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Resumen

La relación corriente-voltaje en sistemas electroquı́micos es fundamental para el estudio y caracteri-
zación de propiedades eléctricas y fisicoquı́micas de materiales electrocatalı́ticos. En este contexto, se
realizó un estudio teórico de dicha relación en fenómenos de electroxidación de etanol sobre nanopartı́cu-
las catalizadoras metálicas.

El trabajo contempla el estudio teórico de la electroxidación de etanol por nanopartı́culas basadas
en paladio y se hizo uso de una modificación de la ecuación de Laviron para modelar teóricamente las
corrientes de oxidación en procesos electroquı́micos.

Se aplicaron los principios de la termodinámica irreversible al caso de adsorción de etanol sobre una
partı́cula esférica, al describir la concentración de alcohol adsorbido durante la reacción y la validación
final del modelo por métodos experimentales. Finalmente, se concluye el trabajo con el ajuste de los
datos a través de la ecuación de Laviron modificada y su comparación con la ecuación original.
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Capı́tulo I

Introducción

La oxidación de alcoholes es de gran relevancia debido a su aplicación en celdas de combustible,
las cuales tienen la capacidad de generar energı́a eléctrica.[1] Una ventaja significativa de los alcoholes
sobre otros materiales es que pueden producirse a partir de fuentes renovables, como la biomasa.[2] Dado
el impacto e importancia de las celdas de combustible, el estudio del efecto de los catalizadores en la
reacción de oxidación es de relevancia.[3]

En este estudio, se seleccionó al paladio (Pd) como catalizador por ser un buen material catalı́tico
en entornos alcalinos.[4] Estos materiales exhiben propiedades electrocatalı́ticas únicas para alcoholes
de cadena corta, ya que presentan una menor saturación y una alta actividad electrocatalı́tica en medios
alcalinos, en comparación con otros catalizadores, como los materiales basados en platino (Pt).[5]

El catalizador se sintetizó en forma de nanopartı́culas, incluyendo las de tipo core-shell, para generar
una alta superficie de reacción, lo que proporciona un mayor número de sitios activos para reacciones
electroquı́micas y, como resultado, una mayor actividad catalı́tica.[6] Además, trabajar con nanopartı́cu-
las permite un control de su composición quı́mica y tamaño, lo que facilita el diseño de catalizadores
especı́ficos para reacciones de electro-oxidación, mejorando el rendimiento.[7] Por otra parte, es posible
incorporar las nanopartı́culas en materiales de soporte, como nanotubos de carbono o grafeno, lo que
mejora su estabilidad y conductividad.

La ecuación de Laviron describe la intensidad de corriente generada en una reacción de oxidación o
reducción de un alcohol adsorbido sobre una superficie metálica.[5][8] Es utilizada en voltamperometrı́a
para modelar el comportamiento de la intensidad medida en función del potencial aplicado sobre un
electrodo y la cantidad de moléculas adsorbidas sobre la superficie del electrodo durante una reacción
óxido-reducción.

En este primer capı́tulo se hace una descripción global sobre celdas de combustible, incluyendo
una mención al caso especı́fico de estudio. Además, se da una introducción general a los principios de
la voltamperometrı́a, con un enfoque particular a la de barrido lineal. También se enlistan principios
termodinámicos de la cinética quı́mica utilizados para modificar la ecuación de Laviron. En el capı́tulo 1
se describe el proceso de sı́ntesis de las nanopartı́culas metálicas, se esquematiza el arreglo experimental
y detalla el mecanismo de reacción del etanol sobre las nanopartı́culas, junto con la aplicación de la teorı́a
cinética quı́mica a la electro-oxidación. En el capı́tulo 2 se presenta la ecuación de Laviron junto con su
deducción termodinámica.

En el capı́tulo 3 se enlistan las modificaciones realizadas a la ecuación de Laviron original. Se usaron
los principios de la termodinámica irreversible lineal y la ecuación de Gibbs-Thomson para realizar
una modificación semiempı́rica. La ecuación de Gibbs-Thomson permitió incluir la geometrı́a de las
nanopartı́culas en la ecuación al establecer un modelo de adsorción de moléculas de alcohol sobre una
esfera metálica. Por otro lado, los principios de la termodinámica irreversible lineal permitieron obtener
una ecuación diferencial para describir la producción de electrones en la reacción.

En la fase experimental, se recolectaron los datos de cada barrido de potencial y se organizaron
en voltamperogramas para su visualización, los cuales se presentan en el capı́tulo 4. Finalmente, por
medio de un ajuste, se compararon los resultados de la ecuación modificada para la corriente contra
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los datos obtenidos en la fase experimental y el ajuste obtenido de la ecuación de Laviron original. Las
conclusiones y discusión finales se encuentran en el capı́tulo 5.

I.1. Celdas de Combustible

Una celda de combustible es una celda electroquı́mica que convierte la energı́a quı́mica de un com-
bustible y un agente oxidante en electricidad a través de un par de reacciones óxido-reducción.[5] Las
celdas de combustible requieren una fuente continua de combustible y oxı́geno para mantener la reacción
quı́mica, lo que significa que pueden producir electricidad de manera continua siempre que se suministre
combustible y oxı́geno.[9]

Tales celdas, independientemente de su tipo, comparten un diseño común que consta de tres com-
ponentes esenciales: el ánodo, el electrolito y el cátodo. Su estructura facilita el movimiento de iones
cargados positivamente entre el ánodo y el cátodo. En el ánodo, un catalizador induce reacciones de oxi-
dación en el combustible, generando iones y electrones. Mientras los iones atraviesan el electrolito desde
el ánodo hasta el cátodo, los electrones fluyen a través de un circuito externo, produciendo electricidad
de corriente continua. Simultáneamente, en el cátodo, otro catalizador provoca la reacción de iones, elec-
trones y oxı́geno, formando agua y potencialmente otros subproductos.[10] En la figura I.1 se presenta
un esquema que ilustra el funcionamiento de una celda de combustible.

Figura I.1: Funcionamiento de una celda de combustible donde se muestran sus principales componentes y el
movimiento de iones y electrones a través de ella.

En la actualidad, las celdas de combustible se usan como la principal fuente de energı́a o de emer-
gencia en diversos sectores, que incluyen ámbitos comerciales, industriales y residenciales, ası́ como
en áreas remotas o de difı́cil acceso.[11] Su aplicación se extiende más allá de las fuentes de energı́a
estacionarias para abarcar un amplio espectro de vehı́culos, como montacargas, automóviles, autobuses,
trenes, barcos y motocicletas.[10][11] Debido a esta amplia aplicabilidad, contribuyen a la reducción de
la dependencia de fuentes de energı́a convencionales y su investigación cobra relevancia.

En la práctica, se ha empleado etanol como combustible dentro de estas celdas, evidencia de ello es
la celda de combustible directa de etanol.[9] Además, la capacidad electrocatalı́tica de un material para
facilitar la oxidación del combustible en el ánodo, puede ser ajustada al modificar las propiedades de
la interfaz metal/electrolito.[12] En consecuencia, diversos estudios han explorado diferentes materiales
y morfologı́as en este contexto, buscando mejorar la reacción de oxidación en la celda. Para el caso
particular del estudio presentado, se empleó un electrodo basado en paladio, debido a su alta actividad
electrocatalı́tica y posibilidad de sintetizar nanopartı́culas estables.[5][12][13]
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I.2. Voltamperometrı́a

Los experimentos de voltamperometrı́a investigan la reactividad de un analito en una semicelda y
también engloban el estudio de la corriente producida como función de un potencial aplicado[14][15][16].
En estos estudios, la información sobre un analito se obtiene al registrar la respuesta de corriente con-
forme se varı́a el potencial aplicado. Luego, los datos obtenidos de un experimento se organizan en un
voltamperograma, el cual presenta en una gráfica la corriente producida por el analito contra el potencial
del electrodo de trabajo. Tanto el esquema de la celda, como el arreglo del voltamperograma se muestran
esquemáticamente en la figura I.2.

Para tales experimentos se configura un arreglo de tres electrodos: electrodo de referencia, electrodo
de trabajo y contra electrodo. El electrodo de referencia es una media celda con un potencial de reducción
conocido. Su papel es el de actuar como referencia al momento de medir y controlar el potencial en el
electrodo de trabajo, por lo que no pasa corriente a través de él y siempre se encuentra a un potencial
constante.[14][15][16] El contra electrodo proporciona toda la corriente necesaria para balancear la co-
rriente observada en el electrodo de trabajo. Para alcanzar tal corriente, el contra electrodo a veces tiene
que alcanzar potenciales extremos, al lı́mite de la ventana del solvente, donde se llega a oxidar o reducir
al solvente o electrolito.[14][15][16]

Los electrodos de trabajo, referencia y contra electrodo componen un sistema de tres electrodos,
como se muestra en la figura I.2a. Notemos que el arreglo es el mismo que una celda electroquı́mica, por
tal razón es necesaria la presencia de un contra electrodo para completar el arreglo.

(a) (b)

Figura I.2: a) Arreglo de tres electrodos: (1) Electrodo de trabajo, (2) contra electrodo y (3) electrodo de referencia.
b) Ejemplo de voltamperograma[17].

En el electrodo de trabajo ocurren los procesos de oxidación o reducción que son examinados. En el
contra electrodo ocurre el proceso opuesto al que toma lugar en el electrodo de trabajo, y los procesos en
este no son monitoreados. Conforme las moléculas en la superficie del electrodo de trabajo son oxidadas
o reducidas, se retiran de la superficie por difusión y nuevas moléculas entran en contacto. El flujo de
electrones hacia o desde el electrodo de trabajo es la fuente de la corriente.

El contra electrodo y el electrodo de referencia trabajan en conjunto para equilibrar la carga adherida
o removida por el electrodo de trabajo. El contra electrodo ajusta el proceso que ocurre en el de trabajo,
basándose en el potencial conocido en el de referencia para determinar que potencial agregar o retirar.
Su objetivo es mantener el electrodo de referencia a un potencial especı́fico al balancear el proceso que
ocurre en el electrodo de trabajo.[15][16]

I.2.1. Voltamperometrı́a de barrido lineal y cı́clica

La polarografı́a es un tipo especı́fico de medición que se encuentra dentro de la categorı́a más general
de voltamperometrı́a de barrido lineal, donde el potencial del electrodo es alterado de manera lineal desde
un valor inicial hasta uno final.[18] Esta técnica es utilizada para realizar mediciones voltamperométricas
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en las cuales la respuesta está determinada únicamente por el transporte de masa mediante difusión. El
principio básico de la polarografı́a es el estudio de soluciones o procesos electroquı́micos mediante la
electrólisis con dos electrodos, uno polarizable y otro no polarizable.[18]

La voltamperometrı́a de barrido lineal es un método voltamperométrico en el cual se mide la corriente
en un electrodo de trabajo, mientras el potencial entre el electrodo de trabajo y el electrodo de referencia
se barre linealmente en el tiempo, ver la figura I.3a. La oxidación o reducción de las especies se registra
como un pico o un valle en el valor de la corriente, en función de un potencial al cual la especie comienza
a ser oxidada o reducida.[16]

(a) (b)

Figura I.3: Barrido del potencial entre el electrodo de trabajo y el de referencia para a) voltamperometrı́a de
barrido lineal y b) cı́clica.

