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INTRODUCCION 
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1.1) HfPORTANCIA DE LOS ESTUDIOS POTENCIODINA_ 

l-HCOS DEL BIOXIDO DE HANGANESO. 

A partir de 1868 en que George Leclanché iu 

ventó la pila seca , constituída por Hn02-Zn co

mo oxidante y reductor respectivamente y utili

zando una mezcla de NH4Cl y ZnCl como electroli

to, polvo de carbono a manera de diluyente sóli

do y una barra de grafito como colector de elec

trones, este tipo de celdas han sido ampliamente 

estudiadas, pues esta pila es el prototino de las 

pilas comerciales usadas desde hace mucho tiempo. 

( El 905& de las baterías comerciales son de tipo 

Leclanché) 

Recientemente, a la luz de nuevos estudios, 

han surgido muchos otros tipos de pilas que de 

una u otra manera superan a las del tipo Leclan

ché, tales como las pilas Ni-Cd, o las formadas 

por Óxido de plata y Óxido de mercurió, o las 

llamadas pilas alcalinas que presentan como ca

racterística principal un potencial constante 

hasta el final de SIJ vida y una mayor durabili-
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da.d. 

El presente trabajo se enfoca al estúdio de 

las pilas alcalinas que también usan biÓxido de 

manganeso pero el electroli to es un· álcali con--

centrado, que generalmente es potasa,aunque tam-

bien las hay que usan sosa como electrolitoe 

Los estudios cronopotenciométricos del biÓ-

xido de manganeso en medio básico concentrado s~ 

mulan a una pila alcalina conectada a una resisten 

cia (de esta manera se nroduce una corriente el~Q 

trica que pasa a través de la pila). Para realizar 

tales estudios se impone una intensidad de corrien 

te constante y se registra el notencial. Obteniéu 

dose la curva de potencial en función del tiempo 

que proporciona una historia de la "carga" o "de§. 

carga" del bióxido de manganeso, dependiendo de 

la polaridad de la corriente impuesta. La forma 

de las curvas permite inferir el mecanismo de rea~ 

ción y con apoyo de otros métodos ( fotografia ml 

croscópica, difracción de rayos X, etc.) es po

sible determinar los intermediarios formados. 

Así mismo, conociendo la intensidad impuesta y el 
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tiempo en el que la reacci6~ electroquímica se 

efect~a es posible determinar la cantidad de 

electricidad puesta en juego. 

En el trabajo que nos ocupa se han realiza

do estudios potenciodinámicos, pues éstos permi

ten ver de una manera más clara el mecanismo de 

reacción, detectando los intermediarios (con a

poyo en otras técnicas analíticas), mediante la 

integración de las curvas intensidad-potencial 

obtenidas, y se obtiene de una manera simple la 

cantidad de electricidad puesta en juego. 

Por medio de la primer curva. de reducci6n 

se puede inferir muc~o sobre el fenómeno ocurri

do en la descarga de las pilas alcalinas. 

Existe otro interés además del comercial 

que es la b6squeda de métodos electroquímicos 

que permitan realizar análisis sencillos donde 

otros métodos fallan; estos métodos pueden ser 

para minerales y substancias orgánicas y pueden 

ser cualitativos o cuantitativos. 
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1.2) IMPORTANCIA DEL ELECTRODO DE PASTA DE 

CAHBONO. 

Se ha usado en el nresente estudio un elec

trodo muy simple pero que presenta varias venta

jas. El electrodo de pasta de carbono es de f'cil 

manejo, preparación y transporte; puede ser usa

do para realizar rruebas de campo ( 10). Permite 

trabajar con cantidades de muestra muy peqtlefías. 

Con este electrodo es posible analizar compuestos 

insolubles, tanto en medio acuoso co~o orgánico, 

evitando el problema de atacar la muestra para 

solubilizarla. Así mismo es posible hacer estu

dios cualitativos y cuantitativos ya que en vol

tametría aparecen en el gráfico picos cuyo potett_ 

cial esta definido para cada sisteoa; si la vol

tametría es cíclica, la semisuma de los poten

ciales de pico correspondientes es muy cercana 

al potencial normal del sistema en el medio de 

trabajo, lo que permite identificar los compues

tos; a su vez, inter,ra.ndo el área bajo la cnrva 
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puede cuantificRrse de manera precisa la masa de 

la substancia electroactiva correspondiente a 

dicho pico. 

El electrodo de pasta de carbono ha sido u

tilizado para fines analíticos desde finales de 

los años 50; en un principio, mezclando el polvo 

de ~rafito con una substancia orgánica cono nu

jol o bromonaftaleno (1). Estos estudios se en

caminaban a la voltar,letría conparándose con otro 

tipo de electrodos más usuales. Se estudió tam

bién el efecto de los diferentes grafitos, natu

rales y artificiales (2), así como el efecto de 

la adición de sales 0-TaCl, BaC12, NaF-AlF3). Es

tudios posteriores usan electrolitos fuertes co

mo aglutinantes de la pasta y como medios sopor

tes para la reducción de iones metálicos (1). 

Alrededor de 1964 se estudia la cronoamperome

tría (3) mediante estos electrodos. 

Infinidad de aglutinantes orgánicos e incl~ 

so silicones (4) fueron estudiados buscando un 

mayor poder hnmectante y una mejor reproc1ucibi

lidad. Chambers y Lee (5) son los primeros en 
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intentar extraer moléculas orgánicas de la pasta 

de carbono, después de una cronopotenciometría 

o voltametría, estudiándose los productos electro_ 

químicos. Se ha reportado (6) que en el caso de 

usar como aglutinante una substancia no conduct~ 

ra, como nujol, el intercambio de electrones se 

realiza sólo en la superficie del electrodo, sien 

do el potencial una función exponencial del flu

jo en el electrodo. Se logró eliminar el oxígeno 

contenido en el carbón calentando a 1000°C en va 

cío (7). 

El tiDo de ligante de la pasta influye, en 

gran parte, en la forma de los voltamperogramas, 

tanto en el potencial de pico, como en la canti

dad de corriente (8). 

El modelo propuesto para el comportamiento 

de la pasta de carbono con un compuesto electro

activo es el de "capa fina" (9); una infinidad 

de factores que pueden afectar el comportamiento 

electroquímico de la pasta de carbono fueron es

tudiados por Bauer D. y colaboradores. 
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Una muy interesante aplicación anal!tica 

del electrodo de pasta de carbono es la determi

nación de uranio en minerales. Usando NE4F como 

electrolito, se presenta un pico ·anódico en 0.3V 

y uno catódico en -0.6V (vs. SCE) resultando pr~ 

porcional la altura del pico a la cantidad de u

ranio contenida en la muestra, permitiendo así 

mismo la determinación de la proporción de U(IV) 

y U(VI) en el mineral (10). 

Para el caso de la oxidación de la hidroqu1, 

nona (11) se obtuvieron como límites de deteccíón 

0.2, 0.4 y 0.3 H usando voltametría de pulsos 

diferenciales, voltametr!a de pulsos y voltame

tría lineal respectivamente. 

Un microelectrodo de pasta de carbono co

nectado a un equipo semiautomático ha permitido 

estudiar alrededor de 60 muestras por hora para 

el estudio electroquímico de drogas y nroductos 

fenólicos naturales, con volúmenes comprendidos 

entre 1 y 30 microlitros (12). 

Un intento para determinar el mecanismo de 
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transferencia electrónica fué realizado por Lan,an 

che y Bauer usando ferroceno y v2o5, obteniendo 

ecuaciones que se apegan en buena forma a la foL 

ma de las curvas obtenidas experimentalmente. Se 

propuso una interesante aplicación analítica usan 

do la cronoamperometría (13). Este estudio será 

detalladamente explicado en el anexo I. 



2 

BASES TEORICAS 
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2.1) F'ACTORES QUE INFLUENCIAN LAS CURVAS INTEN

SIDAD-POTENCIAL EN EL ELECTRODO DE PASTA 

DE CARBONO. 

En un estudio realizado por Bauer y colabo

radores (9) se ha preparado el electrodo introd~ 

ciendo en un tubo de vidrio doblado en uno de sus 

extremos, una pasta homo;::énea hecha de polvo de 

grafito Acheson y una substancia electroactiva, 

formandose la pasta con un aglutinante electroli 

to que es usado como soporte en la celda electrQ. 

química; el electrodo contiene un hilo de plati

no ~ un trozo de carb6n vítreo que asegura el 

contacto eléctrico con la pasta. ( En este tra

bajo se usó mercurio como conductor. Fig. 1) 

Instrumental: Ensar::ble de voltametría con 3 elec 

trodos. El de referencia es Hg/HgS04 .K2S04 sa

turado en agua, el auxiliar es un alambre de pl~ 

tino; los electrodos se sumergen en una solu

ci6n de agua y ácido sulf~rico. 
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~.1.1) Descripción de las curvas intensidad-poten 

cial. 

Como substancia electroactiva se usa ferro-

ceno. En el primer barrido aparece un pico anódi 

co de potencial Ep , al invertir la polaridad ox 
se registra un pico catódico de mayor altura de 

potencial Epred• En subsecuentes barridos cícli

cos la altura de los picos anódicos y catódicos 

son iguales a la altura del primer pico cat6dico; 

el potencial del pico catódico Ep
0
x difiere poco 

del potencial Epreo• Las curvas en barridos post~ 

riores no cambian. 

2.1.2) Influencia de la velocidad de barrido. 

La corriente de pico dencnde linealmente 

de la velocidad de barrido de potencial cuando 

v ¿ 60 mV/min, si v 7 lOO mV/min la relación es 

dependiente de la raiz cuadrada de la velocidad. 

El AEp :. Ep0 x-Epred y tiende a cero cuando v es 

muy pequefia. (Ep
0 

+ Ep d)/2 perllianece constante x re 
en todo el rango de velocidades. Las velocidades 

adecuadas para que AEp sea de algunas decenas 
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de mV se encuentran entre 15 y 30 mV/min. 

2.1.3) Influencia de la concentración de la es

pecie electroactiva. 

Para el caso del ferroceno, si el porcenta

je es inferior al 20%, la intensidad de nico es 

nroporcional a la concentración de la especie 

electroactiva dispersa en la pasta para todos 

los barridos. 

2.1.4) Influencia del volúmen de la pasta. 

Se usó un pistón metálico que permite va

riar el volúmen, manteniendo constante el área 

de contacto electrodo-solución. Para alturas pe

queñas (h ~ 6mm) la intensidad de pico es propor

cional a h, AEp permanece sensiblemente cons

tante, a valores mayores se afectan las formas 

de las curvas. 

