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Resumen 

 

Actualmente, una de las mayores problemáticas mundiales es la emisión de gases de efecto 

invernadero de origen antropogénico, derivada de la quema de combustibles fósiles. En este 

sentido el hidrógeno (H2) como un vector energético es una posible solución para satisfacer 

la demanda energética mundial y mitigar estas emisiones. Sin embargo, la producción de 

hidrógeno se realiza a altas temperaturas e involucra la formación de óxidos de carbono (CO 

y CO2) como gases contaminantes, cuyos métodos de separación suelen ser costos por etapas 

de enfriamiento y/o compresión, o por los materiales empleados. Por ello es importante el 

estudio de nuevos y diferentes materiales que sean capaces de capturar estos gases 

contaminantes a altas temperaturas. 

 

El presente trabajo desarrolla un estudio de las propiedades del manganito de dos 

litios o de dilitio (Li2MnO3) en el proceso de captura de óxidos de carbono (CO y CO2) 

presentes en el gas de síntesis, enfocado en el mecanismo de oxidación – captura de CO a 

altas temperaturas. Inicialmente, el Li2MnO3 se sintetizó mediante una reacción de estado 

sólido y se caracterizó por difracción de rayos X, microscopia electrónica de barrido y 

adsorción – desorción de N2. Posteriormente, se analizó el material termogravimétricamente, 

entre 30 y 950 ºC, en atmósferas de composición variable de CO, CO2, O2, N2 e H2. Los 

resultados muestran que el material únicamente presenta ganancia de masa en presencia de 

CO y ausencia de O2.  

 

Además, se analizó isotérmicamente al Li2MnO3 en presencia de CO (al 5%, diluido 

en N2) entre 550 y 700 ºC. Con base en estos resultados se describe el mecanismo de  

oxidación – captura de CO; el cual involucra la oxidación de CO a CO2 por la reacción del 

CO con iones superficiales de O2– del Li2MnO3, produciendo la reducción de iones Mn4+ a 

Mn3+ y Mn2+, lo que desestabiliza la red cristalina y permite la difusión de Li1+ y O2–. Estos 

procesos propician la quimisorción de CO2 como carbonato de litio, con la formación de una 

fase intermedia de LiMnO2, la cual continúa reaccionando hasta formar MnO. Al realizar un 

estudio cinético se determinaron las constantes de rapidez de reacción y se determinó que 
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este proceso presenta una entalpia de activación (∆H≠) de 172.7 kJ/mol y una entropía de 

activación de (∆S≠) -112.8 J/mol×K. 

 

El estudio realizado incluye el análisis del efecto de la velocidad espacial, entre  

24 y 60 L g-1 h-1, en el proceso de oxidación captura de CO. Los resultados obtenidos sugieren 

que la eficiencia del proceso de oxidación – captura de CO disminuye con el incremento de 

la velocidad espacial. Adicionalmente, se evaluó el efecto de la presencia de CO2 entre  

550 y 800 ºC, utilizando presiones parciales de CO2 de 0.03, 0.05 y 0.1 manteniendo 

constante la presión parcial de CO en 0.05. Los resultados indican que el incremento de la 

presión parcial de CO2 desplaza la captura de CO a mayor temperatura y disminuye la 

eficiencia del proceso entre 550 y 700 ºC. 

 

El Li2MnO3 mostró capacidad de regeneración parcial al ser tratado térmicamente 

durante 5 horas en aire sintético a 675 ºC. Manteniendo una eficiencia, para el proceso de 

oxidación – captura de CO, de entre 82 y 76 % durante 6 ciclos. La eficiencia continúo 

disminuyendo hasta el 57 % al cabo de 10 ciclos. Asimismo, se observa que la regeneración 

de la fase cristalina es menor para el décimo ciclo con respecto al primero. 

 

Finalmente, se estudió al Li2MnO3 en una mezcla de H2 y CO (gas de síntesis) 

dinámicamente, entre 30 y 850 ºC, e isotérmicamente, entre 575 y 675 ºC. Los resultados 

mostraron la oxidación preferente de CO, entre 3 y 5 veces mayor a la oxidación de H2 a 

H2O. Asimismo, se observa un incremento en la ganancia de masa, asociado al incremento 

de la basicidad de la superficie por la formación de hidróxido de litio, lo que favorece la 

captura de CO2. 

 

El Li2MnO3 presenta las propiedades químicas y fisicoquímicas adecuadas para ser 

un material potencial para la separación de CO en gas síntesis, permitiendo obtener un gas 

enriquecido en hidrógeno. Por supuesto el material y el proceso de oxidación – captura 

preferente de CO deben ser optimizados para su posible aplicación industrial. 
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Introducción 

 

Las tecnologías basadas en hidrógeno parecen ser una respuesta prometedora a la crisis 

ambiental, producto de la quema excesiva de combustibles fósiles. Particularmente, las 

celdas de combustible que producen energía eléctrica, a través de la reacción química entre 

hidrógeno y oxígeno, mitigan drásticamente el impacto ambiental al minimizar las emisiones 

de óxidos de carbono al ambiente.  

 

Entonces, ¿por qué no se ha implementado esta tecnología a gran escala? Una de las 

problemáticas fundamentales de la implementación de las celdas de combustibles es la 

producción de hidrógeno de alta pureza, específicamente, libre de monóxido de carbono. Las 

rutas típicas de producción de hidrógeno ocurren a alta temperatura e involucran la formación 

de dióxido de carbono y monóxido de carbono, ambos considerados gases de efecto 

invernadero. Por lo que, es necesario implementar métodos de separación, en general, 

altamente costosos para la purificación de hidrógeno.  

 

Una respuesta a esta problemática parecen ser los materiales cerámicos alcalinos, los cuales 

han demostrado propiedades fisicoquímicas y químicas que permiten la captura de los óxidos 

de carbono a altas temperaturas. Por lo que, implementarlos en los procesos de producción 

de hidrógeno evitará el uso de métodos de separación posteriores, reduciendo los costos y las 

emisiones de gases de efecto invernadero. De esta propuesta surge el estudio del manganito 

de dos litios o de dilitio (Li2MnO3) para la captura selectiva de monóxido de carbono en un 

flujo de gas que contenga hidrógeno. 
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Capítulo I. Antecedentes 

 

I.1. Problemática energética y ambiental 

Hoy en día, el cambio climático es una problemática que atañe a todo el mundo. La 

producción de gases de efecto invernadero (Greenhouse Gas, GHGs, por sus siglas en inglés) 

es el factor preponderante en el calentamiento global. Entre los gases que contribuyen al 

calentamiento global se encuentran el óxido nitroso (N2O), los gases fluorados, el metano 

(CH4), el vapor de agua (H2O), el monóxido de carbono (CO) y, principalmente, el dióxido 

de carbono (CO2). Más del 76 % de las emisiones de gases de efecto invernadero, de origen 

antropogénico, están asociadas a la emisión de CO2 a la atmósfera.1–4  

 

La presencia de estos gases en la atmósfera produce el efecto invernadero que es un 

proceso natural que incrementa la temperatura de la superficie terrestre con respecto a la 

temperatura que tendría únicamente por la radiación emitida por el Sol, alrededor de 255 K 

(–18 ºC). En general, los gases de efecto invernadero no absorben la radiación ultravioleta y 

visible proveniente del Sol. En cambio, absorben la radiación infrarroja reflejada por la 

superficie terrestre, provocando que las moléculas de estos gases pasen a un estado excitado, 

el que al relajarse emitirá nuevamente radiación infrarroja hacia la superficie, ocasionando 

que la temperatura incremente hasta 33 ºC. El efecto invernadero es un proceso necesario 

para la vida en la Tierra, pero el constante incremento en las emisiones de CO2 de origen 

antropogénico incrementan más la temperatura de la atmósfera, dañando el equilibrio de los 

ecosistemas y perjudicando la vida en la Tierra.5,6 

 

A partir de la revolución industrial (1750) la concentración de dióxido de carbono en 

la atmósfera ha incrementado de 278 ppm, por la introducción de la máquina de vapor, hasta 

411 ppm en 2019. Sin embargo, alrededor del 75% de este incremento ocurrió de 1950  

(310 ppm) al año 2019 (411 ppm). Es decir, en los últimos 70 años se ha incrementado en 

una tercera parte las emisiones de CO2.3,7–10 De acuerdo con diversos estudios, la quema de 

combustibles fósiles es responsable de más del 70 % de las emisiones de emisiones de CO2, 
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siendo su principal fuente. Esto se debe a que, el 85 % de la demanda energética global es 

proveída a través de la quema de combustibles fósiles como carbón, gasolina y gas  

natural.7,11–13 Además, la población mundial ha incrementado significativamente de 2 mil 

600 millones de personas, en 1950, a 7 mil millones en 2011; con una proyección estimada 

de 9 mil 700 millones para 2050.1,14,15 El acelerado crecimiento demográfico provocará que 

la demanda energética se duplique, lo que involucrará un incremento en las emisiones de 

dióxido de carbono.13–16  

 

De esta problemática surge la necesidad de investigar y desarrollar tecnologías 

basadas en combustibles libres de emisiones de óxidos de carbono (CO y CO2). En este 

sentido, las tecnologías basadas en hidrógeno y las celdas de combustible ofrecen una 

alternativa prometedora, ambiental y económicamente viable; al utilizar hidrógeno como 

vector energético.17–20 La reacción entre hidrógeno y oxígeno es altamente energética por la 

formación de agua, lo que lo hace un gas que puede ser utilizado en motores de combustión 

interna, o bien en celdas de combustible para producir electricidad libre de emisiones de 

óxidos de carbono.18,21–23  

 

I.2. Celdas de combustible 

Una celda de combustible es un dispositivo de conversión de energía química en 

energía eléctrica que opera a alta temperatura (figura I.1). El principio de funcionamiento de 

este tipo de sistemas es la reacción química entre hidrógeno y oxígeno (ecuación I.1) a través 

de dos electrodos (generalmente de paladio) y un electrolito (que depende del tipo de celda 

de combustible). En el ánodo ocurre la oxidación del gas hidrógeno, produciendo  

electrones (e–) y protones (H+). Los electrones fluyen a traves de un circuito electrico hacia 

el cátodo, lo que produce un flujo de corriente eléctrica de 0.7 V. En contraparte, los protones 

fluyen por el electrólito hacia el cátodo, en donde en conjunto con los elecrones, formados, 

y el oxígeno producen agua (H2O).18,21,23 

2	𝐻!	($) +	𝑂!	($) →	𝐻!𝑂($)                          Ecuación I.1 
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La diferencia de potencial producida por una celda de combustible es baja (0.7 V); 

por lo que, dependiendo de la aplicación deseada se deberán acoplar en serie varias celdas de 

combustible hasta obtener la diferencia de potencial óptima para su aplicación.21,23 

 
Figura I.1.  Representación esquemática de una celda de combustible.21,23  

Este tipo de dispositivos ofrecen la ventaja de producir energía eléctria sin emitir 

óxidos de carbono a la atmósfera. Sin embargo, el hidrógeno no es un gas presente en la 

atmósfera en concentraciones lo suficientemente altas para extraerlo atmosféricamente de 

manera continua. Motivo por el cual se han estudiado diferentes procesos de producción de 

hidrógeno a partir de distintas materias primas que lo contengan.21,24,25 

 

I.3. Producción de hidrógeno 

En la Tierra, el hidrógeno (H2) conforma el 0.2 % de la composición de los gases atmosféricos, 

un porcentaje que se considera insuficiente para satisfacer la demanda energética actual. Por 

lo que, se requiere de procesos por los cuales se pueda producir hidrógeno a partir de otras 

materias primas que lo contengan; por ejemplo, agua (H2O), amoníaco (NH3), metano (CH4), 

metanol (CH3OH) y otros hidrocarburos.19,21,25 En este trabajo abordaremos la producción de 

hidrógeno como gas de síntesis (mezcla de H2 y CO) a partir de diversos métodos (llamados 

tecnologías de procesamiento de combustibles) que involucren el metano como materia 

prima. 
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I.3.1. Reformado húmedo de metano 

Industrialmente, el proceso más ampliamente utilizado para producir gas de síntesis es el 

reformado húmedo de metano en presencia de catalizadores basados en níquel (ecuación I.1). 

Las condiciones típicas de temperatura, en las que se realiza el reformado húmedo de metano, 

son entre 750 y 1450ºC, en condiciones de presión de 5 a 25 atmósferas.26–31   

𝐶𝐻&	($) + 𝐻!𝑂($) ⇄ 	3	𝐻!	($) + 𝐶𝑂($)                      Ecuación I.2 

Operativamente, se requiere de una relación de 3 a 1 de vapor de agua por mol de 

metano (H2O/CH4=3). El exceso de vapor de agua ocasiona que, simultáneamente, se lleve a 

cabo la reacción de intercambio químico agua – gas (Water-Gas Shift, WGS, por sus siglas 

en inglés, ecuación I.2). Esto provoca que, el gas producido sea en una mezcla de hidrógeno, 

monóxido de carbono y dióxido de carbono.32–34 

𝐶𝑂($) + 𝐻!𝑂($) ⇄	𝐻!	($) + 𝐶𝑂!	($)                        Ecuación I.3 

El reformado húmedo de metano presenta una eficiencia de hasta el 78 %. Sin 

embargo, al ser una reacción endotérmica (∆H0298.15 K = 206 kJ/mol) el exceso de vapor de 

agua necesario incrementa los costos significativamente. Además, el proceso involucra altas 

emisiones de dióxido de carbono de 10 kg por cada kilogramo de hidrógeno producido 

(alrededor de 0.4 m3 de CO2 por m3 de H2).33,35 En consecuencia, se han investigado procesos 

alternativos al reformado húmedo de metano, para la producción de hidrógeno, como el 

reformado seco de metano y la descomposición catalítica de metano. 

 

I.3.2. Reformado seco de metano 

El reformado seco de metano (ecuación I.4) puede reducir a la mitad las emisiones de CO2 

asociadas a la producción de hidrógeno a partir de metano (alrededor de 0.2 m3 de CO2 por 

cada metro cúbico de H2 producido). Además, durante este proceso se utiliza dióxido de 

carbono de origen antropogénico, lo que mitiga drásticamente las emisiones de gases de 

efecto invernadero.27,35,36 
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𝐶𝐻&	($) + 𝐶𝑂!	($) ⇄	2	𝐻!	($) + 2	𝐶𝑂($)                     Ecuación I.4 

El gas de síntesis producido se encuentra en una relación H2/CO=1, la cual es una 

relación adecuada para la producción de largas cadenas de hidrocarburos, dimetil éter y 

derivados oxigenados (metanol), a través, del proceso Fischer–Tropsch. 27,37–39 Sin embargo, 

la relación de H2/CO suele ser menor a uno, debido a que durante el proceso ocurre, 

simultáneamente, la reacción de intercambio químico agua – gas inversa (Reverse Water-

Gas Shift, RWGS, por sus siglas en inglés, ecuación I.5).36 

	𝐻!	($) + 𝐶𝑂!	($) ⇄ 𝐶𝑂($) + 𝐻!𝑂($)                         Ecuación I.5 

Energéticamente, los costos son menores para la reacción de reformado de metano 

con respecto al reformado húmedo de metano a pesar de ser una reacción más endotérmica 

(∆H0298.15 K=247 kJ/mol y 206 kJ/mol, respectivamente).27,36 No obstante, el gas de síntesis 

producido no se encuentra lo suficientemente enriquecido en hidrógeno para utilizarlo en 

celdas de combustible que permitan el desarrollo de una economía basada en hidrógeno. 

 

I.3.3. Descomposición catalítica de metano 

Una de las rutas estudiadas para la producción de hidrógeno libre de óxidos de carbono (CO 

y/o CO2) es la descomposición de metano (ecuación I.6). La cual ocurre, típicamente, entre 

1200 y 1800 ºC. Para disminuir la temperatura del proceso, es necesario el uso de 

catalizadores basados en níquel, hierro y cobalto. 40–42 

𝐶𝐻&	($) ⇄	2	𝐻!	($) + 𝐶(')                                Ecuación I.6 

El hidrógeno producido, al no contener COx, puede ser empleado directamente en 

celdas de combustible. Por lo cual, este proceso es de sumo interés para el desarrollo de una 

economía basada en hidrógeno. Sin embargo, debido a las altas temperaturas (T>600 ºC) a 

las que ocurre la reacción, los catalizadores se ven drásticamente desactivados por el depósito 

de carbono que encapsula y desactiva las partículas metálicas.42,43 Es así como, se desarrolla 

la investigación de soportes (CeO2 y Al2O3) que mitiguen la desactivación del  

catalizador.43–45  
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Es importante destacar que la producción de hidrógeno obtenida por este proceso 

dependerá de un combustible fósil, un recurso no renovable. De este hecho surge la necesidad 

de investigar fuentes de hidrógeno renovables, tal es el caso de la biomasa. 

 

I.3.4. Pirólisis y gasificación de biomasa 

La biomasa se define como toda materia orgánica de origen vegetal susceptible de ser 

utilizada energéticamente o como precursor de bio–diésel, etanol o metanol. Se le considera 

como un emisor neutro de CO2, ya que libera al ambiente la cantidad equivalente de CO2 que 

es removido por el proceso de fotosíntesis; por lo que, el uso de biomasa no incrementa la 

huella de carbono.17,46–48 Si bien, la biomasa puede ser utilizada directamente como un 

combustible, la utilidad de ésta radica en su procesamiento para la obtención de productos de 

valor agregado como: bio–diésel, bio–etanol, bio–metano y gas de síntesis que puede 

utilizarse en reacciones de Fischer–Tropsch para obtener hidrocarburos de mayor peso 

molecular.24,46 

 

La pirólisis y gasificación de biomasa son rutas posibles para la producción de 

hidrógeno, como gas de síntesis. El proceso de pirólisis de biomasa consiste en la 

descomposición térmica de ésta en un ambiente libre de oxígeno entre 300 y 500 ºC, en la 

que se obtienen como productos principales hidrógeno y bio–aceite (ecuación I.7).  

El bio–aceite es una mezcla de ácidos carboxílicos (ácido fórmico y acético, principalmente), 

aldehídos, alcoholes y fenoles. Sin embargo, los productos que se forman durante la pirólisis 

dependerán de la biomasa utilizada, el reactor, la temperatura, el tiempo de tratamiento y la 

rampa de calentamiento. Los bio–aceites producidos son utilizados en un subsecuente 

reformado húmedo con catalizadores de níquel, entre 750 y 850 ºC, para producir hidrógeno, 

monóxido de carbono y dióxido de carbono (ecuaciones I.8 y I.9).24,46 

𝐵𝑖𝑜𝑚𝑎𝑠𝑎(') →	𝐻!	($) + 𝐵𝑖𝑜 − 𝑎𝑐𝑒𝑖𝑡𝑒(𝔩)                     Ecuación I.7 

𝐵𝑖𝑜 − 𝑎𝑐𝑒𝑖𝑡𝑒(𝔩) + 𝐻!𝑂($) →	𝐻!	($) + 𝐶𝑂($)                   Ecuación I.8 

𝐶𝑂($) + 𝐻!𝑂($) ⇄	𝐻!	($) + 𝐶𝑂!	($)                         Ecuación I.9 
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El proceso de gasificación de biomasa involucra la descomposición térmica de 

biomasa en una atmósfera hasta obtener carbono vegetal. Este proceso involucra tres etapas 

principales: (1) la pirolisis de biomasa en una atmósfera inerte, entre 300 y 500 ºC, que 

produce hidrógeno y bio–aceites; (2) el auto reformado térmico y/o craqueo químico de los 

bio–aceites y gases que se puedan formar de la descomposición térmica, entre 500 y 800 ºC; 

lo que produce hidrógeno, monóxido y dióxido de carbono, metano y carbono vegetal, entre 

otros gases; y (3) la gasificación con vapor de agua del carbono vegetal formado, para 

producir hidrógeno como gas de síntesis a altas temperaturas (ecuación I.10).17,24,46,49  

𝐶(') + 𝐻!𝑂($) ⇄	𝐻!	($) + 𝐶𝑂($)                           Ecuación I.10 

Las celdas de combustible requieren hidrógeno con una concentración de monóxido 

de carbono menor a 100 ppm.42,45 En consecuencia, es necesario un proceso ulterior de 

purificación o separación de hidrógeno del monóxido de carbono y del dióxido de carbono 

que se puedan formar. 

 

I.4. Separación de hidrógeno en gas de síntesis 

Las diferentes tecnologías existentes de producción de hidrógeno conllevan la formación de 

diferentes impurezas, principalmente, monóxido de carbono y dióxido de carbono; además 

de algunos hidrocarburos, sulfuro de hidrógeno (H2S), metano y nitrógeno.50–52 Con el 

objetivo de utilizar el gas obtenido en celdas de combustible, es necesario un proceso de 

purificación de hidrógeno.  

 

Los métodos principales para la purificación de hidrógeno son la separación criogénica, 

la permeación selectiva con membranas poliméricas, la separación selectiva con membranas 

metálicas densas y la adsorción por cambio de presión (Pressure Swing Adsorption, PSA, por 

sus siglas en inglés).51 
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I.4.1. Separación criogénica 

El proceso de separación criogénico es el método más antiguo de purificación de gas de 

síntesis, para obtener hidrógeno y monóxido de carbono. Este proceso consiste en la 

licuefacción del gas, por medio de una serie de etapas de enfriamiento y compresión. 

Posteriormente, la fase líquida es separada de la fase gaseosa. Dependiendo de la fase en la 

que se encuentre el gas de interés, se continúa licuando el gas para extraer los contaminantes 

menos volátiles y así purificar el gas que no se ha licuado; o bien, se destila la fase líquida a 

altas presiones para recuperar el gas de interés. Las columnas de destilación operan a baja 

temperatura (entre 67 y 120 K).50,53–55 Los dos procesos principales, a gran escala, de 

separación criogénica son la condensación parcial y el lavado de metano.50,53 

 

I.4.1.A Condensación parcial 

La condensación parcial consiste en etapas sucesivas de enfriamiento del gas de 

síntesis a altas presiones para la licuefacción de CO, N2 y CH4, en donde el gas 

residual contiene H2, aproximadamente, al 98%. Típicamente, este proceso se realiza 

en condiciones de presión de entre 20 y 60 atm con etapas sucesivas de enfriamiento 

a 120, 100, 77 y 67 K. Las bajas temperaturas se alcanzan por la despresurización a 

1.7 atm de la fase líquida, una vez que ha sido separada, en un intercambiador de 

calor. El hidrógeno se encuentra en la fase gas y presenta de 2 a 3% de monóxido de 

carbono, debido a que la pureza de la fase gas depende de la temperatura más baja de 

condensación. De modo que, para incrementar la pureza es necesario oxidar el CO a 

CO2; este último es removido por compresión y enfriamiento.50,53,56,57 

 

El método de separación por condensación parcial es utilizado para gases de 

alimentación a altas presiones y con una alta relación de hidrógeno con respecto a 

monóxido de carbono. El hidrógeno producido es el adecuado para procesos que 

requieran bajos porcentajes de pureza y las impurezas de monóxido de carbono no 

sean importantes.53,56 
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I.4.1.B Lavado de metano 

El lavado de metano consiste en utilizar CH4 líquido para absorber CO del gas de 

síntesis. El hidrógeno resultante de este proceso contiene una concentración de 

monóxido de carbono en órdenes de partes por millón (ppm); sin embargo, contiene 

metano al 2–3%. En este proceso el flujo de alimentación (gas de síntesis) pasa 

primero por un proceso de adsorción a bajas presiones para retirar vapor de agua y 

CO2. Posteriormente, el gas es enfriado en nitrógeno líquido y transferido a una 

cámara de reflujo con metano líquido; durante esta etapa el CO presente en el gas se 

disuelve en el metano líquido. Esto produce un gas de hidrógeno con impurezas de 

CO del orden de ppm, pero con un porcentaje de metano del 2 al 3 %. Además, la 

fase líquida que contiene CH4, CO e H2 pasa por un proceso de destilación para 

producir una mezcla de H2/CH4, que es utilizado como combustible durante el 

proceso. Asimismo, se obtiene CO como un producto de separación. Finalmente, el 

excedente de metano de los lavados realizados es utilizado como combustible para 

calentar las columnas de destilación o para la compresión de los gases.53,56 

 

El proceso de lavado de metano se encuentra favorecido para gases de 

alimentación a bajas presiones con una baja relación de hidrógeno con respecto a 

monóxido de carbono. Es recomendado para producir hidrógeno que requiera una 

mayor pureza y bajas concentraciones de CO.53,56 

 

La separación criogénica, por condensación parcial o por lavado de metano, involucra altos 

costos, debido al enfriamiento del gas de síntesis (producido a altas temperaturas). Además, 

el hidrógeno obtenido por condensación parcial no presenta la pureza requerida para su 

utilización en celdas de combustible por la presencia de CO (~3%). Mientras que el proceso 

de lavado de metano utiliza un gas de efecto invernadero que es quemado o liberado a la 

atmósfera una vez deja de ser útil para el proceso; lo que no es deseable, una vez que las 

tecnologías basadas en hidrógeno buscan reducir las emisiones de gases de efecto 

invernadero. 
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I.4.2. Permeación selectiva con membranas poliméricas 