En un voltamperograma tenemos que las corrientes negativas son de reducción, mientras que las
positivas de oxidación. Por ejemplo, en la figura I.2b la parte superior corresponde a una corriente de
oxidación y la inferior a una de reducción. La corriente mide el flujo de electrones desde o hacia el
electrodo de trabajo. Cuando los electrones viajan desde el electrodo de trabajo hacia la solución, tenemos
una corriente positiva que corresponde a una oxidación; por otro lado, cuando los electrones viajan
hacia el electrodo de trabajo desde la solución, tenemos una corriente negativa que corresponde a una
reducción.

La voltamperometrı́a también puede realizarse de forma cı́clica, con un ciclo de aumento y decre-
mento en el potencial, ver la figura I.3b. En tal ciclo se llega a un pico de corriente cuando la solución
se satura alrededor del electrodo de trabajo, impidiendo el intercambio de electrones incluso al continuar
aumentando el potencial; es en este punto que se disminuye el potencial hasta obtener un efecto similar
de saturación, pero ahora con un mı́nimo en la corriente. Al final del proceso se obtiene un voltampero-
grama cı́clico, como se ilustra en la figura I.2b.

Por otro lado, la voltamperometrı́a escalonada se deriva de la voltamperometrı́a de barrido lineal y
permite obtener ciclos más suaves. En la primera, en lugar de cambiar el potencial de manera continua,
se aumenta el potencial en pasos o cantidades determinadas a través del tiempo. Este método ayuda a
obtener gráficas más suaves en los voltamperogramas, en comparación con el barrido lineal. También
cabe resaltar que, dependiendo de la velocidad del proceso, se determina la velocidad de barrido ade-
cuada. Por tanto, si tenemos procesos rápidos, podemos dar pasos rápidos; mientras que para procesos
lentos, debemos darlos lentos. Al dar pasos cada vez más pequeños en el potencial podemos obtener los
mismos resultados que la voltamperometrı́a de barrido lineal, pero los resultados son más suaves con la
escalonada.

I.2.2. Potencial estándar del electrodo

En una semicelda, es decir un único electrodo sumergido en un electrolito; la reacción tı́pica en el
ánodo involucra a un metal en el electrodo que se disuelve y transporta un ión positivo hacia la solución,
causando que el electrolito adquiera una carga neta positiva, mientras que el electrodo una negativa.
Este proceso ocasiona una diferencia de potencial que crece hasta crear un campo eléctrico intenso que
detiene el flujo de cargas.
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Para conocer el valor estándar de tal potencial se usa un electrodo de referencia, el cual es un elec-
trodo estándar de hidrógeno (SHE, por sus siglas en inglés). Por convención, para un SHE el potencial
se establece a 0.00 V ; por lo que cualquier otro electrodo para el cual se necesite conocer el potencial
estándar, se configura en una celda galvánica con el SHE y la diferencia de potencial resultante es igual
al potencial estándar E0 del electrodo estudiado.[14][19]

El electrodo estándar de hidrógeno se ha convertido en un referente universal para la determinación
de potenciales electroquı́micos, proporcionando un punto de referencia constante para la medición de
potenciales en otras semiceldas. Este estándar es esencial para comparar y evaluar la reactividad de
diversos materiales y sistemas electroquı́micos. Además, permite cuantificar el potencial estándar (E0)
de otros electrodos y especies. El SHE ayuda a obtener mediciones precisas y confiables de potenciales
en una amplia variedad de aplicaciones.[20]

I.3. Principios termodinámicos de la cinética quı́mica

En esta sección se presenta el formalismo termodinámico que se aplicará al mecanismo de reacciones
cuyo producto es la reacción de oxidación del etanol estudiada en el electrodo de trabajo, presentada en
la sección 1.3.

I.3.1. Aplicaciones de la termodinámica

La energı́a libre de Gibbs es un potencial termodinámico que es función de la temperatura T , la
presión P y el conjunto {Ni} de números de partı́culas Ni de las diferentes especies dentro de un sistema
cerrado, G(T,P,{Ni}).[21][22] Para el diferencial de tal potencial tenemos

dG =−SdT +V dP+
n

∑
i=0

µidNi, (I.3.1)

donde S corresponde a la entropı́a, V al volumen y µi al potencial quı́mico de cada especie i involucrada.
Un resultado útil de la energı́a libre de Gibbs es que

(d2G)T,P > 0;

es decir, tal energı́a es mı́nima en el equilibrio. Además, usando la ecuación (I.3.1) para un sistema
cerrado y aplicado a un proceso isóbarico e isotérmico, ya sea reversible o irreversible, se satisface que

(dG)T,P =
n

∑
i=0

µidNi ≤ 0, (I.3.2)

donde la desigualdad es una consecuencia del segundo principio de la termodinámica. La igualdad se
cumple para procesos reversibles, mientras que la desigualdad para irreversibles.[21][22]

Ahora, aplicando la ecuación (I.3.1) a un sistema de dos componentes, tenemos

dG = µ1dN1 +µ2dN2.

Si se considera a tal sistema como cerrado, entonces N = N1 +N2, lo que implica que dN1 =−dN2, por
lo que

dG = ∆µdN1,

donde ∆≡ µ1−µ2 es la afinidad o supersaturación.
Usando la relación (I.3.2), que es una consecuencia del segundo principio de la termodinámica,

tenemos que es posible deducir la dirección de la transformación entre las fases 1 y 2. Es decir, si la
afinidad es negativa, entonces dN1 > 0; por lo que la transformación ocurre de la fase 2 a la 1, y viceversa.
En otras palabras, la afinidad nos ayuda a describir cual es la fase en formación. Por otro lado, para el caso
de una transición de fase, tenemos que la fuerza termodinámica que propicia el proceso es la diferencia
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de potenciales quı́micos.[21] Cuando el sistema alcanza el estado de equilibrio para determinada presión
y temperatura, tenemos que dG = 0, lo cual implica que µ1 = µ2 o bien dµ1 = dµ2.

Un análisis similar al discutido puede aplicarse al caso de reacciones quı́micas. En ese caso, la dife-
rencia de potenciales quı́micos define la afinidad quı́mica, que es la fuerza termodinámica que da lugar a
la reacción.

Reacciones quı́micas

Como las reacciones quı́micas suelen ocurrir a temperatura y presión constantes, entonces es conve-
niente utilizar la energı́a libre de Gibbs para describir su cinética. Para el caso de una reacción equilibrada
de la forma

aA+bB 
 xX + zZ,

es posible representarla en términos de sus potenciales quı́micos µ j de las diferentes especies que inter-
actúan

dG =
z

∑
j=a

µ jdn j = µadna +µbdnb +µxdnx +µzdnz = 0, (I.3.3)

donde n j indica el número de moles de la j-ésima especie. La ecuación (I.3.3) nos define el estado de
equilibrio para la reacción en la cual están involucradas las especias A, B, X y Z.

A través de la ley de acción de masas (I.3.4) podemos encontrar una función que nos relacione la tem-
peratura y presión de una reacción en equilibrio, con las diferentes concentraciones de los reactivos[21];
es decir,

Π jc
ν j
j = P−Σ jν j B(T ) = Keq(P,T ), (I.3.4)

donde c j es la concentración de cada una de las especies, ν j los coeficientes estequiométricos de la
reacción, positivos para los productos y negativos para los reactivos. P la presión a la que se lleva a cabo
la reacción, T la temperatura y Keq(P,T ) se conoce como la constante de equilibrio.

Entropı́a en reacciones quı́micas

Para una reacción quı́mica, tenemos que el cambio en la entropı́a viene dado por[21]

T dS = dQ−A dζ , (I.3.5)

donde T es la temperatura de la reacción, dS el cambio en entropı́a, dQ el intercambio de calor con el
entorno, A la afinidad quı́mica y ζ el grado de avance de la reacción, definido a partir de dn = −νdζ .
De la ecuación (I.3.5) vemos que la producción de entropı́a por procesos irreversibles viene dada por

diS =−A

T
dζ > 0.

Por otro lado, para la evolución temporal de la producción interna de entropı́a

diS
dt

=− j
A

T
,

en el caso que la reacción se da a temperatura constante y donde j = dζ/dt representa el flujo o velocidad
de la reacción. Si en el sistema tienen lugar r reacciones quı́micas distintas, cada una contribuye de
manera independiente a la producción de entropı́a, por lo que en general

diS
dt

=− 1
T

r

∑
q=1

Aq jq, (I.3.6)

donde q simboliza el número de reacción.
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I.3.2. Cinética quı́mica

Es posible aplicar la termodinámica de no equilibrio lineal a reacciones que no estén muy alejadas del
equilibrio. Para el caso lineal, podemos expresar el flujo o velocidad de reacción en la forma jq =−κpAq,
donde κp es un coeficiente fenomenológico de Onsager.

Por otro lado, tenemos que la afinidad quı́mica se define como

A ≡−∑
j

ν jµ j.

Si distinguimos los coeficientes estequimétricos de los reactivos y productos que participan en una reac-
ción, entonces podemos reescribir la afinidad como

Aq =−
r

∑
l=1

(νql−ν
′
ql) µl,

donde νql y ν ′ql son los coeficientes estequiométricos de los reactivos y productos, respectivamente (de
las r especies involucradas).

A partir de la definición de la afinidad quı́mica y de la relación para la producción de entropı́a en
una reacción, se pueden deducir un par de relaciones fundamentales para la cinética de las reacciones
quı́micas que constituyen pasos elementales, estas son[21][22]:

Jq = k+
r

∏
l=1

cνql
l − k−

r

∏
l=1

c
ν ′ql
l (I.3.7)

y (
dcl

dt

)
tot

=
s

∑
q=1

(ν ′ql−νql) Jq, (I.3.8)

donde J es la velocidad de reacción, k+,− los ritmos de reacción, l corresponde a la especie involucrada
en la reacción (de las r involucradas), ν su coeficiente estequiométrico, c su concentración y q al número
de reacción de las s diferentes reacciones elementales. Una reacción elemental es aquella que no puede
separarse en pasos intermedios para dar el mismo resultado que la reacción original.

Modelo de Lotka-Volterra

Un ejemplo interesante en el que las relaciones anteriores tienen aplicación directa es el modelo de
Lotka. En un principio, el modelo de Lotka se empleó para describir una reacción autocatalı́tica oscilante.
Posteriormente, Volterra lo utilizó para modelar las tasas de cambio en poblaciones de depredador-presa
para sistemas biológicos. En el ámbito de reacciones quı́micas, el modelo da como resultado oscilaciones
temporales de las especies involucradas debido a términos no lineales cruzados o de acoplamiento entre
las especies de la cinética quı́mica.