2.1.5) Cambios de la masa del electrodo y la sol~ 

ción electrolítica externa. 

El ferrocinio formado uor oxidación es más 

soluble en el medio pero el cambio de materia 

es despreciable ya que la intensidad de pico es 
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constante. 

2.1.6) Cantidad de electricidad puesta en juego 

Esta magnitud se calcula a partir del á

rea de pico correspondiente y es independiente de 

la velocidad de barrido. 

Se define: R - Q exp 
q teórica 

Se supone que todo el sólido participa en la reac

ción. Se observa que R tiende a 1 para masas muy 

pequeñas y decrece considerablemente para valores 

de m ~ 20%. R aumenta pues mejora el contacto en-

tre el carbono y la substancia electroactiva. 

( R = reactividad m-= masa) 

2.1.7) Ecuación analítica de las curvas inten-

sidad-potencial. 

De las anteriores consideraciones se de-

duce que la expresión de la intensidad debe ser: 

ip: K 1 V V m 

3 .6xl0 -~ rv 
donde m= masa 

v = velocidad de barrido 

V = volúmen de la pasta 



-15-

Si v¿, 60mV/min la ecuación se reduce a 

in. K'v V m - ... 

2.1.8) Forma de las curvas. 

Se ha demostrado ( 36) que la ecuación de 

las curvas es: 

La expresión ha sido deducida siguiendo el mode-

lo de electroquímica en capa fina ( 37), o cuan-

do la substancia electroactiva se absorbe en la 

superficie del electrodo. 

De acuerdo con los datos exrerimentales se 

sabe que la semisuma de los potenciales de pico 

es muy cercana al valor del potencial normal apª-

rente del sistema considerado, pudiendo substitu. 

irse (Ep
0
x+ Epred)/2 por Eo. 

? .2 ) HEDUCCION DEL Hn02 EH 1 :mno BASICO CONCEH

TRADO. 

Para una mejor comnrensión de la presente 

sección, se introducirá el concepto "X" en la 
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fórmula bruta MnO , tal magnitud indica el esta-
x 

do de oxidación del manganeso, en un comnuesto 

dado, así mismo indica la cantidad exacta de áto

mos de oxígeno que el óxido contiene, ya que ja

más el óxido es totalmente :nuro, pués contiene 

cierta cantidad de otro óxido ( 24) que por lo 

general es Nn (III) para el Mno2 • 

La literatura sobre la'descarga' del MnO 
2 

en medio alcalino concentrado es muy extensa. En 

la mayoría de los casos se ha realizado el estu-

dio con un electrodo formado por Mn02 (x= 1.97-

1.99), polvo de carbón y en ocasiones negro de 

acetileno (25,26 ), compactados alrededor de un 

conductor, o bien electrodepositando Mn0
2 

sobre 

una barra de grafito (16,27). El electrodo así pr~ 

parado se somete al paso de una corriente constan

te, sumergiéndolo en una solución de un electroli

to alcalino que r,eneralmente es KOH, atmque también 

se han realizado estudios en medio NaOH (28 ). 

Se registra una curva cronopotenciométrica (po

tencial contra tiempo) contra un electrodo de re-
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ferencia que ruode ser I:igO/Hg o ZnO/Zn. 

;;ediante el cstw"lio de la forma de las cur-

vas cronopotenciom6tricas se han propuesto meca-

nismos de la reducción del Hno
2

• La mayoría de 

los autores reportan dos etapas de reducción; la 

primera de ellas se realiza en la denominada fa-

' se homogdnea, durante la cuál el potencial ~ecr~ 

ce con el tiempo. 

La variación del potencial puede explicarse 

st1poniendo que en la malla cristalina del Nno2 

se introducen electrones y mol~culas de agua 

(fig. 2) dando lll¡~ar a la reacción ( 16) 

e __.. )'HnOOH + Oir 

I~xiste una fuerte evidencia que apoya la existen. 

cia de este mecanismo, ya que por difracción de 

rayos X se ha detectado una dilatación de la malla 

cristalina, indicio de que en la malla se ha asi 

~"lilado un nuevo elenento. Il potencial estará dQ 

do r·or: 

]~· "-ío 
-•: .c.,; - ln : B' RT ln 

nF 

8. 

HnOOH 
a 

Mno2 

( 29 ) 
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A medida que la reducción transcurre aumenta la 

activir1ad del I•,fnOOH y disminuye la del Hno2 , au

mentando el valor del cociente por lo que el va

lor del potencial disminuye. 

En la segunda etapa de reducción, con ayuda 

de difracción do rayos X ( 24), análisis quími

cos ( 29) y microsconía insitu, se ha llegado a . -
detectar una serie de intermediarios, hasta la 

reducción total a d Hn(Oií)
2

• En esta segunda e

tapa se detecta~ reacciones en fase hetero~6nca, 

esto es, la fase cristalina inicial difiere del 

producto de reducción final. En tanto exista e-

quilibrio entre estas dos fases, el potencial se 

mantendrá invariante, hasta que el equilibrio se 

rompa. 

En términoa generales, consideraremos la 

reducción del I'"fn0 0 en dos etapas: (1"1,15'1 2"1 ,30) 
c. 

MnO MnO ;t UnO l o 
~ase homosenea 1 ·5rase heterogenea • 

(potencial decrece) (potencial constante) 

En la figura 3 se esquematiza, de manera 

meramente representativa, la forma de las curvas 
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cronopotenciométricas para la reducción del Mno2 
en Hn(OH) 2 en medio alcalino concentrado. 

Entre los 6xidos intermediarios reportados, 

se encuentra el Y Hn2o3 C!lf,l~~o) formado eventual 

mente en la superficie del dióxido, pero que no 

difunde dentro del Hn02 , por lo que controle. el 

notencial en cierta etapa de la reducción. 

La eficiencia de la reducción así corno la 

forma de las curvas dependen tanto de la proce

dencia del bióxido de waneaneso como de la natu

raleza y concentración del electrolito alcalino. 

Se ha observado (22 ) que al descargar el 

HnO en medio alcalino, la reducción procede de 
2 

acuerdo al esquema propuesto si el electrolito 

es NaOE 9H, en tanto que si se realiza en medio 

X::OII 31-1 o 0.111 la reacción ocurre en fase homogé

nea y en un sólo paso para producir un Óxido de 

X::: 1.5, realizándose la reducción ulterior en f-ª. 

se soluble. Existen otras evidencias sobre la im 

nortancia r:'le la solt1bilidad del Hn(III) (22,29,30) 

dependiendo del nH, siendo éste quien se reduce 

a 1·1n(II), cristalizando posteriormente. 
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La concentración de KOH sólo afecta en la 

segunda etapa de reducción, así como la adición 

de agentes complejantes como la trietilenamina 

(TEA); el uso de n2o aumenta la polarización, 

en tanto que la adición de Zn2+ en el electroli

to no tiene efecto en el fenómeno de reducción 

del r·ln02 ( 15 ) • 

La eficiencia de la reducción disminuye si 

la concentración de :r:OI~ es superior a 7f1 ( 18 ) • 

La forxación de dos compuestos afecta la eficieu. 

cia de la reducción: en primer término el Nn
3
o

4 
(13,1.1) pues es irreductible electroquimicamente, 

as:f_ como la forn1ación de r·fn(III) insoluble (cuau. 

do el electrolito es KOH 1M) que impide la re-

ducción postertor (si KOH lOli no se presenta 

este co::Jpuesto) 

Trabajos rea.ltzad os con Mn02 « y ~ (.t'-,2.1.) 

mezclados con carbón y en medio KOE 9H reportan 

ausencia de la dilatación de la red cristalina 

en la reducción de {3 J.in02 , en tanto que sí se 

observa en la reducción del K l·:!n0
2

• La aparición 
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de HnOOH en la rer'Iucción de P., Hno2 reportada por 

otros autores ( ~? ) puede deberse a las iTipure

zas de '( Nnü2, ya qne la mayoría de los estudio

sos del tema apuntan que es muy poco probable la 

producción de 1-ínOOH con « o (j Nno2 • 

Es interesante apuntar las reacciones del 

Nn(II) con los diferentes bióxidos del manganeso 

nues éstas pueden explicar la presencia de al,~u

nos intermediarios ( 29 ). Estas reacciones son: 

Hn(II) + l<Íl1Ü2 --- nn..,o4 .) 

+ Nno2 No hay producto 

+ Hno2 Producto amorfo 

Posiblemente HnOOH 

Las pequeñas cantidades del Hn
3
o
4 

no electr.Q 

activ~reportadas, pueden deberse a impurezas de 

el... l"mü 
2 

en el t Hno2 , o bien por la formación 

eventual del o<. Kno
2 

( 29 ) por re oxidación de 

Hn(III) (l'1n(OH)í:;) o Nn(II) (i·m(Ofi)4), pues en 

este caso también se ha observado la precipita-
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~ ~+ - 1+ o--· ---, Hn· o- Pn- .--

é (j' Hn3+ cr Nn3 i- 1 

4+ ~,... 4+ - l 
t,fn OH En OP 

/ 4+ 4 1 ELECTROLITO 
0- Hn o• Hn + ( KOH ) 

1·-1n 3 on/ Mn 
3 on- 1 

Moviniento •le 1Js protones 

r-lec trone S 

{, Interfase ~-nü2- Cod~uctor electrón~ 
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2.3) OXIDACION DEL MANGANESO • 

1 
La informacion publicada en la literatura 

respecto a la oxidación del manganeso, es muy 

pobre comparada a la de la reducción del ~mo2 • 

En la oxidación del Mn(OH)2, preparado por 

electrodeposición en una barra de grafito, a p~ 

tir de nitrato de manganeso (19) el producto de 

oxidación tiene un valor de X entre 1.8 y 1.9 r~ 

teniendo un 8.5% de potasio a pesar de varios 1~ 

vados, siendo su fórmula total Mn01.85 K0 .24•1H20 

cuya estructura cristalina es c5Ifu02• En la subs!, 

cuente reducción se forma un Óxido do valor X:l.6 

y posteriormente se produce 1 Mn30t.,, ha sido ob -

servado tambien por Boden y colaboradores ( 17) 

El l( Mn3o4 así formado no es electroactivo no -

hay evidencia contundente de la formación del h~ 

' droxido de man?aneso. 

El siguinte esquema representa la descarga 

seguida por una carga para el Mn02 ( 18 ) 

En KOH 11<1 : ~ Mn02--. Mn III (insoluble que imp!_ 
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de la reducción posterior). 

