, ,
a2 UNIVERSIDAD NACIONAL AUTONOMA DE MEXICO

FACULTAD DE QUIMICA

CARACTERIZACION REDOX DE LOS SISTEMAS V(V)/V(IV) Y V(lIl)/
V(1) EN H2SO4 Y HCI MEDIANTE DIFERENTES TECNICAS
ELECTROQUIMICAS EN RELACION A SU USO EN LAS BATERIAS
REDOX DE VANADIO

TESIS

PARA OBTENER EL TiTULO DE

QUIMICO

PRESENTA

JAVIER SILVA MORA

MEegxico, D. F. A 13 DE AGOSTO DE 2012




e e

Universidad Nacional - J ~  Biblioteca Central
Auténoma de México -

Direccion General de Bibliotecas de la UNAM
Swmie 1 Bpg L IR

UNAM - Direccion General de Bibliotecas
Tesis Digitales
Restricciones de uso

DERECHOS RESERVADQOS ©
PROHIBIDA SU REPRODUCCION TOTAL O PARCIAL

Todo el material contenido en esta tesis esta protegido por la Ley Federal
del Derecho de Autor (LFDA) de los Estados Unidos Mexicanos (México).

El uso de imagenes, fragmentos de videos, y demas material que sea
objeto de proteccion de los derechos de autor, serd exclusivamente para
fines educativos e informativos y debera citar la fuente donde la obtuvo
mencionando el autor o autores. Cualquier uso distinto como el lucro,
reproduccion, edicion o modificacion, sera perseguido y sancionado por el
respectivo titular de los Derechos de Autor.



JURADO ASIGNADO

PRESIDENTE: JOSE LUz GONzALEZ CHAVEZ

VOCAL: MARIA DEL ROSARIO COVARRUBIAS HERRERA
SECRETARIO: SILVIA CITLALLI GAMA GONZALEZ

1er. SUPLENTE: OLIVIA ZAMORA MARTINEZ

2° SUPLENTE: CAROLINA FLORES AVILA

SITIO DONDE SE DESARROLLO EL TEMA
UNIVERSIDAD NACIONAL AUTONOMA DE MEXICO
FACULTAD DE QUIMICA

DIVISION DE ESTUDIOS DE POSGRADO

LABORATORIO 104

ASESOR DEL TEMA

JOSE LUz GONZALEZ CHAVEZ

SUSTENTANTE

JAVIER SILVA MORA




JAVIER SILVA MORA

REDOX DE LOS SISTEMAS V(V)/V(IV) Y V(II1)/ V(II) EN H2SO4 Y
HCI MEDIANTE DIFERENTES TECNICAS ELECTROQUIMICAS EN
RELACION A SU USO EN LAS BATERIAS REDOX DE VANADIO

CIUDAD UNIVERSITARIA
DISTRITO FEDERAL, MEXICO
2012



A ustedes 4, que con poco llenan mi mundo de alegria y

dan sentido a mi vida.



Al Doctor José Luz Gonzdlez, que con humildad y pasion

me mostrd un camino de esta profesion.



““ One thing I have learned in a long life: that
all our science, measured against reality, is
primitive and childlike — and yet it 1s the

most precious thing we have. ”’

— Albert Einstein



INDICE

RESUMEN
OBJETIVO
JUSTIFICACION

CAPITULO 1. INTRODUCCION
1.1. Las baterias redox de vanadio
1.1.1. Resefa histoérica de las baterias redox de vanadio
1.1.2. Concepto de las baterias redox de vanadio
1.1.3. Justificacion del empleo de las baterias redox de vanadio
1.1.4. Alternativa a las baterias redox de vanadio
1.2. La quimica del vanadio
1.2.1. Estados de oxidacion del vanadio
1.2.2. El vanadio en disolucién acuosa
1.2.3. El vanadio en disolventes no acuosos
1.2.4. Caracteristicas electroquimicas de las especies de vanadio
1.3. Métodos de determinacién de potenciales estandar de pares redox
1.3.1. Voltametria y polarografia
1.3.2. Potenciometria