Las membranas poliméricas son barreras físicas semipermeables que ofrecen muchas 

ventajas, en comparación con la destilación criogénica, para la separación de gases. Entre las 

que se encuentran: menor costo energético, bajo costo de producción, facilidad de 

procesamiento y maleabilidad mecánica.53,58–60 Las membranas más conocidas son basadas 

en polisulfonas, poliimidas y acetato de celulosa, en las que el proceso de separación es 

realizado a temperaturas moderadas (30–100 ºC). 56,58,59 

 

El mecanismo de transporte de gas en las membranas poliméricas se puede dividir en 

dos grandes rubros: membranas porosas o no porosas (figura I.2). Las membranas porosas 

pueden seguir los mecanismos de difusión de Knudsen (las moléculas colisionan más 

frecuentemente con las paredes de los poros que con otras moléculas en fase gas), de 

superficie (las molécuals se adsorben en la superficie de las paredes del poro y se difunden a 

lo largo del poro por gradiente de concentración), de condensación capilar (la interacción 

entre las moléculas del gas y las paredes del poro provocan la condensación de la fase gas, 

controlando la difusión a lo largo de la membrana) y de tamizado molecular (el tamaño de 

poro limita la difusión de especies de mayor tamaño). En cambio, las membranas no porosas 

siguen el modelo de disolución – difusión (el gas se disuelve en la membrana y 

posterioremente se difunde a lo largo de ésta).58,59 

 
Figura I.2.  Mecanismos de difusión en membranas porosas: (I) difusión de Knudsen,  

(II) difusión superficial, (III) condensación capilar y (IV) tamizado molecular; 

y no porosas: (V) mecanismo de disolución – difusión.59  
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Particularmente, se emplean membranas no porosas para la separación de hidrógeno 

en gas de síntesis para favorecer la selectividad e incrementar la pureza del hidrógeno. La 

permeación del gas (P), a través de este tipo de membranas, depende de la difusión (D) y de 

la solubilidad del gas (S) en la membrana (ecuación I.11).58,60 

𝑃 = 𝐷 ∙ 𝑆                                             Ecuación I.11 

La difusión del gas incrementa con la temperatura y con el volumen libre del polímero 

(espacio en la membrana no ocupado por el polímero, debido a su arreglo molecular). Por 

otro lado, la solubilidad del gas disminuye con la temperatura e incrementa con la 

condensabilidad del gas en la membrana y el aumento del tamaño de la molécula. Asimismo, 

la selectividad en la permeación de un gas se refiere al coeficiente de la difusión de las 

especies permeadas.58,60 

 

A pesar de las ventajas económicas que ofrecen las membranas poliméricas, estas no 

son competitivas en procesos a gran escala. Además, el hidrógeno obtenido presenta una 

pureza de ~90 % con alrededor del 6 % de CO, lo que lo hace un método de purificación no 

adecuado para producir hidrógeno para celdas de combustible.58,59,61,62 

 

I.4.3. Separación selectiva con membranas metálicas densas 

Las membranas metálicas densas son utilizadas para la separación selectiva de hidrógeno 

para producir hidrógeno de alta pureza. La separación de hidrógeno mediante este tipo de 

membranas se basa en el mecanismo de disolución – difusión que describe el transporte de 

H2 en un proceso de 6 etapas: (1) La adsorción de hidrógeno molecular en la superficie de la 

membrana; (2) la disociación del hidrógeno molecular en hidrógeno atómico (H•, como 

radical) en la interfase; (3) la disolución de hidrógeno atómico (H•) en la estructura cristalina 

de la membrana metálica; (4) la difusión del H• en la membrana a través de sitios intersticiales; 

(5) la recombinación de H• a su forma molecular H2, en la interfase de la cara opuesta de la 

membrana; y (6) la desorción de hidrógeno molecular (H2).52,60,63,64 
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Las membranas de paladio (Pd) presentan la mejor difusión y selectividad en la 

separación de hidrógeno.52,65 Debido a que la difusión de hidrógeno incrementa con la 

temperatura, el gradiente de presión entre los dos lados de la membrana y la reducción en el 

espesor de ésta; la temperatura óptima de operación es de 500 ºC con un espesor de membrana 

de 0.001 pulgadas, logrando que la purificación de hidrógeno sea económicamente 

viable.66,67 Estas condiciones permiten que la selectividad del hidrógeno sea esencialmente 

perfecta en mezclas gaseosas como consecuencia de que el transporte de especies se 

encuentra restringido por los defectos en la membrana.52,60,65  

 

El proceso de separación con membranas de paladio permite la producción de 

hidrógeno de ultra alta pureza. Sin embargo, la producción de éstas es altamente costoso y 

debido a las condiciones de operación, las membranas deben de cambiarse rutinariamente 

por el estrés térmico que sufren. Además, en ambientes que contienen alto contenido de 

monóxido de carbono la superficie de la membrana es desactivada por la adsorción de CO, 

lo que limita la difusión de hidrógeno.52,66–68 

 

I.4.4. Adsorción por cambio de presión 

La adsorción de contaminantes como técnica de purificación de gases se encuentra en 

constante investigación y desarrollo desde hace 50 años. Uno de los procesos de gran interés 

para la industria de procesamiento de gases es la adsorción por cambio de presión (Pressure 

Swing Adsorption, PSA, por sus siglas en inglés) debido a su versatilidad, bajo coste 

energético y ventaja económica frente a técnicas de separación tradicionales.69–71 

 

La adsorción por cambio de presión consiste, generalmente, en la adsorción a altas 

presiones de la especie química de interés, o de los contaminantes, en un adsorbente sólido. 

Posteriormente, éste es regenerado reduciendo la presión del sistema a la presión atmosférica, 

lo que provoca la desorción de las especies previamente adsorbidas. La desorción por cambio 

de presión ofrece la ventaja de que es más rápido cambiar la presión de un flujo de gas que 

modificar la temperatura, lo que incrementa la velocidad de los ciclos de adsorción–desorción 

en el proceso de purificación. Cabe destacar que si los componentes del flujo de gas son 
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fuertemente adsorbidos es preferible el cambio de temperatura para evitar condiciones de alto 

vacío (económicamente no rentable).69,71–73 

 

Industrialmente, el proceso de adsorción por cambio de presión para la purificación 

de hidrógeno (conocido como Gemini-9) utiliza 6 columnas paralelas con zeolita tipo 5A 

como adsorbente y 3 columnas paralelas de zeolita 5A con carbón activado dopado con Cu+, 

como adsorbente. Las condiciones en las que el proceso ocurre son con un flujo de 

alimentación a 18 atm y 21 ºC, con etapas de despresurización a presión atmosférica.53,69,74 

 

La purificación de hidrógeno utilizando este proceso permite obtener hidrógeno con 

la pureza requerida (99.999%) para su utilización en celdas de combustible. Por otro lado, el 

hidrógeno recuperado es el 80 % del presente en el flujo de alimentación.69,74 Debido a que 

el proceso requiere de altas presiones y de temperatura ambiente para llevarse a cabo, el flujo 

de alimentación (gas de síntesis) debe ser enfriado (temperatura de salida típica superior a 

700 ºC) y comprimido después de producirse.26 Lo anterior, es desfavorable energética y 

económicamente para producciones de gran escala, mientras que a escalas moderadas es más 

rentable en comparación con métodos de separación como la destilación criogénica.69,71,72,74 

 

En este sentido, se continúa investigando y desarrollando métodos de adsorción y 

adsorbentes para mejorar la eficiencia del proceso. Es así como surgen los materiales 

cerámicos alcalinos que presentan características interesantes para la adsorción y 

quimisorción, a altas temperaturas, de gases como CO y CO2 que son los contaminantes 

principales del gas de síntesis. 

 

I.5. Materiales cerámicos alcalinos 

En general, los materiales cerámicos alcalinos son descritos como óxidos bimetálicos que 

contienen al menos un elemento de la familia de los metales alcalinos (grupo 1A de la tabla 

periódica), particularmente, litio o sodio. El otro elemento metálico que compone a este tipo 

de materiales suele ser un elemento perteneciente a los elementos de transición y algunos 

semiconductores. Su clasificación depende de la composición elemental del material, 
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dividiéndose primeramente por el metal alcalino y, posteriormente, por el metal de transición 

o semiconductor que conforman al material.75–78  

 

Estos materiales son investigados desde hace 20 años por sus propiedades de 

adsorción (física y química) de gases contaminantes como CO2, a través de una reacción 

química ácido–base, en la que el ácido es el CO2 y la base el cerámico alcalino.75–78 La 

captura de CO2 presentada por estos materiales ocurre desde 400 y hasta 950 ºC, ventana de 

actividad que depende para cada material; por lo que son considerados adsorbentes de alta 

temperatura (figura I.3).75–78 Entre los cerámicos de litio que presentan esta propiedad se 

encuentran: zirconatos (Li2ZrO3 y Li8ZrO6)79,80, silicatos (Li4SiO4 y Li8SiO6)30,81, cuprato 

(Li2CuO2)82, aluminatos (a-Li5AlO4 y b-Li5AlO4)83, ferratos (LiFeO2 y Li5FeO4)84,85, 

cobaltatos (LiCoO2 y Li6CoO4)86, titanato (Li4TiO4)87, óxido de litio (Li2O)88 e hidróxido de 

litio (LiOH)89, entre otros. En cuanto a los cerámicos de sodio se encuentran: zirconato 

(Na2ZrO3)90, titanato (Na2TiO3)91 e hidróxido de sodio (NaOH)92, entre otros.  

 
Figura I.3. Representación de las capacidades teóricas (líneas horizontales) y los valores de 

captura experimentales reportados para el proceso de quimisorción en cerámicos 

alcalinos.93 

I.5.1. Mecanismo de captura de CO2 

El mecanismo de captura de CO2 en cerámicos alcalinos (figura I.4) ocurre  a través de una 

quimisorción, producto de una reacción ácido – base tipo Lux–Flood. Esta definición de 
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reacción ácido – base describe a la especie ácida como una especie aceptora de iones O2– y a 

una especie básica como donadora de iones O2–.94  

 

Primeramente, el CO2 (una molécula ácida) se adsorbe físicamente en la superficie de 

las partículas del cerámico alcalino (considerado como una base) [ver figura I.4 (I)]. 

Posteriormente, ocurre la quimisorción del CO2 (adsorbato) por medio de una reacción  

ácido – base con la superficie del cerámico (adsorbente), a través de la donación de un ion 

O2– al CO2, para formar el ion carbonato (CO32–) [ver figura I.4 (II)].95 El cual, debido al 

principio de electroneutralidad, produce una capa externa conformada por Li2CO3 o Na2CO3, 

según sea el elemento alcalino presente en el cerámico; además del óxido residual 

correspondiente [Ver figura I.4 (III)].96 En diversos cerámicos de litio la quimisorción de 

CO2 involucra la formación de una fase secundaria del cerámico con una menor cantidad de 

litio.81,85,97,98 Debido a que este proceso se favorece con el incremento de la temperatura, 

aunado a que una vez formada la capa externa la captura de CO2 en superficie se detiene (a 

una determinada temperatura), en donde tanto el adsorbato como el adsorbente modifican sus 

propiedades, es que se atribuye este fenómeno a un proceso de adsorción química.  

 

Al continuar incrementando la temperatura una vez que se ha saturado la superficie 

del material, es posible incrementar la captura de CO2 por diferentes mecanismos. La 

formación de diferentes fases cristalinas (los carbonatos alcalinos entre ellos) en la superficie 

producen fracturas en las partículas del material, lo que incrementa la superficie disponible 

para continuar la captura superficial de CO2 [ver figura I.4 (IV)].75,77,78 Además, al 

incrementar la temperatura, el fenómeno principalmente responsable del aumento en la 

captura de CO2 es la difusión hacia la superficie de los iones Li1+ o Na1+, según corresponda, 

a través de vacancias desde el seno de las partículas del cerámico alcalino y de las fases 

secundarias generadas en la capa externa [ver figura I.4 (V)].99–102 Es entonces que, en la 

superficie de la capa externa ocurre nuevamente el proceso de adsorción física de CO2, paso 

fundamental para la posterior adsorción química (quimisorción) de esta especie como 

carbonato del elemento alcalino correspondiente. Esto da lugar a la captura química 

volumétrica o quimisorción en volumen, como describen diferentes autores75,76,78,103; lo que 

conlleva al incremento de la capa externa conformada por carbonatos, óxidos y/o fases 
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secundarias. De igual modo, es necesario que ocurra la difusión de iones O2– a la superficie  

[ver figura I.4 (V)], para dar lugar a la formación del carbonato del elemento alcalino 

correspondiente.82,83 Como consecuencia, la etapa limitante en la captura de CO2 es la 

difusión de los iones presentes en el cerámico alcalino, la cual se encuentra favorecida con 

el incremento en la temperatura y la formación de vacancias.75,77,78,99,100,104 Es esencial aclarar 

que la captura química en volumen no es un proceso de absorción, ya que este último implica 

que la naturaleza química del gas no se modifica al incorporarse al volumen del absorbente, 

lo que puede provocar un incremento en el volumen, pero no cambia las propiedades 

químicas del absorbente. 

 

  
Figura I.4.  Representación esquemática del mecanismo de captura de CO2 en cerámicos 

alcalinos. (I) Adsorción de CO2 en superficie, (II) reacción ácido – base tipo 

Lux – Flood, (III) formación de capa externa de carbonatos y óxido residual, 

(IV) formación de fracturas térmicas y (V) difusión iónica en el cerámico a 

través de la capa externa hacia la superficie. 

I.5.2. Oxidación – captura de CO 

Algunos de los materiales cerámicos alcalinos presentan otras propiedades interesantes para 

la remoción de gases contaminantes, como su capacidad para capturar químicamente CO; 

caracteristica que puede ser empleada para la remoción de gases contaminantes en la 

purificación de hidrógeno a partir de gas de síntesis. La captura de CO en estos materiales se 
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lleva a cabo a través de un proceso bifuncional que consiste en: (1) oxidar catalíticamente 

CO a CO2 y (2) la posterior quimisorción del CO2 producido, que da lugar a la formación de 

carbonato de litio o sodio, según sea el metal alcalino del cerámico.105–107 

 

La oxidación catalítica de CO se describe con el mecanismo de  

Mars – Van Krevelen, en el cual, el CO (adsorbato) se adsorbe físicamente en la superficie 

del material cerámico (adsorbente) [ver figura I.5 (I)].108,109 Dependiendo de las 

características del material se da lugar a la adsorción química del CO con un ion del metal de 

transición, lo que provoca que la densidad electrónica cambie en la molécula de CO y la 

superficie del cerámico.110,111 En consecuencia, el CO reacciona con un ion O2– presente en 

la superficie del material [ver figura I.5 (II)] para formar CO2. Además, se produce una 

vacancia aniónica que es estabilizada por la reducción del metal de transición 

correspondiente según el cerámico utilizado [ver figura I.5 (III)].107,108 Esta reacción provoca 

la formación de una capa externa del óxido del metal de transición reducido por la pérdida 

de oxígenos*, óxido de litio o alguna fase secundaria del cerámico alcalino utilizado como 

precursor [ver figura I.5 (IV)].  

 

El CO2 producido, que se encuentra adsorbido en superficie, puede desorberse como 

un gas [ver figura I.5 (V)], en cuyo caso el material es considerado como un material oxidante 

de CO y que en muchos casos puede recuperar su estructura original en presencia de oxígeno. 

También, el CO2 puede reaccionar con las fases presentes en la capa externa a través de una 

reacción ácido–base tipo Lux–Flood, como se describe en la captura de CO2 en cerámicos 

alcalinos [ver figura I.5 (VI) y (VII)], en cuyo caso se considera un material captor de CO. 

Entre los diferente materiales cerámicos que han demostrado presentar esta propiedad se 

encuentran: zirconatos de sodio y litio (Na2ZrO3 y Li2ZrO3)90, cuprato de litio (Li2CuO2)96 y 

ferratos de litio (LiFeO2 y Li5FeO4)106. 

 
* En algunos casos la reducción de los iones del metal de transición son hasta su fase metálica (estado de 
oxidación cero). 
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Figura I.5.  Representación esquemática del mecanismo de captura de CO en cerámicos 

alcalinos. (I) Adsorción de CO en superficie, (II) reacción de oxidación de CO 

tipo Mars – Van Krevelen, (III) formación de CO2 y de vacancias aniónicas,  

(IV) formación de capa externa de óxidos del metal de transición reducido, de 

óxido de litio y/o una fase secundaria del cerámico, (V) desorción de CO2, (VI) 

reacción ácido – base tipo Lux – Flood, y (VII) formación de capa externa de 

carbonatos y óxido residual. 

I.5.3. Regeneración 

Un aspecto fundamental para considerar la implementación industrial de los materiales 

captores de óxidos de carbono (CO y/o CO2), es la recuperación del gas capturado y la 

regeneración del material. En general, una vez que el material ha capturado CO2, este gas se 

puede recuperar a través de un proceso de calentamiento en una atmósfera de nitrógeno. 

Durante esta etapa de calentamiento, teóricamente, el material cerámico puede regenerarse, 
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lo cual depende de cada cerámico alcalino y de las condiciones fisicoquímicas empleadas. 

Algunos de los materiales que han demostrado tener esta propiedad son: Li4SiO4103, 

Li8ZrO380, Li2CuO282, Na2ZrO397,  NaFeO2112 y NaCoO2113, entre otros. 

 

La regeneración del cerámico alcalino permite que éste se continúe implementando 

en la captura de CO2; por lo que puede ser utilizado en procesos cíclicos de captura de CO2 

y regeneración del cerámico, obteniendo gas de CO2 puro que puede ser utilizado en otros 

procesos industriales.  

 

I.5.3.A Usos del CO2 

La captura de CO2 tiene como objetivo mitigar las emisiones de gases de efecto 

invernadero a la atmósfera; por lo cuál, una vez capturado suele ser almacenado. Sin 

embargo, esto presenta una problemática, pues para evitar la futura fuga de estos gases 

a la atmósfera, los contenedores de CO2 deben de estar en constante monitoreo y 

recibir mantenimiento periódicamente; lo que es altamente costoso y 

económicamente inviable. La utilización del CO2 capturado representa una alternativa 

prometedora para superar los retos económicos.114,115 

 

Actualmente, el CO2 tiene muchas aplicaciones en la industria alimentaria y 

química; entre los que destaca la eliminación de bacterias en atmósferas controladas 

de CO2 y la carbonatación de bebidas al circular un gas de CO2 a alta presión en una 

disolución acuosa. Además, el CO2 se puede implementar en la recuperación 

mejorada de petróleo o para producir otros productos de valor agregado como 

hidrógeno (por reformado seco de metano), metanol y urea. Otras aplicaciones que 

presenta el CO2 son: supresor del proceso de combustión (extintores), solvente de 

reacciones en fase gas (por su alta densidad y miscibilidad con otros gases), inhibidor 

de crecimiento bacteriano (tratamiento de aguas residuales), refrigerante (en forma de 

hielo seco) y endurecedor de concreto (por el proceso de mineralización).114,115 
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La recuperación de CO2 a partir de materiales cerámicos alcalinos ofrece la 

ventaja de ser selectiva y sencilla, debido a que únicamente se necesita una etapa de 

calentamiento. La temperatura de desorción de CO2 dependerá de cada material.  

 

Los materiales cerámicos alcalinos presentan la ventaja de ser sintetizados por un bajo coste 

y al ser materiales adsorbentes a altas temperaturas se pueden implementar aprovechando la 

temperatura del gas de salida, típicamente superior a los 600 ºC, de los procesos de 

producción de hidrógeno. Por lo que, no es necesario enfriar el gas de salida, ni comprimirlo 

para un proceso ulterior de separación de gases o remoción de contaminantes, como ocurre 

con los métodos de separación mencionados con anterioridad. A partir de las ventajas 

económicas que ofrece la utilización de materiales cerámicos capaces de capturar 

químicamente CO, para la purificación de hidrógeno en gas de síntesis, surge la necesidad 

de continuar la investigación de estos materiales para su futura aplicación industrial.  

 

I.6. Li2MnO3 como material prometedor para la remoción de CO y 

CO2 en gas de síntesis 

El desarrollo de las tecnologías de celdas de combustible y su implementación para lograr 

una economía basada en hidrógeno encuentra entre una de sus mayores limitantes la 

producción de hidrógeno de alta pureza, debido a que la mayoría de los procesos de 

producción involucran la formación de CO. La remoción de este contaminante es crucial, ya 

que, los ánodos en las celdas de combustible, por lo general basados en platino (Pt), adsorben 

preferente y fuertemente al monóxido de carbono. Esto satura la superficie del ánodo e 

impide la adsorción, solución y difusión del hidrógeno en la celda de combustible. Como 

consecuencia, la eficiencia de la celda de combustible disminuye drásticamente.116–118 

  

En este sentido, a lo largo de los últimos 30 años se han investigado diversos 

materiales que oxidan el monóxido de carbono catalíticamente en presencia de oxígeno a 

bajas temperaturas y que, además, muestren una alta selectividad para la oxidación de CO a 

CO2, en comparación con la oxidación de H2 a H2O, para poder ser implementados en la 

remoción de CO en gas de síntesis y obtener un gas enriquecido en hidrógeno. Con la 
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intención de mantener los costos bajos y favorecer económicamente la implementación de 

estos materiales sobre otros métodos tradicionales, se investigaron materiales libres de 

metales nobles costosos como: rodio (Rh), rutenio (Ru), paladio (Pd) y platino (Pt). Esto dio 

lugar al desarrollo de materiales basados en partículas de oro (Au) soportadas sobre óxidos 

de diferentes metales como CeO2, Fe2O3, TiO2, Co3O4 y MnO2, los cuales pueden ser 

parcialmente reducidos y favorecer la adsorción de oxígeno en la superficie del catalizador 

para oxidar al monóxido de carbono. La selectividad de estos materiales, para la oxidación 

preferente de CO, se define como el porcentaje de conversión de CO con respecto al 

porcentaje total de conversión de H2 y CO [ecuación I.12]. De los diferentes soportes 

estudiados, el soporte basado en manganeso presento la mejor selectividad para la oxidación 

preferente de CO, en presencia de hidrógeno, de hasta el 90 %. En comparación, los otros 

materiales muestran una selectividad alrededor del 60 al 70 %.116,119–121 

 

Selectividad	=	 )*+,-.'/ó+	0-	)1
)*+,-.'/ó+	0-	2!3	)*+,-.'/ó+	0-	)1

∗ 100         Ecuación I.12 
 

Investigaciones recientes demuestran que el dióxido de manganeso (MnO2) tiene 

propiedades oxidantes frente al monóxido de carbono y puede ser utilizado como catalizador 

para oxidarlo en presencia de oxígeno.118,122,123 El mecanismo propuesto por Shuhui Liang et 

al.123 se basa en el mecanismo de reacción Mars – Van Krevelen108, el cual consiste en:  

1) La adsorción física y química del monóxido de carbono en la superficie del 

MnO2 (Mn4+).  
 

2) El CO adsorbido reacciona con los iones O2– en la superficie del material 

para producir CO2. Esto reduce parcialmente los iones Mn4+ a Mn3+ y Mn2+, 

dando lugar a la formación de Mn2O3 (Mn3+) y Mn3O4 (Mn2+/Mn3+). 
 

3) Finalmente, los intermediarios Mn2O3 y Mn3O4 reaccionan con oxígeno para 

recuperar la fase de MnO2 (Mn4+).    

Si bien la oxidación preferente de CO utilizando estos materiales parece una solución 

prometedora para la purificación de hidrógeno a partir de gas de síntesis, el gas producido 
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contiene dióxido de carbono. Motivo por el cual, emplear este gas en celdas de combustible 

no mitiga el impacto ambiental de las emisiones de dióxido de carbono. Es por ello, que se 

busca el desarrollo de materiales que oxiden el CO a CO2 y lo capturen, de modo que el gas 

utilizado en celdas de combustible sea libre de óxidos de carbono y su huella ambiental sea 

mínima. Esto además ofrece una ventaja económica al evitar un proceso adicional de 

remoción de CO2. 

 

Es así como diferentes grupos de investigación han identificado materiales cerámicos 

alcalinos basados en zirconio (Zr), cobre (Cu) y hierro (Fe) como captores de CO a altas 

temperaturas. La captura de CO en el Li2CuO2, el Li5FeO4 y el LiFeO2 involucra la reducción 

parcial de los iones de los metales de transición, que conforman al material cerámico, para 

oxidar el CO a CO2. Posteriormente, el dióxido de carbono producido es quimisorbido como 

carbonato de litio.96,106 Además, en presencia de oxígeno, los metales de transición 

parcialmente reducidos tienen la capacidad de reoxidarse sin mayor complicación. 

 

El manganito de dos litios o de dilitio (Li2MnO3) es un cerámico alcalino de estructura 

cristalina monoclínica con una configuración tipo sal de roca, donde capas de iones Li1+ son 

separadas de capas de iones Li1+ y Mn4+, por medio de capas de iones O2– (figura I.6).124–126 

Este material, exhibe propiedades electroquímicas útiles para baterías de litio124–126, 

propiedad que comparten algunos cerámicos alcalinos que capturan CO y CO2, como es el 

caso del Li5FeO4 127 y el Li2CuO2 128,129. En todos estos casos, su empleo como cátodos en 

baterías de litio se atribuyen a la alta movilidad de los iones de litio (Li1+). 
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Figura I.6.  Representación esquemática de la celda unidad del manganito de dilitio 

(Li2MnO3) en representación de: (a) esferas [verdes: Li1+, moradas: Mn4+ y  

rojas: O2–] y (b) polihedros característicos. 