En KOH lOH: ( MnO? MnOOH---.Jvin(III).¡:::::::t Mn20:l 
(soluble) ..J 

fl 
Mn(II) Hn(OH)

2 (soluble) 

La reoxidación da como resultado un rápido 

aumento de la polarización y a un potencial de 

0.65 V contra Hg/HgO se presenta la reacción: 

( 18) 

La secuencia no es reversible por reducción 

catódica, por lo que no parece lógico el esquema 

propuesto por Kang y Liang ya que la mayoría de 

los autores proponen tma secuencia para la reduc

ción del HnO que en términos generales es la si-
2 

RU.iente: ( 16) 

MnOi:-92,. MnOl. 82 o HP.O 2 ' MnO 55 1.9- l. 
La reoxidación se produce en dos etapas: primero 

se produce una fase amorfa y posteriormente el 

J HnO • El Hn O se presenta al reoxidar una se-
2 3 4 

eunda fase que por reducción produce 
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2.4)VOLTAMETRIA DEL MnO 
2 

Estudios realizados con Mn(VII), Mn(VI) y 

Mn(V) en medio 4.H NaOH (33 ) muestran que la re

ducción (reversible) de Mno
4
= produce Mno4

3- y una 

subsecuente ,reducción (irreversible) produce MnO 
2 

no electroactivo, de aquí se deduce la importancia 

del origen del bióxido de manganeso. 

Se han realizado estudios en medio KOH 711 a 

velocidades muy lentas (1.5 mV/min) (32 ), usando 

( ~~O obtenido por electrodeposición en ánodo 
2 

de titanio y (3 Mn0
2 

sintetizado a partir dert Mn0
2 

( 37). Con estos bióxidos de manganeso, grafito y 

negro de acetileno se construyeron pastillas con 

las que se realizaron barridos cíclicos y los in

termediarios fueron analizados por difracción de 

rayos X. 

El resultado de las experiencias realizadas 

con ;9}m0 es la reducción en fase heterogénea a 
2 

11nOOH y Mn
3
o
4 

que habrán de reducirse posterior-

mente a Mn(OH) • Estos resultados parecen ser con-
2 

tradictorios con otros estudios { 16 ) ya que en 

ellos ;iamás se presenta el HnOOH como compuesto 
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intermediario en la reducción de (3 Hno
2

, pero debe 

de tenerse en cuenta que el mecanismo de reducción 

depende en r,ran parte del medio y del electrodo u

sado. La formación de Mn~o4 puede discutirse con 
J 

base eillos diaeramas potencial-pH dados por Brenet 

y :nor las propiedades termodinámicas del HnOOH (24). 

Según tales diagramas, el H.n
3
o

4 
no debe existir en 

este medio~ pero si se realizan cálculos, tomando de 

la literatura un valor deAG una poco diferente al 

escogido por Brenet se encuentra que el Nn
3
o

4 
existe 

realmente. Con el ( 1v1n02 , la primera reducción prQ. 

duce o<: l,J.nOOH amorfo reduciéndose posteriormente a 

~1n(CH) 2 • Una vez que el biÓxido ha sido reducido a 

~m(OE) 2 el comportamiento del electrodo es indepeu 

diente del bióxido de manganeso de origen. 

La reoxidación del Hn(OH)2 , formado por re

ducción electroquímica de t o ~ Mn02, produce una 

mezcla de Mn(III) ( t Nn2o
3

, ~ MnOOH y ~ l,mOOH) CJl 

ya subsecuente oxidación da origen a J Hno
2

, que 

al ser reducido nuevamente por medio de un inter

mediario desconocido lleva a la formación de --

tm3o4 que ya no puede ser reoxidado, ( fenómeno 
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observado por otros autores (1.J)/S) ) , razón por 

la cuál disminuye la cuantitatividad en cada ba

rrido cíclico. El Hn O no se obtiene por oxida-
3 4 

ción de Mn( OH) sino por reducción de ! J:.In00 de 
2 ~ 

acuerdo al siguiente esquema: 

J Mn0
2 

+ H2o + e --.HnOOH + OH-

HnOOH + e --~~ HMnO; 

2l,!nOOH + F!Nn02 ---+ Hn
3
o4 + H

2
0 + OH-

2. 5 )rRAZO DE LAS CURVAS INTENSIDAD POTE!WIAL EN 

EL ELECTRODO DE PASTA DE CARBONO. 

En el Laboratorio de Química Analítica de 

la División de Estudios Superiores de la Facultad 

de Quimiea de la UllM~, se han realizado estudios 

de diferentes dioxidos de matn,":aneso y de algunos 

de sus oxidos, (38) nor medio de voltametr!a ci 

clica, exactamente en las mismas condiciones que 

en el estudio presente. (El estudio del que nos 

ocupamos, es una contribución y ampliación al -

trabajo hecho por el Dr. Chouaib y colaboradores) 

Las experiencias se han relizado en medio 
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Fig. No. 7 l'lONTAJE EXPERDlENTAL. 
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NaOII de concentración 8N como aglutinante y como 

soporte electrolítico de la celda. La velocidad 
-4 de barrido de potencial fué de 5 x 10 V/s. 

El estudio de las curvas de reducción y la v 

voltametría cíclica permitieron identificar las 

reacciones electroquímicas de los óxidos de manga

neso. Con las curvas de reducción (de los óxidos 

de manganeso) en este estudio se obtuvieron los 

mismos resultados ~ue los obtenidos anteriormente 

por ~1 Dr. F. Chouaib. 

El electrodo se prenaró con: una pasta cons-

titllÍda por 50 mr: de polvo de ~rafito (Johnson

Matthey), el óxido de manvaneso como sustancia e-

lectroactiva ( 0.1 a 1.0 mg) y NaOH o KOH 8H ( a

proximadamente 40 1). Como electrodo de referen

cia se utilizó Hg/HgO en medio NaOH 8N cuyo po

tencial respecto al electrodo normal de hidrógeno 

es 0.07 V. 

2. 5.1 ) Heducciones ElectroqLlÍmicas de Mn3o4, 

NnOOH, t Hn
2 
O 

3
, í3 MnO 

2 
y t l1n0 

2 



Las curvas obtenidas por barridos catódi-

cos a partir del potencial de corriente nula 

son reproducibles y su altura denende de la na

turaleza del óxido de manganeso. En el medio de 

trabajo NaOII (811), todas las curvas catódicas 

en la primera reducción muestran un pequeño pi-

co situado a 0.1 V, que se atribuye a la reduc

ción de pequeñas cantidades de oxígeno disueltas 

en el electrolito o absorbidas en los Óxidos. 

La reducción del ~m3o4 se realiza a - 0.95V 

(fig. 4a) que en este medio y potencial conduce a 

una mezcla de Mn(OH) 2 y HNno;. El área del pico 

indica que sólo un 5~~ de la masa inicial se ha 

reducido. En el barrido anódico de regreso se 

presentan tres nequef:os picos a - 0.30V,- O.l5V 

y + o. or:;v correspondientes a la oxidación del 

manganeso (II) formado a -0. 95V. 

La reducción del Hn
2
o

3 
"( da lugar a dos pi

cos de potencial -0.45 V y -0.95 V respectiva

mente; la reducción afecta aproximadamente a un 

505~ de la masa del compuesto inicial. (fig. 4a). 

Los voltamogramas de los bióxidos de manga-



-36-

neso 13 o 't tienen sus diferencias. El poten

cial de corriente nula de un electrodo de pasta 

de carbón conteniendo o. 5 mg de ,'3 Hno2 es cerca

no a -0.05 V, la curva de reducción catódica pre

senta un uico imnortante a -0.55 V y un segundo 

pico nequeño situado en -0.95 V (fi~.4b). 

En el caso del O Mn02 el notencial de co

rriente nula es 0.1 V. La curva presenta dos pi

cos catódicos de superficies sensiblemente igua

les situadas a -0.20 V y -0.45 V respectivamente, 

también existe un pequeño pico a -0.95 V. Es in

teresante hacer notar que a potenciales más nega-

tivos que -0.2 V el voltamograma es de la misma 

forma que el obtenido en la reducción del t Hn2o3• 

Una posterior inversión del potencial a 

-1.2 V produce para todos los óxidos ( HnOOH, 

1 Hn,.,O , t MnO , ¡; HnO y Nn o
4

) tres picos de 
r: 3 2 ,- 2 3 

potenciales -0.03 V, -0.15 V,t 0.05 V, siendo 

más pequeños en el caso del :Hn
3 
o

4
• 

Se propone que la reducción del Hn
2
o

3 
es 

directa a Hn ( II) sin formación de l1n O en esta 
3 4 



etapa y que la presencia de Nn
3
o

4 
(presente en 

el pico de potencial -0.95 V ) se debe a la reac

ción química secundaria de Nn O i y Nn (II). 
2 3 

A -o. 55 V el f; Hno2 se reduce a manp;aneso 

(II) que mediante una reacción química secunda

ria con /?J Mnü nroduce Hn o
4 

(fenómeno similar 
2 - 3 

al observado nor Me Breen). El ~rea del pico de 

potencial -0.55 V indica que un 50% del bióxido 

ha sido reducido a Nn (II). 

En el caso del i Nnü
2 

el primer pico cató

dico (-0.2 V) corresronde a su reducción en Hn O 
2 3 

que habrá de reducirse de acuerdo a la que ya 

ha sido exnlicndo anteriormente. De la suma de 

las áreas de los picos catódicos se deduce que 

el 50% del dióxido se reduce en f!Janganeso (II). 

2. 5.2) Reducción Electroquímica del l1n.OOH. 

La reducción del :HnOOE da lugar después 

de un barrido catódico hasta lleGar -1.2 V a un 

único pico situado a -0.65 V, a este potencial 
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existe reducción directa de MnOOH a lvln (II) sin 

la formación de Hn o
4 

como compuesto intermedia-
3 

rio. El área del nico catódico indica que casi 

la totalidad del compuesto de manganeso ( a

proximadamente el 90%) introducido dentro del 

electrodo ha sido transformado a manganeso (II). 