El esquema de reacciones que propuso Lotka es el siguiente:

A+C1
k1−→ 2C1, (I.3.9)

C1 +C2
k2−→ 2C2, (I.3.10)

C2
k3−→ P, (I.3.11)

donde A y P representan al sustrato y al producto, mientras que C1 y C2 son especies que actúan como
intermediarias, por lo que también se le conocen como catalizadores. Cada reacción ocurre a determinado
ritmo ki, con i = 1,2,3.

Notemos que la reacción total está dada por

A−→ P,
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por lo que se ha dividido en pasos elementales dados por las ecuaciones (I.3.9) a (I.3.11).
Ahora, tomando en cuenta que k− = 0 y aplicando el esquema general dado por las ecuaciones (I.3.7)

y (I.3.8), tenemos que (
dcl

dt

)
tot

=
3

∑
q=1

(ν ′ql−νql) kq

r

∏
i=1

cνqi
i . (I.3.12)

Entonces, para el primer intermediario C1 se satisface la siguiente ecuación

dc1

dt
= (ν ′11−ν11) k1cν11

1 cν12
2 aν1a pν1p +(ν ′21−ν21) k2cν21

1 cν22
2 aν2a pν2p +(ν ′31−ν31) k3cν31

1 cν32
2 aν3a pν3p ,

tras sustituir los correspondientes valores y simplificar obtenemos

dc1

dt
= k1ac1− k2c1c2.

Siguiendo un esquema similar al anterior para el intermediario C2 se tiene la siguiente ecuación

dc2

dt
=−k3 pc2 + k2c1c2.

Finalmente, definiendo los ritmos efectivos de reacción ke f f
1 = ak1 y ke f f

3 = pk3, obtenemos el modelo
de Lotka para reacciones catalı́ticas:

dc1

dt
= ke f f

1 c1− k2c1c2, (I.3.13)

dc2

dt
=−ke f f

3 c2 + k2c1c2. (I.3.14)

Este ejemplo muestra el uso que se hará, en los capı́tulos siguientes, del formalismo de la cinética
quı́mica para describir la evolución de la reacción de etanol sobre las nanopartı́culas de Pd y core-shells
de Cu@Pd.
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Capı́tulo 1

Experimentación

En este capı́tulo se enlistan los pasos a seguir para sintetizar los materiales catalizadores, sobre los
cuales se desarrolló la reacción estudiada, a saber la oxidación de etanol1. Luego, se esquematiza el
arreglo experimental utilizado para medir la intensidad de corriente producida por la reacción. Posterior-
mente, se describe el mecanismo de reacciones propuesta o pasos elementales en los cuales se dividió la
reacción global de oxidación, para ası́ finalizar aplicando los principios de la termodinámica irreversible
lineal a la cadena.

1.1. Sı́ntesis de paladio y materiales tipo core-shell Cu@Pd

Previo a obtener los datos experimentales para los voltamperogramas, se deben sintetizar los ma-
teriales catalı́ticos a examinar. Se describen a continuación métodos reportados en la literatura para la
sı́ntesis de las nanopartı́culas.[13][12]

La sı́ntesis se divide en dos etapas: 1) sı́ntesis de paladio Pd y 2) sı́ntesis de materiales tipo core-shell
Cu@Pd. Para la sı́ntesis de los materiales tipo core-shell, se recubre un núcleo de cobre (Cu) con una capa
de paladio (Pd). El uso de estos dos elementos se justifica por sus similitudes quı́micas y electrónicas; al
tener estructuras cristalinas, electronegatividad y tamaño molecular similares. Debido a sus propiedades
comparables, el Cu y Pd se acoplan bien al momento de crear los core-shells. Por otro lado, se emplea
Pd para el primer catalizador y como recubrimiento de los core-shells debido a sus buenas propiedades
catalı́ticas en medios alcalinos.[13][12] La sı́ntesis de ambos tipos de nanopartı́culas se lleva a cabo con
etilenglicol como medio de reacción, polivinilpirrolidona (PVP) como surfactante y el debido precursor
de Cu o Pd, según el caso.

Para sintetizar las nanopartı́culas de paladio se deben seguir los pasos siguientes, previamente repor-
tados en la literatura[13]:

Adicionar a un matraz 10 mL de etilenglicol (99.8%) como medio de reacción, junto con 0.1 g de
polivinilpirrolidona (PVP, 40 000 gr/mol) como surfactante. Luego de disolverse la PVP, adicionar
0.06 g de tetracloropaladato(II) de potasio (K2PdCl4, 99%) como precursor del paladio.

Adicionar 0.127 g de ácido ascórbico (99%) como agente reductor y esperar a que la reacción de re-
ducción se lleve a cabo (1 hora con 30 minutos). Es en este paso que se sintetizan las nanopartı́culas
de paladio.

En otro recipiente y de manera simultánea, disolver 60 mg de carbón vulcan (XC-72R Cabot) en
50 mL de etanol (96%) y agitar para dispersar el carbón vulcan (30 minutos).

Para dar soporte a las nanopartı́culas sintetizadas, se adiciona gota por gota la sı́ntesis de paladio al
matraz con carbón vulcan previamente sonicado para su dispersión.

El polvo resultante se lava con agua destilada y se deja secar durante la noche.

1En el estudio fue utilizado etanol al 99.7%.[13]
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El proceso completo dentro del matraz con la sı́ntesis de paladio se realiza bajo una agitación constante
y temperatura de 80 ◦C.

Para sintetizar los materiales tipo core-shell Cu@Pd se deben seguir los pasos siguientes, previamen-
te reportados en la literatura[12]:

Adicionar a un matraz 10 mL de etilenglicol (99.8%) como medio de reacción, junto con 0.1 g de
polivinilpirrolidona (PVP, 40 000 gr/mol) como surfactante. Luego de disolverse la PVP, adicionar
0.06 g de sulfato de cobre(II) (CuSO4, 99%) como precursor del cobre.

Adicionar 0.127 g de ácido ascórbico (99%) como agente reductor2 y esperar a que la reacción de
reducción se lleve a cabo (30 minutos). Es en este paso que se sintetizan las nanopartı́culas o cores
de cobre.

En otro recipiente disolver 28 mg de tetracloropaladato(II) de potasio (K2PdCl4, 99%) como pre-
cursor del paladio y ácido ascórbico (99%) en 1 mL de agua destilada. Agregar la mezcla al primer
matraz y esperar a que la reacción de reducción se lleve a cabo (1 hora y 30 minutos). En este
proceso se obtienen las nanopartı́culas tipo core-shell Cu@Pd.

En otro recipiente y de manera simultánea, disolver 56 mg de carbón vulcan (XC-72R Cabot) en
50 mL de etanol (96%) y agitar para dispersar el carbón vulcan (30 minutos).

Para dar soporte a las nanopartı́culas sintetizadas, se adiciona gota por gota la sı́ntesis de nano-
partı́culas core-shell al matraz con carbón vulcan previamente sonicado para su dispersión.

El polvo resultante se lava con agua destilada y se deja secar durante la noche.

El proceso completo dentro del matraz con las nanopartı́culas se realiza bajo una agitación constante
y temperatura de 80 ◦C. Gracias a este proceso se consigue la siguiente estructura de capas para los
core-shells: Cobre en el centro, cobre-paladio en una capa intermedia y sólo paladio en la última capa.

1.2. Arreglo experimental

Después de sintetizar las nanopartı́culas electrocatalizadoras, en el estudio reportado se realiza su
caracterización fı́sico-quı́mica mediante microscopı́a electrónica de barrido (Hitachi SU8230) y de trans-
misión (voltaje de aceleración de 30 keV a una distancia de 8 mm), con el fin de medir su diámetro y
calcular el área superficial promedio.[13][23] Bajo la hipótesis de que las nanopartı́culas tienen forma
aproximadamente esférica, se realizan observaciones individuales de las nanopartı́culas midiendo sus
diámetros para calcular un valor promedio. Este enfoque en el estudio permite determinar el área total de
reacción en las nanopartı́culas al hacer un promedio estadı́stico del diámetro y calcular la superficie total
combinar los datos con el conteo de partı́culas.[23]

Luego de ello, se colocan las nanopartı́culas sobre un electrodo de trabajo (Basi®, 0.0769 cm2).
Para la preparación del electrodo se pule primero su superficie, para eliminar moléculas adsorbidas de
otro experimento, tras lo cual se adiciona una tinta catalı́tica. Para preparar dicha tinta, se pesa 1 mg
del catalizador, luego se adicionan 73 µL de isopropanol y 7 µL de nafión (5 wt % en isopropanol). Se
realiza una sonicación de los componentes para mezclar de manera homogénea. Finalmente, por goteo se
adiciona la tinta sobre el electrodo hasta cubrir todo el carbón vı́treo (Ver la figuras 1.1b y 1.1c), logrando
con ello adicionar las nanopartı́culas metálicas al electrodo para su estudio.[13]

Por sus propiedades fı́sico-quı́micas, el carbono vı́treo es un material ampliamente usado como elec-
trodo en electroquı́mica[24], como el caso aquı́ presentado (Ver la figura 1.1a). El carbono vı́treo, es
un carbono no grafitizante que combina las propiedades vı́treas y cerámicas con las del grafito. Sus
propiedades más importantes son resistencia a altas temperaturas, dureza (7 Mohs), baja densidad, ba-
ja resistencia eléctrica, baja fricción, baja resistencia térmica, extrema resistencia al ataque quı́mico e
impermeabilidad a gases y lı́quidos.

2Debido a que la reacción de reducción con el cobre es reversible, es necesario agregar un exceso de ácido ascórbico para
evitar que la reacción se regrese.
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(a) (b)

(c)

Figura 1.1: a) Imagen del electrodo de trabajo (Basi®, 0.0769 cm2), b) diagrama y c) fotografı́a que muestran el
procedimiento de tinteo.

Gracias a este proceso se produce una morfologı́a adecuada sobre el electrodo. Se tiene que el tamaño
de las moléculas de etanol (el alcohol utilizado en el estudio) es menor a 0.3 nm, mientras que el tamaño
de los poros del nafión varı́a entre 20 a 30 nm.[13] Por tanto, los tamaños de poro y molécula son
adecuados para que el etanol entre en contacto con el catalizador o nanopartı́culas metálicas soportadas
sobre el carbón vulcan (Ver la figura 1.2).

Figura 1.2: Representación de la morfologı́a de las nanopartı́culas metálicas sobre el electrodo de trabajo.
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Con base en los principios de la termodinámica irreversible lineal se modela el comportamiento del
electrodo de trabajo y contra electrodo, para ası́ permitir el análisis y predicción de las propiedades de
electro-oxidación del etanol sobre los electrocatalizadores. Detallando entonces dos clases de barrido,
polarización o reacciones sobre el electrodo de trabajo:

Barrido anódico, obteniendo reacciones de oxidación: A→ An++ne−.