Con base en toda la información recabada, se propone estudiar el manganito de dilitio 

(Li2MnO3) como un material cerámico para la captura de CO y/o CO2 a altas temperaturas. 

Además, considerando que el dióxido de manganeso al ser utilizado como soporte de 

partículas metálicas de oro favorece preferentemente la oxidación de CO sobre la de H2, se 

espera que el Li2MnO3 conserve esta propiedad. La importancia de este estudio radica en las 

ventajas económicas que supone la investigación de materiales cerámicos que capturen 

óxidos de carbono a altas temperaturas para el enriquecimiento de hidrógeno a partir de gas 

de síntesis sin la necesidad de un proceso de separación a bajas temperaturas o altas 

presiones, lo que se espera fomente el desarrollo de tecnologías energéticas basadas en 

hidrógeno, minimizando el impacto ambiental. 
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Capítulo II. Hipótesis 

 
El estudio del Li2MnO3 como material removedor de gases contaminantes, en gas de síntesis, 

parte de dos hipótesis fundamentales, que son: 

 

(1) El material Li2MnO3 presentará propiedades de oxidación de CO y captura de CO2, 

similares a las propiedades que exhiben otros materiales cerámicos alcalinos. 

 

(2) En un flujo de gas de síntesis el Li2MnO3 reaccionará preferentemente con CO, lo 

que permitirá obtener un flujo enriquecido en hidrógeno. 
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Capítulo III. Objetivo 

 

El presente trabajo tiene como objetivo principal: 

 

§ Determinar las propiedades de captura de óxidos de carbono del Li2MnO3 para la 

remoción de estos en flujos del gas de síntesis. 

 

Asimismo, en el trabajo se desarrollan los siguientes objetivos particulares: 

 

§ Sintetizar y caracterizar el compuesto Li2MnO3. 

§ Evaluar la estabilidad térmica del Li2MnO3 en atmósferas con diferentes 

composiciones de CO2, CO, N2, H2 y O2. 

§ Realizar un análisis cinético del Li2MnO3 en el proceso de oxidación – captura de 

CO. 

§ Evaluar el efecto de la velocidad espacial en el proceso de oxidación – captura de CO 

en el Li2MnO3. 

§ Evaluar el efecto de las presiones parciales de CO2 en el proceso de  

oxidación – captura de CO en el Li2MnO3. 

§ Evaluar la regeneración del Li2MnO3 en procesos cíclicos de oxidación – captura de 

CO. 

§ Evaluar el efecto de la presencia de hidrógeno en el proceso de oxidación – captura 

de CO en el Li2MnO3. 
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Capítulo IV. Metodología 

 

A lo largo de este capítulo se describe la metodología empleada para el cumplimiento de los 

objetivos de la tesis. Los apartados que comprenden este capítulo son la síntesis del material 

de estudio, su caracterización estructural, microestructural y morfológica; los experimentos 

de estabilidad térmica (dinámicos e isotérmicos), los estudios del efecto de la presión parcial 

de CO y CO2 (diluidos en nitrógeno) en el proceso de oxidación-captura, los estudios de 

regeneración del material en  procesos cíclicos de oxidación-captura de CO y regeneración 

en aire sintético; así como, las pruebas de oxidación selectiva de CO en un flujo de H2 y CO 

(diluidos en argón).  

 

IV.1. Síntesis de Li2MnO3 

En la literatura, la síntesis del compuesto Li2MnO3 se encuentra reportada ampliamente a 

partir de diferentes precursores tales como: carbonato de litio (Li2CO3), carbonato de 

manganeso (II) (MnCO3) y óxido de manganeso (IV) (MnO2).124,126,130 El compuesto 

Li2MnO3 se sintetizó vía una reacción en estado sólido convencional (por ser el método más 

sencillo, simple y ampliamente utilizado)131,132 utilizando como reactivos óxido de litio 

(Li2O, 99.9 %, Aldrich) y óxido de manganeso (II) (MnO, 99.8 %, Meyer)  

[ecuación IV.1].117,118,122,123 

Li2O(s) + MnO(s) 	
4
!5 	1!	($)	 

E⎯⎯⎯⎯⎯⎯G		Li2MnO3 (s)                   Ecuación IV.1 

Los reactivos se pesaron en proporciones estequiométricas, añadiendo 5% en mol 

extra de Li2O (ya que el reactivo tiende a sublimarse entre 650 y 700 ºC).88 Posteriormente, 

los polvos se mezclaron mecánicamente, en un mortero de ágata, hasta obtener una mezcla 

homogénea. El polvo resultante se comprimió en una pastilla (de 3 cm de diámetro y 3 mm 

de espesor) a 8 toneladas métricas de presión, la cual se calcinó a 900 ºC durante 12 horas, 

utilizando una rampa de calentamiento de 10 ºC/min. Al término de la calcinación, se le 

realizó un templado en N2 líquido para conservar el arreglo cristalino y estructural del 
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material a la temperatura de síntesis.125,130,133–135 Finalmente, se molió la pastilla durante  

5 minutos utilizando un mortero de ágata, hasta que se obtuvo un polvo fino. 

 

IV.2. Caracterización 

El fundamento de la caracterización de un material es la medición de una respuesta frente a 

un estímulo debido a las propiedades físicas y químicas de una sustancia. Es así como, al 

emplear diferentes técnicas de análisis es posible determinar su composición química y 

estructural.136 El producto de la síntesis detallada en el capítulo IV, apartado 1, se identificó 

a través de la técnica de difracción de rayos X. Posteriormente, empleando la técnica de 

adsorción y desorción de nitrógeno se realizó la caracterización microestructural. Finalmente, 

la caracterización morfológica se llevó a cabo por microscopía electrónica de barrido. 

 

IV.2.1. Difracción de rayos X de polvos 

La técnica de difracción de rayos X es la más comúnmente utilizada en química del estado 

sólido, debido a sus múltiples usos como: identificación de fases cristalinas, análisis y 

determinación estructural, determinación de porcentaje de cristalinidad y pureza.131,132,137,138 

La caracterización estructural de las fases cristalinas tiene como fundamento la interacción 

entre radiación y materia que da lugar al fenómeno de difracción (de rayos X) ocasionado 

por los planos cristalinos presentes en el material analizado. La ley de Bragg [ecuación IV.2] 

describe este fenómeno.131,132,137,138 

2 d sen θ = n λ                                      Ecuación IV.2 

La medición de difracción de rayos X se llevó a cabo en un difractómetro Siemens 

D5000 (de geometría Bragg-Brentano y lámpara de rayos X con ánodo de cobalto con 

longitud de onda Kα=1.7903 Å) en el intervalo (en 2Ɵ) de 10 a 70 grados con un tamaño de 

paso de 0.02, donde cada paso tiene una duración de 1.2 s. Los rayos X se generaron 

empleando una diferencia de potencial de 34 kV y una corriente de 30 mA. La fase cristalina 

del material se identificó utilizando la base de datos “Joint Committee Powder Diffraction 

Standars” (JCPDS). 
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IV.2.2. Adsorción – desorción de nitrógeno 

La técnica de adsorción – desorción de nitrógeno es utilizada comúnmente como método para 

determinar la porosidad abierta de los materiales, así como el área superficial a través de 

diferentes modelos. El fundamento de la técnica reside en la interacción entre adsorbato y 

adsorbente, denominado fisisorción o adsorción física (fenómeno exotérmico) que ocurre a 

bajas temperaturas.139,140 La medición se realiza regularmente con nitrógeno como adsorbato 

por ser un gas inerte, utilizando el método de adsorción volumétrica de gas. Este método 

consiste en inyectar una cantidad determinada de gas en una cámara de volumen conocido, 

al llegar al equilibrio se mide la presión y la temperatura; datos que son empleados para 

determinar la cantidad de gas a través de la ecuación de estado respectiva que considera la 

presión de saturación (P0) del adsorbato en función de la temperatura. Posteriormente, este 

gas es introducido en una celda de referencia con volumen conocido para determinar el 

volumen muerto. Este mismo proceso se repite para la celda que contiene la muestra y se 

determina el volumen adsorbido al medir los cambios de presión con respecto a la referencia, 

a la vez que se emplea la ecuación de estado correspondiente que considera el volumen de la 

muestra (a través de su gravedad específica) y la diferencia de temperatura (entre la región 

de la celda sumergida en nitrógeno líquido y la cámara anterior a temperatura ambiente). Al 

implementar esta técnica con diferentes cantidades de gas se construye la isoterma de 

adsorción – desorción como el volumen adsorbido en función de la presión relativa (P/P0) 

para una temperatura determinada (77 K al utilizarse nitrógeno líquido). De acuerdo con la 

Unión Internacional de la Química Pura y Aplicada (IUPAC, por sus siglas en inglés) se 

proponen seis tipos de isotermas de adsorción.141,142 Además, el modelo  

Brunauer–Emmett–Teller (BET) es utilizado para la determinación de área superficial a 

través de la suposición de la adsorción en multicapas sobre la superficie finita del  

material.139–141 

 

La caracterización microestructural del material Li2MnO3 se realizó mediante la 

técnica de adsorción-desorción de nitrógeno con una técnica de multipunto en el equipo 

Minisorp II de Bel-Japan. Las muestras se activaron a temperatura ambiente durante 12 horas 

a una presión de 10-7 Pa. Tras la activación superficial, las muestras se colocaron a 77 K en 
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nitrógeno líquido, temperatura a la que se realizó la medición. La determinación del área 

superficial se llevó a cabo empleando el modelo BET. 

 

IV.2.3. Microscopia electrónica de barrido 

El análisis por microscopia electrónica de barrido (MEB) es ampliamente utilizado en la 

caracterización de materiales debido a la información que proporciona, tal como: textura, 

topografía superficial, estructura cristalina, composición química, comportamiento eléctrico 

y tamaño de partícula promedio. El fundamento de la técnica reside en la detección de 

partículas o radiación provenientes de la interacción entre el haz de electrones del 

microscopio electrónico y la muestra a analizar.143–146 El haz de electrones se genera con 

diferentes lámparas: de filamento de tungsteno, cristal de LaB6 o por emisión de campo. Estos 

electrones son acelerados con una diferencia de potencial de entre 5 y 50 keV que son 

enfocados con lentes magnéticas en un área de 50 a 500 Å de diámetro. La detección de 

electrones secundarios da lugar a la formación de imágenes de calidad 3D de la topografía 

superficial. Asimismo, los electrones retrodispersados permiten la formación de imágenes 

que brindan información de la composición de la muestra por diferencia de contraste. El 

análisis de electrones Auger o de rayos X característicos (espectroscopia de rayos X de 

energía dispersa o EDS, por sus siglas en inglés) permiten determinar la composición 

química.131,143,146 

 

La técnica de microscopía electrónica de barrido (MEB) fue utilizada para determinar 

la morfología del material sintetizado. Para ello, fue depositada por vacío una pequeña 

cantidad del material sobre una cinta de grafito que se adhirió a un porta muestras de latón. 

Las imágenes presentadas en este trabajo se obtuvieron con el microscopio JEOL modelo 

JSM-6791F a través del análisis de electrones secundarios y retrodispersados, dando lugar a 

imágenes en modo COMPO. 
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IV.3. Pruebas de estabilidad térmica. 

Las pruebas de estabilidad térmica del Li2MnO3 se realizaron, en diferentes atmósferas, por 

análisis termogravimétrico y por espectrometría de masas acoplada a un reactor catalítico. 

En los siguientes apartados 3.1 y 3.2 del capítulo IV se detalla el procedimiento experimental. 

 

IV.3.1. Análisis termogravimétrico 

El análisis termogravimétrico (TGA, por sus siglas en inglés) es una técnica analítica 

utilizada ampliamente para la determinación de la estabilidad térmica de un material y la 

fracción de componentes volátiles que lo comprenden. La medición normalmente se realiza 

en una atmósfera inerte o en aire, a la vez que se registra la masa en función del incremento 

en la temperatura.147–149 Cabe destacar que la técnica puede ser realizada en atmósferas 

reactivas como: CO, CO2, H2, H2O, entre otros. Esto con la finalidad de determinar la 

estabilidad química de un material en función de la temperatura, o el tiempo, generalmente a 

través de una ganancia o pérdida en masa asociada a la reacción del gas en el material de 

estudio.79,103,107,150–154 

 

Los análisis termogravimétricos dinámicos e isotérmicos se realizaron en la 

termobalanza TGA Q500 acoplada al mezclador de gases CHEMFlow de Bel-Japan, con este 

último se administraron flujos de 60 mL/min de los siguientes gases*:  

§ Nitrógeno (N2). 

§ Dióxido de carbono (CO2) saturado y diluido al 5% en nitrógeno. 

§ Monóxido de carbono (CO) diluido al 5% en nitrógeno. 

§ CO2 y oxígeno (O2) al 5% diluidos en nitrógeno. 

§ CO y O2 al 5%, diluidos en nitrógeno. 

§ O2 diluido al 5% en nitrógeno y en dióxido de carbono. 

 
* La concentración indicada en porcentaje para los distintos gases, corresponde a unidades de porcentaje en 
volumen (%v/v). 
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Los experimentos dinámicos se llevaron a cabo en el intervalo de temperatura de 30 

a 950 ºC, empleando una rampa de calentamiento de 5 ºC/min en las atmósferas respectivas. 

A partir de los resultados obtenidos, se realizaron los análisis isotérmicos de 5 h, cada 25 ºC, 

desde 550 hasta 700 ºC en una atmósfera de CO diluido al 5% en nitrógeno. Además, como 

experimento complementario se realizó la isoterma a 800 ºC. Adicionalmente, se 

identificaron los productos sólidos obtenidos de los análisis isotérmicos a través de la técnica 

de difracción de rayos X. 

 

IV.3.2. Espectrometría de masas acoplada a un reactor. 

La espectrometría de masas es una técnica analítica utilizada para determinar la masa de 

moléculas o átomos, a través de la fragmentación de iones que también brinda información 

estructural. Generalmente, la formación de los iones analizados se realiza por impacto 

electrónico (electrones con una energía de 70 eV). Debido a la alta energía de estos iones, se 

fragmentan múltiples veces en especies químicas más pequeñas y estables. Los iones son 

separados en función de su relación masa–carga (m/z) con un analizador de masas 

(normalmente un cuádruplo) y son analizados por diferentes detectores (de centelleo con 

fotomultiplicadores y/o copas de Faraday). Finalmente, la computadora convierte la 

información registrada de m/z con la intensidad detectada en un espectro de masas.155–157  

 

El reactor Hiden de flujo continuo acoplado a un espectrómetro de masas se utilizó 

para determinar y cuantificar los productos en fase gas de la reacción entre el material 

Li2MnO3 y el CO. El equipo está diseñado para suministrar hasta siete gases diferentes en el 

intervalo de temperatura de 50 a 850 ºC. La celda empleada es un cilindro de 18.5 cm de 

largo con un diámetro de 5 mm, la cual por un extremo se encuentra con la salida reducida a 

un diámetro de 2 mm. En todos los experimentos realizados, se colocaron 100 mg del material 

sobre una pequeña capa de lana de cuarzo (60 mg) dentro del extremo reducido de la celda. 

 

Se realizaron análisis dinámicos utilizando flujos de CO diluidos en argón (Ar) de 40, 

60, 80 y 100 mL/min para evaluar el efecto de la velocidad espacial en la reacción de 

oxidación-captura de CO con el Li2MnO3. Al analizar los resultados se decidió realizar 
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experimentos isotérmicos a las mismas temperaturas que los análisis termogravimétricos 

utilizando flujos de 60 y 100 mL/min. Se seleccionó el primer flujo para ser un análisis 

complementario al termogravimétrico, mientras que el segundo se seleccionó por la alta 

velocidad espacial y como análisis preliminar para usos industriales.  

 

IV.4. Estudio del efecto de la presión parcial de CO2 en el proceso de 

oxidación–captura de CO. 

El estudio consistió en una serie de experimentos termogravimétricos dinámicos e 

isotérmicos donde se varió la presión parcial de CO y CO2, tal como se describe a 

continuación:  

IV.4.1. Experimentos dinámicos 

a. Se realizó el análisis termogravimétrico de 30 a 950 ºC con una rampa de 

calentamiento de 5 ºC/min, en el cual, desde 30 y hasta 450 ºC se realizó en 

una atmósfera de CO, mientras que de 450 a 950 ºC se hizo en una atmósfera 

de CO2. 

b. Variando la concentración de CO2 en 3, 5 y 10 %, mientras se mantiene la 

concentración de CO en 5 % (ambos diluidos en nitrógeno), se realizaron 

experimentos dinámicos desde 30 hasta 950 ºC con una rampa de 

calentamiento de 5 ºC/min. 

IV.4.2. Experimentos isotérmicos 

a. Empleando CO y CO2 diluidos en nitrógeno, ambos al 5 %, se realizaron 

isotermas a 550, 575, 600, 625, 650, 675, 700, 750 y 800 ºC. Esto con el 

objetivo de evaluar el efecto del CO2 con presión parcial igual a la de CO. 

b. Se realizaron análisis isotérmicos a 650, 675, 700 y 800 ºC utilizando CO y 

CO2 diluidos en nitrógeno al 5 y 3 %, respectivamente, para evaluar el efecto 
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de una presión parcial de CO2 reducida de CO a temperaturas características 

del proceso de oxidación – captura de CO con Li2MnO3. 

c. Utilizando CO y CO2 diluidos en nitrógeno al 5 y 10 %, respectivamente, se 

realizaron isotermas a las mismas temperaturas que el experimento 

isotérmico anterior (b). 

Empleando la técnica de difracción de rayos X de polvos se caracterizaron los 

productos sólidos de los experimentos isotérmicos.  

 

IV.5. Ciclabilidad del Li2MnO3 en la oxidación – captura de CO 

La aplicación industrial de un material está estrechamente relacionada con su capacidad de 

ser regenerado para utilizarse múltiples ocasiones y reducir los costos de operación, así como 

disminuir la generación de desechos. Consecuentemente, el objetivo de este estudio es 

determinar si es posible regenerar la fase cristalina del Li2MnO3 después de ser sometido a 

un proceso de oxidación – captura de CO, con la intención de realizar repetidos ciclos de  

oxidación – captura de CO y regeneración de la fase cristalina con vistas a una futura 

aplicación industrial. Para lo cual, se evaluó: 

1. La regeneración del material Li2MnO3, tras realizar un ciclo de  

oxidación – captura de CO y regeneración en un ambiente oxidante.  
 

2. El comportamiento del Li2MnO3 durante 10 ciclos, mediante un análisis 

termogravimétrico. 

Un ciclo de oxidación – captura de CO y regeneración de la fase cristalina consiste 

en un tratamiento térmico de dos etapas: (1) en un flujo de 60 mL/min de CO, al 5% en 

nitrógeno, a 675 ºC durante 2.5 horas, y (2) en un flujo de 60 mL/min de aire sintético (N2 y 

O2 al, 78.3 y 21.6 %, respectivamente) durante un período de 5 horas a la misma temperatura.  

 

Los productos sólidos obtenidos después de uno y diez ciclos se identificaron por 

difracción de rayos X. Adicionalmente, el producto sólido obtenido después de diez ciclos se 
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caracterizó por microscopia electrónica de barrido. Se considera que el material se puede 

regenerar si se presenta la fase cristalina del precursor Li2MnO3 y no se observan fases 

secundarias, producto de la degradación. 

 

IV.6. Pruebas de oxidación selectiva de CO en presencia de 

hidrógeno 

Con el fin de determinar si el material Li2MnO3 oxida selectivamente el CO en presencia de 

hidrógeno (H2) se realizaron análisis termogravimétricos y se determinaron los productos 

gaseosos de la reacción entre el material y la mezcla de gases (H2 y CO, ambos diluidos al 

5% en argón) por espectrometría de masas acoplada a un reactor catalítico. 

 

IV.6.1. Efecto del hidrógeno en el proceso de oxidación–captura de CO 

El Li2MnO3 se sometió a análisis termogravimétricos dinámicos de 30 a 950 ºC, con una 

rampa de calentamiento de 5 ºC/min, en H2 diluido al 5% en nitrógeno con el objetivo de 

determinar el intervalo de temperatura en el que el material reacciona con el H2. De los 

resultados obtenidos se prosiguió a determinar los productos formados por la reacción entre 

Li2MnO3 e hidrógeno. Para lo cual, se calentó el material en una atmósfera de H2 (al 5 % en 

nitrógeno) durante 10 minutos a 460, 570 y 725 ºC, para alcanzar la temperatura se utilizó 

una rampa de calentamiento de 5 ºC/min. Los productos sólidos obtenidos se analizaron a 

través de difracción de rayos X de polvos. 

 

Posteriormente, se realizó un análisis dinámico en un flujo de H2 y CO, ambos 

diluidos al 5% en N2, utilizando las mismas condiciones de operación que el experimento 

dinámico anterior. Esto se realizó con la finalidad de elucidar si el material reacciona 

preferentemente con monóxido de carbono o con hidrógeno. Con base en los resultados 

obtenidos se realizó una serie de experimentos isotérmicos durante 5 horas a 575, 600, 625, 

650 y 675 ºC, en una atmósfera de H2 y CO (diluidos al 5% en nitrógeno). Los productos 

sólidos se caracterizaron a través de difracción de rayos X. 
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IV.6.2. Enriquecimiento de hidrógeno en una mezcla H2-CO 

En el reactor catalítico Hiden se realizaron dos experimentos dinámicos en flujos de  

60 mL/min de H2 (al 5% en argón) e H2 con CO (ambos al 5% en argón), utilizando una 

rampa de calentamiento de 5 ºC/min. Los productos gaseosos se caracterizaron por 

espectrometría de masas. Estos experimentos se realizaron con el objetivo de determinar si 

el material reacciona con hidrógeno para formar H2O, además de identificar si en una mezcla 

de H2 y CO el material oxida preferentemente al CO para producir CO2 que es quimisorbido 

como carbonato de litio. 
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Capítulo V. Resultados 
 

En los apartados de este capítulo se presentan y discuten los resultados obtenidos a partir de 

la metodología descrita en el capítulo IV. 
 

V.1. Caracterización 
 

El material de estudio se sintetizó por el método de estado sólido y se identificó la fase 

cristalina a través de la técnica de difracción de rayos X de polvos. La figura V.1 corresponde 

al patrón de difracción obtenido del material sintetizado y coincide en su totalidad con la fase 

cristalina del Li2MnO3 con sistema monoclínico, reportada en la base de datos “Joint 

Committee Powder Diffraction Standards” (JCPDS), con número de ficha 01-081-1953. 

 
Figura V.1. Patrón de difracción del Li2MnO3 sintetizado mediante una reacción de estado 

sólido. 

Debido al límite de detección del difractómetro (Siemens D5000), que corresponde 

al 5 % en masa, al no identificar otras fases cristalinas presentes en el patrón de difracción se 

considera que el Li2MnO3 se encuentra puro. 
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Posteriormente, el Li2MnO3 se caracterizó morfológicamente por microscopia 

electrónica de barrido y se determinó su área superficial con la técnica de adsorción de 

nitrógeno. La figura V.2 muestra las micrografías obtenidas del Li2MnO3 con un microscopio 

electrónico de barrido en modo COMPO (imagen formada por electrones secundarios y 

retrodispersados) con una diferencia de potencial de 10 kV. En las imágenes se observa una 

superficie facetada característica del Li2MnO3, además de partículas aglomeradas de entre  

1 y 10 µm consistentes con una síntesis por estado sólido. La composición química de las 

partículas parece ser uniforme al no observarse una diferencia de contraste, que se obtiene 

por electrones retrodispersados [figura V.2]. 

 
Figura V.2. Micrografías obtenidas a 10 kV del Li2MnO3 a: (a) 5,000 aumentos y en escala 

de 1 µm y (b) 10,000 aumentos y en escala de 1 µm; ambas utilizando el modo 

COMPO. 

Asimismo, en la figura V.3 (a) se observa la isoterma de adsorción – desorción de N2 

sobre la superficie del material y corresponde a una isoterma de tipo II sin histéresis; lo cual 

señala la ausencia de mesoporos en el material e indica que se trata de un material 

macroporoso o no poroso. El área superficial específica del cerámico es de tan sólo 0.3 m2/g, 

la cual se determinó al realizar un ajuste lineal al modelo BET de la isoterma de adsorción, 

utilizando los valores de presión relativa (P/P0) entre 0.05 y 0.23 [figura V.3 (b)]. Este orden 

de magnitud se asocia típicamente a un material no poroso de muy baja área superficial. Es 

importante mencionar que el modelo BET se diseñó para ser implementado para valores de 
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presión relativa entre 0.05 y 0.3, valores que pueden incrementar o disminuir dependiendo 

del tipo de material. 

 
Figura V.3. (a) Isoterma de adsorción – desorción de N2 para el Li2MnO3. (b) Ajuste lineal 

al modelo BET para la isoterma de adsorción del Li2MnO3. 

V.2. Estabilidad térmica 
 

Una vez sintetizado el material Li2MnO3 y caracterizado estructural (DRX), morfológica 

(MEB) y microestructuralmente (adsorción de N2) se procedió a determinar su estabilidad 

térmica, a través de análisis termogravimétricos dinámico en flujos de gases de 60 mL/min 

con las siguientes composiciones:  

§ Nitrógeno (N2). 

§ Dióxido de carbono (CO2) saturado. 

§ CO2 diluido al 5% en nitrógeno. 