2.5.3) Oxidación Electroquimica de Hn(m~) 2 • 

La reducción de cualquiera de los óxidos 

estudiados conduce a Hn(OP) por lo que la reoxidª-
2 

ción ~e tales_ compuestos debe corresponder a la 

oxidación del Mn(CE)
2

• 

En estas curvas existen tres picos anódicos 

A , A y A situados respectivamente a -0.30 V, 3 2 . 1 
-0.15 V y+ 0.05 V (fig. 5 ) • Otro barrido cató-

dico posterior muestra un pico e
1 

de potencial 

-0.20 V y otros dos picos cercanos e (-0.35 V) 
2 

y c3 ( -0.45 V) así como un ligero hombro a -1.2 

y o.4 v, las curvas Dresentan siempre tres picos 

anódicos Al, A2 y 1\3 y tres picos catódicos el, 

V 
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c2' c3. 

Dado que la suma de las áreas de los picos 

anódicos y catódicos son muy narecidos entre sí 

se deduce que el intercambio de electrones es el 

mismo para ambos fenómenos. 

Los barridos cíclicos permiten determinar 

la reversibilidad de las transformaciones que 

operan en cada pico. En los picos A2 y c
2 

se 

transforman las mismas especies, en tanto que los 

compuestos formados en A y A se reducen en el 
3 2 

mismo pico c
2 

(fig. 6 ). La forma del pico c2 
(-0.35 V) es.diferente de los potenciales de re

ducción de ¡3 NnO , Y 11n0 , 't l'1n O , MnOOH y Nn O , 
2 2 2 3 3 4 

debiendo admitir que el compuesto formado en A2 
o en A

3 
es una especie diferente, probablemente 

J 11n.O ( 17 ) • 
2 
La existencia de dos picos de oxidación 

del Mn (II) en dMno
2 

(A.2 y A
3

) puede interpre

tarse en términos de la existencia de dos dife

rentes variedades de Mn (II): Mn(OH)
2 

y ID4n.o;. 
Se ha constatado que el área de A

2 
aumenta al 

disminuir la concentración de la substancia al-
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calina (NaOH 8H, 5N, 2N), de ésto, es lÓgico su

poner que el pico A corresponde a la oxidación de 
2 

Hn(OH)
2

, en tanto que A
3 

debe corresponder a la 

de ID1nO-. Si la oxidación se detiene en A , la 
2 

curva catódica de reducción presenta un pico ú-

nico (C
2

) que corresponde a la reducción de 

directamente en :t-fn(OH) (fig.6 ). 
2 

HnO 
2 

Si la oxidación se realiza hasta el noten-

cial -t o. 05 V (potencial de A
1

), en el barrido 

catódico a~arecen los nicos sunlementarios e
1 

y e 
3 

situados a los mismos potenciales de la reduc-

ción del O f.1n0 
2

, siendo probable que la porción 

de Nn(OH) no oxidada en A y A conduzca en A
1 2 3 2 

a la formación de }fnO d • 
2 



3 

PARTE EXPER INENT AL 
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3.1) HONTAJE Y APARATOS. 

La finalidad del estudio realizado es vi

sualizar indicios que permitan la fabricación de 

pilas alcalinas de máxima eficiencia. Para tal ~ 

fecto se realizaron trazos de curvas voltametri~ 

cas, (intensidad vs potencial ) de_los diferen-

tes oxidos de manganeso en los medios: NaOII y -

KOH 8!1, haciendo uso del electrodo de pasta de -

carbono. Las variaciones de potencial han sido -

registradas con referencia a un electrode const1 

tuido por Hg / HgO / NaOH 8N, cuyo potencial re

ferido al electrodo normal de hidrÓgeno es de ; 

0.07 v. 
En la fig .# 7 se esquematiza de manera si,m 

bólica el montaje experimental. 

La pasta que habrá de ser introducida. dení

tro del electrodo se prepara aglutinando con s!l!_ 

sa 8!1 o con KOH 8H, segL1n sea el caso, ( 40 jt 1 ) 

polvo de ~rafito ( Johnson - J.iatthey ) ( 40 -50 

mg. ) y de 0.2 - 1.5 mg de la substancia elec

troactiva por e·studiar. Esta pasta se introduce 
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en un tubo doblado en una de sus extremos, el 

cual tiene una pequeña barra de carbón vítreo 

que asegura el contacto eléctrico (fig.l ). 

El electrodo así formado se introduce en 

una celda que contiene NaOH o KOH se~ún sea el 

caso, como electrolito, montándose un sistema 

clásico de tres electrodos. Como electrodo de 

trabajo se usó el electrodo de pasta de carbono 

el cuál ha sido ya ampliamente explicado. Como 

electrodo auxiliar se utilizó un hilo de plati

no cuya función es la de colectar los electrones 

producidos por la reacción electroquímica que se 

lleva a cabo a diferentes potenciales. pudiendo-

se de esta manera trazar las curvas intensidad en 

función del ~otencial (fig.S ). Las variaciones - . 

del potencial se registraron con respecto a un 

electrodo de referencia formado por una mezcla de 

polvo de óxido de mercurio y mercurio metálico y 

como electrolito so-rorte NaOH 8H. El notencial 

del electrodo así formado res~ecto al electrodo 

normal de hidrógeno es de +O. 07 V. Este electro-
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do fué utilizado debido a que el electrolito so

porte es un álcali concentrado al igual que el 

de la celda evitándose así la difusión recípro

ca entre el electrodo y la celda. En la figura 

se muestra el montaje utilizado que es un siste

ma clásico de tres electrodos. 

Las curvas intensidad-potencial se trazaron 

nor medio de un dis-positivo que comprende: 

- Un potenciostato Tacussel l'~~T 20-2 

- Un registrador Tacussel EPL 2 

- Una unidad de mando TI 20 G 

El potenciostato se piloteó por medio del motor 

del registrador. 

Los barridos de notencial se efectuaron a una ve

locidad de 30 mV/min. 

3.2) ORE~:SN Y PREP!\RACION DE LOS DIFERENTES 

OXIDOS DE HMJC~AHESO ESTUDIADOS. 

1) HnOOH preparado por oxidación del manganeso 

divalente por el agua oxi7enada (35 ). 
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2) Hn2o
3 

t obtenido por calentamiento prolonga

do (72 hrs) de HnOOH a 250°C (35) 

3) Hn
3
o4 sintetizado por descomposición del (3-

!v!no
2 

por calentamiento nrolongado (24 hrs) a 

950°C ( 34). 

4) (' Mn0
2 

producto comercial de la casa l1ERCK. 

Las muestras de MnO l usadas fueron las d,g 
2 

nominadas "International Common" (Kerr Me Gee Co., 

'' L 1 h' " ooc. ec anc.e, ooc. Sadema); estas muestras se 

numeran de acuerdo a su preparació~ y origen. 

Es costumbre denotar a estos bióxidos de manea

naso con las siglas IC y un n~mero que indica 

su origen. Las muestras usadas asf como sus ca-

racteristicas se enlistan en la tabla 1 : • 

Orir;on de las Muestras IC Hn02 estudiadas. 

IC 2 Jvín0
0 

electrolítico ohtenido en ánodo de plQ 
<... 

mo (Japón). 

IC 3 Hno
2 

electrcllítico obtenido en ánodo de ca.t 

bón (Japón). 

IC 4 }·Ino
2 

electrolítico (Sociedad Lec lanché, Fra.,n 

cia). 

IC 8 Mno 2 preparado químicamente (Sociedad Sul§.. 
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ma, Bélgica) 

IC 9 Nn0
2 

electrolítico (Corporación Kerr l"fc. 

Gee, U.;:_;. A. ) 

IC 10 Hn0
2 

electrolítico (Corporación Kerr Nc. 

Gee, U.S.A.) 

3. 3) CALACTilJUSTICAS DI~ LAS 1'-íUESTRAS IC finO 
2 

ESTUDIADAS. 

Un profundo estudio de las muestras ha sido 

hecho (24) nor medio de difracci6n de rayos X 

usando la técnica de Debye-Dcherrer, mediante la 

radiación monocromática de FeK o<. y así mismo, la 

t6cnica de difracción electrónica con ayuda de 

un r.J.icroscopio electrónico Siemen 1 s, sobre los 

SOKV. Zstas experiencias han permitido llegar a 

las siguientes conclusiones: 

re 2,3 y 4 

Estas tres muestras corresponden a ~ HnO lig§. 
2 

ramente deformado y la l:Ínea correspondiente a 

la distancia planar cercana a 4 A0 es tenue 

pero con clara resoluci6n. 
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IC 8,9 y 10 

Estas otras tres muestras corresnonden al 't MnO 
~ 2 

mal cristalizado y la lÍnHa correspondiente a 

la distancia planar cercana a 4 A0 está pobre

mente resuelta. 

Otros muchos parámetros fisicoquímicos de 

los biÓxidos de manganeso IC han sido determin~ 

dos ( 24 ) , estas variables serán usada. s para 

tratar de P.ncontrar indicios sobre la reactivi-

dad de los diferentes bióxidos de manganeso. 

A continuación se hará una peqt:teRa exnlicación 

del significado y el cálculo de estos parámetros. 

1) Análisis químico cl<isico. Permite calc!l 

lar el valor del parámetro x en la fórmula quí

mica HnO , donde x es la relación de manga-
1+ X 

neso reducible (Hn(III) Hn(IV)) del total de 

manganeso en términos de %Nno2 y %Hn; la deter

minación se hizo por medio de iodometría. 

2) Determinación de la superficie específi 

ca por el método B. E. T. Mediante Sormatic VC lt·O, 

se determina la repartición estadística de la s.u 

perficie como función del radio medio R de los 
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poros, de acuerdo a la absorción de nitrógeno u. 
3) Estudio de la capacidad de intercambio 

de los iones por el método IK. Este estudio per

mite determinar la acidez de los grupos OH prove

nientes del MnOOH; se realiza en un medio fuerte

mente disociante y aprótico (dimetil formamida), 

pudiéndose intercambiar el protón H de los gupos 

ácidos OH con el catión K de la sal IK. 

El I- liberado por el intercambio iónico 

reacciona con el Hno
2 

de acuerdo a la reacción: 

Las reacciones parciales son en cada caso las 

siguientes: 

-~rHnOOH 

2) I---+ 1/2 I~ + e 

La reacción (2) se favorece nor una reacción se-

cundaria: 
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Esta última reacción enmascara al I · producido 
2 

por lo que se desplaza la reacción (2) hacia la 

derecha. El complejo r3 se destruye agregando a

gua y en este último medio se titula el I 2 forma

do con s2o~-. El r1n00H producido en la reacción 

(1) es diferente del MnOOH contenido originalmen

te en el dióxido, ya que el protón de esta especie 

del Mn (III) no es ácido ( 42). De esta manera se 

determina indirectamente la cantidad de MnOOH que 

contiene cada dióxido de maneaneso (tabla2 ). 