Barrido catódico, obteniendo reacciones de reducción: Bn++ne−→ B.

Por otro lado, en el contra electrodo ocurre la reacción contraria durante cada uno de los barridos, es
decir:

Barrido anódico, obteniendo reacciones de reducción: Bn++ne−→ B.

Barrido catódico, obteniendo reacciones de oxidación: A→ An++ne−.

Un barrido aumentado el potencial es anódico y disminuyéndolo es catódico; es decir, el electrodo
de trabajo funciona como ánodo o cátodo en cada caso. Un flujo de corriente positiva corresponde a una
oxidación de alcohol o polarización positiva, mientras que uno de corriente negativa a una reducción o
polarización negativa. Cuando se oxida el alcohol durante la fase anódica, tenemos que los electrones li-
berados por el alcohol promueven la generación de una corriente; tal corriente surge porque los electrones
liberados sobre el ánodo viajan para generar la corriente. Cuando el electrodo de trabajo funciona como
cátodo, entonces el alcohol experimenta una reducción sobre el electrodo; pues los electrones del circuito
viajan al cátodo y promueven la reducción del alcohol sobre la superficie del electrodo de trabajo.[14]

(a) (b)

Figura 1.3: a) Diagrama del arreglo experimental y b) fotografı́a mostrando los tres diferentes electrodos utilizados
en el estudio reportado.

Como electrodo de referencia se usa un electrodo estándar de hidrógeno, que actúa como referencia
para la medición y control del potencial en el electrodo de trabajo. En este último electrodo, el potencial
se ajusta en relación con el electrodo normal de hidrógeno. Es importante señalar, que aunque en el
electrodo de referencia también existe movimiento de iones, se logran mantener las concentraciones
estables en su interior para obtener un potencial constante. Por otro lado, el barrido comienza desde
un potencial de equilibrio, que se establece con respecto al electrodo de referencia. Dicho potencial se
obtiene al colocar los tres electrodos en el electrolito sin que ocurra reacción alguna.

Muchos factores intervienen en la corriente obtenida o medida; por ejemplo, el tamaño de las na-
nopartı́culas, cantidad de ellas, etc. En especı́fico, tenemos que la modificación del tamaño de partı́cula,
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junto con las propiedades únicas de las estructuras core-shell, cambiarán la velocidad y presentarán un
incremento en la actividad catalı́tica de los materiales para la electro-oxidación de alcoholes.[13] La fi-
gura 1.3 muestra el esquema y una fotografı́a del arreglo de tres electrodos empleado durante el estudio.
Como contra electrodo se hizo uso de una barra de grafito.

En el estudio se aplicó una voltamperometrı́a de barrido lineal, llevándose a cabo barridos en el po-
tencial con incrementos de 20 mV s−1. Este proceso se realizó en un rango especı́fico, comenzando desde
un valor inicial de −0.7 V hasta alcanzar un valor final de 0.8 V . Para la ejecución de este procedimiento
se utilizó un Potenciostato Biologic VSP, ver figura 1.4. Se llevaron a cabo múltiples ciclos de barri-
do, empleando soluciones de etanol (99.7%) con concentraciones variables de 0.5, 0.8, 1.0, 1.2, 1.5 y
1.75 M para cada barrido. Todas estas concentraciones fueron evaluadas tanto para las nanopartı́culas de
Pd como para los core-shells de Cu@Pd.[13]

Figura 1.4: Fotografı́a del potenciostato marca Biologic y modelo VSP utilizado para los barridos en la experi-
mentación.

1.3. Mecanismo de reacción

La oxidación del etanol sobre el electrocatalizador no ocurre de manera directa, sino a través de
una cadena de reacciones. Como paso previo a aplicar la teorı́a de la termodinámica irreversible lineal
a la reacción de electro-oxidación del etanol, es necesario separar la reacción total en un esquema de
reacciones, el resultado de las cuales será equivalente a la reacción global sobre el electrodo de trabajo.
La reacción global a reproducir es la siguiente:

CH3CH2OH +3H2O+5Pd → 2CO2 +12H++12e−+5Pd.

A continuación, se detalla el mecanismo de reacción propuesto en el estudio[5][13]:

Se comienza con la adsorción del etanol sobre el paladio, ocupando ası́ un sitio activo sobre la
superficie del electrocatalizador.

CH3CH2OHsol +Pd → Pd−CH3CH2OHads

Ahora, se aplica un potencial para iniciar la reacción, ya que es necesaria cierta cantidad de energı́a
para activarla, dando comienzo a la oxidación continua del etanol hasta llegar a los productos
mostrados.

Pd−CH3CH2OHads → Pd−CH3CH2Oads +H++ e−

Pd−CH3CH2Oads → Pd−CH3CHOads +H++ e−

Pd−CH3CHOads → Pd−CH3COads +H++ e−

Posteriormente, ocurre la separación del CH3 y CO al ocupar dos sitios activos diferentes.

Pd−CH3COads +Pd → Pd−CH3ads +Pd−COads
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Notemos también que un proceso paralelo a la oxidación del etanol es la adsorción de agua sobre
los sitios activos del paladio y su subsecuente desprotonización; es decir:

2Pd +2H2O → 2Pd−OHads +2H++2e−.

Debido a los procesos paralelos, el subproducto CH3 reacciona con los OH producidos en la reac-
ción anterior, ya que ambos se encuentran adsorbidos sobre la superficie. En cuanto al CO aún
adsorbido, este es oxidado al reaccionar con el OH restante. Provocando una liberación de sitios
activos sobre el paladio al producir CO2 como producto final de la reacción y despejándolos para
continuar la oxidación del etanol restante por medio de nuevas reacciones (nótese que es necesario
aplicar energı́a para que ocurra tal proceso).

Pd−CH3ads +Pd−OHads → Pd−OCH3ads +Pd +H++ e−

Pd−COads +Pd−OHads → 2Pd +CO2 +H++ e−

Luego, ocurre una oxidación continúa del OCH3 hasta llegar a los productos mostrados.

Pd−OCH3ads → Pd−OCH2ads +H++ e−

Pd−OCH2ads → Pd−OCHads +H++ e−

Pd−OCHads → Pd−COads +H++ e−

Finalmente, gracias a la presencia de H2O en el medio, se producen OH que pueden reaccionar con
el CO restante para oxidarlo, liberando ası́ CO2 y despejando dos sitios activos. En este paso se
obtienen los productos finales de la reacción.

Pd +H2O → Pd−OHads +H++ e−

Pd−COads +Pd−OHads → 2Pd +CO2 +H++ e−

Notemos que tanto el H2O como el etanol ocupan sitios activos sobre el paladio para que se lleve a
cabo la reacción global, por lo que es importante tener un equilibrio óptimo entre ambos para no saturar
los sitios con sólo uno de los reactivos. Además, se debe cuidar el rango de potenciales aplicados, pues
podemos entrar a la oxidación o reducción del agua más que la del alcohol, lo cual opacarı́a los picos
del material estudiado. Por otro lado, la adsorción sobre el metal o electrocatalizador se ajusta usando el
modelo de una gota con radio crı́tico[21], lo cual se detalla más adelante en la sección 3.1.

1.4. Cinética quı́mica de la electro-oxidación del etanol

Una vez identificada la cadena de reacciones, es posible aplicar los principios de la termodinámica
de no equilibrio lineal para obtener la cinética quı́mica de la reacción. Con el fin de que el proceso sea lo
más claro posible, realizamos las siguientes sustituciones sobre la cadena de reacciones:

CH3CH2OH → A Pd−CH3CHOads → R3
H2O → B Pd−CH3COads → R4

Pd → C Pd−CH3ads → R5
CO2 → X Pd−OHads → R6
H+ → Y Pd−OCH3ads → R7
e− → Z Pd−OCH2ads → R8

Pd−CH3CH2OHads → R1 Pd−OCHads → R9
Pd−CH3CH2Oads → R2 Pd−COads→ S

Por tanto, la cadena de reacciones completa puede presentarse de la siguiente forma:

A+C k1−→ R1
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R1
k2−→ R2 +Y +Z

R2
k3−→ R3 +Y +Z

R3
k4−→ R4 +Y +Z

R4 +C
k5−→ R5 +S

2C+2B
k6−→ 2R6 +2Y +2Z

R5 +R6
k7−→ R7 +C+Y +Z

S+R6
k8−→ 2C+X +Y +Z

R7
k9−→ R8 +Y +Z

R8
k10−→ R9 +Y +Z

R9
k11−→ S+Y +Z

C+B k12−→ R6 +Y +Z

S+R6
k13−→ 2C+X +Y +Z

donde cada k j (con j del 0 al 13) representa los ritmos de reacción de las reacciones elementales listadas.
Por otro lado, la reacción global puede reescribirse como sigue:

A+3B+5C → 2X +12Y +12Z +5C

Al igual que en el ejemplo mostrado para el modelo de Lotka-Volterra (presentado en la sección
I.3.2) tenemos que k− = 0 para cada ritmo de reacción. Por lo tanto, al aplicar el esquema general dado
por las ecuaciones (I.3.7) y (I.3.8) obtenemos un esquema similar al de la ecuación (I.3.12); es decir,(

dcl

dt

)
tot

=
13

∑
q=1

(ν ′ql−νql) kq

r

∏
i=1

cνqi
i .

Entonces, para la concentración de electrones a través del tiempo; o en otras palabras, la concentración
de la especie Z tenemos

dcZ

dt
= k2cR1 + k3cR2 + k4cR3 +2k6c2

Cc2
B + k7cR5cR6 + k8cScR6

+ k9cR7 + k10cR8 + k11cR9 + k12cCcB + k13cScR6 .

La corriente neta de electrones del estudio es proporcional a dcZ/dt. Entonces, una vez obtenida la
ecuación diferencial, para determinar su valor es necesario resolver numéricamente el sistema completo
para todas las especies involucradas en la reacción. Sin embargo, esto se encuentra más allá del objetivo
del presente trabajo.
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Capı́tulo 2

Ecuación de Laviron

En polarografı́a clásica, para un proceso de electro-oxidación de moléculas orgánicas sobre una su-
perficie metálica, la ecuación de Laviron nos ayuda a describir la cantidad de corriente producida durante
la reacción en función de varios parámetros. Entre otros, se tiene el coeficiente de transferencia α , que
describe la eficiencia de la transferencia de carga entre la especie electroactiva y el electrodo; la velo-
cidad de barrido υ , que determina la tasa a la cual se varı́a el potencial aplicado E; y el potencial pico
Ep, que corresponde con el punto de máxima corriente. Este capı́tulo se dedica a la exposición detalla-
da de la deducción de la ecuación de Laviron, explorando los conceptos fundamentales y pasos clave
involucrados en esta derivación.