§ Monóxido de carbono (CO) diluido al 5% en nitrógeno. 

§ Oxígeno (O2) diluido al 5% en nitrógeno. 

§ CO y O2 al 5%, diluidos en nitrógeno. 

§ CO2 y O2 al 5%, diluidos en nitrógeno. 

§ O2 diluido al 5% en dióxido de carbono. 

A partir de los análisis termogravimétricos dinámicos realizados se obtuvo la  

figura V.4, en la cual se observa que en atmósferas carentes de oxígeno ocurre una pérdida 

de ~2 %m/m a partir de 645 ºC, con excepción del experimento realizado en CO (al 5% en 

(a) (b)
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nitrógeno), en el que se observa la misma pérdida entre 300 y 425 ºC. Por el contrario, en 

presencia de oxígeno (a una presión parcial de 0.05) el mismo comportamiento es observado 

a mayor temperatura (~800 ºC). Esta pérdida de masa se encuentra asociada a la 

descomposición térmica superficial del Li2MnO3 por efecto de la pérdida de oxígeno, lo que 

involucra la reducción parcial de los iones Mn4+ a Mn3+ y Mn2+. Este fenómeno se encuentra 

reportado para el MnO2 en los diagramas de fase, de este óxido, en función de la presión 

parcial de oxígeno y de la temperatura.158 En los cuales se muestra que el MnO2 se reduce 

por efecto de la temperatura a Mn2O3, produciendo oxígeno molecular; fenómeno que se 

presenta a mayor temperatura con el incremento de la presión parcial de oxígeno. Esto explica 

el desplazamiento a mayor temperatura de la pérdida de masa observado para el Li2MnO3 en 

flujos con una presión parcial de oxígeno de 0.05.  

 
Figura V.4. Análisis termogravimétricos dinámicos del Li2MnO3 en diferentes atmósferas 

entre 30 y 950 ºC. Recuadro superior izquierdo: Ampliación entre 600 y  

950 ºC. Recuadro inferior izquierdo: Ampliación entre 0 y 700 ºC. 

Cabe destacar que, en una atmósfera de CO (a presión parcial de 0.05) se observa el 

mismo porcentaje de pérdida en masa en el intervalo de temperatura de  

300 a 425 ºC (fenómeno que es explicado a mayor detalle en el apartado V.3). A partir de 
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esta última temperatura se presenta un incremento en el porcentaje en masa, que se asocia a 

un proceso de quimisorción del CO en la superficie del material, y por encima de 650 ºC a la 

captura volumétrica (o quimisorción en volumen). A temperaturas superiores de 700 ºC se 

observa una pérdida de porcentaje en masa asociada a un proceso de descarbonatación y 

descomposición, ambos procesos se deben presentar, ya que la pérdida de masa es mayor que 

la ganancia previa de masa, demostrado por un porcentaje en masa menor (86 %m/m, a  

950 ºC) al inicial (100 %m/m, a 30 ºC). 

 

Los resultados obtenidos demuestran la estabilidad térmica del material en diferentes 

atmósferas con composiciones variables de N2, CO2 y O2. En cambio, en una atmósfera de 

CO diluido, el material presenta diferentes procesos de ganancia (quimisorción superficial 

y/o captura volumétrica) y pérdida de masa (descarbonatación y descomposición). 

 

V.3. Oxidación – captura de CO en el Li2MnO3 
 

Al identificar que el material reacciona preferentemente con el monóxido de carbono y que 

éste es quimisorbido, se procedió a determinar las especies químicas involucradas en el 

proceso de quimisorción, para lo cual se realizó un experimento dinámico en un reactor 

catalítico en los que se analiza la fase gas por espectrometría de masas (figura V.5) y análisis 

termogravimétricos isotérmicos cada 25 ºC, desde 550 hasta 700 ºC (figuras V.6 y IV.7). 

Todos estos experimentos se realizaron en atmósfera de CO (al 5%, diluido en nitrógeno). 

Además, se realizó la caracterización por difracción de rayos X los productos de la muestra 

de Li2MnO3 después de los procesos isotérmicos (figura V.8). 

 

En la figura V.5 se observa consumo de CO desde 300 hasta 700 ºC, a su vez se 

observa una pequeña formación de CO2 entre 300 y 400 ºC. Este mismo intervalo de 

temperatura coincide con la pérdida del 2 %m/m del análisis termogravimétrico dinámico 

(figura V.4). Al continuar analizando la producción de CO2 se encontró que, entre  

400 y 700 ºC, el porcentaje de formación de CO2 es siempre menor al consumo de CO. Esto 

coincide con la ganancia en peso observada en el análisis termogravimétrico, que se asocia a 

la captura de CO. Con base en lo anterior, se determinó que la pérdida en masa entre  
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300 y 425 ºC está relacionada con la donación de oxígenos superficiales por parte de la red 

cristalina del Li2MnO3, dando lugar a la oxidación de CO a CO2.  

 
Figura V.5. Evolución de CO (reactivo) y CO2 (producto) en un análisis dinámico con 

Li2MnO3 de 50 a 850 ºC. Recuadro interior: Ampliación de la producción de 

CO2 entre 320 y 500 ºC.  

Es importante mencionar que por encima de 700 ºC el consumo de CO disminuye 

drásticamente hasta ~10 % y la producción de CO2 incrementa, lo que indica que se lleva a 

cabo un proceso de desorción de CO2 y/o de descarbonatación. Por lo tanto, parte de la 

pérdida de peso observada en el análisis termogravimétrico a T>700 ºC (ver figura V.4) se 

debe a un proceso de descarbonatación, asociado con la descomposición de Li2CO3 (especie 

identificada en los experimentos subsecuentes [ver figura V.8]). 

 

Una vez determinado que el CO es oxidado a CO2, se procedió a determinar las 

especies químicas involucradas en la captura de CO y/o CO2. En la figura V.6 se presentan 

las isotermas realizadas por termogravimetría en presencia de CO, en las que se observa 

(durante los primeros 20 minutos) una pérdida de porcentaje en masa de ~1.5 %m/m; 

posterior a la cual, ocurre una ganancia de masa asociada a la captura de CO y/o CO2. Todo 

lo anterior indica que es necesaria una atmósfera reductora que provoque la formación de 
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vacancias de oxígenos en la superficie del material, para llevar a cabo la captura del CO2 

formado. Este fenómeno se encuentra estrechamente relacionado con la estabilidad del 

arreglo cristalino reportado por Laurent-F. Massel et al. (2019)125 y F. Li et al. (2019)159, 

quienes a través de diferentes métodos desestabilizan la red del Li2MnO3, generando 

vacancias y/o defectos que favorecen la difusión de litio. Esto último, favorece la 

quimisorción de CO2 como carbonato de litio, tal cual ocurre con otros cerámicos de  

litio.99–101,112 

 
Figura V.6. Análisis termogravimétricos isotérmicos de 5 horas, entre 550 y 700 ºC, del 

Li2MnO3 en CO al 5 % diluido en N2. Recuadro derecho: Ampliación de los 

primeros 50 minutos. 

Con el objetivo comparar adecuadamente los incrementos de masa para las diferentes 

isotermas, éstas se normalizaron en función de la masa mínima observada durante los 

primeros minutos, la cual es considerada como una etapa previa de activación de la estructura 

cristalina en superficie con base en la literatura previamente citada. Además, como referente, 

la captura teórica máxima de CO para el Li2MnO3 corresponde al 23.98 %m/m, cálculo 

realizado con la ecuación V.1; donde 𝑀)1  y 𝑀6/!7+1&  son la masa molar de CO y de 

Li2MnO3, respectivamente.  
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𝐶𝑎𝑝𝑡𝑢𝑟𝑎	𝑡𝑒ó𝑟𝑖𝑐𝑎	𝐶𝑂 = 7'(
7)*!+,(&

∗ 100                    Ecuación V.1 

Las isotermas normalizadas se pueden apreciar en la figura V.7. En las cuales se 

observa que, a 550 ºC se presenta únicamente una captura superficial, aparentemente; 

mientras que, entre 575 y 625 ºC se observan dos comportamientos de ganancia de masa, que 

se pueden asociar a dos tipos de procesos de captura de CO y CO2 en materiales cerámicos. 

Durante la primera hora se presenta la captura superficial y, posteriormente, también la 

captura en volumen de estos gases; ya sea, directamente el CO, o bien, el CO2 producto de la 

oxidación del monóxido de carbono al retirar oxígenos de la red cristalina del material de 

estudio. Por encima de 625 ºC, la ganancia en peso se debe a los dos procesos de captura 

(uno superficial y otro difusivo), indistinguibles uno de otro a través de este 

análisis.83,85,96,106,160 

 
Figura V.7. Análisis termogravimétricos isotérmicos de 5 horas normalizados del Li2MnO3 

en CO al 5 % diluido en N2. 

El incremento en masa asociado con la captura es mayor a 650 ºC (19.9 % m/m) que 

a 675 ºC (17.2 %m/m) al cabo de 5 horas. Sin embargo, durante los primeros 90 minutos la 

captura es mayor a 675 ºC, estabilizada en 17.9 %m/m entre la adsorción y la desorción; 

mientras que, a 650 ºC es de 15.6 %m/m y continúa aumentando. A 700 ºC, el máximo de 
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captura es de 16.0 %m/m a los 110 minutos y, posteriormente, disminuye el porcentaje en 

masa asociado con la desorción de CO2, o descarbonatación, proveniente de los gases 

previamente capturados. La desorción de esta especie es corroborada por el experimento 

dinámico mostrado en la figura V.5. 

 

Al analizar los productos de las isotermas por difracción de rayos X (figura V.8), se 

identificaron las fases cristalinas correspondientes a manganito de litio (LiMnO2, ficha  

01-075-8605), carbonato de litio (Li2CO3, ficha 01-080-1307) y óxido de manganeso (II) 

(MnO, ficha 01-075-0625). En la figura V.8 se aprecia que la fase cristalina del Li2MnO3 no 

se identifica tras reaccionar con CO durante un período de 5 h desde 550 hasta 700 ºC. 

Además, se observa la formación de la fase cristalina de LiMnO2 entre 550 y 625 ºC; la cual, 

no es identificable a temperaturas mayores. Mientras que, el Li2CO3 y el MnO se encuentran 

presentes en todos los productos de las isotermas, aumentando sus intensidades relativas con 

el aumento de la temperatura, salvo por el caso de los productos de la isoterma de 700 ºC. 

Este último patrón de difracción presenta una disminución en la intensidad relativa de las 

señales asociadas al carbonato de litio, lo cual concuerda con la pérdida de masa observada 

en el análisis termogravimétrico a la misma temperatura después de 2 h, efecto asociado a la 

desorción de CO2. 
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Figura V.8. Patrones de difracción de rayos X de los productos de las isotermas de los análisis 

termogravimétricos en CO al 5 % diluido en nitrógeno. Se incluye el Li2MnO3 

con fines comparativos. 

Como análisis complementarios, se realizaron los mismos análisis isotérmicos en un 

reactor catalítico durante 10 horas para evaluar la estabilidad del proceso y los productos 

gaseosos que son generados por la reacción entre Li2MnO3 y CO. En la figura V.9 se observa 

el consumo de CO y la producción de CO2 en función de la temperatura y el tiempo. Durante 

los primeros minutos se presenta, para todas la isotermas, un consumo elevado de CO que 

posteriormente se estabiliza, a la vez que se observa una alta y estable formación de CO2. Sin 

embargo, este porcentaje de producción es menor al esperado para el respectivo consumo de 

CO. Esto se atribuye a tres fenómenos: 

(1) No todo el CO que reacciona con la superficie del material produce CO2. Sino 

que, el CO puede reaccionar directamente para producir carbonato de litio. 
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(2) Parte del CO2 formado, en la superficie del material, es quimisorbido por el 

Li2MnO3 como carbonato de litio. 
 

(3) Parte del CO2 formado es liberado de la superficie al medio.  

 
Figura V.9. Consumo de CO y producción de CO2 en procesos isotérmicos de 10 h con 

Li2MnO3 en CO al 5% diluido en argón. Recuadro derecho: Ampliación de la 

evolución de CO y CO2 durante los primeros 20 minutos. 

Al caracterizar los productos de estas isotermas por difracción de rayos X  

(figura V.10) se encontró la formación de Li2CO3 y MnO, mismas especies químicas que se 

identificaron en los productos de los análisis termogravimétricos isotérmicos. Cabe destacar 

que no se identificó la presencia de LiMnO2, lo que indica que es una especie reactante con 

el monóxido de carbono en función del tiempo que transcurra la reacción y de la temperatura 

a la que ocurra. 
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Figura V.10. Patrones de difracción de rayos X de los productos de las isotermas de 10 h del 

Li2MnO3 tratadas con CO al 5% diluido en argón. Se incluye el Li2MnO3 con 

fines comparativos. 

Con base en el conjunto de experimentos realizados, se deduce que el CO es oxidado 

a CO2 al retirar oxígenos en la superficie del material, lo que genera vacancias en la estructura 

cristalina del Li2MnO3 y estas son estabilizadas por la reducción de los iones de Mn4+ a Mn3+ 

y Mn2+; lo que conlleva a la formación de LiMnO2 y MnO, respectivamente. Esto permite la 

quimisorción de parte del CO2 producido, como Li2CO3; mientras que el resto es liberado de 

la superficie del material. Este proceso es denominado como: oxidación – captura de CO, en 

el cual se involucran las reacciones descritas de la ecuación V.2 a la ecuación V.9. 

Li2Mn4+O3 (s)+
δ
2

 CO (ads) →	Li2Mn4+/3+O3-δ (s)+
δ
2

 CO2 (ads)     Ecuación V.2 

La ecuación V.2 describe la oxidación de CO (previamente adsorbido en la superficie 

del material) a CO2, a través de la formación de vacancias de oxígeno (δ) a nivel superficial 

en el material. Los estudios realizados por E. Lee & K. Persson (2014)161 y  
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C. James et al. (2016)162 sugieren que la formación de vacancias aniónicas en superficie es 

estabilizada por la reducción de los iones Mn4+ a Mn3+, esto provoca que el Mn3+ migre en 

la estructura cristalina del Li2MnO3, interconectando las capas de Li+ y las capas 

conformadas por Mn4+/Li+. Este proceso conlleva a la formación de la estructura cristalina 

del LiMnO2. Asimismo, estos autores mencionan que la difusión de las vacancias aniónicas 

es necesaria desde la superficie hacia el volumen del material, permitiendo la difusión de los 

iones O2– a la superficie. Todo lo anterior, en conjunto, favorece la difusión de los iones Li1+, 

demostrado por una mejor eficiencia en procesos de carga descarga cuando el material 

(Li2MnO3) presenta vacancias de oxígeno (Li!MnO89:	).163,164 

 

La reacción entre el Li2MnO3 y el CO adsorbido procede, tal que, se forma LiMnO2 

y Li2CO3 (ecuación V.3). También puede ocurrir que el CO2 adsorbido en superficie 

reaccione directamente con la fase cristalina del manganito de dilitio (Li2MnO3), la cual ha 

sido activada por la formación de vacancias de oxígeno (ecuación V.4), para formar 

carbonato de litio (Li2CO3) y dióxido de manganeso (MnO2). Este último presenta 

propiedades oxidativas frente al CO (ecuación V.5), lo cual permite que el proceso de 

oxidación de CO continúe. 117,118,122,123 

Li2Mn4+O3 (s)+
1
2

CO (ads) →	LiMn3+O2 (s)+
1
2

Li2CO3 (s)           Ecuación V.3 

Li2Mn3+O3-δ (s)+	CO2 (ads)	→	Mn4+/3+O2-δ (s)+Li2CO3 (s)           Ecuación V.4 

Mn4+/3+O2-δ (s)+	(1-δ)CO (g)→Mn2+O(s)+(1-δ)CO2 (g)            Ecuación V.5 

Como se mencionó con anterioridad, la especie química LiMnO2 es reactiva frente al 

CO, dando como productos carbonato de litio y MnO (ecuación V.6). Ésta puede ser una 

reacción directa, o bien ocurrir (como en el caso anterior) a través de la formación de 

vacancias de oxígeno (ecuaciones V.7 y V.8), dando lugar la formación de dióxido de 

carbono adsorbido en superficie que reacciona con la estructura cristalina para formar 

carbonato de litio y dióxido de manganeso con deficiencia de oxígeno que continuará 

oxidando el CO, proceso aclarado en la ecuación V.5. 



Capítulo V Resultados 
 

 50 

LiMn3+O2 (s)+
1
2

CO (ads)	→	Mn2+O(s)+
1
2

Li2CO3 (s)              Ecuación V.6 

LiMn3+O2 (s)+
δ
2

CO (ads)	→	LiMn3+/2+O2-δ (s)+
δ
2

CO2 (ads)           Ecuación V.7 

LiMn3+/2+O2-δ (s)+
1
2

CO2 (ads)	→	Mn4+/3+O2-δ (s)+
1
2

Li2CO3 (s)         Ecuación V.8 

Es preciso aclarar que el CO2 adsorbido en superficie presenta un equilibrio de 

adsorción – desorción (ecuación V.9); por lo que, una vez formado puede ser liberado de la 

superficie al medio. El CO2, también, puede ser quimisorbido como carbonato de litio al 

reaccionar con Li2MnO3 y/o LiMnO2, como se representa en las ecuaciones V.4 y V.8. 

𝐶𝑂!	(;0') ⇄	𝐶𝑂!	($)                                  Ecuación V.9 

V.4. Efecto de la velocidad espacial 
 

El tipo de mecanismo propuesto, por el cual se lleva a cabo la oxidación – captura de CO en 

el Li2MnO3 es dependiente de diferentes variables; tales como: la conductividad iónica, la 

presencia de defectos, la temperatura, el área superficial (el número de sitios activos para la 

fisisorción) y la velocidad espacial. De acuerdo con A. Boulineau et al. (2010) 130 y  

T. Matsunaga et al. (2016) 133, los defectos cristalinos del tipo de falla de apilamiento 

(stacking faults en inglés) del material Li2MnO3 disminuyen en número si la síntesis se 

realiza a partir de los óxidos de litio y manganeso, a altas temperaturas y a tiempos 

prolongados de calcinación, debido a la generación de ordenes cristalinos. Lo cual repercute 

en la formación de una estructura mucho más estable.  

 

Dadas las condiciones de síntesis, el Li2MnO3 sintetizado presenta una estructura 

mucho más estable en comparación con la que se obtendría a partir de otros precursores como 

carbonatos, menores temperaturas de síntesis o menores tiempos de calcinación. Además, el 

área superficial obtenida es mínima debido al método de síntesis propuesto. Por lo tanto, al 

minimizar las variables que pueden afectar el proceso de oxidación – captura de CO se puede 

estudiar el efecto neto de la velocidad espacial. Es preciso aclarar que la velocidad espacial 
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se refiere al flujo de gas que atraviesa, de manera transversal, una cantidad determinada de 

muestra (masa) en un volumen específico (celda del reactor).  

 

En una perspectiva de futuras aplicaciones industriales y de evaluar si la velocidad 

espacial es un factor preponderante en el proceso, se realizaron análisis dinámicos en un 

reactor catalítico utilizando flujos de 40, 60, 80 y 100 mL/min de una mezcla de CO en Ar 

(al 5 % en mol) a través de 100 mg de Li2MnO3. Al no variar la cantidad de muestra 

(Li2MnO3) utilizada, ni el volumen que ocupa en la celda, la velocidad espacial está 

directamente relacionada con el flujo utilizado; partiendo de lo anterior, para efectos 

prácticos y facilitar la lectura, el texto descriptivo de los procesos se desarrolla en función 

del flujo y se le relaciona con la velocidad espacial. 

 

En la figura V.11 se presenta el consumo de CO y la producción de CO2 de los análisis 

dinámicos realizados variando la velocidad espacial, en función de la temperatura. Para las 

cuatro velocidades empleadas, se observa que el consumo de CO ocurre desde  

300 ºC, con un máximo de consumo entre 668 y 670 ºC; temperatura, a partir de la cual, el 

consumo de CO disminuye drásticamente. Al evaluar la evolución de CO en función de la 

velocidad espacial, se puede notar que el consumo de CO aumenta con la disminución de la 

velocidad espacial en todo el intervalo de temperatura. Particularmente, el mayor consumo 

de CO ocurre con un flujo de 40 mL/min (83.70 % a 668ºC), mientras que el menor consumo 

se presenta con un flujo de 100 mL/min (39.23 % a 670 ºC). 
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Figura V.11. Efecto de la velocidad espacial en el consumo de CO y la producción de CO2 

en función de la temperatura, en 100 mg de Li2MnO3 con flujos de 40, 60, 80 y 

100 mL/min de CO diluido al 5% en argón. 

Asimismo, para las cuatro velocidades espaciales empleadas se observa la formación 

de CO2 desde 300 ºC con un máximo relativo de ~10 % entre 615 y 625 ºC. Aparentemente 

en este intervalo de temperatura la producción de CO2 no depende de la velocidad espacial. 

Posteriormente, la producción de CO2 disminuye hasta un valor de 0.5–5 % entre 668 y  

670 ºC, que corresponde con la temperatura de mayor consumo de CO para cada velocidad 

espacial, respectivamente. A partir de 690 ºC, la producción de CO2 incrementa nuevamente 

hasta una producción máxima entre 697 y 700 ºC. Debido a que este fenómeno ocurre a 

temperaturas superiores a las que se presenta un consumo de CO equiparable, se le asocia 

principalmente con la desorción de CO2 por parte del carbonato de litio formado como 

consecuencia del proceso de oxidación – captura de CO (evidencia observada en análisis 

previos). 
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Cabe destacar que, a un flujo de 100 mL/min se observa que el consumo de CO por 

encima de 700 ºC es negativo; es decir, el CO es desorbido por el material. Lo cual, indica 

que a una velocidad espacial alta no todo el CO adsorbido por el material reacciona en su 

totalidad para formar CO2 (que, posteriormente, es quimisorbido como Li2CO3). Este 

fenómeno ocurre porque el tiempo de interacción, entre la molécula en fase gas y la superficie 

sólida, no es el suficiente para que ocurra la reacción completamente. 

 

Con la finalidad de ilustrar el efecto de la velocidad espacial en el proceso de 

oxidación – captura de CO, se reportan en la tabla V.1 el consumo máximo de CO y la 

producción de CO2 máxima, al igual que las temperaturas a las que ocurren con base en el 

flujo utilizado y la velocidad espacial respectiva.  
 

Tabla V.1. Porcentajes de consumo de CO y producción de CO2 asociada a la desorción, en 
función de la temperatura para flujos de 40, 60, 80 y 100 mL/min en 100 mg de Li2MnO3. 

Flujo 
(mL/min) 

Velocidad 

espacial 
(L g-1 h-1) 

Máximo de 

consumo 

de CO  

(%) 

Temperatura 

de máximo 

consumo de 

CO (ºC) 

Máximo de 

producción 

de CO2  

(%) 

Temperatura 

de máxima 

producción 

de CO2 (ºC) 

40 24 83.7 668 52.7 697 

60 36 59.1 668 40.2 699 

80 48 52.2 668 43.8 697 

100 60 39.2 670 15.0 700 

 

Al analizar los valores obtenidos, se observa que con el incremento de la velocidad 

espacial el consumo máximo de CO disminuye, desde 83.7 hasta 39.2 %. Asimismo, la 

producción máxima de CO2 disminuye, desde 52.7 hasta 15.0 %, con el incremento de la 

velocidad espacial. Como se indicó con anterioridad, la cantidad de CO2 producido a 

temperaturas superiores de 690 ºC se asocia mayoritariamente con la desorción de CO2 por 

la descomposición de Li2CO3, producto del proceso de oxidación – captura de CO. Esto 

implica que, entre mayor sea la producción de CO2 a altas temperaturas, mayor habrá sido la 

oxidación – captura de CO en el Li2MnO3, durante el proceso dinámico. Recordando que por 

debajo de la temperatura de desorción la producción de CO2 no es dependiente de la 
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velocidad espacial, el aumento del consumo de CO al disminuir la velocidad espacial indica 

que la diferencia en el consumo de CO es capturada por el Li2MnO3. Es así como, se observa 

que entre menor sea la velocidad espacial, mayor será el consumo de CO, mayor la captura 

de CO y mayor la desorción de CO2 previamente quimisorbido como Li2CO3. Por lo tanto, 

la captura de CO se encuentra inversamente relacionada con la velocidad espacial; es decir, 

a mayor velocidad espacial menor será la captura de CO. 

 

Tras realizarse los experimentos dinámicos, se evaluó el efecto de la velocidad 

espacial en procesos isotérmicos, para lo que se seleccionaron las temperaturas de  

550, 575, 600, 625, 650, 675 y 700 ºC a dos flujos de CO diferentes: 60 y 100 mL/min. En 

la figura V.12 se muestran las isotermas de consumo de CO para un flujo de 60 mL/min (a), 

y para un flujo de 100 mL/min (b); asimismo, se muestra la producción de CO2 para los flujos 

mencionados previamente (c y d, respectivamente). De las figuras V.12 (a) y (b), se observa 

un consumo de CO elevado durante los primeros 40 minutos. El consumo de CO inicial 

aumenta con el incremento de la temperatura para, posteriormente, disminuir con el paso del 

tiempo hasta estabilizarse al cabo de 3 horas a ~10% de consumo. Además, en las  

figuras V.12 (c) y (d), se muestra que la mayor producción de CO2 ocurre durante los 

primeros 40 minutos de la reacción; subsecuentemente, la producción se estabiliza a ~10 %. 