4) Estudio termogravimétrico. Se ha reali-
o zado a 300 e, temperatura a la cual no se altera 

la estructura del dióxido de manganeso pero se 

pierde toda el agua contenida en el MnO , per-
- 2 

mitiendo calcular el porcentaje de H2o y así, 

con los datos anteriores, es posible calcular la 

fórmula cor:mleta de cada dióxido. 

5) Superficie del grupo OH. A partir de la 

experiencia de intercambio de iones se calcula 

la cantidad de grupos OH (que se encuentran co

mo HnOOH) y de esta cantidad, considerando que 
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la dimensión del radio del ~rupo OH es 1.4 A0 , 

se calcula la superfici~ de los grupos OH. 

Las tablas ?,3,4 reproducen todos los valQ 

res de las constantes fisicoquímicas que han si 

do explicadas en el pt.mto anterior. 

Tabla 2 

Análisis Químico 

Muestra Ie Valor de x en ~rno1 X 
% Hno

2 
%Mn 

2 0.96 90.0 59.3 

~ 0.96 89.8 59.0 
0.94 88.2 59-~ 8 0.93 90.1 61. 

9 0.96 89.2 58.8 
10. 0.96 88.8 58.3 

Tabla 3 

Distribución de la superficie específica como fun-
ción del promedio de radio del poro. 

2 Rango Raneo Rango Rango 
Jv!uestra re Su p. esn. (m /g) A ~~ B % e % D % 

2 33 69 9 7 15 

4 30 60 9 8 23 
')'J 58 11 7 24 .J { 

8 98 .-~o ?5 23 22 
9 54 73 11 6 10 

10 40 61 10 8 21 

Rp Promedio del radio del poro 

Rango A: 15 A0 Rp ~~ 
A o Rango e: 35 A0 Rp 50 A0 

Rango B: 25. A Rp A o Rango D: 50 A Rp 100 A0 
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Tabla l+a 

Nuestra IC n y a 300°C Fórmula completa del dióxido 

2 1.98 3.00 (Mn02) 0•96 CMnOOH) 0.04.0.11H20 

3 1.98 3.30 (Mn02)o. 96(MnOOH) 0•04 .o.14H20 

4 1.97 4.00 (Mno2 ) 0 • 94 c~fuOOH) 0 • 06 .o.1?H2o 
8 1.965 2.30 (Mn02) o. 93 (I<InOOH) o. 07 .o.08H20 

9 1.98 4.20 (Hn02 )0•96 (MnOOE)O.o4•o.04H20 

10 1.98 3.20 (Mn02 )0 •96 (NnOOH) 0 .04.0.07H20 

Tabla 4b 

Muestra IC SOH(m2/g) 
2 

3BET(m jg) 

1 20 38 

2 17 33 

3 16 30 

4 24 37 

5 20 68 

8 28 98 

9 17 54 

10 16 40 

11 8 2 6 
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3. 4) RESULTADOS EXPERIHENT ALES. 

Las muestras descritas anteriormente han 

sido sometidas a estudios voltamétricos, obtt;¡nien 

dose para los IC HnO los mismos resultados que 
2 

el Dr. Choaib ya descritos en el capítulo ante

rior$ La celda electrolítica se esquematiza en 

el gráfico de la fig. 8 • 

3.4.1) Corriente residual. 

Se han realizado barridos cíclicos de poten 

cial con un electrodo que no contiene substan-

cia electrolítica. La pasta ha sido preparada 

unicamente con los 50 mg de carbón (Johnson-Ma-

tley) y unos 4o }Ll de KOH o NaOH. La curva obt~ 

ni da (Fig. 9 ) muestra para la primera reducción 

dos pequeños picos. El primero de ellos situado 

a -80 mV se atribuye a la reducción del oxígeno 

(disuelto en el electrolito o bien absorbido en 

el carbono) para producir O (I) de acuerdo a la 

reacción: 

El segundo pico de potencial -390 mV correspon-
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de a la reducci6n de H2o2 en H2o de acuerdo a la 

siguiente reacci6n: 

H
2

0
2 

+ 2H
2

0 + 2 e ----t 2H
2

0 + 20H 

Una vez reducido el oxí~eno ya no es electroacti-

vo nues en barridos subsecuentes no aparecen los 

picos mencionados anteriormente. El 4rea bajo la 

curva ha sido integrada y su superficie corresno~

de a 0.083Q; este valor ha sido usado como blan

co en el valor de la cantidad de electricidad 

puesta en juego en cada una de las primeras cur

vas de reducci6n de los compuestos estudiados. 

Así mismos, esta curva blanco permite conocer el 

dominio de electroactividad en el medio usado. 

El dominio de potencial donde el disolvente no 

es afectado se encuentra entre -1200 a 300 mV 

(fi.~. 9 ) • 

3.4.2) Primera curva de reducci6n. 

La nrimera curva de reducci6n de cada uno 

de los comnuestos ha sido inten:rada (usando papel 

de densidad constante) (fig. 4b ). El 'rea bajo 

la curva es convertida en coulombios y a esta 

cantidad se le ha reducido el valor del 
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blanco que es 0.083Q. La integración se ha reali 

zado a partir del potencial de corriente nula 

hasta -1100 mV. 

Para una cabal comprensión del siguiente 

capítulo se definirá el término Reactividad. Da 

do el enfoque de este trabajo sobre las pilas al 

calinas, es necesario definir una magnitud fisi 

coquímica con la que sea posible medir la efi

ciencia de la reducción del 1'1n02 , ya que tal r.§. 

ducción será la·que proporcione la energía 6til 

de las pilas. 3renet ba usado como medida de la 

'reactividad' la cantidad de coulombios por r:ra 

mo del Mno2 , Esta cantidad (Col/~) ha sido post 

ble usarla porque en el estudio presentado por 

Brenet ( 24 ) sólo se analizaron bióxidos de man. 

r;aneso. 

En el estudio del que se ocupa este trabajo, 

fueron analizados óxidos diferentes al Nno
2 

como: 

HnOOE, '( Hn
2
o , y Nn o

4
• Al desear conocer la 

. 3 3 
reactividad de los diferentes óxidos del mangan~ 

so y cm':parar los valores entre sí, es necesario 

contemplar en tal magnitud: el estado de oxida-
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ción del manganeso en el óxido, el número de ele~ 

tronos intercambiados así cmr.o el número de equ.! 

valentes por gramo. Para tal efecto se decidió 

usar como medida de la reactividad la expresión: 

.....Q_ • M 

Donde 

m nF 

Q : Cantidad de Coulombios 

m = Nasa del óxido en gramos 

H = Peso molecular del compuesto en 
gjg mol 

n = Número de electrones intercambia 
dos en eq/g mol -

F = Número de Faraday en Coulomb/ eq 

Esta expresión es la misma que la utilizada por 

Brenet, pero corregida por el factor N/nF. Ana

lizando la expresión encontramos que N/mnF es 

la cantidad de electricidad teórica si la reac

ción fuera coElpleta, por lo que QH/mnF proporci.Q. 

na la fracción de conversión de la reacción y 

puede ser usada para cualquier compuesto. 

3. 5) TIEACTIVIDl!J) DEL Hn0
2

. 

3.5. 1) Análisis de Correlación. 
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Se desea conocer una medida de la relaci6n 

existente entre la reactividad y cada uno de 

los parámetros fisicoquímicos de las nuestras 

analizadas. Esta medida permitirá visualizar in 
dicios sobre los factores que afectan la eficien 

cia de la reducción de los diferentes óxidos del 

manganeso en el electrodo de pasta de carbono. 

Este estudio permitirá la fabricación de pilas 

alcalinas m~s eficientes y por lo tanto más du-

raderas. 

Se ha recurrido al an~lisis de correlación 

para noder evalllar la fuerza de la relación exi.§. 

tente entre los parámetros fisicoquímicos de los 

!In02 IC, reportados por Brenet y enlistados en 

la tabla 2 . Se ha introducido un nuevo paráme 

tro, el potencial inicial, esto ea, el potencial 

de corriente nula. 

El coeficiente de correlación es la medida 

del grado o intensidad de asociación existente 

entre las variables en estudio. 



-58-

Debe puntualizarse que dado el reducido nú

mero de datos experimentales de los que se dispQ 

ne , así como la falta de un modelo adecuado Pa 

ra tales datos, el valor del coeficiente de co

rrelación debe ser tomado de manera meramente 

cualitativa y jamás cuantitativa. Más que el va 

lor num~rico de tal coeficiente se considerará 

su signo, dado que tal signo indica el sentido 

de variación. Si el signo del coeficiente de e~ 

rrelación ~ es positivo, esto indica que las 

variables tienen el oismo sentido de variación, 

por el contrario, si el signo de ~ es negativo, 

la variables tienen sentidos inversos de varia-

ción. 

El valor del coeficiente de correlación se 

encuentra entre -l. O y l. O (-l. 000 6 ~~+l. 000). 

Un valor de ~ igual a ~ 1.000 indica una per

fecta correlación entre las variables con igual 

sentido de variación. Si ~= O no existe correl~ 

ción aleuna, en tanto que si ~~ -1.000 existe 

también correlación perfecta pero con sentirlos 

contrarios de variación. 
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El modelo usado nara el cálculo del coefi

cinte de correlación, es un modelo de correlación 

simple (41 ). A continuación se explica como ha Ai 

do calculado el coeficiente de correlación f. 

Para una serie de parejas de datos 

{ ( xi , y i ) , i 1, 2 , 3 , •••• u • • .. n ] 

La covariancia y el coeficiente de correlación se 

definen: 

Covariancia Sxy:: _L (Z: xi Yi-....l_~ xi.2 Yi) 
n- 1 n 

Sea : Sx = 

. S 
Y:: 

J E i¡ - (:E x
1 

l 1 n' 
n-1 

<z yi ) /n 
n-1 

Donde Sx y Sy son las desviaciones estandar de-

x Y y respectivamente. Se define el coeficiente de 

correlación;"= 

A partir de la ecuación inmediatamente arr! 

ba mencionada han sido calculados todos los coefi-

cientes de correlación que han sido utilizados en 

este estudio. 
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Como se apuntó anteriormente, se tomará el 

valor del coeficiente de correlación de manera 

meramente cualitativa, considerando significati 

vo un valor de .P mayor o igual a o. 500, ponieu. 

do especial interés en el signo de ~ • 

Brenet ( 24) ha calculado a su vez coefi

cientes de correlación entre los parámetros fi

sicoquímicos por él calculados y el número de 

Coulombios por gramo del dióxido de manganeso 

para dos diferentes velocidades de barrido. 