1.4. Estudio tedrico sobre la reactividad del vanadio con diferentes especies
quimicas
1.4.1. Distribucién de especies de vanadio en funcion del potencial

1.4.2. Reacciones de 6xido-reduccién de las especies de vanadio con
potenciales reductores y oxidantes quimicos

CAPITULO 2. METODOLOGIA EXPERIMENTAL
2.1. Preparacion de las disoluciones y sintesis de los reactivos

2.1.1. Preparacion de disoluciones de V(V) a partir de metavanadato de
amonio (NH4VO3)

2.1.2. Sintesis de V(Il)
2.1.2.1. Preparacion de zinc amalgamado
2.1.2.2. Reduccion quimica de V(V) a V(Il) utilizando zinc
amalgamado en H2SO4 y HCI

2.1.3. Sintesis de V2(SO4)3 como fuente de V(IIl)

2.1.4. Preparacién de una disolucién de Fe(ll) a partir de sulfato de
amonio ferroso ((NH4)2Fe(SQO4)2:6H20)

- A A A a
Co N NNNOOOWDNDN =

22
22

23

25
26

26
27
27

27
28

29



2.2. Estudio cualitativo de la reactividad de las especies de vanadio en
disolucién acuosa

2.2.1. Determinacion de la rapidez aparente de la reduccion quimica
de V(V) utilizando Fe(0), Fe(ll) y Zn(0)

2.3. Determinacion de los potenciales redox de los sistemas V(V)/V(IV) y
UAZD)
2.3.1. Estudios polarograficos

2.3.2. Estudio de las caracteristicas de las especies sobre el electrodo
estatico de grafito

2.3.3. Determinacion de los potenciales redox por titulacion
potenciométrica de V(V) con Fe(ll) a diferentes concentraciones de
H2S04 y HCI

2.3.4. Estudio del efecto de los aniones SO4?-y CI- sobre el potencial del
sistema V(V)/V(IV)

CAPITULO 3. RESULTADOS Y DISCUSION

3.1. Estudio cualitativo de la reactividad de las especies de vanadio en
disolucién acuosa

3.1.1. Determinacion de la rapidez aparente de la reduccién quimica
de V(V) utilizando Fe(0), Fe(ll) y Zn(0)
3.1.1.1. Reduccion con Zn(0)
3.1.1.2. Reduccion con Fe(0)
3.1.1.3. Reduccion con Fe(ll)
3.2. Determinacion de los potenciales redox de los sistemas V(V)/V(IV) y
V(NI
3.2.1. Estudios polarograficos

3.2.2. Comportamiento de disoluciones de V(V) en H2SO04 y HCI sobre
el electrodo estatico de grafito

3.2.3. Determinacion de los potenciales redox del par V(V)/V(IV) en
H2S0O4y HCI mediante titulacién potenciométrica de V(V) con Fe(ll)

3.2.4. Efecto de los aniones SO4%~ y Cl~ sobre el potencial del sistema
V(V)IV(IV)
3.2.5. Comportamiento de las disoluciones de V(Il) y V(lII)

CAPITULO 4. CONCLUSIONES

REFERENCIAS

30

30

31
31

32

32

33

34

35

35
35
37
40

42
42

46

48

53
54

58



RESUMEN

Las baterias redox de vanadio son sistemas electroquimicos de gran capacidad de
almacenamiento de energia, que consisten de dos semiceldas, separadas por una
membrana o almacenadas en dos contenedores distintos. En estas celdas de flujo
redox, el par redox V(V)/V(IV) se encuentra en el electrodo positivo y el par redox
V(II1)/V(Il) en el electrodo negativo, siendo la reaccidén de descarga:

VO2*(ac) + V?*(ac) + 2H*(ac) —> VO?*(ac) + V3*(ac) + H20

La utilizacién de estas baterias tiene diferentes ventajas, entre ellas la eliminacién de
contaminacién cruzada de electrolitos que afecta el funcionamiento de las baterias
comunmente conocidas; ademas, los pares redox de vanadio utilizados en las
baterias son electroquimicamente reversibles, o que implica grandes eficiencias
energéticas. La identificacion de las especies de vanadio en disolucion acuosa
esta documentada en buena medida; sin embargo, la complejidad de la quimica de
dichas especies resulta en un amplio campo de investigacion. La carencia de
informacion fundamental sobre los sistemas de vanadio, como los potenciales
redox en medios acidos muy concentrados, es el sustento de esta investigacion,
donde se estudia el comportamiento de las disoluciones en H>SOs4 y HCI en
concentraciones diferentes. Mediante un estudio polarografico de una disolucién de
V(V) 6.2 x 104 M en H2SO4 1 M, se identifica una onda de reduccién cuyo potencial
de media onda es —0.560 V, y se asume como el potencial del par redox V(I11)/V(lI);
cuando se reduce a 0.05 M la concentracion de H2SO4, se obtiene un potencial de
media onda de —0.920 V, asociado al mismo par redox. La diferencia entre ambos
valores de potencial se atribuye al posible efecto de los iones H* sobre las
propiedades reductoras del ion V2*. No se observa reactividad alguna de una
disoluciéon de V(V) sobre el electrodo estatico de grafito debido a diversas causas,
que involucran tratamientos previos al electrodo y la eliminacion de toda
interferencia. Las dificultades encontradas en las determinaciones por polarografia
y voltamperometria dirigen hacia otra técnica electroquimica para la determinacion
de los potenciales redox de los pares: la potenciometria. Mediante titulaciones
potenciométricas de V(V) con Fe(ll) se determina que un incremento en la
concentracion de acido implica un aumento en el poder oxidante de la especie
V(V); sin embargo, el aumento es mas pronunciado en H2SO4 que en HCI, y se
asocia tal efecto con una mayor contribucion de iones H* por cada unidad de
concentracion molar de acido sulfdrico. Los aniones SO4?~y CI- no tienen un efecto
considerable sobre el potencial redox del par. La determinacion del potencial redox
del par V(III)/V(Il) mediante potenciometria presenta dificultades, principalmente
por la poca estabilidad de las disoluciones de V(Il) y por la poca disponibilidad de
compuestos de V(1) y V().



OBJETIVO

Caracterizaciéon de los sistemas redox de vanadio involucrados en el funcionamiento
de la bateria redox de vanadios, V(V)/V(IV) y V(II)/V(ll); establecer las mejores
condiciones donde la diferencia de potencial generada en la bateria sea mayor, en

relacion a su uso como un dispositivo de generacion de energia viable.

JUSTIFICACION

El sistema electroquimico establecido en la bateria redox de vanadio implica la
generacion de una fuerza electromotriz para generar las reacciones de oxidaciéon y
reduccion necesarias para la carga y la descarga de la bateria. La bateria involucra
los pares redox V(V)/V(IV) y V(IID/N(II) en H2SOs como los electrolitos en las
semiceldas positiva y negativa, respectivamente. Sin embargo, la quimica
documentada del vanadio muestra diversos comportamientos de las especies en
medios diferentes, como HCI, y a diferentes condiciones de reaccioén. Estudios
anteriores demuestran que los sistemas redox de vanadio se pueden comportar de
diferente manera, y se establecen multiples técnicas de estudio de esos sistemas.
Por tal motivo, se estudia el comportamiento de las disoluciones de vanadio y se
determinan los potenciales redox de los pares V(V)/V(IV) y V(II)/V(ll) a diferentes
concentraciones de H.SO4y HCI mediante diversas técnicas electroquimicas, siendo

la polarografia clasica, la voltamperometria y la potenciometria dichas técnicas.