Para deducirla se tomaron en cuenta ciertas consideraciones: se asumió que el proceso de adsorción
es tan rápido que no controla la cinética de adsorción; en otras palabras, el proceso de adsorción es el
más rápido de todos los factores que limitan la velocidad de adsorción.[8] Tal suposición es válida, ya
que generalmente la tasa de adsorción de moléculas orgánicas es muy rápida. Además, se supuso que los
valores de concentración máxima sobre la superficie (Γm) pueden ser considerados como constantes en la
región de potencial utilizada, lo cual es válido ya que los rangos usados son muy pequeños, de décimas de
volt. Por esta misma razón, se asume que los coeficientes de adsorción son independientes del potencial
empleado.[8] Finalmente, para las deducciones matemáticas se consideró una adsorción fuerte, es decir,
se asume que mientras la superficie del electrodo no esté saturada, las moléculas se adsorben en cuanto se
aproximan a espacios libres en la superficie, por lo que la concentración volumétrica cerca del electrodo
resulta ser muy baja.[8]

Un valor relevante para la ecuación de Laviron es la concentración superficial de alcohol Γ0. En el
capı́tulo 3 se expresa tal valor a través de términos fı́sicos, para dar lugar a la ecuación de Laviron modi-
ficada. Tal modelo se dedujo al aplicar principios de termodinámica a procesos irreversibles relacionados
con la adsorción de moléculas sobre los electrocatalizadores metálicos.

2.1. Reacción electroquı́mica reversible sobre la superficie

Consideremos una reacción del tipo O+ne 
 R, donde O y R son adsorbidos sobre la superficie del
electrodo, representando un proceso de oxidación-reducción reversible. Ahora, con el fin de obtener una
expresión para la corriente i, se deben resolver las ecuaciones diferenciales correspondientes a la difusión.
Tomando en cuenta el proceso de reducción, las condiciones iniciales son cO(x,0) = c y cR(x,0) = 0,
donde cO y cR representan las concentraciones volumétricas de O y R cerca del electrodo, a una distancia
x de la superficie y tiempo 0.

En cuanto a las condiciones de frontera, por conservación de la materia, tenemos que la cantidad
de material adsorbido al tiempo t (una vez iniciada la electrólisis) es igual a la cantidad de material O
inicialmente adsorbido más la cantidad total atraı́da o removida del electrodo por difusión entre el tiempo
0 y t, es decir

AΓO +AΓR = AΓO(0)+DO

∫ t

0
A
(

∂cO

∂x

)
x=0

dt +DR

∫ t

0
A
(

∂cR

∂x

)
x=0

dt; (2.1.1)
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donde A representa el área superficial del electrodo, ΓO y ΓR las concentraciones superficiales de adsor-
bato O y R, y DO y DR corresponden a los coeficientes de difusión.

Tenemos que ΓO y ΓR están relacionadas con las concentraciones volumétricas cerca de la superficie
del electrodo (cO y cR) por medio de la isoterma de adsorción.[8] La adsorción de adsorbatos usualmente
se describe a través de isotermas, una isoterma de adsorción es una relación que representa la cantidad de
material adsorbido sobre la superficie como una función de la concentración volumétrica a temperatura
constante.[25][26] Para modelar la relación de ΓO y ΓR con cO y cR se asumió que la adsorción obedece
una isoterma de Langmuir.

2.1.1. Ecuación de Langmuir

La ecuación o isoterma de Langmuir se aplica para adsorbatos siendo adsorbidos sobre una superficie
sólida. Es un modelo semiempı́rico con una base cinética y derivado con principios de la termodinámica
estadı́stica.[26]

La unión entre el adsorbato y el adsorbante se trata como una reacción quı́mica reversible entre la
molécula del adsorbato A y un sitio vacı́o S sobre la superficie del adsorbante. La reacción da como
producto una especie adsorbida Aad y una constante de equilibrio asociada K; es decir

A+S
k


k−1

Aad .

De acuerdo con el modelo, los procesos de adsorción y desorción son reversibles.
Para deducir la ecuación se usan cuatro suposiciones importantes[26]:

1. Todos los sitios de adsorción son equivalentes y cada sitio puede capturar sólo una molécula.

2. La superficie es energéticamente homogénea y las moléculas adsorbidas no interactúan.

3. No hay transiciones de fase.

4. En el punto de máxima adsorción o saturación, sólo se forma una capa de adsorbato. En concreto,
la adsorción sólo ocurre sobre puntos localizados en la superficie, no sobre el adsorbato.

Raramente son todas estas cuatro suposiciones verdaderas, pues siempre hay imperfecciones sobre la
superficie, las moléculas adsorbidas no necesariamente son inertes, el mecanismo de adsorción no es
siempre el mismo desde la primer molécula adsorbida hasta la última y frecuentemente más moléculas
se adsorben sobre la primer capa de adsorbato. A pesar de ello, la ecuación de Laviron se dedujo con
base en esta isoterma.

La ecuación de Langmuir en el equilibrio tiene la siguiente forma

θ =
Kc

1+Kc
,

donde c es la concentración molar de la solución, θ la fracción de espacios ocupados sobre la superficie
y K = k/k−1 es el cociente de las constantes directa de adsorción e inversa de desorción.

2.1.2. Concentraciones superficiales ΓO y ΓR

Para nuestro caso se está considerando que tanto la especie O como R son adsorbidas sobre la super-
ficie del electrodo, por lo que es necesario emplear la ecuación de Langmuir con adsorción competitiva,
ya que hay dos especies compitiendo por los sitios libres de la superficie. Para este caso, es necesario
asumir que[27]:

1. Todos los sitios de adsorción son equivalentes.

2. Cada uno de los sitios puede a lo más poseer una sola molécula de una única especie, es decir, sólo
una molécula de O o de R, pero no ambas al mismo tiempo.

3. En sitios adyacentes de adsorción no hay interacción entre O y R.
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Tenemos entonces que para cada especie involucrada, las tasas de adsorción r y desorción r−1 sobre
la superficie son:

rO = kOcOΓS

rO−1 = kO−1ΓO

para O, y

rR = kRcRΓS

rR−1 = kR−1ΓR

para R; donde ΓS representa la concentración superficial de sitios libres.
En el equilibrio, las tasas de adsorción y desorción son iguales, por lo que

kOcOΓS = kO−1ΓO =⇒ KO =
kO

kO−1
=

ΓO

cOΓS
(2.1.2)

y

kRcRΓS = kR−1ΓR =⇒ KR =
kR

kR−1
=

ΓR

cRΓS
. (2.1.3)

Ahora, la concentración superficial del total de sitios activos ΓST es igual a la suma de sitios libres más
los ocupados por O y R, es decir

ΓST = ΓS +ΓO +ΓR. (2.1.4)

Luego, definimos la fracción de sitios ocupados por O y R como

θO =
ΓO

ΓST

y θR =
ΓR

ΓST

. (2.1.5)

En estas definiciones sustituimos las expresiones de las ecuaciones (2.1.2), (2.1.3) y (2.1.4), obteniendo

θO =
KOcO

1+KOcO +KRcR
(2.1.6)

y

θR =
KRcR

1+KOcO +KRcR
, (2.1.7)

las cuales son las ecuaciones de Langmuir que describen la adsorción sobre una superficie cuando hay
dos especies compitiendo por los sitios libres.

Al emplear las ecuaciones (2.1.6) y (2.1.7) junto con el conjunto de ecuaciones (2.1.5), para las
concentraciones superficiales ΓO y ΓR de la reacción O+ne 
 R se tiene

ΓO = ΓO,m
KOcO

1+KOcO +KRcR

y

ΓR = ΓR,m
KRcR

1+KOcO +KRcR
;

donde hemos introducido dos nuevas variables ΓO,m y ΓR,m, que representan la máxima concentración
superficial que puede llegar a obtener cada especie. La cual se da cuando una de las especies ocupa todos
los sitios activos del electrodo. Notemos que

ΓO

ΓR
=

ΓO,mKOcO(0, t)
ΓR,mKRcR(0, t)

. (2.1.8)

18



2.1.3. Ecuación de Nernst

La ecuación de Nernst es una relación termodinámica quı́mica que permite calcular el potencial de
una celda a partir del potencial estándar del electrodo, la temperatura absoluta, el número de electro-
nes involucrados en la reacción oxido-reducción y las actividades (generalmente aproximadas por las
concentraciones) de las especies siendo oxidadas o reducidas.[28]

Recordando la reacción estudiada O+ ne 
 R. Si tomamos en cuenta la reacción reductora, el co-
ciente de reacción Qr para tal caso se define como

Qr =
aR

aO
;

donde a define las actividades de las especies involucradas en la reacción y es una cantidad relacionada
con el potencial quı́mico efectivo de tales substancias. Si la concentración es lo suficientemente baja, lo
cual es el caso pues se asumió una adsorción fuerte, entonces las actividades pueden aproximarse por las
concentraciones volumétricas

Qr =
cR(0, t)
cO(0, t)

.

Ahora, el cambio en la energı́a libre de Gibbs ∆G está relacionado con el cambio de energı́a libre
bajo condiciones estándar ∆G	 por la relación[28]

∆G = ∆G	+RT lnQr, (2.1.9)

donde R es la constante de gas ideal y T la temperatura.
Por otro lado, el potencial E de una celda electroquı́mica a temperatura constante está definido como

el decremento en la energı́a libre de Gibbs por coulomb de carga transferida[28], es decir

E =− ∆G
nqNA

.

Al usar la constante de Faraday F = NAq, donde NA es el número de Avogrado y q la carga fundamental
del electrón, obtenemos

∆G =−nFE;

y utilizando tal expresión en la ecuación (2.1.9) da como resultado

E = E	− RT
nF

lnQr,

que es conocida como la ecuación de Nernst, donde E	 es el potencial estándar de la celda.
Aplicando la ecuación de Nernst a las concentraciones volumétricas cerca del electrodo da como

resultado
cO(0, t)
cR(0, t)

= exp
[

nF
RT

(E−E	)
]
.

Luego, combinándolo con la ecuación (2.1.8) tenemos

ΓO

ΓR
=

ΓO,mKO

ΓR,mKR
exp
[

nF
RT

(E−E	)
]
≡ η . (2.1.10)

Esta expresión permite definir una segunda condición de frontera, ya que como en la ecuación (2.1.1),
también hay una relación de las concentraciones superficiales de los agentes oxidante y reductor involu-
crados en la reacción. Además, ocurre que cuando x→ ∞ entonces cO(x, t)→ c y cR(x, t)→ 0.