A continuación se reproduce parte de la t~ 

bla de correlaciones reportada por Brenet; sólo 

se reproducen los datos de los dióxidos de man

ganeso que han sido estudiados en este trabajo. 

3.5.2) Resultados. 

El trabajo que nos ocupa se ha realizado 

en dos diferentes medios KOH y NaOH 8N. Se usa

rán dos variables Y diferentes y serán Y(NaOH) 

y Y(KOH). Se ha calculado también el coeficien

te de correlación entre las reactividades en la 

sosa y potasa , este valor de habrá de indicar 

si el sentido de variación es el mismo en ambos 
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medios, asf como la tendencia de asociación que 

entre ellas existe. Este valor de es un buen 

indicio de la fiabilidad de los valores experi

mentales ya que si V' indica asociación fuerte 

y positiva significará que los valores son re

producibles en cierta manera. 

En la tabla 7 se muestran los valores de 

correlación que han sido calculados mediante la 

ecuación 3 , se incluyen algunos otros coefi

cientes de correlación, diferentes a los calcu

lados por Brenet. 

3.6) Discusión. 

3.6.1) Heactividad de los Bióxidos de Hanganeso. 

Como se ha podido constatar existe una bUº-. 

na correlación entre las reactividades calcula

das para los medios NaOH 8N y KOH 8H , así como 

el hecho de que las curvas i - E son muy seme

jantes muestran que el fenómeno de reducción de 

los óxidos de ma::1ganeso es el mismo en ambos cª

sos. 

Al igual que Brenet, se ha encontrado que 
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la reactividad disminuye al aumentar la superf!, 

cie específica total. Sin embargo, se ha encon

trado que la reactividad varía en el mismo sen

tido que el aumento del porcentaje de los poros 

mayores (50-100 A0
) y no en el sentido del au

mento del porcentaje de los poros menores (15 a 

25 AO) como ha sido reportado por Brenet. 

La 'concentración' de los grupos OH deter

minada a partir de la prueba IK y del volúmen de 

s2o3 varía en sentido contrario a la reactivi

dad, en tanto que Benet llegó a conclusiones in 

versas. Este hecho es un fuerte indicio de que 

tanto los fenómenos como los factores que influen 

cían la reactividad pueden cambiar diametralmen 

te al variar las condiciones físicas y esencial 

mente el tipo de electrodo sobre el que se rea

liza la reducción del Hno2 • 

Es de interés apuntar que de acuerdo a la 

tabla 5 el NnOOH tiene una reactividad muy gran 

de, Pero las muestras re 8 y 4 que contienen la 

mayor proporción de MnOOH (tabla 4 ) no son las 

que tienen una reactividad mayor. Lo antBrior 
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puede significar que a ~esar de que la propor

ción de HnOOH pueda influenciar un aumento de la 

reactividad, no es un factor decisivo. La baja 

reactividad del re 8 puede deberse a que poseé 

una superficie total muy grande. 

Los factores esencialmente químicos tales 

como: el porcentaje de Hno2 en la muestra, el 

porcentaje de Hn, el porcentaje de perdida en p,g 

so entre 370 y 480°C (pérdida de agua) no se en 

cuentran correlacionados con la reactividad. E~ 

to significa que la reactividad esta correlaci~ 

nada con factores físicos y no químicos. 

El valor de x en la fórmula Hn01 que es +x 
una medida del grado de oxidación, no tiene in-

fluencia significativa en la reactividad, caso 

contrario a lo que Brenet notó. 

3.6.2) ·neactividad de otros Oxides de Eanganeso. 

De la misma manera que para el Mn02 se ha 

medido la reactividad de los siguientes óxidos 

de manganeso: l11n2o
3

, ~-'1n3o4 y HnOOH en sosa y 

potasa 8M, y para el o<..Hno
3 

en potasa 8N unica

mente. 



Tabla 5 REAeTIVIDADES. 

Nedio HaOE 8H; velocidad de barrido 30 mV/min. 
Se inter,ra a partir del notcncial de corriente nula 
hasta el potencial de abandono -1300 mV 

Reactividad 
(Q/m)N q/m.l"'/nF 

re 10 
Ie 9 
IC 8 
re 4 
re 3 
IC 2 

Mn2o3 
11n

3
o

4 

m(mr,) 

0.33 
0.32 
0.37 
0.30 
0.39 
0.38 

0.87 

2.20 

Q(coulombios) 

0.305 
0.126 
0.128 
0.262 
0.278 
0.371 

0.299 

0.018 

(Q/m) 

0.920 
O.'i90 
o.4Bo 
0.870 
0.710 
0.980 

0.340 

o.oos 

8()1+09 
34256 
41854 
75980 
62015 
8lt939 

54240 

1874 

0.42 
0.18 
0.?.2 
0.39 
0.?2 
o.4t~ 

0.28 

0.01 

NnOOH 0.25 0.253 0.612 53856 O. 56 
Se ha deducido el valor del blanco de 0.083 eoul. 

Hed io KOH 8H; Velocidad 30 mV/r1in. Ue integra a partir 
del potencial de corriente nula hasta el potencial de 
abandono -1300 mV. 

Jv!uestra m(mg) Q( co1Jlombios) (Q/m) (Q/m)N Q/m.H/nF 

re 10 0.54 0.414 0.770 66990 0.35 
re 9 o. 73 0,297 0.410 35670 0.18 
Ie 8 0.40 0.315 0.655 56540 0.29 
re 4 o. 9 0.543 1.020 887 o 0.46 
IC 3 0.59 0.425 o. 730 63510 0.33 
re 2 0.56 o. 522 0.930 80910 0.42 

Nn2o
3 

0.55 0.169 0.320 50560 0.26 

Hn3o
4 2.92 0.081 0.028 6!1·12 0.03 

:HnOOE 0.47 0.229 0.487 43120 0.45 
Hn2o

3 
o.6o 0.003 0.050 7900 0.04 

Se ha deducido el valor del blar.•co de 6. 083 eonl. 
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Tabla 6 CORRELACIONES 

X Propiedad fisicoquímica 

Y(20) Número de coulombios/gramo para una vel.Q. 
cidad de barrido de 20 mV/min. 
La curva ha sido integrada a partir de 
0.0 mV/EFH. 

Y(lOO) Número de coulombios/gramo para una V§. 
locidad de barrido de 

-
'X lr(20), Y(lOO) , 

Su}2erfic~~ es:gecífica total .. o.4o1 -0.271 

el radio medio 25-35 
o 

1-0.628 -0.687 ¡o poros de A 

% radio medio poros de 15-25 A
0 

0.884 0.898 

% radio medio poros de 35-50 A
0 

'""0.774 0.687 
o4 
~ radio medio no ros de 20-100 A

0 -o 71~ -o- ?l~6 

= Vol 1 de 820.3 des:Qués de 3H (P-IK) 0.')6'7 0.'15'0 
:: 

Vol 1 de S203a determinación gn~OH 0_._556 O.S'08 

'}.~ _p~érdida de peso entre 370 y 480°C _Q.Ol8 -O.OOS' 

x.de la fórmula 1'-inO;~: "'*-·· 0.619 o. ¡::;'~2 
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Tabla 7 CORRELACIONES 

X Propiedad fisicoquímica 

Y(NaOH) Reactividad de los bióxidos del manganeso 
calculada como QH/mnF utilizando cono 
electrolito y aglutinante NaOH 81>1. 

Y(KOH) Reactividad de los bióxidos de manganeso 
calculada como QH/mnF utilizanño como 
aglutinante KOB 8H. 

X Y (!iaOH DY(KOI~ 
C' ""-'~iA A!=lnAcÍf'ic.a tntal -o 67E -Q.M 

' o1 m Hn02 en la muestra o ~66 -o .?Q4. 

% de Hn en la .l!l,.l;!§.§.E.a_ ___ 0.._4_1_',7 -o o'>q 

<;b _pérdida de _peso entre 170 v 480°C O.,_O'lO -o .1m 

% radio medio de los poros de 25-35 A o 0.553 -0.272 
a1 'J; radio medio de los poros de 15-25 A o 0.292 -0.014 

~~ radio medio de los poros de 35-50 A o 0.456 -0 .. 190 

7; - radio medio de los no ros de 110-100 A
0 

.Q. ~.C)8 O. S70 

Valor de x_en la fórmula HnOl X O.OcJ7 -o 1'10 
= Vol. de 8?0~. después de 3H (prueba IK) · 0.740 -o q4o -

Vol de S-:>0.._.,. conc. del ,g!'.IJPO OH ·O. 1,C)O -0.'720 
.J 

Potencial de corriente mlla 

Coef. de correlación entre react. en n...aa4 
ÑaOH(x) y KOH(y) 
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Para los óxidos mencionados la reactividad 

casi no depende de la naturaleza de la base (NaOH 

o KOH). Como se apuntó en el inciso anterior , 

el 1·1nOOH tiene una fuerte reactividad, como lo 

había reportado Brenet. La reactividad del ~1n3o4 
es siempre muy pequeña, por lo tanto, si se de

sea una 'descarga' eficiente del Mno
2 

habrá que 

buscar que no se forme Nn O como producto inte.t, 
3 4 

mediario. 

Se ha podido constatar (17) que la reducción 

del MnOOH no conduce a la formación del Mn o
4 

co 
3 -

mo _producto intermediario, por lo que puede ex-

plicarse su fuerte reactividad. La reactividad 

del ~m2o3 es del orden de la mitad del VmOOH que 

al parecer es el compuesto intermediario forma-

do en la reducción de Mn0
2

• (21,31) 

El tX. Nn2o3 
tiene una reactividad del mismo 

orden del Hn3o4 • La estructura del 6<. ~1n2o3 usado 

es incierta debido a que no pudo ser verificada 

por difracción de rayos X pués su espectro esta 

muy mal definido. 
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3e7) CONCLUSIONES. 

Concluyendo en las condiciones particulares 

del presente trabajo (una pequeña cantidad de 

Mn02 mezclado con una gran cantidad de polvo de 

carbono), el factor esencial que influye en la 

reactividad de los bióxidos de manganeso es un 

factor físico que es la superficie de los granos, 

así como el tamaño del poroo Es posible argumentar 

que el problema de reactividad de los óxidos de 

manganeso es esencialmente un problema de catáli-

sis electroquímica. Es probable que el porcentaje 

de HnOOH en la muestra (IC 4) influya en la react!_ 

vidao. 