Es preciso mencionar que, en todo el intervalo de tiempo la producción de CO2 es menor al 

consumo de CO, debido a la oxidación – captura del último. 
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Figura V.12. Evoluciones isotérmicas de consumo de CO a 60 mL/min (a) y 100 mL/min (b); 

y producción de CO2 a 60 mL/min (c) y a 100 mL/min (d). Los recuadros 

interiores corresponden a la ampliación de los primeros 30 minutos para la 

evolución isotérmica respectiva. 

Al comparar el consumo de CO entre los dos flujos (60 y 100 mL/min) a las mismas 

temperaturas, se observa que el consumo es mayor para el flujo de 60 mL/min. Efecto que se 

debe a un mayor tiempo de retención de la fase gaseosa en la superficie del sólido. Asimismo, 

la producción de CO2 incrementa considerablemente (considerando el respectivo consumo 

de CO) con el aumento de flujo de 60 a 100 mL/min. Esto es explicado en la literatura, ya 

que el proceso de oxidación de CO es cinéticamente más rápido que la captura o quimisorción 
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de esta especie; pues, este último proceso se encuentra limitado por la difusión del litio (del 

seno de la partícula del material a la superficie de éste; dicho de otro modo, la difusión del 

carbonato de litio de la superficie al seno de la partícula). Es así como, al aumentar la 

velocidad espacial se reduce el tiempo de interacción entre las moléculas en fase gas y la 

superficie, por lo que ocurre preferentemente el proceso más rápido (oxidación de CO a 

CO2).81,82,85,86,100,105,165–167 

 

Un efecto interesante observado es que a 700 ºC, la producción de CO2 es más cercana 

al consumo de CO en todo el intervalo de tiempo. Esto se debe a que a 700 ºC la captura de 

CO es baja y el carbonato de litio formado, del proceso de oxidación – captura de CO en el 

Li2MnO3, tiende a la desorción de CO2. 

 

De estos experimentos se deduce que, durante los primeros 40 minutos del proceso, el 

consumo de CO es mayor por la activación del material (a través de la generación de 

vacancias de oxígeno). Esto provoca la oxidación de CO a CO2 que es capturado, 

posteriormente, como Li2CO3. Asimismo, la captura de CO más importante ocurre en este 

intervalo de tiempo, evidenciado por la zona que exhibe la mayor diferencia entre producción 

de CO2 y consumo de CO. Además, en los subsecuentes 560 minutos de las isotermas, la 

producción de CO es menor al consumo de CO2, como consecuencia de que el proceso de 

captura de CO continúa (aunque en menor proporción), corroborado por los experimentos 

termogravimétricos (ver figura V. 7). 

 

V.5. Efecto de la presión parcial de CO2 
 

Los experimentos previamente realizados permitieron identificar que previo al incremento 

de masa ocurre una pérdida de ~1.5 %m/m, durante la cual se produce CO2. Con el objetivo 

de determinar el papel de esta especie química durante el proceso de oxidación -captura de 

CO, se estudió el efecto de la presencia de CO2 (𝑃)1!) en el flujo de gases. 

 

Primeramente, fue preciso identificar si se requiere solamente de una etapa de 

activación de la superficie para que ocurra la difusión de litio en la estructura cristalina, como 
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sugieren Laurent-F. Massel et al. (2019).125 y F. Li et al. (2019)159, tal que esto permita la 

reacción entre el CO2 producido y el Li2MnO3. Alternativamente, es un proceso que se lleva 

a cabo simultáneamente en el que el CO reacciona con los iones O2– en superficie, lo que 

permite la difusión de Li1+ y O2– para dar lugar a la captura del CO2 formado en superficie 

(activación de la superficie y captura de CO2). Para ello se realizó un experimento dinámico 

(mostrado en la figura V.13) con una atmósfera de CO (diluido al 5 % en mol en N2) de  

30 a 425 ºC, en el que se observa una pérdida de 1.5 %m/m relacionada con la formación de 

CO2, la cual se puede asociar a una etapa de activación superficial pues es necesaria para el 

subsecuente incremento de masa. Posteriormente, se modificó la atmósfera por una de CO2 

saturado; al cambiar la atmósfera de reacción se observa un incremento de tan sólo  

0.5 %m/m, que corresponde a una captura de CO2. Esto es evidencia de que la superficie 

después de reaccionar con CO es capaz de capturar CO2, caso que no ocurre si el material se 

somete únicamente a un flujo saturado de CO2. Sin embargo, el incremento de masa es 

prácticamente nulo en comparación con el incremento observado de hasta 14.7 %m/m en una 

atmósfera de CO diluido en nitrógeno. Esto es indicio de que es necesaria una activación 

continua de la superficie con un agente reductor, en este caso CO, el cual permite la 

formación de vacancias de oxígeno que migren en la estructura cristalina, lo que la 

desestabiliza y da lugar a la difusión de los iones Li1+ y O2– para llevar a cabo la captura 

química volumétrica de CO2.  

 

En el proceso de oxidación – captura de CO, la desorción de parte del CO2 formado 

parece ser necesaria. En el caso en el que todo el CO que reaccione con la superficie del 

cerámico fuese capturado, como carbonato de litio, se evitaría la formación de vacancias 

aniónicas que desestabilicen la estructura cristalina. Este proceso limitaría la difusión de los 

iones Li1+ y O2–. En consecuencia, la captura sería principalmente superficial y con una 

eficiencia significativamente menor. 
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Figura V.13. Análisis termogravimétricos dinámicos del Li2MnO3 en: CO (al 5% en N2) entre 

30 y 425 ºC, con cambio de atmósfera a CO2 saturado desde 425 hasta 950 ºC 

[Rojo] y CO al 5% en N2 de 30 a 950 ºC [Gris]. Recuadro superior izquierdo: 

Ampliación de la pérdida y ganacia de masa entre 300 y 550 ºC. 

Subsecuentemente, se evaluó la presencia de CO2 en el proceso de  

oxidación – captura de CO al adicionar diferentes presiones parciales de CO2 (0.03, 0.05 y 

0.10), manteniendo la concentración de CO constante (PCO = 0.05), la presión parcial restante 

corresponde a N2. Esto con el objetivo de identificar si en una atmósfera con presencia de 

dióxido de carbono se favorece el equilibrio de la reacción de captura de CO2; en dirección 

de la formación de Li2CO3. Para lo cual, se realizaron primeramente experimentos dinámicos 

en las atmósferas antes mencionadas y la comparación con respecto a una atmósfera 

compuesta por CO y N2 (figura V.14). 
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Figura V.14. Análisis termogravimétricos dinámicos del Li2MnO3 en CO con diferentes 

presiones parciales de CO2 (0.03, 0.05 y 0.10). Recuadro inferior izquierdo: 

Ampliación de pérdida de masa entre 300 y 600 ºC. 

Los análisis dinámicos muestran que al adicionar CO2 en la composición de la 

atmósfera, el proceso de activación del material por la oxidación de CO a CO2 se desplaza a 

mayor temperatura. El inicio de la pérdida de masa, asociado al proceso de activación de la 

superficie del material, se modifica de 300 (PCO = 0.05) a 320 (PCO = 0.05, PCO2  = 0.03), 325 

(PCO = 0.05, PCO2  = 0.05) y 350 ºC (PCO = 0.05, PCO2  = 0.10). En correlación a ello, el mínimo 

observado es desplazado a mayor temperatura de 420 a 440, 455 y 485 ºC, respectivamente, 

con el aumento de la presión parcial de CO2. Además, la ganancia de masa es desplazado a 

mayor temperatura con el aumento en la presión parcial de CO2. Sin embargo, al comparar 

la captura presentada a 700 ºC, la eficiencia disminuye a 31.3, 35.6 y 12.9 % (para PCO = 0.05 

y PCO2 = 0.03, 0.05 y 0.10, respectivamente) con respecto al máximo observado, 

dinámicamente, en una atmósfera de CO (eficiencia del 61.3 % con un incremento de  

14.7 %m/m). Consiguientemente, al comparar los máximos de captura (Tabla V.2) para las 
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diferentes presiones parciales se encontró, para los tres casos, una captura de ~72 %* con 

respecto a la observada en una atmósfera de CO y N2. 

Tabla V.2. Aumento máximo de masa por captura de CO y/o CO2 por efecto de la presión 
parcial de CO2 y la temperatura en la que se presenta. 

Presión parcial 

de CO2 

Presión parcial 

de CO 

Aumento de masa por 

captura de CO y/o CO2 

(%) 

Temperatura de 

máximo aumento de 

masa (ºC) 

0 0.05 14.7 700 

0.03 0.05 10.0 816 

0.05 0.05 11.5 800 

0.10 0.05 10.3 910 

 

A partir de los resultados anteriores, se procedió a evaluar el efecto de CO2 en 

procesos isotérmicos, para lo cual, se seleccionaron presiones parciales de CO y CO2 iguales 

(0.05) y se realizaron isotermas desde 550 hasta 700 ºC, para realizar comparaciones directas 

con las isotermas en atmósfera de CO. Adicionalmente, se realizaron isotermas a 750 y  

800 ºC con el objetivo de evaluar la captura de CO y/o CO2 desplazada a mayor temperatura, 

por efecto de la presencia de CO2.  

 

En la figura V.15 se muestran las isotermas obtenidas; en las cuales se observa, 

durante los primeros 12 minutos, asociada con la activación de la superficie del material por 

la donación de oxígenos de la red cristalina al CO para ser oxidado a CO2. Esto es congruente 

con lo observado en los experimentos anteriores. Cabe destacar que, el tiempo en el que se 

presenta el mínimo no es dependiente de la temperatura. Comparativamente, la forma de las 

isotermas es diferente con respecto a las realizadas en CO (diluido al 5% en N2; ver  

figura V.4). Cuando no se adiciona CO2 en el flujo de gases, el incremento del porcentaje en 

masa se realiza por etapas (captura superficial y volumétrica). En contraste, al adicionar CO2 

el porcentaje en masa incrementa continuamente hasta llegar al equilibrio entre el proceso de 

adsorción y desorción, siendo indistinguibles la captura superficial de la volumétrica en todo 

 
* Cálculado en función de considerar como 100 % el incremento de 14.7%m/m mostrado, dinámicamente, a 
700 ºC en CO al 5% en N2. 



Capítulo V Resultados 
 

 61 

el intervalo tiempo. Esto sugiere que la presencia de una presión parcial de CO2 modifica el 

mecanismo de oxidación – captura de CO, al desplazar el equilibrio de reacción hacia la 

quimisorción de CO2 como carbonato de litio. 

 
Figura V.15. Análisis termogravimétricos isotérmicos del Li2MnO3 en CO y CO2, ambos al 

5 % diluidos en nitrógeno. Recuadro a la derecha: Ampliación de los primeros 

20 minutos de las isotermas, donde se muestra la pérdida de masa asociada a la 

activación de la superficie. 

Con la finalidad de comparar adecuadamente el aumento en masa asociada a la 

captura de CO y/o CO2, se normalizaron los datos obtenidos con respecto al mínimo de masa 

asociado a la activación de la superficie [figura V.16 (a)], para efectos comparativos se 

muestran también las isotermas normalizadas en CO de 550-700 y 800 ºC [figura V.16 (b)]. 

El comportamiento observado en las isotermas es modificado con la adición de CO2 en la 

atmósfera, pues a bajas temperaturas (550 – 625 ºC) en una atmósfera de CO se observan dos 

tendencias en el aumento de masa asociados con la captura en superficie y volumétrica. Al 

adicionar CO2, en una presión parcial de 0.05, se observa un aumento de masa progresivo en 

el que no es posible discernir la captura superficial de la volumétrica. A 675 ºC con una 
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presión parcial de CO2 de 0.05, la captura de CO y/o CO2 es progresiva durante 5 h, siendo 

los primeros 90 minutos donde ocurre el aumento más significativo; tiempo en el que, igual, 

ocurre la captura máxima en una atmósfera de CO para estabilizarse, posteriormente. Es 

preciso señalar que, para el caso donde no se adiciona CO2 inicialmente en la atmósfera de 

reacción sólo se observa una captura superficial a 550 ºC durante los primeros minutos, la 

cual, permanece constante. En comparación, cuando se adiciona CO2 en una PCO2 = 0.05 la 

captura continúa incrementando. Lo anterior, se debe a que la temperatura es la adecuada 

para oxidar el CO a CO2 activando la superficie del material (proceso que inicia en 300 ºC) 

pero no lo suficientemente alta para activar térmicamente la difusión de litio para una captura 

volumétrica. Por lo que, al adicionar CO2 el equilibrio de adsorción – desorción del CO2 

formado en la superficie del material se desplaza hacia la adsorción, lo que favorece su 

captura; o bien, activar la superficie del material por la generación de vacancias de oxígeno 

permite la captura volumétrica directamente de CO2 (que no necesariamente es producto de 

la oxidación de CO) que se encuentra adsorbido en otros sitios activos del material.  

 
Figura V.16. Análisis termogravimétricos isotérmicos normalizados del Li2MnO3 en: (a) 

mezcla de CO y CO2 (ambos al 5 % en N2) y (b) CO al 5% en N2. 

En la figura V.17 se muestra la comparación de la captura máxima presentada en un 

flujo de CO a una presión parcial de 0.05, con y sin la adición de CO2 a la misma presión 
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parcial. En el eje de las ordenadas izquierdo se muestra el porcentaje en masa y en el eje de 

las ordenadas derecho se muestra el respectivo valor de eficiencia* para el porcentaje en masa 

observado.  

 
Figura V.17. Comparación del aumento en la captura máxima del Li2MnO3 en CO con y sin 

CO2 adicionado. El eje Y izquierdo muestra la ganancia en %m/m y el eje Y 

derecho muestra la eficiencia respectiva para la ganancia en masa. 

En el intervalo de temperatura de 575 a 675 ºC el aumento en masa es menor con una 

presión parcial de CO2 de 0.05 con respecto a una presión parcial inicial de cero. Lo anterior 

indica que adicionar CO2 en la atmósfera de reacción disminuye la captura de CO y/o CO2. 

Asimismo, con la adición de CO2 el tiempo en el que ocurre el aumento de masa más 

importante es de ~90 min, comparativamente menor a cuando no se adiciona a la mezcla de 

reacción. Con base en esto, se infiere que una vez llevaba a cabo la activación de la superficie 

del material (por la reacción entre el CO y el Li2MnO3 para generar CO2), ésta puede 

continuar reaccionando con CO, el CO2 formado en superficie y/o el CO2 de la atmósfera de 

reacción. Lo que provoca que, los subsecuentes sitios de adsorción necesarios para la 

 
* La eficiencia se calculó a partir de la captura máxima teórica de CO que puede presentar el material Li2MnO3 
que corresponde al valor de 23.98 %m/m. 
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continua activación de la superficie (por acción de CO) se encuentran en competencia entre 

el CO y el CO2 de la atmósfera. Es así como, la captura volumétrica máxima sea menor por 

la adición de CO2 en la mezcla de reacción. 

 

A temperaturas mayores (700, 750 y 800 ºC) no se observa un proceso de desorción 

para una PCO2 = 0.05 en comparación con el observado a 700 y 800 ºC en sólo CO diluido en 

N2. Esto es debido a que al adicionar CO2 en una presión parcial de 0.05, el equilibrio de la 

reacción de descomposición de Li2CO3 a Li2O y CO2 (ecuación V.10) es desplazado en 

dirección de su formación. Es así como, el proceso de oxidación – captura de CO y/o captura 

de CO2 es desplazado a mayor temperatura. 

𝐿𝑖!𝐶𝑂8	(') ⇄	𝐶𝑂!	($) + 𝐿𝑖!𝑂(')                    Ecuación V.10 

La captura máxima presentada a 700 y 800 ºC, es mayor cuando se utiliza CO2 en una 

presión parcial de 0.05. Cabe destacar que la captura máxima (20 %m/m) del material 

(Li2MnO3) se presenta a 650 ºC en una atmósfera de CO al 5 %, diluido en N2. Al adicionar 

CO2 en la atmósfera de reacción, la captura es desplazada a mayor temperatura, siendo la 

captura máxima de 16.7 %m/m a 700 ºC. Al comparar las isotermas que presentan la mayor 

captura en el menor tiempo, se encuentra que en una atmósfera compuesta por CO y N2 la 

captura es de 17.9 %m/m a 675 ºC; en comparación, con la captura de 14.6 %m/m a 800 ºC 

con PCO2 = PCO = 0.05, balanceadas en N2. 

 

Los productos de las isotermas se analizaron por difracción de rayos X. En la  

figura V.18 se muestran los patrones de difracción obtenidos, en los cuales se identificaron 

las fases cristalinas Li2CO3 (ficha 01-080-1307), MnO (ficha 01-075-0625), LiMnO2 (ficha 

01-075-8605) y el material de estudio Li2MnO3 (ficha 01-081-1953). Además, en los 

productos obtenidos a temperaturas mayores de 675 ºC se observa el desplazamiento de dos 

señales, asociadas al MnO, de 40.95 a 41.56º y de 47.65 a 48.35º, en 2Ɵ. Al tratarse de un 

sistema cristalino cúbico, el desplazamiento de las señales a mayores valores de 2Ɵ implica 

la disminución en todos los parámetros de la red cristalina. Esto se puede observar al 

comparar las fichas 01-075-0625 y 01-075-0257, donde ambas corresponden al MnO y la 
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primera presenta sus señales de difracción a menores valores de 2Ɵ; siendo sus parámetros 

de red a, iguales a 4.4240 y 4.4080 Å, respectivamente. La disminución en los parámetros de 

red observados en los productos de 700, 750 y 800 ºC se pueden asociar a una menor cantidad 

de oxígenos en la estructura cristalina, producto de la donación de oxígenos por parte de la 

red para llevar a cabo la oxidación del CO a CO2. Sin embargo, al no presentarse evidencia 

de la formación de Mn0 se propone la formación de la especie LixMn1-xO, donde x<0.4. La 

formación de esta estructura cristalina se fundamenta en la ficha 00-054-0262 que 

corresponde con la estructura Li0.4Mn0.6O del tipo cúbica y que presenta las señales asociadas 

al MnO desplazadas a mayores valores de 2Ɵ. Asimismo, la temperatura a la cual se lleva a 

cabo la isoterma es lo suficientemente elevada para llevar a cabo la reacción en estado sólido 

del Li2CO3 y MnO que se obtienen como productos de la reacción entre CO y Li2MnO3, 

permitiendo la formación de la especie química propuesta, motivo por el cual se identifica 

así en la figura V.18. 

 
Figura V.18. Patrones de difracción de rayos X de los productos de las isotermas del Li2MnO3 

tratadas con PCO=0.05 y PCO2 =0.05. Se incluye el Li2MnO3 con fines 

comparativos. 
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Al analizar los patrones de difracción se observa que la fase cristalina del Li2MnO3 

es identificable entre 550 y 625 ºC (caso que no ocurre cuando no se adiciona CO2 a la 

atmósfera de reacción). Asimismo, se observa la aparición de la fase cristalina LiMnO2 entre 

550 y 675 ºC, en comparación, con una atmósfera de CO (al 5 % en N2) se identificó entre 

550 y 625 ºC. Es decir, la aparición de esta fase se desplaza a mayores temperaturas, lo que 

se puede asociar a una disminución en la reactividad del material por la presencia de CO2. 

La fase cristalina LiMnO2 no es identificable a temperaturas superiores de 675 ºC. A 

temperaturas iguales y/o mayores de 700 ºC, se propone la identificación de la fase         

LixMn1-xO, x<0.4. Para todo el intervalo de temperatura, de 550 a 800 ºC, se observa la 

formación de Li2CO3.  

 

Con base en la composición de los respectivos productos de las isotermas, se deduce 

que la reacción de oxidación – captura de CO ocurre por etapas, reaccionando primeramente 

el Li2MnO3 para producir Li2CO3 y MnO, consecuentemente se da lugar a la formación de 

LiMnO2 por la reducción del estado de oxidación del Mn4+ a Mn3+ y Mn2+. Esta especie 

química continúa reaccionando para formar los mismos productos (carbonato de litio y óxido 

de manganeso II). Las reacciones involucradas se describieron con anterioridad en las 

ecuaciones V.2–V.8. 

 

A partir de los resultados obtenidos, se identifica que la presencia de CO2 disminuye 

la captura de CO e incrementa el intervalo de temperatura en el que se realiza. Con el objetivo 

de evaluar la dependencia de la captura isotérmica de CO con la presión parcial de CO2, se 

realizaron, adicionalmente, los análisis termogravimétricos isotérmicos a  

650, 675, 700 y 800 ºC del Li2MnO3 con una presión parcial de CO2 de 0.03 y 0.10, 

manteniendo constante la presión parcial de CO en 0.05. Estas temperaturas se seleccionaron 

por mostrar una diferencia de comportamiento más significativa, entre las isotermas 

realizadas con y sin PCO2=0.05, en CO diluido al 5% en nitrógeno. 

 

En la figura V.19 se presentan las isotermas obtenidas a 650 ºC para las diferentes 

presiones parciales de CO2. En éstas se observa, durante los primeros 15 minutos, la pérdida 

de masa de ~1.5 %m/m, asociada a la activación superficial del material. Cuando la presión 
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parcial de CO2 es constante (0.03, 0.05 y 0.10), el tiempo en el que se presenta el mínimo de 

porcentaje de masa parece ser dependiente de la presión parcial, siendo de 8, 10 y 14 minutos, 

respectivamente. Sin embargo, esta aparente dependencia no se conserva a temperaturas 

superiores y no presenta relación con respecto al análisis termogravimétrico en el que no se 

adiciona CO2. Por consiguiente, se deduce que el tiempo en el que ocurre la pérdida de masa, 

por la activación de la superficie, no es dependiente de la temperatura ni de la presión parcial 

de CO2. No así la temperatura de la activación de la superficie, que demuestra ser dependiente 

de la presión parcial de CO2 (ver figura V.14). 

 

La captura de CO es significativamente mayor cuando no se adiciona CO2 a la 

atmósfera de reacción (20.0 %m/m) y disminuye con el incremento de la presión parcial de 

CO2; siendo de 13.1, 11.4 y 11.7 %m/m para PCO2= 0.03, 0.05 y 0.10, respectivamente. Estos 

porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el 

porcentaje mínimo en masa, asociado a la activación de la superficie [figura V.23 (a)].  

 
Figura V.19. Análisis termogravimétricos isotérmicos a 650 ºC del Li2MnO3 variando la 

presión parcial inicial de CO2 (0, 0.03, 0.05 y 0.10) con PCO=0.05. Recuadro 

interior: Ampliación de la pérdida de masa durante los primeros 20 minutos. 
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Como se evidenció en los experimentos termogravimétricos dinámicos (ver  

figura V.13) es necesaria la continua activación de la superficie, producida por la reacción 

entre el CO y los oxígenos superficiales. Esto genera vacancias aniónicas que favorecen la 

difusión de O2– del material a la superficie; a la vez que desestabilizan la estructura cristalina 

del Li2MnO3, favoreciendo la difusión de Li1+ a la superficie. Todo esto, obviamente 

permitiendo la formación de Li2CO3. Dado que, la captura disminuye con la adición de CO2, 

a una temperatura donde la descomposición del Li2CO3 no se encuentra favorecida, indica 

que el CO y el CO2 compiten por los sitios activos de la superficie necesarios para la continua 

activación de la superficie que permite la quimisorción de CO y/o CO2. Además, al 

observarse que la captura es similar cuando la presión parcial de CO2 es 0.05 y 0.10, sugiere 

que el proceso es menos dependiente de la temperatura con el aumento de la presión parcial 

de CO2, (esto se explica en el apartado; “V.6 Estudio cinético del proceso de  

oxidación – captura de CO”). 

 

Los análisis termogravimétricos del Li2MnO3 en una atmósfera de CO (al 5 % en 

nitrógeno) con presión parcial inicial de CO2 de 0, 0.03, 0.05 y 0.10; se muestran en la  

figura V.20. En la cuál se observa que, durante los primeros 10 minutos, ocurre la activación 

de la superficie (evidenciado por la pérdida de ~1.5 %m/m, fenómeno observado para el 

Li2MnO3 en presencia de CO, independientemente de la adición de CO2). Al igual que el 

caso anterior, la captura de CO y/o CO2 disminuye con el aumento de la presión parcial de 

CO2 de 17.9 a 15.3, 13.8 y 12 %m/m *  para una PCO2  igual a 0, 0.03, 0.05 y 0.10, 

respectivamente. Sin embargo, para el caso de un flujo de CO al 5 % en nitrógeno, la captura 

de CO ocurre durante los primeros 90 minutos, posterior al cual, el material se encuentra en 

equilibrio entre la adsorción y la desorción de CO2; por lo cual, ya no incrementa el 

porcentaje en masa capturado. En cambio, cuando se agrega CO2 en el flujo de reacción, en 

los primeros 90 min, ocurre aproximadamente 80% de la eficiencia de la captura total para 

cada isoterma y continúa incrementando. Este fenómeno se asocia al desplazamiento a mayor 

temperatura del equilibrio de adsorción – desorción de CO2, por efecto de la presión parcial 

 
* Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura V.23 (b)].  
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de esta especie. Recordando que al ser una especie que compite por los sitios activos en 

superficie con el CO, la captura total disminuye con respecto a la observada en una atmósfera 

de CO en N2. 