Para los casos estudiados más adelante, asumiremos que O y R son muy adsorbibles, o en otras
palabras, asumiremos que las constantes de equilibrio (KO y KR) son muy grandes. Cabe notar que es
difı́cil determinar de manera teórica que tan grandes deben de ser tales constantes para que se cumplan
las soluciones desarrolladas, pero Laviron propuso una manera experimental de hacerlo.[8]
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2.2. Polarografı́a clásica

Al inicio de la electrólisis (t = 0) tenemos que ninguna substancia es adsorbida, por lo que ΓO(0)= 0.
Como asumimos que O y R son muy adsorbibles, entonces cO(0, t)� c y cR(0, t)� c cerca del electrodo
de trabajo, mientras aún haya espacios libres sobre este; ya que luego de un tiempo tm se llenan los
espacios, se forma una capa compacta sobre el electrodo que impide mayor adsorción, la solución se
homogeneiza y cO(0, t) y cR(0, t) comienzan a aumentar.

Mientras cO(0, t)� c, el flujo de O sobre el electrodo tiene su valor máximo, por lo que es posible
aplicar la ecuación de Ilkovic[8], para t < tm:

DOA
(

∂cO

∂x

)
x=0

= 0.85c
(

7DO

3π

)1/2 (
m4t
)1/6

,

donde m es el flujo de masa del electrodo de trabajo. Se asumió que la presencia de moléculas adsorbidas
sobre el electrodo no tiene efecto en la difusión, lo cual es el caso si la distribución de las moléculas es
homogénea.

Por otro lado, como cR(0, t)� c, el tercer término a la derecha de la ecuación (2.1.1) se puede
despreciar con respecto a los demás, o en otras palabras es posible despreciar la cantidad de moléculas R
que dejan el electrodo por difusión, comparado con las que permanecen adsorbidas. Entonces, la ecuación
(2.1.1) se reduce a

AΓO +AΓR = DO

∫ t

0
A
(

∂cO

∂x

)
x=0

dt

=⇒ AΓO +AΓR = 0.628 m2/3D1/2
O ct7/6. (2.2.1)

Ahora, la corriente corresponde a las moléculas de R que se adsorben sobre el electrodo menos las
que se disipan hacia el electrolito, es decir

i = nF
d(AΓR)

dt
−nFDRA

(
∂cR

∂x

)
x=0

.

Como despreciamos las moléculas que dejan el electrodo por difusión, en comparación con las que
permanecen adsorbidas, entonces

i = nF
d(AΓR)

dt
. (2.2.2)

Luego, combinando los resultados de las ecuaciones (2.1.10), (2.2.1) y (2.2.2):

ΓO = ηΓR

=⇒ ΓO +ΓR = (1+η)ΓR

=⇒ i = nF
d
dt

(
AΓO +AΓR

1+η

)
= 7.07×104 nm2/3D1/2

O ct1/6

1+η
(2.2.3)

para t < tm; esta ecuación se respeta para una prewave, ası́ como para una postwave. Una prewave se da
cuando la especie O es directamente reducida sobre la superficie del electrodo justo al ser adsorbida; por
otro lado, una postwave aparece cuando la especia O es inicialmente adsorbida (sin reducirse) y luego de
cierto tiempo comienza a ser reducida sobre la superficie del electrodo.

Ahora, asumiremos que ΓO,m =ΓR,m =Γm; esto es, que todos los espacios libres del electrodo pueden
ser ocupados ya sea por la especie O o por R. Lo cual implica que ΓO +ΓR = Γm, y al sustituir en la
ecuación (2.2.1) obtenemos que

D1/2
O =

AΓm

0.628 m2/3ct7/6
m

;

después, al sustituir el resultado anterior en la ecuación (2.2.3):

i = 11.26×104 nAΓm(t/tm)1/6

tm(1+η)
.
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2.2.1. Voltamperometrı́a de barrido lineal

Analicemos el caso de la reducción de O sobre el electrodo para la reacción O+ ne 
 R; es decir,
la especie O es adsorbida sobre el electrodo y luego reducida. La ecuación de Butler-Volmer para la
corriente en la reacción de reducción mencionada es la siguiente[29]:

i = i0 exp
[
−αnαFE

RT

]
donde E determina el voltaje necesario para activar la reacción, i0 la corriente en el equilibrio, α el
coeficiente de transferencia y nα el número de electrones involucrados en la reacción. En otras palabras,
la ecuación describe la corriente en el electrodo de trabajo para cualquier voltaje aplicado E, debido a la
reducción de la especie O sobre la superficie.

En el ámbito de la electroquı́mica, la ecuación de Butler–Volmer es utilizada con frecuencia en la
comprensión de la cinética electroquı́mica.[30] Esta ecuación aclara la correlación entre la corriente
eléctrica que fluye a través de un electrodo a partir de la diferencia de voltaje entre el electrodo y el
electrolito. Especı́ficamente en el contexto de una reacción redox sencilla y unimolecular, considerando
la coexistencia de reacciones catódicas y anódicas en el mismo electrodo.[31] Para este escenario en
particular, nos enfocamos exclusivamente en la reacción catódica.

Para la reacción estudiada, en el equilibrio tenemos que

i0 = nFAΓOk0
f

con k0
f la tasa de reacción cuando E = 0. Por lo que la expresión de la corriente es

i = nFAΓOk0
f exp

[
−αnαFE

RT

]
. (2.2.4)

Ahora, en la voltamperometrı́a de barrido lineal se dan pasos en el potencial con cierta frecuencia de
tiempo; sea entonces el potencial aplicado E(t) = E0−υt, donde E0 es un voltaje inicial y υ determina
el tamaño y frecuencia de los pasos. Los pasos de voltaje deben ser lo suficientemente pequeños, para
que en cada paso se alcance la máxima adsorción sobre el electrodo; y al mismo tiempo deben ser lo
suficientemente grandes, para evitar corrientes de difusión (∼ 0.1 V s−1).[8]

Notemos que la concentración superficial de la especie O será igual a una concentración inicial ΓO(t0)
menos la cantidad que se ha transformado debido a la reducción, o también

ΓO(t) = ΓO(t0)−
1

nFA

∫ t

0
i dt, (2.2.5)

donde supusimos que la corriente de difusión sobre el electrodo es despreciable en comparación con la
de adsorción. Esto es, la especie O llega al electrodo por adsorción y no por difusión a través de la capa,
lo cual podemos asumir si υ es lo suficientemente rápida.

Usando las ecuaciones (2.2.4) y (2.2.5) junto con la condición ΓO(0) = ΓO(t0)1, tenemos

ΓO(t) = ΓO(t0)− k0
f

∫ t

0
ΓO(t) exp

[
−αnαFE

RT

]
dt;

y al derivar ambos lados de la ecuación con respecto al tiempo

d
dt

ΓO(t) =−k0
f ΓO(t) exp

[
−αnαFE

RT

]
=⇒ d

dt
ln [ΓO(t)] =−k0

f exp
[
−αnαFE

RT

]
.

1La reacción comienza en t = 0 con cierta concentración superficial inicial.

21



Utilizando la expresión dependiente del tiempo para E e integrando de 0 a t

ln
[

ΓO(t)
ΓO(t0)

]
=−k0

f exp
[
−αnαFE0

RT

]∫ t

0
exp
[

αnαFυt
RT

]
dt;

ahora definimos a = αnαF/RT y resolvemos la integral:

ln
[

ΓO(t)
ΓO(t0)

]
=−k0

f e−aE0

∫ t

0
eaυtdt =−

k0
f

aυ

(
e−aE − e−aE0

)
.

Exponenciando ambos lados del resultado anterior y definiendo g = ln(k0
f /aυ), obtenemos

ΓO(t)
ΓO(t0)

= exp
[
−e ln(k0

f /aυ) (e−aE − e−aE0
)]

= exp
[
e g−aE0− e g−aE] ;

tras lo cual despejamos ΓO de la ecuación (2.2.4) y sustituimos en la anterior:

i(t) = n F A k0
f ΓO(t0) e−aE exp

[
e g−aE0− e g−aE] .

Finalmente,
i(t) = n F A a υ ΓO(t0) e g−aE exp

[
e g−aE0− e g−aE] ,

que es la ecuación de Laviron para voltamperometrı́a de barrido lineal con una reacción de reducción.
Para el caso de una oxidación, α debe reemplazarse por 1−α y el signo negativo que precede a los
potenciales eléctricos debe sustituirse por un signo positivo; es decir,

i(t) = n F A a υ ΓR(t0) e g+aE exp
[
e g+aE0− e g+aE] (2.2.6)

con a = (1−α)nαF/RT . En el capı́tulo 4 se muestran ejemplos de gráficas obtenidas con este modelo,
donde se observa un sólo pico asimétrico cuyo ancho depende de αnα . Además, a la mitad de la altura
del pico, el ancho δ está dado por 62.5αnα mV para una reducción y por δ = 62.5(1−α)nα mV para una
oxidación.[8] Con esta ecuación es posible modelar matemáticamente la curva de oxidación o reducción
de las moléculas adsorbidas sobre el electrodo de trabajo.
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Capı́tulo 3

Ecuación de Laviron Modificada

La modificación a la ecuación de Laviron se enfoca en expresar mediante términos fı́sicamente me-
dibles a la concentración superficial de moléculas adsorbidas sobre el electrodo de trabajo. Además,
para obtener tal expresión se incorporaron las caracterı́sticas morfológicas y fı́sico-quı́micas de las na-
nopartı́culas metálicas.[13]

Como se revisó en el capı́tulo anterior, el paso previo a la oxidación de alcohol sobre la superficie
metálica del material involucra una reacción de adsorción, que ocurre entre las moléculas de alcohol en
la solución y los espacios libres sobre las nanopartı́culas. En el equilibrio, tal reacción es:

aA+bM
k


k−1

c(A−M)ads,

donde A representa las moléculas de alcohol en la solución, M los sitios activos sobre la superficie de
las nanopartı́culas, (A−M)ads el complejo activado de moléculas de alcohol adsorbidas, a, b y c los
coeficientes estequiométricos y k, k−1 las constantes directa de adsorción e inversa de desorción.

Utilizando la definición para la afinidad de la sección I.3.2 y asumiendo que una molécula de alcohol
se adhiere a un solo sitio activo (i.e. a = b = c = 1), entonces obtenemos la siguiente relación para la
afinidad de la reacción de adsorción:

Aads = µA−M−µA−µM.

Por otro lado, tenemos que la actividad relativa ai de una especie i se define como[32]

ai = eµi−µ
	
i /RT =⇒ µi = µ

	
i +RT ln(ai),

donde µ
	
i es el potencial quı́mico bajo condiciones estándar y µi el potencial quı́mico bajo las condicio-

nes de interés. Ahora, si suponemos un comportamiento ideal para la solución, puede asumirse que ai es
igual a la fracción molar xi de la especie i;[33] entonces

µi = µ
	
i +RT ln(xi),

lo que implica que

Aads = µ
	
A−M−µ

	
A −µ

	
M +RT ln(xA−M)−RT ln(xA)−RT ln(xM). (3.0.1)

3.1. Equilibrio de Gibbs-Thomson

En esta sección comenzaremos a incorporar las caracterı́sticas fı́sicas de las nanopartı́culas metáli-
cas, al idealizarlas como esferas caracterizadas por su diámetro. Usando el estudio termodinámico del
crecimiento de una gota a través del diámetro crı́tico de nucleación o la relación de equilibrio de Gibbs-
Thomson, se tiene que[21][13]

µads−µbulk =
4σV p

D
;
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donde σ es la energı́a superficial de la nanopartı́cula y V p y D el volumen y diámetro molares, res-
pectivamente. La ecuación anterior permite relacionar los potenciales quı́micos con las caracterı́sticas
fisico-quı́micas de los nanocatalizadores.