4 

ANEXO 
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4.1) MECANIS110 DE REACCION ELECTROQUIHICA. 

Lamanche y Bauer ( 13 ) Han propuesto un mo

delo para el mecanismo de reacción electroquÍmi

ca, suponiendo un compuesto insoluble en el medio, 

pero que puede solubilizarse lentamente debido a 

que sé consume la substancia soluble por medio de 

una reacción electroquÍmica. 

Supongamos un equilibrio compleJo: 
-ne n+ 

A sólido 4 ~ A disuelto 4 • A 

Sea: m o masa inicial del compuesto 
activo A 

electro-

m masa al tiempo t del compuesto eleg_ 
troactivo A 

A concentración del compuesto A solu-
ble 

An-t concentración del compuesto A0 + so-
luble 

En el tiempo t = O sea A • s (solubilidad, saturado), 

la velocidad de disolución ~ (s - A ), la varia

ción de m con respecto el tiempo expresada en gra-

mos. 

La velocidad de desaparición de m: 

dm • - MVk ( s - A ) ( 1) ~- d ............. . 



-70-

donde: M peso molecular de la substancia expre 
sado en gramos/gramo mol -

V voldmen de la disolución que contie-
ne A disuelto 

k constante de velocidad de disolución 
d 

Se desprecia la difusión dentro del electrodo (ca-

pa fina), los cambios de materia con la solución 

exterior se consideran nulos, el compuesto y su 

producto de oxidación permanecen en el electrodo. 

Balance de materia para A , en gramos mol: 

m /H :: m/11 + V A + V A n+ • • • • • • • • • • • • ( 2) 
o 

El potencial impuesto es bastante mayor que E ox/red 
o 

por lo que se puede despreciar la reducción de An. 

La misma cantidad de A que desaparece, aparece de 

De la ecuación de Nerst para el potencial de co-

rriente nula: 

An+ - A 

La velocidad de aparición de AnTes proporcional a 
n+ A y a la constante de velocidad de transferen-

cia de carga k
0

, siendo An+quien limita la cinéti

ca. Es proporcicnal también a la superficie del 

electrodo,S. 
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Englobando todas las constantes tenemos: 

kE:: k
0 

(S/V) exp nF (E-:-E
0

)/RT 

que es una constante si T y E son constantes. Así 

se tiene: 

dA _ k S - (kd+ k ) A dt ~ d -~ 
Ecuación diferencial 
con 2° miembro. 

Resolviendo la ecuación anterior tenemos: 

A- S ( kd+ k - k -""E 
d ~ . 

Por otra parte, la intensidad de corriente es pro~ 

porqional a la cantidad de An+que aparece por uni

dad de tiempo. 
n+ 

i ::. nFV dA siendo i _ .Q.Q y Q : nFN 
dt ~dt 

Derivando la ecuación m_+ V A +V 
J.vi 

con respecto al tiempo: 

...J..... .!1m + V Q.! + V dAnt _ O 
H dt dt dt -

De la ecuación (1) 

V k (S A ) - V dA V d · n + 
d - dt = d~ 

de donde d An+_ kd (S - A) - dA 
dt- dt 
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De la ecuación (2') dA V k (S -A ) -k A dt : d ·-n 

dd~n-t kd(S- A ) - ~t A: kg A:~ kd kEexp(~ kd }t 
kcJ+ -~ . 

substituyendo: 

i::.nFVS~ 

kd+ ¡¿E 

(kd +k ) t 
E 

• • • • • (3) 

Esta relaci6n es válida hasta el tiempo t 1 en que 

el sólido desaparece del electrodo encontrandose 

A disuelto y dejando de intervenir la constante 

Considérese la ecuación 
nt 

Q1L -- ·.QA • - leE A 
d t - dt -

La expresi6n de A en función del tieBpo es: 

dA _ - k~ A de donde A : At1exp - kE(t - t 1 ) 
dt - J.:J 

Debe desi~~narse 

por tanto A = 
A = a exp -

A :a (a:!S) 
tl 

Atl exp - ~(t - t ) 
1 

~(t - t ) 
1 

o •••••••••• (4) 

k • 
d 

de donde i:: n F V~; exp -1;-..(t - t ) (decrece 
..21 1 exponencial-

mente) 

Dependiendo de los valGres de las k's se obtienen 

diferentes formas de las curvas i= f(t). 

Si kd -.oo, ~ se desprecia frente a kd quedando 
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i:nFVSk 
E 

que es cons-

tante mientras hay sólido, decreciendo posterior-

mente en forma exponencial de acuerdo a la ecu.a

ción (4). Si kd~o el sólido no se disuelve y la 

expresión para la intensidad es: 

i : n F V ~S exp - kEt 

que es independiente de la masa inicial m
0

• 

Para valores infinitos de k , i decrece de su va-
d 

lor inicial para t=O. i = n F V S kE' tiende a un 

valor constante en tanto kd >'> kEexp - (kd-t ~)t 

y decrecerá exponencialmente cuando A esté total

mente disuelto. 

La forma de las curvas se esquematiza en la 

figura 10. La intensidad decrece rápidamente 

( t "- 0.2 seg) de Sll valor inicial, las c11rvas pre

sentan tma meseta horizontal (cuando k ~ 10-l) 
d 

de valor i : n F V ~kdS/(kd+ kE). 

La cantidad de electricidad puesta en juego 

teoricamente es: 

Qt • F m0 /M 

El valor de Q es senciblemente ig11al a: 
exp 
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i dt F V k k S t 
• -- E d 

l{d .,_ kE 

que igualando a Qt y despejando se obtiene: 

t 1 : (m0 /H) (kd + ~ )/ V kEkdS tiempo en que se 

presenta la caída de corriente. 

-2 
- Límite de sensibilidad 5xl0 mg. 

Este método puede ser usado para determinar 

velocidades de disolución ya que en w1 gráfico 

t
1 

contra m la pendiente de la recta debe ser 
o " 

igual a (kd + ~)/~kdS y si el potencial esta su-

ficientemente alejado de E
0

, kE>>kd siendo 

t
1

:: m0 /H • 1/kdSV siendo la pendiente de la recta 

t 1 contra m , 1 , si la solubilidad puede de-
o Mk SV 

terminarse kd se~á fácilmente determinable. 

El método ptlede ser tlsado también para deter. 

minar la masa de un compuesto electroactivo A en 

una mezcla de productos,si las otras substancias 

no interfieren la electroquímica de A ya que t
1 

tiene relación lineal con m • 
o 

Este modelo bastante simple ha sido compro-

bado parala oxiclación del ferroceno ( 13 ) ; sin 

embargo existen otros modelos mucho mas comple-
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FIG. 'o. 10 .F'orma teóricA ~1e las curvas crono-

'-lrnr)eromét.ric::ls obtenidas con un electrodo de 

p:;¡_sttl. de '-' -trbono cw1teniendo uana esnecie ele.Q 

troactivn noco soluble. a)lc~-.oo , t)kJ>P O J e) k])=O 
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$0 

\ 
I(L) 
1 
1 
1 
\ 

IDO 

Fip ~o.ll Curvas experimentales obtenidas ( 1~ ) 

(a) rara la oxidaci6n del ferroceno. 

(b) J·ara la r·educción del nentóxido de vanadio. 
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:os ( 40 ) y posiblemente más generales, ya que el 

modelo que se ha explicado no es a,Jlicable por ejem 

plo al sistema Fe Il/ Fe III tambien estudiado du

rante el desarrollo de este tema. 

4.2)- ESTUDIO DEL SISTEHA Fe2} Fe3+ EN EL ELECTRODO 

DE PASTA DE CARBONO -

Se preparó el electrodo usando carbono 

( Johnson- Hatley ) y como fuente de fierro II : 

Fe2so4 • 7 H2o, de pureza 3.nalítica del 99.5 % 

las primeras experiencias se relizaron usando 

H2So4 de concentración anroximadamente 2H como 

aglutinante y electro1!i:to soporte. 

La c;'rVa Intensidad vs. Tiempo ( cronopoten

ciometrica ) fu' registrada para diferentes poten

ciales, impuestos ( entre el electrodo de trabajo 

y el electrodo auxiliar ). El tiempo es fácilmente 

cuantificable, puesto que el papel del registrador 

se dezplasa a velocidad constante que para las ex

periencias realizadas fué de 30 mm / min. 



1 
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Al aplicar una diferencia de potencial con~ 

cida (para el caso de la oxidación) se registra

ron 3 tipos de curvas (fig~2 ) • De acuerdo a la 

teoría expuesta al principio de este anexo, la ~ 

parición de una meseta, así como de un tiempo t
1

, 

en el que decae la intensidad de corriente; sign1 

fica que existe un sólido muy poco soluble que al 

disolverse lentamente provoca una intensidad más 

o menos constante. Los resultados experimentales 

no concuerdan con la teoría, puesto que el Fe (II) 

(FeSOt~· 7I-I2o) en el medio ácido sulfúrico 211 es 

solúble perfectamente, lo que implica que Kd (co~ 

tante de di. solución) es muy grande (Kd _.oo ) , 

por lo que la curva cronoamperométrica debiera 

ser la forma exponencial decreciente, este fenó

meno sólo se presenta cuando la diferencia de p~ 

tencial impuesta es muy cercana al potencial nor_ 

mal d.el sistema (calculado como Ep0 xt EPred/2 

5'05 m V) ( fig. 12>. 

La variación ele t 1 respecto al potencial 

se cumple hasta una diferencia de potencial im

puesto de +700 mV/ESC, a potenciales mayores t 1 
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varía inversamente con el notencial. 

Dado que el sistema Fe(II)/Fe(III) es rever-

sible, se trazaron curvas cronoamperornétricas de 

reducción, usando el mismo electrodo, se observa

ron los mismos fenómenos: la curva I vs. t es expQ. 

nencial decreciente cuando el potencial impuesto 

Eimp es del orden de 400-450 mV; t varía en forma 
1 

inversa con el potencial cuando Eimp ~ -T 50 m V /ESC. 

Es interesante apuntar que al presentarse una rela 

ción inversa entré t 1 y Eimp, también se presenta 

una variación inversa entre la intensidad inicial 

Iinc y el potencial impuesto Eimp. 

Al realizarse varias oxidaci~nes y reduccio-

nes alternadas, se lleca a un momento en el que t 
1 

varía inversamente proporcional con Eimp. a pesar 

de que Eimp es menor a.¡. 700 mV/ESC, así mismo dism_! 

nuye la cuntitatividacl de las reacciones con el n.ú 

mero de experiencias. Al parecer aunenta fuertemen. 

te la resistencia eléctrica. 