CAPITULO 1. INTRODUCCION

En este capitulo se presentan, a manera de introduccion, las bases generales del estudio
presentado en este escrito: un acercamiento a las baterias redox de vanadio, una
aproximacion a la quimica en disolucion de las especies de vanadio y una revision sobre

las técnicas electroquimicas para la determinacion de potenciales redox.
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1.1. Las baterias redox de vanadio.

1.1.1. Resena historica de las baterias redox de vanadio.

Los primeros estudios sobre las baterias redox de vanadio se desarrollaron en
1984, en la Universidad de New South Wales (UNSW, por sus siglas en inglés),
Australia, donde se proponian diversos prototipos de baterias de 1 a 4 kW
aplicados a vehiculos eléctricos. Previamente, algunos investigadores habian
propuesto el uso de los pares redox de vanadio para aplicaciones en baterias
redox; sin embargo, se pensd que su uso seria poco practico a causa de la baja
solubilidad de los compuestos de V(V), lo cual llevaria a una restricciéon de la
concentracion de los electrolitos a menos de 0.2 M, siendo ésta muy baja para el
uso propuesto [1].

El progreso en el campo de estudio llegd a la UNSW cuando se descubrio
que se podian preparar disoluciones de V(V) altamente concentradas en acido
sulfurico mediante la oxidacion electroquimica de V(IV). Al oxidar una disolucion de
V(IV) 2 M, fue posible obtener una disoluciéon de la misma concentracién de V(V)
que, inesperadamente, no precipitaba en un amplio intervalo de temperatura. Esto
significd que se podrian preparar disoluciones de vanadio de concentraciones
considerables para sistemas electroquimicos practicos, como las baterias redox de
vanadio antes pensadas. Ademas de lo anterior, otro suceso significativo fue el
desarrollo de procesos de bajo costo para la produccion de un electrolito de
vanadio a partir de pentéxido de vanadio [1].

Como parte de los proyectos de investigacion de la UNSW desde 1984, se
llevaron a cabo diferentes estudios involucrando al vanadio, como las
caracteristicas electroquimicas de sus diferentes estados de oxidacion, estudios
sobre la cinética y el mecanismo de la produccidén de un electrolito a partir de
pentéxido de vanadio, estudios sobre los procesos de difusion de los iones a
través de membranas, entre otros, que son de gran importancia en el desarrollo y
la evolucién de la bateria [1].

Ademas de los proyectos de investigacion llevados a cabo, la UNSW llevé a

cabo la construccién y demostracion de las baterias redox de vanadio en pruebas
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de campo, incluyendo el disefio y la instalacion de la primera bateria en una casa
de energia solar en Tailandia, en un sistema de emergencia para submarinos, y en

el primer carro de golf eléctrico alimentado por una bateria redox de este tipo [1].

1.1.2. Concepto de las baterias redox de vanadio.

Las baterias redox de vanadio plantearon una alternativa a los dispositivos
existentes de almacenamiento de energia. Las baterias de flujo redox son una
segunda categoria de sistemas electroquimicos; son dispositivos con una gran
capacidad y presentan un gran potencial para la generacion de energia.

Las baterias redox de vanadio consisten de dos semiceldas, una positiva y
una negativa, separadas por una membrana, o bien, en diferentes contenedores
cerrados. Cada celda contiene un electrodo inerte que permite transferir la carga
eléctrica hacia adentro o hacia afuera del sistema. La energia es almacenada en
las semiceldas electroliticas positiva y negativa, las cuales son bombeadas
alrededor del sistema. En las celdas de flujo redox, los pares redox son todas
especies solubles que se encuentran en disolucion. En la figura 1 se muestra el
disefio de esta bateria.