Para la adsorción en el sistema metal-alcohol, el potencial quı́mico µads se relaciona con la especie
adsorbida, mientras que el potencial µbulk con la suma de los potenciales quı́micos asociados al alcohol en
la solución y la superficie misma del catalizador. Al realizar tal analogı́a para el caso estudiado, podemos
escribir la relación de equilibrio de Gibbs-Thomson como[13]

µ
	
A−M−µ

	
A −µ

	
M =−

4σV p

D
. (3.1.1)

La figura 3.1 esquematiza la adsorción de alcohol sobre las nanopartı́culas.

Figura 3.1: Esquema de la relación de equilibrio de Gibbs-Thomson aplicado a la adsorción de alcohol sobre un
nanocatalizador metálico asumido de forma esférica.

Al sustituir el resultado de la ecuación (3.1.1) en la ecuación (3.0.1) obtenemos

Aads =−
4σV p

D
+RT ln(xA−M)−RT ln(xA)−RT ln(xM)

= RT ln(xA−M)−RT ln
(

xAxMe4σV p/DRT
)
.

Aproximamos los logaritmos por los términos a primer orden de una serie de Taylor: ln(xi) ≈ xi− 1,
entonces

Aads = RT (xA−M−1)−RT
(

xAxMe4σV p/DRT −1
)

=⇒ Aads

RT
= xA−M− xAxMe4σV p/DRT . (3.1.2)

3.2. Ecuación Modificada

Usualmente se utiliza la energı́a libre de Gibbs G para describir procesos quı́micos, ya que estos
suelen ocurrir a presión y temperatura constantes. Bajo estas circunstancias se tiene que la evolución
irreversible de G hacia un valor mı́nimo está dada por[22]

dG
dt

=−T
diS
dt

.
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Al usar la ecuación (I.3.6) en el resultado anterior, junto con la definición para el grado de avance de la
reacción dζ =−dn/ν , se deduce que

dG
dt

=−
r

∑
q=1

Aq

νq

dnq

dt
≤ 0.

De este resultado observamos que para una sola reacción quı́mica A y ν−1dn/dt deben tener el
mismo signo; además, en el equilibrio se cumple la igualdad a cero de la ecuación. Para que ambas
condiciones se cumplan, cerca del equilibrio se puede suponer la relación lineal[21][34]

1
ν

dn
dt

= εqAq,

donde εq es un factor de proporcionalidad relacionado con la velocidad de reacción. Para el conjunto de
reacciones presentadas en el estudio, se postuló que[13]

1
νq

dnq

dt
=CqNAq,

donde N es el número total de moles de los reactivos y Cq la concentración de la especie relacionada con
la reacción en cuestión. Por todo lo anterior, se concluye que

dζq

dt
=− 1

νq

dnq

dt
=−CqNAq.

Para el caso de la adsorción de alcohol sobre el catalizador νads =−1 por lo que

dxads

dt
=

dxA−M

dt
=−CadsAads.

Ahora, sustituyendo esta última relación en la ecuación (3.1.2):

dxA−M

dt
= kadsxAxMe4σV p/DRT − kdesxA−M,

donde también usamos que CqRT = kq, las constantes directa de adsorción e inversa de desorción. Note-
mos que la fracción molar del número efectivo de sitios activos al tiempo t está dada por xM = x0

M−xA−M,
donde x0

M es la fracción molar del número inicial de sitios activos al tiempo t = 0, por lo que

dxA−M

dt
= kadsxA(x0

M− xA−M)e4σV p/DRT − kdesxA−M

En el equilibrio dxA−M/dt = 0, lo que implica que

kadsxA(x0
M− xA−M)e4σV p/DRT = kdesxA−M;

además, recordando que K = kads/kdes entonces

KxA(x0
M− xA−M)e4σV p/DRT = xA−M

=⇒ KxAx0
Me4σV p/DRT = xA−M

(
1+KxAe4σV p/DRT

)
=⇒ xA−M =

KxAx0
Me4σV p/DRT

1+KxAe4σV p/DRT
.

Al colocar en el resultado anterior las fracciones molares en términos de concentraciones xi = Ci/CT

obtenemos que

CA−M = Ke4σV p/DRT CAC0
M

CT +Ke4σV p/DRTCA
,
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donde CT es la concentración del número total de moles involucrados en la reacción de adsorción. Esta
última relación nos permite observar que la concentración molar de moléculas de alcohol adsorbidas
sobre el catalizador CA−M está relacionada con la concentración de alcohol CA en la solución, la concen-
tración inicial de sitios activos C0

M, la concentración total CT y la temperatura de reacción T . Además,
depende de parámetros fı́sicos del nanocatalizador siendo D el diámetro, σ la energı́a superficial y V p el
volumen molar de este.

El diámetro de las nanopartı́culas es un parámetro importante, debido a que influye en la cantidad
de sitios activos disponibles para la reacción. La selección cuidadosa del tamaño es esencial, puesto
que se pueden producir partı́culas muy pequeñas e inestables, pero con una disponibilidad alta de sitios
activos (al final es probable que no todos se ocupen) a causa de una superficie total mayor; o partı́culas
grandes con una disponibilidad menor de sitios activos, pero estables y en donde puede ocurrir una buena
adsorción, al evitar la formación de una segunda capa de adsorbatos.

La concentración CA−M es la cantidad de moléculas de alcohol adsorbidas sobre la superficie, lo
cual corresponde con la definición de ΓR. Por otro lado, la concentración total CT es la suma de la
concentración inicial de sitios activos C0

M más la concentración inicial de alcohol en la solución CA, es
decir CT =C0

M +CA. Con estas observaciones, la ecuación de Laviron (2.2.6) para una oxidación puede
escribirse de la siguiente forma:[13]

i(t) = n F A a υ
C0

M K e4σV p/DRT

1+ C0
M

CA
+K e4σV p/DRT

e g+aE exp
[
e g+aE0− e g+aE] . (3.2.1)

A partir de una deducción cinética de la adsorción, se realizaron ajustes a los términos que expresan a
ΓR con el propósito de obtener una aproximación de los resultados, llegando ası́ a la ecuación de Laviron
modificada. Esta aproximación tiene la ventaja de permitirnos expresar la concentración superficial ΓR

en función del diámetro de las partı́culas, la constante de equilibro de la reacción adsorción-desorción, la
energı́a de superficie del material, la temperatura de reacción y concentraciones, los cuales son paráme-
tros fı́sicos. En otras palabras, la caracterı́stica principal de esta ecuación radica en su capacidad de
expresar la concentración superficial ΓR en términos de variables que pueden ser medidas u obtenidas
experimentalmente.
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Capı́tulo 4

Resultados electroquı́micos

Para validar el modelo se monitoreó el proceso de oxidación al medir la cantidad de electrones
liberados como producto de la reacción. Luego de obtener los resultados, se compararon los obtenidos
por la ecuación de Laviron con los de la ecuación de Laviron modificada, tal comparación se realizó de
manera gráfica. Se observó una similitud significativa entre los resultados obtenidos por medio de ambos
modelos, lo cual nos permite inferir que la expresión de ΓR en los términos del capı́tulo anterior se realizó
de manera adecuada.

En las gráficas, se representa la relación entre la intensidad de corriente y el potencial, lo cual nos
permite determinar la resistencia del sistema a través de la pendiente. Observamos una región en la que
se presenta una alta resistencia al flujo de corriente, lo cual indica una saturación de los sitios activos. En
esta región, el flujo de corriente se ve bloqueado debido a la ocupación de los sitios por compuestos que
no favorecen la conducción eléctrica. Como resultado, al aumentar el voltaje aplicado, la magnitud de la
corriente continúa disminuyendo. Es decir, un incremento en la resistencia indica una mayor saturación
u ocupación de los sitios activos por moléculas que no contribuyen a la producción de electrones.

Se obtuvieron los resultados de la siguiente sección para los casos de voltamperometrı́a de barrido
lineal usando etanol a diferentes concentraciones junto con las nanopartı́culas de Pd y tipo core-shell
Cu@Pd. Vemos que para ambos materiales la concentración de 0.5 M arrojó los mejores resultados.

4.1. Validación del modelo

A continuación, en la figura 4.1 se presentan los resultados obtenidos para las diferentes concen-
traciones de etanol usadas con los core-shells de Cu@Pd, mientras que en la figura 4.2 los resultados
correspondientes a las diferentes concentraciones usadas con las nanopartı́culas de Pd. Por último, en
las gráficas de la figura 4.3 se muestra la intensidad pico obtenida para cada ciclo en función de la
concentración de etanol usada para las nanopartı́culas de Pd y core-shells de Cu@Pd.
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(a) (b)

(c) (d)

(e) (f)

Figura 4.1: Resultados obtenidos para la intensidad contra el voltaje aplicado usando core-shells de Cu@Pd y
diferentes concentraciones de etanol. Se incluye una comparación de los ajustes dados por la ecuación de Laviron
y aquellos de la ecuación modificada.
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(a) (b)

(c) (d)

(e) (f)

Figura 4.2: Resultados obtenidos para la intensidad contra el voltaje aplicado usando nanopartı́culas de Pd y
diferentes concentraciones de etanol. Se incluye una comparación de los ajustes dados por la ecuación de Laviron
y aquellos de la ecuación modificada.
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(a) (b)

Figura 4.3: Resultados obtenidos para la intensidad pico de cada ciclo contra la concentración de etanol usada
para las nanopartı́culas de Pd y core-shells de Cu@Pd.
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Capı́tulo 5

Discusión y Conclusiones

Se mostró la derivación de la ecuación de Laviron modificada al relacionar la cantidad de moléculas
adsorbidas sobre el nanocatalizador con una serie de factores, tales como el tamaño de las nanopartı́culas
metálicas, su energı́a de superficie, los sitios activos sobre ella, la constante de equilibrio de la reacción
adsorción-desorción y la concentración de alcohol en la solución.[13] Al analizar las gráficas presenta-
das en la figura 4.2, se puede observar que los resultados obtenidos mediante la ecuación de Laviron y
la ecuación de Laviron modificada son prácticamente idénticos. Por lo tanto, podemos concluir que la
ecuación de Laviron se aproxima de manera adecuada; o en otras palabras, el término ΓR de la ecuación
original se ha expresado correctamente. Por otro lado, podemos notar diferencias entre los ajustes reali-
zados por ambas ecuaciones, ya que en las gráficas de la figura 4.1 se observa que la ecuación modificada
ofrece mejores resultados al ajustarse de manera más adecuada que la ecuación de Laviron.