 
Figura V.20. Análisis termogravimétricos isotérmicos a 675 ºC del Li2MnO3 variando la 

presión parcial inicial de CO2 (0, 0.03, 0.05 y 0.10) con PCO=0.05. Recuadro 

interior: Ampliación de la pérdida de masa durante los primeros 20 minutos. 

En las isotermas realizadas a 700 ºC para las diferentes presiones parciales de CO2 se 

muestran en la figura V. 21. El comportamiento observado cuando se adiciona CO2, en el 

medio de reacción, es un incremento en la captura al cabo de 5 horas. En comparación, 

cuando sólo se adiciona CO (diluido al 5% en N2) la captura se realiza durante los primeros 

110 minutos del análisis; posteriormente, el porcentaje en masa disminuye como 

consecuencia de la desorción de CO2 por la descomposición de carbonato de litio (formado 

durante el proceso de oxidación – captura de CO). 

 

Al analizar los primeros 10 minutos, de los análisis termogravimétricos, se observa la 

pérdida de masa de ~1.3 %m/m para PCO2= 0, 0.03 y 0.05 con PCO= 0.05, que se asocia con 

la activación de la superficie. Sin embargo, cuando la presión parcial de CO2 es de 0.10 no 
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se observa esta pérdida de masa, en su lugar, ocurre el incremento en masa después de un 

minuto. Este fenómeno se atribuye a que, una vez que el CO es adsorbido en la superficie del 

material y reacciona con los O2– superficiales de la estructura cristalina para producir CO2; 

el equilibrio de adsorción – desorción del CO2 se desplaza en dirección de la adsorción de 

éste, por la presión parcial de CO2. Por lo tanto, incrementar la presión parcial de CO2 

disminuye la desorción de esta especie, ocasionando que el material no presenta una pérdida 

de masa apreciable. En cambio, el porcentaje en masa incrementa debido a la adsorción física 

y química del CO2 como carbonato de litio. 

 
Figura V.21. Análisis termogravimétricos isotérmicos a 700 ºC del Li2MnO3 variando la 

presión parcial inicial de CO2 (0, 0.03, 0.05 y 0.10) con PCO=0.05. Recuadro 

interior: Ampliación de la pérdida de masa durante los primeros 20 minutos. 

A 700 ºC, cuando sólo se adiciona CO (al 5% en N2), la captura máxima de CO en el 

Li2MnO3 (16.0 %m/m) se presenta a los 110 minutos de empezado el experimento; 

posteriormente la ausencia de CO2 en el flujo de entrada ocasiona la descomposición del 

Li2CO3, provocando la desorción de CO2, lo que se aprecia mediante la disminución del 

porcentaje de masa. En el mismo intervalo de tiempo (110 minutos) se observa que la adición 

de CO2 a presión parcial de 0.03, 0.05 y 0.10 disminuye la captura de CO a  
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13.4, 12.5 y 10.5 %m/m*, respectivamente. En cambio, después de 5 horas, la adición de CO2 

provoca que, el equilibrio de descomposición de carbonato de litio se desplaza en dirección 

de la formación del sólido (Li2CO3). Por lo que, el material continúa capturando CO y/o CO2 

durante 5 horas, alcanzando capturas de 17.2, 16.7 y 14.7 %m/m† para las presiones parciales 

de CO2 de 0.03, 0.05 y 0.10, respectivamente.  

 

Estos resultados, son evidencia de que a pesar de que el equilibrio de  

adsorción – desorción se desplace a mayor temperatura, la captura es menor con el 

incremento de la presión parcial por la competencia entre el CO2 y el CO por los sitios activos 

necesarios para la activación continua de la superficie del material para llevar a cabo el 

proceso de oxidación – captura de CO. Asimismo, al ser la captura de CO y/o CO2 más 

cercana entre las diferentes presiones parciales de dióxido de carbono, el proceso puede ser 

menos dependiente de la temperatura como se detalla en el apartado “V.6 Estudio cinético 

del proceso de oxidación – captura de CO”. 

 

La temperatura de 800 ºC se seleccionó por presentar una captura estable en un amplio 

intervalo de tiempo cuando la presión parcial de CO2 es igual a la presión parcial de CO de 

0.05. Con el objetivo de comparar el efecto de la presión parcial del dióxido de carbono, se 

realizaron los análisis isotérmicos, a 800 ºC, a una PCO de 0.05 sin adicionar CO2 y con una 

PCO2  de 0.03 y 0.10; se agrega el análisis a PCO2= PCO = 0.05, con fines comparativos  

(figura V.22). El comportamiento observado, durante los primeros tres minutos del análisis, 

es una pérdida de masa de entre 0.1 y 0.7 %m/m que no muestra relación con el incremento 

de la presión parcial; salvo por la isoterma con PCO2 =0.10, que es consistente con lo 

observado a 700 ºC. La disminución en el porcentaje de pérdida de masa, asociado a la 

activación de la superficie (regularmente de 1.5 %m/m), se debe al incremento de la 

temperatura que favorece la difusión de los iones Li1+ y O2– hacia la superficie del material. 

Esto favorece la formación de Li2CO3, por lo que la desorción de CO2 disminuye y la pérdida 

de masa por la pérdida de O2– que reaccionan con CO es menor. 

 
* Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura IV.23 (c)]. 
† Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura IV.23 (c)]. 
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En una atmósfera de CO y N2 se observa ganancia de masa durante los primeros  

40 minutos con un máximo de captura de 12.3 %m/m*, posterior a la cual, se observa pérdida 

de masa debido a un proceso de desorción. Este fenómeno se debe a que térmicamente se 

encuentra activada la oxidación de CO a CO2 en superficie, dado que la temperatura también 

activa la difusión de las especies iónicas en el material es que ocurre la captura volumétrica 

del CO2 formado, como carbonato de litio. Sin embargo, el Li2CO3 se descompone en Li2O 

y CO2 por encima de 720 ºC. Esto ocasiona que existan equilibrios simultáneos entre la 

oxidación – captura de CO y la descomposición de Li2CO3.  

 
Figura V.22. Análisis termogravimétricos isotérmicos a 800 ºC del Li2MnO3 variando la 

presión parcial inicial de CO2 (0, 0.03, 0.05 y 0.10) con PCO=0.05. Recuadro 

interior: Ampliación de la pérdida de masa durante los primeros 8 minutos. 

El proceso de oxidación – captura de CO depende de la formación de vacancias 

aniónicas y de la difusión de O2– a la superficie y debido a que esto produce una capa de 

carbonatos sobre la superficie, la captura volumétrica es más lenta con el paso del tiempo. 

Por lo que, a tiempos prolongados la desorción de CO2 es el proceso predominante. Si bien, 

 
* Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura IV.23 (d)]. 
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esto ocasiona que la superficie se encuentre nuevamente disponible, la cantidad de oxigeno 

en el material es insuficiente para continuar oxidando CO a CO2, para ser quimisorbido como 

carbonato de litio. Es importante aclarar, que al cabo de 5 horas (a 800 ºC en CO diluido al 

5% en N2) el porcentaje en masa regresa a su punto inicial (100 %m/m), que no significa que 

todo el Li2CO3 se haya descompuesto, pues se debe de considerar que hay pérdida de masa 

por la oxidación de CO a CO2 como consecuencia de la reacción con los iones O2– 

superficiales del material. Sin embargo, de prolongar el tiempo de reacción, se espera la 

descomposición total del Li2CO3. 

 

Al analizar las isotermas obtenidas para PCO2= 0.03 y 0.05 se observa el mismo 

comportamiento en todo el intervalo de tiempo, con una captura estable de  

15.8 y 15.1 %m/m*, respectivamente, a partir de los 100 minutos; lo que implica que el 

material se encuentra en equilibrio con los procesos de oxidación – captura de CO y de 

adsorción – desorción de CO2. En cambio, cuando se incrementa la presión parcial de CO2 a 

0.10, el proceso de captura ocurre en todo el intervalo de tiempo hasta 17.1 %m/m†, un 

incremento en masa mayor con respecto a menores presiones parciales de dióxido de 

carbono. Esto se debe a que el incremento de la presión parcial de CO2 desplaza el equilibrio 

de descomposición de carbonato de litio en dirección de la formación de éste. Por lo que, al 

ocurrir el proceso de oxidación – captura de CO, el CO2 formado o el CO2 del medio son 

quimisorbidos; lo que produce un incremento en masa progresivo. Permitiendo que la captura 

de CO sea desplazada a mayor temperatura por efecto de la presión parcial de CO2. 

 

En la figura V.23 se muestran las isotermas normalizadas en función del mínimo de 

masa presentado para cada isoterma. Esta normalización se realizó con el objetivo de 

cuantificar adecuadamente el porcentaje de captura del material en las diferentes condiciones 

de temperatura y presión parcial de dióxido de carbono, con una presión parcial constante de 

 
* Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura V.23 (d)]. 
† Estos porcentajes se calcularon, a través de la normalización de las isotermas, considerando el porcentaje 
mínimo en masa, asociada a la activación de la superficie [figura V.23 (d)]. 
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monóxido de carbono de 0.05, balanceadas en nitrógeno. Los porcentajes de captura 

reportados para las respectivas isotermas son los identificados a través de estas gráficas. 

 
Figura V.23. Análisis termogravimétricos isotérmicos normalizados del Li2MnO3 variando 

la presión parcial inicial de CO2 (0, 0.03, 0.05 y 0.10) con PCO=0.05, 

balanceados en N2, a: (a) 650 ºC, (b) 675 ºC, (c) 700 ºC y (d) 800 ºC. 

Al comparar el comportamiento de las isotermas para cada condición de presión 

parcial inicial de CO2, se observa que en un flujo de CO/N2 la captura es mayor a 650 ºC con 

respecto a 675 ºC en donde se observa una captura estable y en equilibrio entre la  

oxidación – captura de CO y la sorción – desorción de CO y CO2. Por encima de esta 

temperatura si bien ocurre la captura de CO, ésta es menor y a tiempos prolongados se 

favorece la desorción de CO2 por la descomposición del Li2CO3. En los casos que se adiciona 

CO2, se observa que con el incremento de la temperatura la captura incrementa, lo que 
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implica que la presión parcial de CO2 desplaza a mayores temperaturas el proceso de 

oxidación – captura de CO al desplazar la descomposición de Li2CO3 a mayores 

temperaturas. Es importante mencionar que para todos los casos la captura de CO y/o CO2, 

ésta es mayor en la isoterma realizada a la temperatura previa de la que presenta una captura 

estable como consecuencia de que el sistema se encuentre en equilibrio. En el caso del estudio 

realizado con una PCO2= 0.1 y PCO = 0.05 la captura continúa aumentando con el incremento 

de la temperatura y no se prosiguió a estudiar este efecto a temperaturas superiores, pues 

queda evidenciado que el incremento de la presión parcial de CO2 disminuye la captura de 

CO a bajas temperaturas, al competir por los sitios activos necesarios para la activación 

continua de la superficie. Sin embargo, el incremento de la presión parcial de CO2 favorece 

el proceso de captura de CO a mayor temperatura al desplazar el equilibrio de 

descomposición de Li2CO3 hacia la formación de éste, a mayores temperaturas. 

 

En la tabla V.3 se compara la captura máxima de CO y/o CO2 en función de la 

temperatura para las diferentes composiciones del flujo de alimentación. Los resultados 

obtenidos muestran que, cuando no se administra CO2, la captura máxima de CO es mayor a 

650 ºC que a temperaturas superiores. Esto se debe a que a temperaturas superiores el sistema 

se encuentra en equilibrio entre la oxidación – captura de CO y la desorción de CO2 por la 

descomposición de Li2CO3. Al adicionar una presión parcial de CO2 de 0.03 y 0.05 la captura 

incrementa con aumento de la temperatura siendo mayor a 700 ºC, con respecto a la 

observada a 800 ºC. Este fenómeno igual se atribuye a que, a temperaturas menores de  

800 ºC, el equilibrio entre la oxidación – captura de CO y la desorción de CO2 se encuentra 

favorecido en dirección de la captura. Sin embargo, la captura presentada a 700 ºC con  

PCO2= 0.03 y 0.05 son 17.2 y 16.7 %m/m, respectivamente; las cuales, son 13.7 y 17.4 % 

menores, con respecto a la captura observada a 650 ºC (20.0 %m/m) para un flujo de CO/N2. 
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Tabla V.3. Captura de CO y/o CO2 máxima a diferentes temperaturas en diferentes presiones 
parciales de CO2 para el Li2MnO3 en una presión parcial de CO de 0.05. 

Presión 

parcial de 

CO2 

Captura de CO y/o CO2 

(% mCO/mMaterial) a: 

650 ºC 675 ºC 700 ºC 800 ºC 

0 20.0 17.9 16.1 12.3 

0.03 13.1 15.3 17.2 15.8 

0.05 11.4 13.8 16.7 15.1 

0.10 11.7 12.0 14.7 17.1 

 

Cuando la presión parcial de CO2 es de 0.1, el doble de la presión parcial de CO, la 

captura de CO incrementa con el aumento de la temperatura hasta 17.1 %m/m a 800 ºC. Este 

valor de captura es cercano al valor de la captura obtenido a 650 ºC para un flujo de CO/N2. 

Lo que implica que, la adición de CO2 favorece el proceso de oxidación – captura de CO a 

mayor temperatura; mientras que a baja temperatura disminuye su eficiencia, pues el CO y 

el CO2 se encuentran en competencia por los sitios activos en superficie. Recordando que 

estos sitios activos son necesarios para llevar a cabo la activación de la superficie por la 

reacción entre el material y el CO, produciendo CO2 y reduciendo los iones Mn4+ del 

Li2MnO3 a Mn3+ y Mn2+, dando lugar a la formación de LiMnO2 y MnO, respectivamente. 

 

Con base en estos resultados, se identifica que adicionar CO2 al flujo de gas reactivo 

(CO) disminuye la captura de esta especie y el proceso es desplazado a mayor temperatura 

estabilizado por la modificación del equilibrio de desorción de CO2. Además, la presión 

necesaria de CO2 debe ser lo suficientemente alta (al menos el doble de la presión parcial de 

CO) para afectar favorablemente la captura de CO y/o CO2 a mayores temperaturas y 

presentar rendimientos similares a los de un flujo de CO y N2.  

 

Cabe destacar que, dado el alcance de los experimentos realizados, en procesos donde 

se adiciona CO2 no es posible determinar si se captura el dióxido de carbono producto de la 

oxidación de CO o si se captura el CO2 que se suministra al flujo del gas reactivo. Sin 

embargo, sí se demuestra que el CO es oxidado a CO2, y esta reacción es fundamental para 
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llevar a cabo la captura de CO2 (producto de la oxidación de CO o presente en el flujo de 

alimentación), por lo que la cantidad de CO en el flujo de salida debe de ser menor al flujo 

de entrada. 

 

V.6. Estudio cinético del proceso de oxidación – captura de CO 
 

En la literatura se encuentra reportado el estudio cinético del proceso de captura de CO2 para 

diferentes materiales cerámicos, tales son los casos de NaCoO2, Li6CoO4, Li2CuO2, Li4SiO4, 

Li5FeO4 y Li2O. Todos estos estudios se realizaron a partir de las isotermas de captura 

obtenidas, y utilizando diferentes modelos cinéticos de orden cero, de primer orden, de 

segundo orden o bien modelos de difusión en materiales sólidos. 81,82,85,86,100,105 

 

Los coeficientes de rapidez aparente de reacción (kap) para el proceso global de  

oxidación – captura de CO corresponden al ajuste lineal de una modificación del modelo 

llamado “Jander–Zhang modificado” como se describe más adelante. Estos valores se 

calcularon a partir de las isotermas normalizadas generadas de los diferentes experimentos 

termogravimétricos a una presión parcial de CO constante de 0.05 y a presiones parciales de 

CO2 de cero, 0.03, 0.05 y 0.10 (figuras V.7, V.16 y V.23). Las isotermas obtenidos presentan 

una tendencia similar a la esperada por el modelo cinético propuesto por Qi Zhang et al. 

(2017)81, conocido como modelo de difusión de Jander–Zhang modificado (ecuación V.11). 

En el cual, el coeficiente alfa (α) se relaciona con el porcentaje de formación de Li2CO3, a 

través de la ganancia de masa por la captura de CO2 y el máximo de captura de CO2 esperado 

(ecuación V.12). 

(1 − (1 − 𝑍𝛼)4/8)8 = 𝑘[𝑝)1!]
+𝑡                      Ecuación V.11 

𝛼 = =-9=.
=.

∙
7)*!+,(&
7'(!

                                Ecuación V.12 

Donde, α es la conversión del Li2MnO3 en función del tiempo (t), Z representa la 

proporción de Li2CO3 en los productos, k es el coeficiente de rapidez de reacción a una 

temperatura determinada, 𝑝)1! es la presión parcial de CO2, n es el parámetro cinético 

relacionado con el equiibrio de solubilidad del CO2 en el material, Wt es la masa en función 
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del tiempo, W0 es la masa inicial, 𝑀6/!7+1& es la masa molar del manganito de dos litios o 

de dilitio y 𝑀)1! es la masa molar del dióxido de carbono. 

 

En este trabajo se modificó el modelo propuesto por Qi Zhang et al. (2017), debido a 

que el coeficiente alfa (α) está diseñado para la quimisorción de CO2, bajo la consideración 

de que todo el incremento de masa se asocia con la adsorción de esta especie. Sin embargo, 

en el caso del proceso de oxidación – captura de CO, el incremento en masa sólo se encuentra 

asociado con la captura de CO. Por lo que, se establece el coeficiente alfa (𝛼4) en función de 

la captura máxima de CO que pueda presentar el material, esto al sustituir la masa molar del 

CO2 por la del CO (ecuación V.13). 

𝛼4 =
=-9=.
=.

∙
7)*!+,(&

7'(
                               Ecuación V.13 

El modelo de Jander – Zhang modificado considera el efecto de la presión parcial de 

CO2, en el fenómeno de adsorción de esta especie. Por ello, es preciso realizar la misma 

consideración cuando la especie que se adsorbe es CO (ecuación V.14). Sin embargo, debido 

a que la presión parcial de CO es constante y el coeficiente “n”, también; este término se 

introduce dentro del valor del coeficiente de rapidez de reacción, dando lugar a un coeficiente 

de rapidez aparente de reacción (ecuación V.15). 

(1 − (1 − 𝑍𝛼4)4/8)8 = 𝑘[𝑝)1]+𝑡                      Ecuación V.14 

𝑘;> = 𝑘[𝑝)1]+                                   Ecuación V.15 

Finalmente, la modificación al modelo de Jander – Zhang modificado se expresa en 

la ecuación V.16; donde, α es la conversión del Li2MnO3 en función del tiempo (t), Z 

representa la proporción de Li2CO3 en los productos, kap es el coeficiente de rapidez aparente 

de reacción a una temperatura determinada. A partir del ajuste lineal de esta ecuación se 

calcularon los valores de los coeficientes de rapidez aparente de reacción (kap) para el proceso 

de oxidación – captura de CO. 

(1 − (1 − 𝑍𝛼4)4/8)8 = 𝑘;>𝑡                        Ecuación V.16 
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El parámetro Z se relaciona con el porcentaje en mol de Li2CO3 con respecto a los 

productos esperados para cada temperatura. Este parámetro se calcula a través de los 

coeficientes estequiométricos de las reacciones químicas propuestas a partir de los productos 

observados por difracción de rayos X (ecuación V.17); donde nLi2CO3  es el coeficiente 

estequiométrico para el carbonato de litio y nT es la suma total de todos los coeficientes 

etequiométricos de los productos. En el caso del proceso de oxidación – captura de CO para 

el Li2MnO3, en el intervalo de temperatura del estudio, se presentan dos valores para este 

parámetro Z=0.42 y 0.5, de acuerdo con las ecuaciones V.18 y V.19. 

Z=
nLi2CO3 formados

nT formados
                                    Ecuación V.17 

𝐿𝑖!𝑀𝑛𝑂8	(') +
4
!
𝐶𝑂	(;0') 	→

4
!
𝐿𝑖𝑀𝑛𝑂!	(') +

8
&
𝐿𝑖!𝐶𝑂8	(') +

4
!
𝑀𝑛𝑂(')   Ecuación V.18 

𝐿𝑖!𝑀𝑛𝑂8	(') + 𝐶𝑂	(;0') 	→ 𝑀𝑛𝑂(') + 𝐿𝑖!𝐶𝑂8	(')          Ecuación V.19 

Es importante mencionar que, los datos obtenidos en las isotermas de  

575, 600 y 625 ºC tratadas con CO, diluido al 5% en N2, se segmentaron al intervalo de 

tiempo en el cual se observa un segundo proceso de ganancia de masa atribuido al proceso 

de difusión de Li2CO3. Asimismo, se excluye la isoterma a 550 ºC por no observarse este 

segundo proceso. Debido a que el modelo propuesto es basado en la descomposición del 

material inicial (Li2MnO3) por la formación Li2CO3 que provoca la ganancia de masa, al 

observarse una pérdida de masa en la isoterma de 700 ºC, los datos de ésta se segmentaron 

hasta el valor de la masa máxima. En cuanto a las isotermas realizadas con la adición de CO2, 

los datos obtenidos no fueron segmentados, debido a que el comportamiento de la isoterma 

corresponde al modelo implementado en todo el intervalo de tiempo.  

 

En la tabla V.4 se presentan los coeficientes de rapidez de reacción aparente para el 

proceso global de oxidación – captura de CO, a las diferentes condiciones de presión parcial 

de CO2 en función de la temperatura. La tendencia de los valores calculados para los 

coeficientes de velocidad es aumentar con el incremento de la temperatura; esto implica que 

a mayor temperatura el proceso de oxidación – captura de CO ocurre cinéticamente más 

rápido. Particularmente, a 700 ºC sin una presión parcial de CO2 inicial, el coeficiente de 
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rapidez aparente de reacción disminuye con respecto al calculado a 675 ºC. Esto se atribuye 

a que, en esta temperatura se presenta la descomposición del carbonato de litio (fenómeno 

observado en la isoterma como una pérdida de masa posterior a la captura). Al involucrarse 

la descomposición de esta especie química la ganancia en masa es menor con respecto a 

temperaturas inferiores en donde no se presenta este fenómeno. Como consecuencia de que, 

el cálculo de kap es función de la masa ganada en el proceso, cuando se presenta la 

descomposición del Li2CO3 el coeficiente de rapidez global de reacción disminuye, 

aparentemente. 

Tabla V.4. Coeficientes de rapidez aparente en función de la temperatura para el proceso de 
oxidación captura en diferentes presiones parciales de CO2 para el Li2MnO3 en una presión 
parcial de CO de 0.05. 

Temperatura 

(ºC) 

Coeficientes de 

rapidez para  

PCO = 0.05 

(s-1) 

Coeficientes de rapidez para PCO = 0.05 y: 

PCO2= 0.03 

(s-1) 

PCO2= 0.05 

(s-1) 

PCO2= 0.10 

(s-1) 

550   1.0191 x 10-9  

575 4.2207 x 10-9  1.9446 x 10-9  

600 9.4462 x 10-9  4.7997 x 10-9  

625 5.3968 x 10-8  1.7192 x 10-8  

650 3.4532 x 10-7 3.9879 x 10-8 2.2846 x 10-8 2.5095 x 10-8 

675 6.9121 x 10-7 6.2147 x 10-8 4.4368 x 10-8 3.4633 x 10-8 

700 3.8260 x 10-7 1.5878 x 10-7 1.3755 x 10-7 8.5066 x 10-8 

750   2.0512 x 10-7  

800  3.7011 x 10-7 3.3218 x 10-7 2.6366 x 10-7 

 

Al comparar los coeficientes de rapidez aparente de reacción (kap) calculados, se 

observa que para todos los casos el proceso es cinéticamente más rápido cuanto menor sea la 

presión parcial de CO2 en el medio de reacción. Esto puede deberse a la saturación u 

obstrucción de los sitios activos de la superficie necesarios para la activación de ésta (debida 

a la reacción entre la superficie del Li2MnO3 y el CO para generar CO2). 
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Posteriormente, a partir de los valores de kap calculados, se realizó el ajuste lineal con 

la ecuación de Eyring (ecuación V.20 y V.21) para calcular la entalpía de reacción para el 

proceso de oxidación – captura de CO en las condiciones antes descritas; en donde, k es el 

coeficiente de rapidez aparente de reacción, T es la temperatura, kB es la constante de 

Boltzman, R es la constante de gas ideal, h es la constante de Planck, ∆H≠ es el cambio en la 

entalpía de activación y ∆S≠ es el cambio de la entropía de activación. 