En estas baterias se emplean iones de vanadio en ambas celdas
electroliticas. El par redox V(V)/V(IV) se encuentra en el electrodo positivo y el par
redox V(II1)/V(Il) en el electrodo negativo [1]. La reaccion redox esta separada en
dos pasos simultaneos que ocurren en ambos lados de la membrana. Durante la
descarga, los electrones se remueven del electrolito anidnico y se transfieren al

electrolito catiénico mediante el circuito externo. La reaccidén entonces es:

OXidaCién V2+(ac) —_— V3+(ac) + e

Reduccion VO2*@c) + 2H @)+ €& ——>  VO?(5)+ H20

Reaccion global  \/Oy*(ac) + V2*(ae) + 2H(ac) > VO (a0)+ V3 (ac) + H20
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La especie oxidante VO2* toma un electrén de la especie reductora V2*. Dicho de
otra manera, VO2* se reduce y V?* se oxida. El flujo de electrones se revierte
durante la carga; la reduccion ahora ocurre en el electrolito anionico y la oxidacion

en el electrolito catidnico. La reaccion redox es ahora:

Reduccién V3@ + 6" —5 V()
Oxidacion VO? ey + H2O ——> VO2¥(ac) + 2H*(ac) + €~
Reaccion global V3 (ac) + VO (a0) + HoO ——> V2 (50 + VO2 *(ac) + 2H* (ac)

Tanque de
almacenamiento
del electrolito

catiénico Reduccion

Oxidacion

Figura 1. Disefio de una bateria redox de vanadio y las reacciones redox durante la carga y la
descarga de la bateria.

Dado que no hay un cambio neto de carga durante la reaccion redox, el numero
total de electrones liberados en la reaccion de oxidacion debe ser igual al nUmero

de electrones consumido en la reaccion de reduccion.
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1.1.3. Justificacion del empleo de las baterias redox de vanadio.

Diversas ventajas técnicas hacen de estas baterias una alternativa sobresaliente a
los dispositivos de almacenamiento de energia. Asi, al almacenar energia en
tanques, la capacidad del sistema se puede incrementar facilmente por la adicién
simple de mas disolucién; ademas, el costo por kilowatt disminuye conforme la
capacidad de almacenamiento de energia se incrementa.

En cuestion de espacio, se puede optimizar el uso de éste si se construyen
tanques de almacenamiento del electrolito subterraneos. Este sistema ofrece,
ademas, una mayor seguridad debido al bajo riesgo de mezclado instantaneo de
los electrolitos que puede causar un desprendimiento repentino de energia. Existe
también la posibilidad de la recarga mecanica, o “‘recarga instantanea”, por el
remplazo de las disoluciones de los electrolitos, las cuales tienen una vida
indefinida, y por tanto el costo de remplazo es bajo. Una vida indefinida de las
disoluciones implica que éstas pueden ser continuamente recicladas, por lo tanto
no hay problema de eliminacién de desechos.

Un problema que se reduce en estas baterias, a diferencia de las baterias
comunmente conocidas, es la contaminacion cruzada de electrolitos, debido a que
las disoluciones utilizadas en ambas semiceldas son de un solo elemento: vanadio.
Por lo tanto, la mezcla cruzada de los electrolitos a través de membranas evita la
contaminacién de los electrolitos.

Otras ventajas descritas inicialmente sobre las baterias redox de vanadio son
objetables, debido a estudios posteriormente realizados sobre los sistemas
electroquimicos utilizados. Se advierte, entonces, que los pares redox de vanadio
son electroquimicamente reversibles y, por lo tanto, son posibles grandes
eficiencias energéticas. También se puede advertir que el vanadio se encuentra
facilmente disponible a un costo relativamente bajo, lo cual se pone en entre dicho
de acuerdo con los precios actuales de los compuestos precursores para la
preparacion de los electrolitos.

Uno de los inconvenientes de las baterias acidas de plomo convencionales es
que su vida media esta entre 25y 75 % de capacidad de carga. Esto significa que

sélo el 50 % de su capacidad actual es utilizada y la bateria no se puede dejar a
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bajos niveles de carga por periodos largos. En cambio, el sistema de las baterias
de vanadio presenta una eficiencia energética alta, ideal para cualquier nivel de
carga. El sistema puede utilizar 100 % de su capacidad y dejarse completamente
descargado a cualquier estado de carga en cualquier periodo [1].

