membro do grupo que a profesora seleccione.
e Cada grupo entregara un informe sobre o traballo realizado.

e Prazo maximo de entrega 30 de xaneiro.
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