𝑘	 = 	 ?/	@
A
∙ 𝑒9B

∆20
D@5 E ∙ 𝑒B

∆F0
D5 E                     Ecuación V.20 

𝐿𝑛	 ?
@
	= 	− ∆20

D
∙ Z4

@
[ + 𝐿𝑛 Z?/	

A
[ + ∆F0

D
                  Ecuación V.21 

En la figura V.24 se presentan las gráficas del logaritmo natural del cociente de los 

coeficientes de rapidez y la temperatura, en función del inverso de la temperatura. La 

regresión lineal generada corresponde con la ecuación V.21 y permite calcular los valores 

del cambio en la entalpía de activación (∆H≠), del cambio en la entropía de activación (∆S≠) 

y el coeficiente de correlación de la regresión lineal (R2). A partir de la pendiente de la 

ecuación de la recta se calcula ∆H≠ y de la ordenada al origen ∆S≠. Cabe destacar que, si bien 

la ordenada al origen se puede calcular gráficamente por extrapolación al origen; el cálculo 

aritmético de ésta, depende exclusivamente de los valores del coeficiente de rapidez de 

reacción y de la temperatura; por lo que, los parámetros de ∆H≠ y ∆S≠ solamente son válidos 

en el intervalo de temperatura en el que se calcularon los coeficientes de rapidez de 

reacción.168,169 Como mencionan D. Sarkar et al. (1993)168 y Gábor Lente et al. (2005)169 el 

cálculo de ∆S≠ a partir de la ordenada al origen es confiable y válido para el intervalo de 

temperatura en el que se determinan los coeficientes de rapidez de reacción, o bien, a través 

de la linealización descrita en la ecuación V.22, en donde la pendiente está relacionada con 

el cambio en la entropía de activación y la ordenada al origen con el cambio en la entalpía de 

activación. 

𝑇 ∙ 𝐿𝑛	 ?
@
	= 	𝑇 ∙ Z𝐿𝑛 Z?/	

A
[ + ∆F0

D
[ − ∆20

D
                 Ecuación V.22 
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Figura V.24. Linealización de la ecuación de Eyring para el cálculo de ∆H≠ y ∆S≠ por 

regresión lineal, para el Li2MnO3 en diferentes condiciones de presión parcial 

inicial de CO2 [ a) 0, b) 0.03, c) 0.05 y d) 0.10] con PCO=0.05. 

En la tabla V.5 se reportan los valores de ∆H≠ y ∆S≠ calculados. Al comparar los 

valores del cambio en la entalpía de activación se encuentra que, el proceso es menos 

dependiente de la temperatura (valores menores de ∆H≠) con el aumento de la presión parcial 

de CO2. Asimismo, el ∆S≠ del proceso disminuye con el aumento de la presión parcial de 

CO2, que se refiere a la disminución de microestados probables entre los reactivos y el 

complejo activado*, lo que se puede asociar a una disminución en la molecularidad entre 

reactivos y el estado de transición.168,169  

 

 
* El complejo activado se refiere al intermediario necesario para la formación de reactivos (Li2CO3 y MnO) a 
partir de los reactivos (Li2MnO3 y CO), también se conoce como estado de transición. 
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Tabla V.5. Valores de ∆H≠ y ∆S≠ para el proceso de oxidación – captura de CO en el Li2MnO3 
a diferentes presiones parciales de CO2 con presión parcial de CO de 0.05. 

Parámetro termodinámico 

Condiciones  

PCO = 0.05 
PCO = 0.05 

PCO2= 0.03 

PCO = 0.05 

PCO2= 0.05 

PCO = 0.05 

PCO2= 0.10 

∆H≠ (kJ/mol) 172.7 ± 0.4 98.4 ± 0.4 85.0 ± 0.4 63.0 ± 0.3 

∆S≠ (J/mol) -112.8 ± 14.8 -242.3 ± 17.1 -266.9 ± 8.4 -299.7 ± 10.5 

 

A partir de los valores calculados del cambio en la entalpía y la entropía de activación 

se puede calcular el cambio en la energía libre de Gibbs de activación (∆G≠) en función de la 

temperatura (ecuación V.23).  

∆𝐺G = ∆𝐻G − 𝑇∆𝑆G                              Ecuación V.23 

En la tabla V.6 se muestran los valores de ∆G≠ calculados a 550, 575, 600, 625, 650, 

675 y 700 ºC para el proceso de oxidación – captura de CO en el Li2MnO3 a diferentes 

condiciones de presión parcial de CO2. Los cálculos realizados muestran que el ∆G≠ 

incrementa con la temperatura, lo cual se debe a que la formación del complejo activado es 

un fenómeno endotérmico (valores positivos de ∆H≠) desfavorecido por la entropía (valores 

negativos de ∆S≠). Este potencial termodinámico se puede relacionar con la energía de 

activación (Ea), descrita por Arrhenius, a través de la ecuación V.24.170  

𝐸; = (1 − ∆𝑛)𝑅𝑇 + 𝑅𝑇! b H
H@
Z	− ∆I0

D@
[c                 Ecuación V.24 

Al derivar parcialmente la ecuación V.23 con respecto a la temperatura, considerando 

que ∆H≠ y ∆S≠ son constantes, y sustituyendo en la ecuación V.24 se obtiene la  

ecuación V.25  

𝐸; = (1 − ∆𝑛)𝑅𝑇 + ∆𝐻G                            Ecuación V.25 

En las expresiones anteriores ∆n toma el valor de -1, esto de suponer que el estado de 

transición es una especie sólida, en donde el CO o el CO2 en fase gas reaccionaron con el 

material sólido Li2MnO3 (ecuación V.26); siendo así que, la diferencia en mol de las especies 
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en fase gas involucradas sea de -1. Por lo cual, se deduce que al aumentar la temperatura se 

requiere de mayor energía de activación para llevar a cabo la formación del complejo 

activado. 

 𝐿𝑖!𝑀𝑛𝑂8	(') + 𝐶𝑂	($) ⇄ [𝐿𝑖!𝑀𝑛𝑂8 − 𝐶𝑂](')G            Ecuación V.26 

Tabla V.6. ∆G≠ en función de la temperatura para la oxidación – captura de CO a diferentes 
presiones parciales de CO2 para el Li2MnO3 a una presión parcial de CO de 0.05. 

Temperatura (ºC) 

∆G≠ (kJ/mol) 

PCO = 0.05 
PCO = 0.05 

PCO2= 0.03 

PCO = 0.05 

PCO2= 0.05 

PCO = 0.05 

PCO2= 0.10 

550 265.6 ± 12.2 297.9 ± 14.1 304.7 ± 6.9 309.7 ± 8.7 

575 268.4 ± 12.6 304.0 ± 14.5 311.4 ± 7.1 317.2 ± 8.9 

600 271.2 ± 12.9 310.0 ± 15.0 318.1 ± 7.3 324.7 ± 9.2 

625 274.0 ± 13.3 316.1 ± 15.4 324.8 ± 7.6 332.2 ± 9.5 

650 276.8 ± 13.7 322.1 ± 15.8 331.4 ± 7.8 339.7 ± 9.7 

675 279.7 ± 14.0 328.2 ± 16.2 338.1 ± 8.0 347.2 ± 10.0 

700 282.5 ± 14.4 334.3 ± 16.7 344.8 ± 8.2 354.7 ± 10.2 

 

Al evaluar el efecto de la presión parcial de CO2 en el ∆𝐺G (ver tabla V.6) se observa 

que, en el intervalo de 550 a 700 ºC, el incremento de la presión parcial de CO2 aumenta el 

valor del ∆𝐺G. Sin embargo, la energía de activación disminuye, como una consecuencia de 

que el valor de ∆𝐻G decrece con el incremento de la presión parcial de CO2 (ver tabla V.5 y  

ecuación V.25). El incremento de los valores ∆G≠ con el aumento de la temperatura y de la 

presión parcial de CO2, a pesar de la disminución en el valor de ∆H≠ (que sugiere una menor 

dependencia de la temperatura), indica que el proceso de oxidación – captura de CO es 

fuertemente dependiente de la entropía de activación (valores más negativos de ∆S≠). Por lo 

que, incrementar la presión parcial de CO2 (especie reactiva a la superficie del material 

cerámico) provoca una disminución en la entropía del estado de transición. Esto se puede 

deber a que, en una atmosfera de CO esta especie reacciona con la superficie del material 

para producir CO2; el cual puede ser desorbido de la superficie o reaccionar con la misma 
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para producir Li2CO3. Durante este proceso se forman vacancias aniónicas que desestabilizan 

la estructura del cerámico y permiten la difusión de Li1+ y O2–, incrementando la entropía del 

sistema (mayor número de microestados o mayor desorden). En cambio, cuando se adiciona 

CO2 al medio de reacción, éste puede modificar el equilibrio de adsorción – desorción del 

CO2 producido (por la reacción entre el CO y la superficie del Li2MnO3) hacia la adsorción 

de este gas para ser quimisorbido como carbonato de litio. Sin embargo, de forma alternativa, 

una vez que la superficie reaccionó por primera vez con el CO, el CO2 se encuentra en 

competencia con el CO por los sitios activos, provocando que la superficie no reaccione 

continuamente con el CO. En cualquiera de las dos situaciones, se disminuye la formación 

de vacancias aniónicas, lo que provoca que la estructura no se desestabilice igual que en una 

atmosfera de CO. Consecuentemente, hay una disminución en la difusión de los iones Li1+ y 

O2–, disminuyendo la entropía del sistema (menor número de microestados o menor 

desorden). 

 

Además, el ∆𝐺G  se encuentra estrechamente relacionado con la constante de 

equilibrio entre los reactivos y el estado de transición (𝐾JG). De tal forma que, si el valor de 

∆G≠ incrementa con el aumento de la presión parcial de CO2, el valor de la constante de 

equilibrio de formación disminuye (ecuación V.27). Esto implica que la cantidad del 

producto final disminuye. Hay que notar que el valor de ∆G≠ crece linealmente con el 

aumento de la temperatura y el valor de 𝐾JG incrementa exponencialmente. Por lo que, al 

elevar la temperatura se favorece la formación del complejo activado. Esto es congruente con 

los datos obtenidos de los análisis isotérmicos, en los que se observa que al adicionar CO2 al 

medio de reacción se requieren de temperaturas más elevadas para obtener porcentajes de 

captura similares a los obtenidos en un flujo de CO diluido al 5% en nitrógeno. 

𝐾JG = 𝑅𝑇𝑒9∆I0/D@                                Ecuación V.27 

Con base en los resultados obtenidos se deduce que el proceso global de  

oxidación – captura de CO es cinéticamente más lento con el incremento de la presión parcial 

de CO2. Si bien el mecanismo de oxidación – captura de CO, involucra varias etapas como: 

la adsorción de CO, la oxidación de esta especie a CO2, la desorción de CO2 y/o su captura 

como Li2CO3; el modelo cinético utilizado se limita a calcular el coeficiente de rapidez 
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aparente de reacción a través de la ganancia de masa. Por lo que, se atribuye el valor de kap 

al proceso global de oxidación – captura de CO. Es importante mencionar que se espera que 

la etapa más lenta del proceso sea la captura de CO2 como carbonato de litio, ya que ésta se 

encuentra limitada por la difusión de Li1+ y O2–.     

 

Además, el incremento en la presión parcial de CO2 desplaza el proceso a mayor 

temperatura, a la vez que incrementa la energía de activación necesaria, lo que disminuye la 

eficiencia global del proceso. Es así como se identifica que la presencia de CO2 es 

considerada un inhibidor del proceso de oxidación – captura de CO, entre 575 y 700 ºC, al 

competir por los sitios de fisisorción (primera etapa esencial de la quimisorción) necesarios 

para la activación de la superficie y la subsecuente quimisorción. Esto se debe a que el CO 

en una primera etapa se debe adsorber físicamente en la superficie del material; mientras 

ocurre la fisisorción, y dependiendo de las propiedades de la superficie, se da lugar a la 

quimisorción de CO. Si bien el proceso de adsorción física no necesariamente es distinguible 

durante la quimisorción, diferentes autores indican que es una etapa necesaria para la 

adsorción química.109,111,171–173 Si el CO2 se adsorbe en la superficie, el CO no se puede 

adsorber químicamente sobre la superficie. Por lo tanto, el gas de CO no reacciona con la 

superficie para formar las vacancias aniónicas y la reducción del Mn4+ a Mn3+ y Mn2+, que 

en conjunto permiten la difusión de los iones Li1+ y O2–, ocasionando que la captura de CO 

y/o CO2 disminuya drásticamente.   

 

V.7. Ciclabilidad del Li2MnO3 en la oxidación – captura de CO 
 

Una de las propiedades que caracteriza a los cerámicos alcalinos como materiales captores 

de gases a altas temperatura es su capacidad de ser regenerados a través de un tratamiento 

térmico. El Li2MnO3 presenta propiedades interesantes en el proceso de  

oxidación – captura de CO que involucra la reducción del manganito de dilitio (Li2MnO3) 

hasta óxido de manganeso II (MnO), uno de los precursores utilizado para su síntesis, y 

carbonato de litio (Li2CO3); por lo que, es de interés determinar si el material se regenera por 

efecto de la temperatura en presencia de oxígeno.  
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Con el objetivo de determinar la regeneración y ciclabilidad del Li2MnO3, se trató al 

manganito de dos litios o de dilitio (Li2MnO3) con un flujo de CO (al 5 % en N2) a 675 ºC 

durante 2.5 horas, condiciones en las que se presenta la constante aparente de rapidez de 

reacción más alta (6.91x10-7 s-1) y la mejor eficiencia en la captura de CO (74.8 %) a tiempos 

cortos (90 minutos). Posteriormente, se cambio el flujo a uno de aire sintético (78.3 % de N2 

y 21.7 % de O2) durante un período de 5 h, para oxidar nuevamente al monóxido de 

manganeso y realizar la síntesis del Li2MnO3. El proceso completo se define como un ciclo 

y se realizó el estudio termogravimétrico de la captura de CO en el material durante 10 ciclos. 

 

El análisis por difracción de rayos X de los productos sólidos de un ciclo  

(figura V.25), permite identificar si el material se regenera bajo estas condiciones. Al cabo 

de un ciclo se identifica la formación del Li2MnO3 (ficha 01-081-1953) y de la fase 

secundaria de LiMnO2 (ficha 01-075-8605), además se observa la presencia de Mn3O4 (fichas 

96-810-3497 y 96-154-1184). Esto indica que el material se regenera bajo estas condiciones; 

sin embargo, es necesario incrementar el tiempo de calcinación en una atmósfera de aire para 

dar lugar a la regeneración total. 

 
Figura V.25. Patrón de difracción de rayos X del producto del Li2MnO3 tratado a 675 ºC 

durante 2.5 h con CO (al 5% en N2) y; posteriormente, con aire sintético 

durante 5 h. 
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El análisis termogravimétrico del proceso de 10 ciclos (figura V.26) muestra que, en 

las condiciones seleccionadas, la eficiencia del primer ciclo es del 80% y aumenta 

ligeramente para el segundo ciclo a 82%. Este incremento en la eficiencia se asocia con que 

la difusión de Li1+ y O2– se favorece por la presencia de iones Mn3+ en la estructura del 

Li2MnO3, como consecuencia de una oxidación incompleta evidenciada por la presencia de 

Mn3O4 (Mn3+/Mn2+) en el patrón de difracción después de un ciclo.  

 
Figura V.26. Análisis termogravimétrico de 10 ciclos de oxidación – captura de CO en el 

Li2MnO3, 675 ºC. Cada ciclo consta de dos etapas: (1) 2.5 h en CO (al 5% en 

N2) y (2) 5 h en aire sintético. 

La subsecuente disminución en la eficiencia de ~3%, desde el tercer ciclo hasta el 

sexto ciclo, se asocia con que el tiempo de calcinación para la regeneración de la fase 

cristalina no es el suficiente. Esto ocasiona que para los siguientes ciclos de  

oxidación – captura de CO, la presencia de carbonato de litio disminuya la oxidación del CO, 

al disminuir el número de sitios activos del Li2MnO3 y limitando el proceso a la difusión de 

Li1+ y O2–. Además, se debe de considerar que el tiempo de oxidación no es el suficiente para 

oxidar completamente los iones Mn2+ en el monóxido de manganeso (MnO) a iones Mn4+ 

(Li2MnO3), evidenciado por la formación de LiMnO2 (Mn3+) y Mn3O4 (Mn3+/Mn2+). Esta 
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deficiencia de oxígenos en el material después de varios ciclos debe ser la principal causa de 

la disminución en la captura de CO. Si disminuye la cantidad de oxígenos disponibles en el 

material, también disminuye la cantidad de CO2 que se forma por la reacción entre el CO y 

los iones O2– superficiales, reduciendo la captura del CO2 producido en forma de Li2CO3.  

 

Posterior al sexto ciclo, la eficiencia disminuye desde el 73 % para el séptimo ciclo y 

hasta el 57 % para el décimo ciclo. En estos ciclos se observa que durante la etapa de 

desorción la disminución en masa es mucho menor, lo que se puede deber a que el material 

no desorbe, en su totalidad, el CO2 proveniente del Li2CO3 (formado durante la etapa de 

oxidación – captura de CO). Esto ocasiona que el material, Li2MnO3, no se regenere en la 

misma proporción durante estos ciclos con respecto a los primeros, como se observa en el 

patrón de difracción de rayos X de los productos sólidos después de 10 ciclos, mostrado en 

la figura V.27. Cabe destacar que no se observa la presencia de Li2CO3 por difracción de 

rayos X, debido a que la cantidad residual de esta especie debe de ser menor al límite de 

detección de la técnica (que es del 5% en masa).  

 

En la figura V.27 se identificaron las fases cristalinas del Li2MnO3, LiMnO2 y Mn3O4, 

las mismas especies químicas que se identificaron después de un ciclo (figura V.25). Sin 

embargo, al comparar las intensidades relativas de ambos, se observa que después de  

10 ciclos, las señales asociadas al Li2MnO3 disminuyen, a la vez que las del LiMnO2 

incrementan. Lo que significa que bajo estas condiciones el material no se regenera 

completamente al cabo de varios ciclos de trabajo y es necesario incrementar el tiempo de 

calcinación en aire para la regeneración de la fase cristalina. Esto asociado a que el Li2CO3 

no se descompone completamente para formar Li2O que reaccionaría con Mn3O4, o con 

LiMnO2, y oxígeno para formar Li2MnO3. 
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Figura V.27. Patrón de difracción de rayos X del producto de Li2MnO3 después de 10 ciclos 

a 675 ºC, de una etapa de 2 h en CO (al 5% en N2) y; posteriormente, una etapa 

de 5 h en aire sintético. 

El composito formado después de 10 ciclos de oxidación – captura de CO se analizó 

por microscopia electrónica de barrido, con la que se obtuvieron las imágenes en modo 

COMPO con una diferencia de potencial de 10 kV, mostradas en la figura V.28. En éstas se 

observa la formación de partículas pequeñas (<1 µm) en la superficie de partículas más 

grandes. La diferencia en el contraste obtenida por electrones dispersados muestra que las 

partículas depositadas presentan una composición diferente, producto de un cambio en la 

diferencia del número atómico (�̅�), con valores de 6.00, 9.20, 11.00 y 15.29 para el Li2CO3, 

Li2MnO3, LiMnO2 y Mn3O4, respectivamente. En consecuencia, el coeficiente de electrones 

retrodispersados (h) es de 0.078, 0.127, 0.152 y 0.203, para las mismas especies químicas. 

Por lo tanto, la fase más brillante corresponde con el Mn3O4 y la fase oscura con el LiMnO2, 

Li2MnO3 y Li2CO3; en orden de tonalidad de claro a oscuro.  
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Figura V.28. Micrografías obtenidas a 10 kV del producto de Li2MnO3 después de 10 ciclos 

a: (a) 2 500 aumentos y en escala de 10 µm (b) 5 000 aumentos y en escala de 

1 µm. 

La formación de Mn3O4 y LiMnO2 durante la etapa de regeneración en aire sintético, 

aunado a la descomposición incompleta de Li2CO3, disminuye la eficiencia del siguiente 

ciclo durante la etapa de oxidación – captura de CO del Li2MnO3, que se refleja en una 

disminución del porcentaje de masa ganado en los últimos ciclos del análisis 

termogravimétrico. Por lo anterior, con el incremento del número de ciclos es preciso 

incrementar el tiempo de calcinación en presencia de aire, o bien, incrementar la temperatura 

de calcinación. 

 

V.8. Efecto del hidrógeno en el proceso de oxidación–captura de CO 
 

Una vez corroborado que el Li2MnO3 oxida al CO a CO2 y éste es quimisorbido como 

carbonato de litio, se procedió a determinar si el material reacciona con hidrógeno para 

comprobar su viabilidad como material para la separación de CO en una mezcla H2-CO (gas 

de síntesis), ambos diluidos al 5% en nitrógeno. Por consiguiente, se realizaron análisis 

dinámicos termogravimétricos y en un reactor catalítico para evaluar el comportamiento del 

material en este ambiente y la posible generación de productos gaseosos. 

 

(a) (b)
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El análisis termogravimétrico del Li2MnO3 en un flujo de H2 al 5% en N2  

[figura V.29 (a)] muestra 3 etapas de descomposición del material. Con el objetivo de 

determinar las especies químicas involucradas en la descomposición del material, por la 

reacción con hidrógeno a alta temperatura, se trato al Li2MnO3 en una atmósfera de H2 bajo 

las mismas condiciones del análisis dinámico y se procedió a identificar los productos sólidos 

por difracción de rayos X a la temperatura final de cada intervalo en el que se observa una 

pérdida de masa [figura V.29 (b)].  

 

Primeramente, se observa una primera etapa de descomposición que ocurre entre  

350 y 470 ºC, en donde se pierde 1.7 %m/m. Al analizar el patrón de difracción se observa 

únicamente la fase cristalina del Li2MnO3, lo que indica que esta etapa corresponde con una 

pérdida de oxígenos de la superficie del material (como se ha explicado en los estudios 

realizados en apartados anteriores) que reaccionan con el hidrógeno para producir vapor de 

agua a alta temperatura (como se observa y explica más adelante, en la figura V.30). 

Posteriormente, se observa una segunda etapa de descomposición con una pérdida de masa 

de 6.2 %m/m entre 480 y 560 ºC. En los productos identificados por difracción de rayos X 

se encuentra la fase cristalina del LiMnO2 (ficha: 01-075-8605). Por lo que, en este intervalo 

de temperatura ocurre la reducción parcial del Li2MnO3 a LiMnO2 en presencia de hidrógeno. 

Por último, la tercera etapa de descomposición ocurre entre 490 y 725 ºC, en la que se observa 

una pérdida de 13.2 %m/m. Los productos cristalinos identificados por difracción de rayos 

corresponden al MnO (ficha: 01-075-0257) y el Li2O (ficha: 00-012-0254), lo que indica la 

reducción de los iones de manganeso de Mn4+ (Li2MnO3) a Mn3+ (LiMnO2) y, finalmente, a 

Mn2+ (MnO).  
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Figura V.29. (a) Análisis termogravimétrico dinámico del Li2MnO3 en hidrógeno diluido al 

5% en nitrógeno. Las especies indicadas corresponden con las idéntificadas 

por difracción de rayos X (b) Patrones de difracción de rayos X de los 

productos de descomposición a 470, 560 y 725 ºC. El recuadro superior 

izquierdo muestra una ampliación de la señal de difracción del Li2O obtenido 

a 725 ºC.  

Al evaluar la pérdida de masa por la pérdida de oxígenos, se observa que teóricamente 

la pérdida de masa debería ser 0.5 %m/m mayor en ambos casos, con respecto a la que 

presentan experimentalmente. Esto puede ser indicio de la formación de LiOH en la 

superficie del material (especie no identificada por difracción de rayos X), por la reacción 

entre el hidrógeno y los iones O2– en la superficie del material que produce vapor de agua 

que, posiblemente, reaccione con el Li2O para formar LiOH en una cantidad mínima, ya que 

la tendencia observada en el análisis termogravimétrico es la pérdida de masa. Lo cual 

explicaría la baja intensidad relativa del Li2O en los patrones de difracción, además de que, 

el MnO es un material, cuyo arreglo cristalino difracta más los rayos X que el arreglo de 

oxígenos en el Li2O, ya que el tamaño del Li1+ en la estructura no es el suficiente para 

difractar apreciablemente esta radiación electromagnética. Además, destaca que en este 

intervalo de temperatura el material no se reduzca hasta manganeso metálico (Mn0), lo que 
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implica que la descomposición del material se encuentra limitada hasta la formación de MnO, 

fenómeno que comparte con el monóxido de carbono. 

 

Al observar la reducción de la fase cristalina de Li2MnO3 a LiMnO2 se procedió a 

identificar los productos gaseosos que se pudieran formar de la reacción entre hidrógeno y el 

Li2MnO3, para lo cual se realizó un análisis dinámico en el reactor catalítico con un flujo de 

H2 diluido en Argón al 5 % en mol, el flujo de salida se analizó por espectrometría de masas.  

 

En la figura V.30 se observa la formación de agua desde 360 hasta 750 ºC, intervalo 

de temperatura que corresponde con la descomposición del Li2MnO3 observada por 

termogravimetría. Con base en los resultados obtenidos se infiere que el hidrógeno (H2) 

reacciona con la superficie de la fase cristalina del Li2MnO3 para producir agua, al sustraer 

oxígenos de la red cristalina, lo que reduce el estado de oxidación del Mn4+ a Mn3+ y 

finalmente a Mn2+. Asimismo, al reaccionar el Li2MnO3 con el hidrógeno se producen 

hidroxilos en superficie, dando lugar a la formación de LiOH (especie no identificada por 

difracción de rayos X). 

 
Figura V.30. Análisis dinámico del Li2MnO3 en un flujo de hidrógeno diluido al 5% en mol 

en nitrógeno. Se identifica y cuantifica la formación de agua. 
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Por consiguiente, se procedió a identificar en una mezcla H2-CO (ambos diluidos al 

5 % en nitrógeno) si el material Li2MnO3 reacciona preferentemente con CO, en lugar de H2. 