La ecuación de Laviron presentada en su trabajo original, no toma en cuenta los diferentes subpro-
ductos o pasos intermedios de la reacción que ocupan sitios activos sobre el material durante la adsor-
ción,[5][8] supone que toda la oxidación o reducción ocurren en un solo paso. En realidad, tenemos que
los productos finales de la oxidación se producen luego de una serie de reacciones sobre el electrodo. Por
tal razón, la ecuación de Laviron no modela correctamente la oxidación para los materiales tipo core-
shell, ya que no toma en cuenta la contribución a la corriente de los diferentes subproductos generados
en la reacción.[5]1

En las gráficas de las figuras 4.1 y 4.2 se aprecia que los valores teóricos obtenidos a partir de la ecua-
ción de Laviron modificada se ajustan adecuadamente a los valores experimentales desde el potencial de
equilibrio hasta el potencial pico Ep.[13] Sin embargo, después del pico de oxidación, los resultados
teóricos no concuerdan con los valores experimentales y sólo en el caso del material Cu@Pd con con-
centración de etanol a 0.5 M (Figura 4.1a), los valores teóricos se ajustan a los experimentales después
de tal pico. Al analizar la forma de los picos, se observa que el pico correspondiente a este material y
concentración muestra un comportamiento más simétrico en relación al potencial pico, mientras que en
el resto de las gráficas se aprecia una asimetrı́a negativa.

La asimetrı́a observada en las gráficas se debe a una caı́da brusca en la intensidad o un repentino
aumento de la resistencia. Esta caı́da está relacionada con la saturación de los sitios activos por subpro-
ductos que no contribuyen a la oxidación, ya que cuando se produce la saturación se impide la oxidación
y en consecuencia la generación de electrones que producen corriente.[8][13] Es importante destacar que
la saturación ocurre más rápidamente a medida que aumenta la concentración de etanol en la solución;
lo cual es de esperarse, ya que a mayor concentración más moléculas que no contribuyen a la corriente
se producen y adhieren al material. En las gráficas de la figura 4.2, se puede observar cómo esta caı́da se
acentúa de manera gradual, conforme aumenta la concentración; mientras que para las de la figura 4.1,
la caı́da se presenta de forma más abrupta.

Además, en cuanto a los core-shells de Cu@Pd, generalmente se obtienen intensidades pico más
altas en comparación con las nanopartı́culas de Pd, aún cuando se utilice la misma concentración de

1En la figura 3 de la referencia número 5 se muestra un caso de descomposición de la oxidación del metanol en sus diferentes
subproductos y contribución que cada uno tiene a la corriente.
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etanol (ver gráficas de las figuras 4.1 y 4.2). Estos resultados dan evidencia de que la presencia de Cu
al centro de las nanopartı́culas tiene un efecto sobre la adsorción en la superficie.[13][12] Sin embargo,
para el primer caso también se observa una saturación más rápida de los sitios activos, lo cual se refleja
en una caı́da más rápida de la intensidad en los resultados experimentales de las gráficas de la figura 4.1.
Para ambos casos, las curvas de los resultados teóricos no muestran una disminución lo suficientemente
pronunciada en comparación con los datos experimentales, y no describen correctamente la caı́da en la
intensidad. Aunque la ecuación de Laviron modificada ofrece una descripción adecuada del proceso de
oxidación hasta el punto del pico en la intensidad, presenta dificultades al ajustarse a los procesos que
ocurren después de la saturación de los sitios activos.

En todas las gráficas obtenidas, se observa que a medida que la concentración molar de etanol aumen-
ta, los picos experimentales exhiben una deformación progresiva, volviéndose más delgados y asimétri-
cos. También se observa un desplazamiento del potencial pico hacia valores más altos (hacia la derecha).
Esto indica que la oxidación se vuelve más difı́cil conforme aumenta la concentración de etanol, pues
es necesario aplicar un potencial mayor para que la reacción tenga lugar, tal asimetrı́a es especialmente
evidente para el caso del Pd. Como dan evidencia las gráficas de la figura 4.3, es natural que al aumen-
tar la magnitud del voltaje aplicado, de la misma forma aumente el valor de la intensidad pico. Como
se mencionó anteriormente, la formación de una capa compacta, saturación o envenenamiento sobre el
electrodo ocurre de manera más rápida a concentraciones más altas. El desplazamiento en el potencial
pico también se debe a fuerzas de atracción entre las moléculas adsorbidas una vez que la capa se ha
saturado.[8] Tales fuerzas de atracción resultan en un aumento en la dificultad para que la reacción de
oxidación se produzca y la necesidad de aplicar potenciales cada vez mayores.

Por otro lado, la presencia de la cola o curva a la derecha de las gráficas de los resultados experi-
mentales puede atribuirse a la aparición de una postwave. Es decir, el alcohol es inicialmente adsorbido
sobre el electrodo sin oxidarse en ese momento, pero después de cierto tiempo se oxida y da lugar a
un incremento en la intensidad medida.[8] Es importante destacar que el etanol adherido sin oxidarse
también contribuye a la saturación de la capa. Si se resta la parte correspondiente a una postwave de las
gráficas, es probable que los datos no muestren un aumento al final. Por otro lado, si súbitamente ocurre
una variación en ΓO o ΓR a un potencial dado, puede aparecer una corriente adicional en forma de un pico
secundario.[8] Es posible que el pico que aparece a la derecha de las gráficas se haya producido como
resultado de este efecto. Además, las deformaciones asimétricas del pico, como se observa en la figura
4.2a, pueden deberse a una corriente de difusión; en concreto, una vez que la capa sobre el electrodo se
ha compactado, ocurre una difusión de etanol a través de ella y su posterior oxidación.

En las gráficas de intensidad pico ip contra concentración c de alcohol, representadas en la figura 4.3,
se puede ver que la intensidad pico aumenta en función de la concentración. Estas gráficas también nos
permiten identificar a partir de qué concentraciones la capa sobre el nanocatalizador se vuelve comple-
tamente saturada.[5] Cuando la capa se compacta, la oxidación ocurre por la difusión de alcohol a través
de la capa, lo que contribuye a la postwave y da lugar a una corriente de difusión.[8] La presencia de
esta corriente modifica la pendiente de la curva de intensidad contra concentración. Si no existiera tal
corriente, la intensidad pico se mantendrı́a constante a medida que aumenta la concentración más allá
de cierto lı́mite; ya que la intensidad serı́a producto únicamente de la corriente de adsorción, y al ser
compacta la capa, no habrı́a espacios libres para una adsorción adicional. Por lo tanto, la presencia de
una corriente de difusión a través de la capa compacta afecta el comportamiento de la intensidad pico en
función de la concentración, lo cual se refleja en un cambio en la pendiente de la curva.[8]

En resumen, la ecuación de Laviron modificada ofrece mejores resultados para concentraciones me-
nores al punto de saturación de la capa sobre el electrodo. Es decir, para concentraciones menores a
determinado valor cm; tal que si c > cm, entonces la saturación sobre el electrodo ocurre rápidamente.
Calcular el valor de cm podrı́a ayudarnos a determinar si los picos observados después de las gráficas son
el resultado de una postwave o si también incluyen una corriente de difusión adicional.

En las gráficas de las figuras 4.1 y 4.2 vemos que a mayor concentración molar de etanol, los resul-
tados experimentales se alejan cada vez más de la predicción teórica. Esta diferencia podrı́a atribuirse
también a que la especie deja de ser muy adsorbible sobre la superficie del electrodo (hipótesis planteada
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al deducir la ecuación de Laviron y su versión modificada), lo cual llega a ocurrir cuando la concentra-
ción Γ alcanza el valor de Γm antes de iniciar la electrólisis, ya que las moléculas pueden ser adsorbidas
incluso sin aplicar un potencial. En tales casos, pueden aparecer picos o cambios repentinos en la inten-
sidad debido a modificaciones en la estructura de la capa sobre el electrodo.[8] Por ejemplo, es posible
que se forme más de una capa de moléculas sobre el catalizador.

En la figura 4.2, se presentan ejemplos de corrientes de difusión y posibles cambios en la estructura
de la capa adsorbida sobre el electrodo. En la figura 4.2a, se presenta una corriente de difusión que
modifica la simetrı́a del pico, y al final de la curva se aprecia un pequeño incremento en la intensidad,
posiblemente relacionado con el cambio en la estructura de la capa. Conforme aumenta la concentración
de etanol, los efectos de corrientes de difusión y cambios en la estructura de la capa se intensifican. Por
otro lado, para el caso de los core-shells de Cu@Pd (gráficas de la figura 4.1), es posible notar el efecto
del cambio en la estructura de la capa, ya que el pico no se ve modificado en forma, sino que se vuelve
más estrecho a medida que aumenta la concentración de etanol. Al final de las curvas de las gráficas,
también se observa un aumento en la intensidad posiblemente originado por cambios en la estructura de
la capa.

Una suposición importante realizada al deducir la ecuación de Laviron modificada fue asumir que
las soluciones se comportaban de manera ideal[13], lo cual se logra al trabajar con concentraciones
bajas. Por tal motivo, al emplear soluciones con alta concentración, se alcanza rápidamente el punto
de saturación y las curvas experimentales se deforman, mostrando una tendencia diferente a medida
que aumenta el potencial aplicado. Para deducir la ecuación de Laviron, tanto en su versión original
como modificada, se asumió que las concentraciones cerca de la superficie eran muy bajas.[8][13] Por
tal razón, resulta evidente que para concentraciones de etanol altas los resultados teóricos se alejen más
de los experimentales. Realizar los barridos de potencial con concentraciones más bajas puede ayudar
a evitar los efectos derivados de la compactación de la capa, como puede verse en los resultados de las
figuras 4.1a y 4.2a. En ambas gráficas de la figura 4.3 se observa que la pendiente cambia cuando la
concentración es mayor 1.2 M, una concentración baja se considerarı́a aquella menor a este valor. Cabe
notar que los intermediarios de la reacción producidos durante la cadena de reacciones (ver sección 1.3),
también contribuyen a la saturación de la capa.

En el contexto de los procesos aquı́ descritos, el objetivo deseable es lograr una mayor oxidación,
pero debe cuidarse no llegar tan pronto al punto de saturación. Este serı́a el resultado con mayores
beneficios, pues permitirı́a obtener corrientes de oxidación más altas al mismo tiempo que se evita el en-
venenamiento o saturación del material. Para describir la producción de corriente debida a la oxidación
del alcohol sobre la superficie metálica durante una voltamperometrı́a lineal, se dedujo de manera semi-
empı́rica la ecuación de Laviron modificada.[13] Ésta permite describir de manera adecuada la oxidación
del etanol durante los barridos hasta justo antes de llegar al punto de saturación sobre el material.
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