En general, las curvas de reducción son más 

claras, reproducibles y cuantitativas que las de 

oxidación, lo anterior puede deberse a la 
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química del Fe2+ por el oxigeno disuelto en el 

electrolito. La reactividad aumenta al aumentar el 

potencial en una oxidación. 

La reproducibilidad de las curvas es mala 

para un mismo electrodo y un mismo potencial im-

puesto; las curvas presentan diferentes tiempos de 

caída de intensidad y diferentes formas. 

Mediante la integración del área bajo la cur. 

va (utilizando un planímetro con un error de ± 3% 
e integrando 3 veces cada curva) es posible calcu-

lar la cantidad de electricidad puesta en juego, 

que al dividirla entre la cantidad de corriente teQ 

rica se obtiene la fracción de conversión de la reas 

ción (reactividad): 

QT = masa introd e X 96500 Coul. 
P.M. 1 eq. 

La teoría predice una variación lineal de t
1 

con respecto a la variación de la masa (lo cual se 

cumple para el caso de la oxidación del ferroceno 

(1~ )); tratando de comprobar tal relación para el 

sistema Fe (II)-. Fe(III) se realizaron varias ox1 

daciones a un mismo potencial (665 mV ~ 3mV) para 

diferentes preparaciones del electrodo, contenien-
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do cantidades diferentes de Fe (II). El trazo se. 

realizó a una v: 30 mV/min y una sensibilidad de 

12.5 mA. Cada una de las curvas que se muestran en 

la fig.ll fué integrada, así mismo se determinó el 

valor de t 1 ; estos resultados se tabulan en la ta

bla 8. 

Tabla 8 

' 
Curva Hasa Feso4 .7H20 t

1
(seg) 

lJo. eq. p5a.Q 
Reactivi-tico x 10 
dad 

1 0.40 mg 18 1.192 0.9326 

2 1.22 mg 98 4. 530 0.7930 

3 1.59 rng 104 4.922 1.4000 

4 2.01 mg 122 5o876 1.31+20 

Observaciones interesantes se pueden obtener 

de la tabla 8 ; como fué apuntado por Bauer ( 13 ) 

la intensidad es proporcional a la masa cLmndo la 

cantidad de substancia electroactiva es menor a 

1 mr.;. 

Ante la imposibilidad de obtener una relación 

lineal entre la masa de Fe(II) y t
1

, se decidió CQ. 
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rrelRcionar t 1 con la cantidad de electricidad pue~ 

ta en juego (equivalentes nrácticos). El análisis 

de regresión lineal, nor el método de los mínimos 

cuadrados, arrojó los siguientes resultados: 

Pendiente: m 1: 4 .. 41 x 10-B equivalentes/seg 

Ordenada al orígen: b • 3. 59 x 10-7 equivalentes 

Coeficiente de correlación: r 2: 0.9772 

De los resultados anteriores se deduce una fuerte 

relación lineal entre el número de equivalentes 

prácticos y el tiempo de caída de intensidad t 1 , 

lo que puede representar una interesante aplica

ción analítica. Probablemente, la dificultad para 

lograr una correlación adecuada entre la masa y t 
1 

se deba a una mal pesada y/o manipuleo de la subs-

tancia electroactiva o bien a deficiencias en el 

contacto de la interfase carbón-mercurio en el e-

lectrodo (fig.l ). 

Con la finalidad de definir la reproducibi-

lidad de las curvas, se realizaron oxidaciones y 

reducciones alternadas a+ 665 mV/ESC y+ 152 mV/ESC 

respectivamente. Las curvas de reducción son casi 

perfectamente reproducibles dando una reactividad 

promedio de 0.9032, las curvas de oxidación varían 
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Fig No. 1 ') ; Tres formas diferentes de curvas 

obtenidas exnerimentalmente para la oxidación 

del Fe2'!" dependiendo del poteneial im:puesto. 
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de forma dando una reactividad promedio de 0.8900, 

esta oxidación tal vez sea mixta, química y elec

troquímica a la vez, donde intervenga el oxígeno 

disuelto. 

Dado que es factible que la aparición de la 

meseta de intensidad constante, así como la caída 

de corriente, se deban a la disolución de los gra

nos de Feso4.7H20. Se prepararon electrodos intro

duciendo el Fe(II) previamente disuelto en una so

lución de H
2
so4 2N a una concentración de 0.1 H 

aproximadamente. Las experiencias se realizaron 

con un electrodo como el ilustrado en la fig. 1 

y otro más en el cual se substituyó a la barra de 

grafito vítreo por un contacto de platino, a fin 

de evitar problemas de contacto entre la interfase 

grafito-mercurio. Los resultados obtenidos no va

rían significativamente en ninguno de los dos ca

sos; en ambos aparece meseta y caída de corriente. 

Se usó otro tipo de carbono como diluyente 

sólido: "Carbone Lorraine", nuevamente los resul-

tados fueron los mismos. Interesantes e inespera

das respuestas se obtuvieron al trazar voltamogra-
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mas antes y después de los cronoamperogramas. Se 

han trazado dos o tres voltamogramas cíclicos pa

ra el Fe(II) en medio n2so4 2M, después de estos 

se trazan dos cronoamperogramas para la oxidación 

y dos para la reducci6n alternadamente y por dlt1 

mo se trazan nuevamente dos o tres voltamogramas 

cíclicos. En la fig~3,l~e muestran las curvas 

voltamétricas obtenidas antes y después de una 

cronopotenciometría. En ambos casos las curvas 

son perfectamente reproducibles, en cuanto a las 

cronoamperométricas son iguales a las trazadas 

en cualquiera otra experiencia anterior. 

Las mismas experiencias se realizaron con 

la solución de Fe(II) en ácido sulfúrico 2M; la 

deformación de los voltamo~ramas después de una 

cronoamperometría es mínima, tan sólo son más di§. 

persas las curvas. 

Se usaron también a manera de aglutinante y 

electrolito soporte HClOt~ 21-1 y HCl 2N, con los 

que se prepararon electrodos, repitiéndose las 

experiencias anteriores. En todos los casos exis-

te una deformación (reproducible) de las curvas 
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voltamétricas después del trazo de tan sólo una 

o varias curvas cronoamperométricas, sin impor

tar si esta última es de oxidación o de reducción. 

En cuanto a los cronopotl"!nciogramas, en todos los 

medios presentan los mismos fenómenos descritos 

anteriormente. 

El trazo de diez voltamogramas cíclicos per., 

mitió ver la perfecta reproducibilidad de estas 

curvas, sólo la reactividad disminuye un poco con 

cada barrido. 

Se repitieron las experiencias hechas por 

Bauer (13) obteniéndose resultados muy similares 

a los reportados en su trabajo. Sin embargo, con 

el ferroceno, al ser oxidado, se obtiene el ferr~ 

cinio que es soluble en el medio de trabajo (H2so4 
o. un y sin enbargo al realizar la reducción para 

producir nuevamente ferroceno, aparece meseta y 

tiempo de caída de intensidad; el mismo caso se 

presenta con la reoxidación del vanadio V(IV) para 

producir v2o5. 

Una última experiencia se realizó para el 

sistema Fe(II)/Fe(III) en medio NaOH 21-1, preteh

diéndose la formación de precipitados poco solu-
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too 'lOo 1.00 too 

Fig No.l3 Voltamograma ~el sistemA 
~ 3 

Fe· / Fe . H:::>G04 21-1 • Vel. 60 mV/min 

. cns. 12. ') mA • ~i'eSO¡+ • 7F20 0.64 mg 

Curva obtenida qntes ~el trazo de un 

cronoamDero~ram~. 
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bles. El voltarnograma dió un valor para Ep
0

x + Epred/2 

= -940 mV/ESC, nuevamente la cantidad de corriente 

disminuye con el número de barridos, es un siste-

ma sumamente lento y muy poco reactivo. Los valo

res de reactividad para la oxidación y reducción 

voltamétrica son del orden de 0.121-0.166 y 0.127-

0.265 respectivamente. Las curvas cronopotenci~ 

métricas son netamente exponenciale:s decrecientes, 

muy poco cuantitativas y sumamente lentas. 

4. 3) CONCLUSIONES 

· A) La aparición de una meseta de intensidad 

sensiblemente constante no se debe a la lenta di-

solución de un sólido que se disuelve lentamente, 

es probable que la cin~tica de reacción est~ de

terminada por al~ún otro factor, tal vez difusión 

( 40 ) (a pesar de que se lla propuesto el modelo de 

'capa fina' para el electrodo de pasta de carbono. 

B) Existe una fuerte relación lineal entre 

el tiempo de caída de intensidad t 1 y la cantidad 

de electricidad puesta en juego, lo que puede tener 

importantes aplicaciones analíticas. 
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C) Las curvas cronoamperométricas son re-

producibles si el potencial aplicado es el mismo 

exactamente, sindo más claras, reproducibles y 

cuantitativas las curvas de reducción que las de 

oxidación. El medio (:HCl, HClO , H co
4 

2H) no in-
l~ 2 

fluye sensiblemente en la forma de las curvas, 

sin embargo son más cuantitativas en medio HCl 21-1. 

En medio alcalino NaOH 2H el sistema es demasiado 

lento y poco cuantitativo, no tiene aplicaciones 

analíticas. Para· el caso de la oxidación del ferrQ 

ceno y reducción del vanadio (V), la teoría de 

Bauer se aplica perfectamente, no obstante no con,. 

cuerda con los resultados de la reducción del fe-

rrocinio o la oxidación del vanadio (IV). 

D) Las curvas voltamétricas son reproduci

bles, la reactividad disminuye con el número de 

barridos, el medio (HCl, H
2

so4, HClo4 210 no afeg_ 

ta sensiblemente la forma de las curvas, sólo la 

semisuma de potenciales de pico que para los me

dios H2so4, HCl y HClo4 2N es respecto al electrQ. 

do saturado de calomel: }!;o :2 440 '! 5 mV ; 

Eo == 450 '! 5 mV y Eo :: 480 ± lO mV respectiva-
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mente. 

Después del trazo de una o varias curvas 

cronoamperométricas, las curvas voltamétricas 

sufren deformaciones que son reproducibles para 

un mismo electrodo pero varían mucho de electrodo 

a electrodo, sin embargo, la semiswna de potencia 

les de pico correspondientes se mantiene siempre 

sensiblemente constante. 
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