Para lo cual, se realizaron estudios dinámicos analizando por termogravimetría el proceso e 

identificando los productos en fase gas por espectrometría de masas.  

 

En la figura V.31 se muestra comparativamente los análisis termogravimétricos 

dinámicos del Li2MnO3 en una atmósfera de H2 (al 5 %), CO (al 5 %) e H2-CO (ambos al  

5 %). El proceso de activación de la superficie (pérdida de masa de ~1.5 %m/m) se presenta 

en el mismo intervalo de temperatura (300 – 425 ºC) con CO y con una mezcla de H2-CO, 

mientras que en hidrógeno ocurre a mayor temperatura (350 – 470 ºC). Esto indica que el 

material (Li2MnO3) reacciona preferentemente con CO a bajas temperaturas. Sin embargo, 

el comportamiento se modifica a partir de los 470 ºC, en donde se observa que en una mezcla 

de H2-CO el incremento de masa es mayor (al igual que se desplaza a menor temperatura) en 

comparación con una atmósfera de CO diluido. Este fenómeno corresponde con la 

temperatura en la cual se presenta la activación de la superficie del Li2MnO3 en una atmósfera 

de H2 (diluido en N2). En la misma figura se observa que el principio del proceso asociado a 

la captura volumétrica cambia de 625 ºC (en CO) a 580 ºC (en H2-CO), para presentar una 

captura máxima dinámicamente a 670 y 700 ºC en una atmósfera de H2-CO y CO, 

respectivamente. 

 

Dado que, dinámicamente, por encima de 470 ºC se observa ganancia de masa en una 

mezcla de hidrógeno y monóxido de carbono; la presencia de hidrógeno mejora el proceso 

de oxidación – captura de CO por parte del Li2MnO3. Esto se debe a que la superficie del 

material es doblemente activada por las moléculas de H2 y CO. Cabe destacar que la 

formación de agua produce LiOH en la superficie del material, lo que debe incrementar la 

basicidad de la superficie; favoreciendo la reacción entre ésta y el CO y/o CO2 (considerando 

una reacción ácido-base tipo Lux-Flood).30,113,174–176 Es así como, la captura superficial y 

volumétrica ocurren a menor temperatura y el incremento en masa asociado a dichos procesos 

es mayor. 
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Figura V.31. Análisis termograviméticos dinámicos del Li2MnO3 en H2-CO, H2 y CO 

diluidos al 5 % en mol en nitrógeno. Recuadro superior izquierdo: Ampliación 

de la pérdida de masa entre 300 y 550 ºC.  

En la figura V.32 se muestra la formación de agua y CO2 en el intervalo de 

temperatura que se presenta la activación de la superficie del material (caracterizado por una 

pérdida de masa de ~1.5 %m/m). Por encima de 400 y hasta 850 ºC, se observa la formación 

de H2O que corresponde con el consumo de H2, siendo de ~15 %. Asimismo, de  

420 a 510 ºC se consume CO hasta un 40 %; consumo que se mantiene hasta 600 ºC. 

Posteriormente, se presentan dos consumos máximos relativos de CO de 79.1 y 60.2 % a  

610 y 655 ºC, respectivamente. Es importante destacar que a 675 ºC no se aprecia 

dinámicamente consumo de H2; sin embargo, incrementa la producción de CO2 mientras que 

el consumo de CO disminuye. Este fenómeno ocurre a menor temperatura en comparación 

con un proceso dinámico con flujo de CO/Ar; lo cual, es congruente con lo observado en el 

análisis termogravimétrico realizado en H2/CO. Por lo anterior, se puntualiza que en el 

intervalo de temperatura de 30 a 700 ºC el consumo de CO es desde 3 y hasta 5 veces mayor 

con respecto al consumo observado de hidrógeno (característica similar con respecto a la 

selectividad que presenta el MnO2 para la oxidación de CO con respecto a la oxidación de 

hidrógeno).116,177 Hay que destacar que a diferencia del MnO2, el Li2MnO3 no solamente 
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oxida el CO a CO2 sino que también lo quimisorbe como carbonato de litio. En consecuencia, 

el Li2MnO3 presenta la ventaja de remover un gas contaminante (CO) de una mezcla sintética 

de gas de síntesis (mezcla de hidrógeno y monóxido de carbono). 

 
Figura V.32. Análisis dinámico del Li2MnO3 en H2-CO, ambos al 5 % en mol en argón, de 

50 a 850 ºC. Recuadro inferior izquierdo: Ampliación de la producción de H2O 

y CO entre 250 y 450 ºC. 

A temperaturas superiores de 700 ºC se presenta la desorción de CO2 y se observa 

que el consumo de CO disminuye hasta valores negativos, lo que indica que se está 

produciendo CO. Esto se puede ver asociado a la reacción de inversa de intercarmbio  

agua – gas (conocida comúnmente en inglés como Reverse Water Gas Shift [RWGS]) 178,179 

que ocurre entre el hidrógeno que interacciona con la superficie del material y el CO2 que es 

desorbido a través de la superficie; llevándose a cabo la reacción descrita en la  

ecuación V.28 que se encuentra favorecida a altas temperaturas. 

𝐻!	($) + 𝐶𝑂!	($) → 𝐻!𝑂	($) + 𝐶𝑂	($)                      Ecuación V.28 
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Con base en estos resultados, se deduce que por debajo de 700º C el Li2MnO3 

reacciona preferentemente con CO en comparación con H2, siendo que la presencia de este 

último mejora la oxidación – captura de CO y desplaza el proceso a menor temperatura. 

 

A partir de los resultados obtenidos se realizaron experimentos isotérmicos a  

575, 600, 625, 650 y 675 ºC, en los cuales se evalúa la ganancia en masa asociada a la  

oxidación – captura de CO (figura V.33), con su respectiva caracterización de los productos 

sólidos por difracción de rayos X (figura V.34); así como, la comparación entre las capturas 

presentadas en CO en presencia y ausencia de hidrógeno (figura V.35). 

 

En la figura V.33 se observa que, previo al aumento de masa, ocurre una pérdida de 

masa que se ha asociado a lo largo de este trabajo a la activación de la superficie por la 

donación de oxígenos de la red cristalina para la formación de CO2. Particularmente, en esta 

atmósfera (H2/CO) la donación de oxígenos ocurre para formar CO2, preferentemente, 

aunque también existe la formación de agua. Posterior a la activación de la superficie, se 

presenta un incremento en masa que parece ser del tipo asintótico, ocurriendo (para todos los 

casos) el incremento en masa más importante de ~9 %m/m, durante los primeros 30 minutos. 

Este porcentaje continúa aumentando en todo el intervalo de tiempo hasta  

11.5, 12.3, 15.3 y 19.6 %m/m a 575, 600, 625 y 650 ºC, respectivamente. Esto muestra que, 

el incremento de temperatura aumenta la ganancia del porcentaje en masa, asociado a la 

formación de carbonato de litio (por la captura de CO2, producto de la oxidación de CO). Sin 

embargo, a 675 ºC el aumento en masa (14.5 %m/m) es hasta 26.4 % menor con respecto al 

aumento en masa a 650 ºC (19.6 %m/m). Particularmente, este comportamiento también se 

presenta en una atmósfera de CO/N2, aunque, es más evidente en una atmósfera de H2/CO. 

Esto es consecuencia de los equilibrios de oxidación – captura de CO, oxidación de H2 y 

desorción de CO2 por la descomposición del Li2CO3. Ya que, si el carbonato de litio formado 

comienza a desorberse, la captura total será menor por la pérdida de oxígenos como 

consecuencia de la oxidación de H2 a H2O y de CO a CO2.  
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Figura V.33. Análisis termogravimétricos del Li2MnO3 en H2-CO, ambos al 5 % en mol en 

nitrógeno, a 575, 600, 625, 650 y 675 ºC. Recuadro inferior derecho: 

Ampliación de la pérdida de masa observada en los primeros 10 minutos. 

Al analizar los patrones de difracción de los productos sólidos de las isotermas  

(figura V.34) se identifican las fases cristalinas de LiMnO2 (ficha: 01-075-8605), Li2CO3 

(ficha: 01-080-1307) y MnO (ficha: 01-075-0257). Al igual que las isotermas realizadas en 

CO (diluido en N2) la presencia de LiMnO2 se identifica en los productos de las isotermas de 

575, 600 y 625 ºC, siendo la intensidad relativa de la última menor, en comparación con las 

obtenidas a menor temperatura. Esto implica que la presencia de hidrógeno en el medio 

favorece la activación de la superficie del Li2MnO3, que continúa reaccionando con H2 y CO 

(preferentemente) hasta degradarse a LiMnO2, MnO y Li2CO3. Además, queda corroborado 

que el mecanismo de la oxidación – captura de CO ocurre por etapas, siendo poco reactiva 

la fase LiMnO2 a temperaturas menores de 625 ºC en una atmósfera de CO. Motivo por el 

cual la captura en volumen se encuentra limitada por la reacción descrita en la  

ecuación V.29, que a una eficiencia del 100 % corresponde con una captura de CO del  

12 %m/m. 

𝐿𝑖!𝑀𝑛𝑂8	(') +
4
!
𝐶𝑂	(;0') 	→

4
!
𝐿𝑖𝑀𝑛𝑂!	(') +

8
&
𝐿𝑖!𝐶𝑂8	(') +

4
!
𝑀𝑛𝑂(')     Ecuación V.29 
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Figura V.34. Patrones de difracción de rayos X de los productos de las isotermas a 575,600, 

625, 650 y 675 ºC; en atmósfera de H2 y CO (diluidos al 5 % en mol, en 

nitrógeno). 

En la figura V.35 se presentan los porcentajes de captura máximos para los flujos de 

CO con y sin H2, en el intervalo de temperatura de 575 a 675ºC. Es así como se observa que 

en un medio de H2/CO a 575 y 600 ºC la captura de CO mejora significativamente por la 

presencia de hidrógeno que promueve el proceso de activación de la superficie.  

 

A 625 y 650 ºC la captura máxima es muy similar con o sin la adición de hidrógeno; 

esto se debe a que la captura en volumen se encuentra limitada por la difusión de Li1+ y O2– 

a la superficie del material. Sin embargo, la presencia de hidrógeno modifica el 

comportamiento de la captura durante los primeros 100 minutos del análisis, ocurriendo en 

un menor tiempo cuando se adiciona H2. Esto se debe a que la formación de LiOH en 

superficie debe de aumentar la basicidad de ésta, lo que favorece la oxidación – captura de 

CO.  
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Al incrementar la temperatura a 675 ºC, la captura total es menor con respecto a la 

observada a 650 ºC. Siendo mayor la disminución en la captura en presencia de hidrógeno, 

lo que coincide con la temperatura de la tercera descomposición observada en el análisis 

dinámico en H2/N2 (figura V.25), en la que el hidrógeno reduce la estructura cristalina del 

Li2MnO3 a MnO. Por lo tanto, se atribuye la disminución en la captura a una mayor 

interacción de la superficie con el hidrógeno, en la que se involucran dos factores: 

 

1. La activación de la estructura cristalina por parte del H2 y el CO, en donde el CO 

reacciona preferentemente con el material, como es observado en el análisis dinámico 

(figura V.32). Esto favorece que el CO2 (producto de la oxidación de CO a CO2) sea 

quimisorbido como carbonato de litio. Motivo por el cual, el incremento en masa 

ocurre dentro de los primeros 50 min en presencia de H2, en comparación a los 90 

minutos en los que ocurre la captura para un proceso en ausencia de éste. 

 

2. La reacción de RWGS se lleva a cabo simultáneamente. En la superficie del material 

ocurre la formación de CO2, esta especie química presenta un equilibrio de  

adsorción – desorción limitado por la difusión de carbonato de litio en el volumen de 

la partícula de Li2MnO3. Es importante recordar que, a pesar de que la superficie del 

material reacciona preferentemente con el CO, también reacciona con H2; por lo que, 

este gas también se encuentra en la superficie. Al encontrarse ambos gases en la 

superficie del material se lleva a cabo la reacción de RWGS (ecuación V.28), la cual 

se favorece con el incremento de la temperatura. Al ocurrir simultáneamente la 

captura de CO2 y la RWGS, el sistema entra en equilibrio. Como consecuencia, a  

675 ºC la captura total disminuye y se mantiene estable (termogravimétricamente). 

Cabe destacar que a altas temperaturas (>700 ºC) donde la desorción de CO2 se 

encuentra favorecida, la reacción de RWGS también se verá favorecida, lo que 

incrementará la producción de agua y se reflejará en una desorción de CO y CO2; 

fenómeno que se observa en el dinámico de H2/CO (figura V.32). 
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Figura V.35. Porcentaje de captura de CO a 575,600, 625, 650 y 675 ºC; en atmósfera de CO 

(al 5 % diluido en nitrógeno), con y sin hidrógeno (al 5%). 

Las eficiencias* respectivas del proceso de oxidación – captura de CO en presencia y 

ausencia de hidrógeno se presentan en la tabla V.7. Al evaluar las eficiencias respectivas de 

la captura máxima que se presenta para cada temperatura en ausencia y en presencia de 

hidrógeno; se denota que en el intervalo de temperatura de 575 a 625 ºC, la presencia de H2 

mejora significativamente la captura de CO; mientras que a 650 y 675 ºC la eficiencia 

disminuye con respecto a un flujo de CO/N2. Este efecto es mayor a 675 ºC como 

consecuencia de una mayor interacción entre la superficie del material y el hidrógeno. Es 

importante destacar que las eficiencias se calcularon a partir de las isotermas de 5 horas; en 

donde, de manera general por debajo de 675 ºC se observa que continúan con la captura 

volumétrica, aunque en menor medida con respecto a los primeros 100 minutos de éstas. 

 

 

 

 

 
* Los cálculos de eficiencia se realizaron considerando que una eficiencia del 100 % implica que todo el CO 
con el que reaccione el material (Li2MnO3) sea oxidado a CO2 y quimisorbido (en su totalidad) para producir 
Li2CO3. 
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Tabla V.7. Eficiencia de la captura de CO calculada por termogravimetría para el Li2MnO3 
en atmósfera de CO al 5% en nitrógeno, en presencia y ausencia de hidrógeno. 

 
Presencia de 

hidrógeno 

Temperatura (ºC) 

575 600 625 650 675 

Eficiencia 

(%) 

Sí 47.8% 51.2% 64.0% 81.9% 60.3% 

No 23.1% 31.8% 59.2% 83.3% 74.8% 

 

Con base en los resultados obtenidos, se deduce que el material Li2MnO3 reacciona 

preferentemente con CO en comparación con H2, al ser el consumo de CO entre 3 y 5 veces 

mayor al de hidrógeno. Además, la presencia de este gas mejora significativamente la captura 

a tiempos cortos (>50 minutos) en el intervalo de temperatura de 575 a 650 ºC. Por encima 

de 675 ºC se favorecerá la reacción de RWGS con el CO2 que se forma en la superficie del 

material, dadas las propiedades oxidantes del Li2MnO3 frente al CO. Por lo anterior, utilizar 

el material Li2MnO3 es un material prometedor para futuras aplicaciones para la separación 

de CO en un gas de síntesis (mezcla H2/CO) a temperaturas moderadas. Por supuesto, el 

material y el proceso de oxidación – captura de CO selectiva deben de ser optimizados para 

para ser utilizados industrialmente. 
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Capítulo VI. Resumen de resultados 

 

En este apartado se presenta el resumen de los resultados obtenidos durante la realización del 

presente trabajo. 

 

El Li2MnO3 se sintetizó por una reacción en estado sólido, identificada como una sola 

fase cristalina por difracción de rayos X. Por medio de microscopia electrónica de barrido se 

identificó la formación de partículas aglomeradas con un tamaño de entre 1 y 10 µm. El área 

superficial del material es de 0.3 m2/g calculada mediante la técnica de adsorción de 

nitrógeno, empleando el modelo BET. 

 

En flujos de N2 y CO2, tanto diluido como saturado, el Li2MnO3 se descompone 

superficialmente en un 2 %m/m a 700 ºC, produciendo oxígeno molecular y la reducción 

parcial de los iones Mn4+ a Mn3+ y Mn2+. Mientras que, en presencia de oxígeno con flujos 

que contengan CO2, CO y/o N2 la misma descomposición ocurre a 800 ºC. Sin embargo, 

ninguna de estas condiciones favoreció la captura de CO2. 

 

El Li2MnO3 oxida el CO a CO2 desde 300 ºC, al reaccionar con los iones O2– en la 

superficie del material, produciendo una pérdida de ~1.5 %m/m. Esto activa la superficie y, 

a temperaturas mayores de 425 ºC, favorece la difusión de Li1+ y O2–, dando lugar a la 

quimisorción de CO2 como Li2CO3. El proceso de oxidación – captura de CO es realizado 

por etapas, debido a la reducción de la estructura cristalina del Li2MnO3 (Mn4+), a LiMnO2 

(Mn3+) y MnO (Mn2+). La captura máxima de CO (20.0 %m/m) ocurre a 650 ºC con una 

eficiencia del 83.3 %. A temperaturas superiores la captura disminuye debido al equilibrio 

químico con la descomposición de Li2CO3.  

 

El estudio cinético del proceso de oxidación – captura de CO se realizó con una 

modificación, planteada en este trabajo, al modelo de Jander – Zhang modificado; a partir 

del cual, se muestra que el coeficiente de rapidez aparente de reacción incrementa de  

4.22x10-9 a 6.91x10-7 s-1, con el aumento de temperatura, entre 550 y 675ºC. La entalpia y la 
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entropía de activación se calcularon utilizando el modelo de Eyring, con valores de  

∆H≠= 172.7 kJ/mol y ∆S≠= -112.8 J/mol×K que sugieren que el proceso es fuertemente 

dependiente de la temperatura y de la disminución de la molecularidad de la reacción. 

 

El estudio del efecto de la velocidad espacial señala que el proceso de  

oxidación – captura de CO se favorece con la disminución de la velocidad espacial. 

Asimismo, se identifica que la mayor producción de CO2 ocurre durante los primeros 

minutos, en los que se activa la superficie del material para dar lugar a la captura química de 

CO y/o CO2. Del mismo modo se observa que, al incrementar la velocidad espacial la captura 

de CO disminuye; no así la oxidación de esta especie que permanece constante. 

 

El estudio de la presencia de CO2, en el proceso de oxidación – captura, indica que es 

necesaria la continua activación de la superficie del material para llevar a cabo la captura 

volumétrica de CO y/o CO2. Además, señala que la captura disminuye con el incremento de 

la presión parcial y es desplazada a mayor temperatura; en consecuencia, a temperaturas 

superiores se presentan rendimientos similares a los de la captura de CO sin adición de CO2. 

El estudio cinético muestra que los coeficientes de rapidez aparente de reacción disminuyen 

con el incremento de la presión parcial de CO2. Asimismo, la entalpia y la entropía de 

activación disminuyen con el incremento de PCO2; los valores calculados con el modelo de 

Eyring son: ∆H≠= 98.4, 85.0 y 63.0 kJ/mol; y ∆S≠= -242.3, -266.9 y -299.7 J/mol×K para 

𝑃)1!= 0.03, 0.05 y 0.1, respectivamente. 

 

En aire sintético durante 5 horas a 675 ºC, es posible regenerar parcialmente la fase 

cristalina del Li2MnO3 después de un proceso de oxidación – captura de CO manteniendo 

una eficiencia entre 82 y 76 % durante seis ciclos. Posteriormente, la eficiencia disminuye 

hasta el 57 % al cabo de diez ciclos. Esto como consecuencia de que la regeneración de la 

fase cristalina del Li2MnO3 disminuye y aumenta la presencia de LiMnO2 y Mn3O4 en el 

composito formado. 

 

El Li2MnO3, en un flujo de hidrógeno al 5%, sufre de tres procesos de descomposición: 

(1) a 470 ºC, que corresponde con la activación de la superficie del material; (2) a 560 ºC, en 
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la que ocurre la reducción de la fase cristalina a LiMnO2, fase identificada por DRX y (3) a 

725 ºC, formación de Li2O y MnO, fases identificadas por DRX. Esta reducción produce 

vapor de agua a alta temperatura. 

 

El estudio de la presencia de hidrógeno en el proceso de oxidación – captura de CO, 

señala que, a temperaturas menores de 700 º C, el Li2MnO3 oxida y captura preferentemente 

el CO en comparación con la oxidación de H2. Además, entre 575 y 600 ºC la captura de CO 

mejora significativamente con la adición de H2, que se atribuye a la formación de LiOH en 

superficie que debe incrementar la basicidad de la superficie. A 625 y 650 ºC, la captura es 

muy similar cuando se adiciona o no hidrógeno, esto se debe a que el proceso de  

oxidación – captura se encuentra limitado por la difusión de Li1+ y O2– en el material. A 

temperaturas mayores, la captura de CO disminuye con la adición de hidrógeno, 

consecuencia del aumento en la descomposición del Li2MnO3 por una mayor interacción 

entre el H2 y la superficie del material. 

 

 

 



 

  
 107 

Capítulo VII. Conclusiones 

 

Las conclusiones de este trabajo se derivan de los resultados y su respectivo análisis 

presentados en el capítulo V, los cuales reflejan que se lograron los objetivos propuestos.  

 

Se sintetizó satisfactoriamente la fase cristalina del Li2MnO3 por el método de 

reacción en estado sólido, obteniendo tamaños de partícula de 1 a 10 µm y un área superficial 

de 0.3 m2/g. Este material presenta propiedades oxidantes frente al CO para la formación de 

CO2, a través del mecanismo de Mars–Van Krevelen asistido por la reducción de los iones 

Mn4+ (Li2MnO3) a Mn3+ (LiMnO2) y Mn2+ (MnO). Posteriormente, el CO2 formado es 

capturado químicamente como Li2CO3, con una ventana de actividad entre 425 y 700 ºC. 

Esta propiedad de captura de CO2 es compartida con otros materiales cerámicos. Sin 

embargo, a diferencia de muchos de estos otros cerámicos, la captura de CO2 en el Li2MnO3 

no se lleva a cabo sin la presencia de CO, aún en una atmósfera saturada de CO2, o en un 

ambiente oxidante. Lo que sugiere que es necesario un medio reductor para la formación de 

vacancias aniónicas que desestabilicen la estructura cristalina del Li2MnO3 y permitan la 

difusión de los iones Li1+ y O2–. Corroborando la primera hipótesis planteada para este 

trabajo. 

 

En el proceso de oxidación – captura de CO en el Li2MnO3 la oxidación de CO no se 

modifica con la variación de la velocidad espacial. En cambio, el aumento de ésta disminuye 

la captura de CO y/o CO2, sin modificar la ventana de reactividad. Por otra parte, el 

incremento de la presión parcial de CO2 disminuye la captura de CO y/o CO2, y desplaza la 

ventana de reactividad a mayor temperatura (entre 485 y 910 ºC para PCO2= 0.1). El análisis 

cinético realizado con el modelo de Jander–Zhang modificado (ajustado para la captura de 

CO) sugiere que el proceso de oxidación – captura de CO se encuentra cinéticamente limitado 

por la difusión de los iones Li1+ y/o O2–, favorecido con el aumento de la temperatura. 

Asimismo, el ajuste al modelo de Eyring muestra que el proceso es fuertemente dependiente 

de la temperatura (∆H≠= 172.7 kJ/mol) y de la entropía (∆S≠= –112.8 J/mol×K). Además, el 

aumento de la presión parcial de CO2 provoca que el proceso de oxidación – captura de CO 
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sea cinéticamente más lento y menos dependiente de la temperatura, a la vez que incrementa 

la dependencia entrópica y la inestabilidad del estado de transición.  

 

Los procesos cíclicos realizados con el Li2MnO3 corroboran la capacidad del material 

de ser regenerado y conservar sus propiedades de oxidación – captura de CO (T=675 ºC), al 

regenerar mayoritariamente la fase cristalina y conservar una eficiencia de ~80% durante 

varios ciclos. Sin embargo, la formación de LiMnO2 y Mn3O4 durante la etapa de 

regeneración disminuyen la eficiencia al cabo de 10 ciclos. Por lo que se sugiere incrementar 

el tiempo y/o la temperatura de calcinación para esta etapa. 

 

Finalmente, el Li2MnO3 oxida y captura preferentemente al CO, proveniente de un 

flujo de gas de síntesis, con una ventana de actividad de 425 a 670 ºC. Esto corrobora la 

segunda hipótesis planteada en este trabajo. Asimismo, la presencia de hidrógeno mejora la 

captura de CO a temperaturas más bajas (T<650ºC), que se puede deber a la formación de 

LiOH en superficie. Sin embargo, a temperaturas más altas la captura no incrementa al estar 

limitada por la difusión de Li1+ y O2–. 

 

El conjunto de las propiedades de oxidación preferente de CO, captura de CO2 y 

regeneración del Li2MnO3 hacen de este cerámico un material potencial para la separación 

de CO en gas síntesis, permitiendo obtener un gas enriquecido en hidrógeno. Cabe aclarar 

que el material y el proceso de oxidación – captura preferente de CO debe ser optimizado 

para su posible aplicación industrial. 

 

Las perspectivas a futuro del proyecto consisten en la optimización del Li2MnO3 para 

favorecer la difusión de los iones Li1+ y O2–, en la estructura cristalina, en dirección de la 

superficie. Además del diseño, preparación e implementación de sistemas basados en el 

Li2MnO3, como: membranas densas, microreactores o columnas empacadas, para su 

aplicación en la separación de gases. 
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