Una de las caracteristicas mas importantes de las baterias redox de vanadio
es que con el empleo de soluciones para almacenar energia, el sistema energético
y la capacidad de almacenamiento de energia son independientes, por lo que
estas baterias pueden utilizarse en aplicaciones de almacenamiento especificas.

El almacenamiento de energia en disoluciones define la capacidad del
sistema, la cual esta determinada por el tamafio de los tanques contenedores de
los electrolitos. Por su parte, el poder del sistema esta determinado por el tamafio
de la pila de combustible. Por lo tanto, es mas una celda de combustible

recargable, que una bateria.

1.1.4. Alternativa a las baterias redox de vanadio.

El grupo de investigacion de la UNSW, pionero en el desarrollo de la bateria redox
de vanadio, ha descrito posteriormente la invencion de una nueva bateria que
emplea disoluciones de polihaluros como electrolito en la semicelda positiva y de
cloruros del par redox V(Ill)/V(Il) como electrolito en la semicelda negativa [2].
Durante la carga, se considera que los iones bromuro en la semicelda positiva
experimentan una oxidacién al ion polihaluro BroCl~; se ha encontrado que el
potencial formal de este par redox es +0.800 V con respecto al electrodo saturado
de calomel (ESC). Cuando se combina con el potencial del par redox V(I11)/V(Il),
—-0.500 V con respecto a ESC, en el electrolito soporte de cloruro, se espera un
potencial de celda de aproximadamente 1.3 V para este sistema electroquimico [2].

El acido clorhidrico que se usa como electrolito soporte en algunas baterias
redox de vanadio es inadecuado como electrolito soporte para la celda positiva de
la bateria redox de vanadio. Esto se debe al hecho de que el V(V) es reducido a
V(IV) por los iones CI- y se produce cloro como gas. Por tal motivo, una alternativa
es utilizar un par de alta energia especifica, tal como VCI3/VClz. Para minimizar los

problemas de contaminacion cruzada, se utiliza un electrolito de cloruro.
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1.2. La quimica del vanadio.

1.2.1. Estados de oxidacion del vanadio.

El vanadio es un elemento tipico de transiciéon, con configuracién electrénica 3d®
4s2, ademas de las capas internas completas. Muestra estados de oxidacién de Il
hasta V bien caracterizados en compuestos sdélidos y en disolucién. Los estados
de oxidacion | 'y 0 pueden ocurrir en compuestos solidos también, aunque no es
muy comun. En estado de oxidacion (V), el vanadio es diamagnético y forma
compuestos no coloridos, amarillos palido o rojos. En estados de oxidacion mas
bajos, la presencia de uno o mas electrones 3d, usualmente desapareados, resulta
en compuestos paramagnéticos y coloridos. A pesar de ser caracterizado por sus
diferentes colores, un color especifico no corresponde a un estado de oxidaciéon en
particular, dado el espectro de absorcién tan complejo de todas las especies. La
mayoria de los compuestos sdlidos de este elemento son insolubles en agua,

aunque a diferentes valores de pH este parametro cambia [3].

1.2.2. El vanadio en disolucién acuosa.

La variedad de especies en disolucion acuosa de vanadio es muy amplia. El
estado de oxidacion del vanadio en sistemas acuosos puede ser Il, Ill, IV y V. Son
diversas las variables que determinan la forma en la que existe el vanadio en
disolucién acuosa; entre ellas el pH, el disolvente, el potencial de la disolucion y la
concentracion de vanadio [3]. Para cada estado de oxidacion pueden existir
diversas formas en disolucién acuosa. Dependiendo del pH y de la concentracion
total de vanadio en la disolucién, pueden existir tanto especies mononucleares
como polinucleares.

El vanadio pentavalente es la especie de mayor abundancia, y es también el
estado de oxidacion con mayor numero de formas quimicas en disolucidén acuosa.
En el Diagrama 1 se observan las zonas de estabilidad de las diferentes especies
de vanadio pentavalente en funcién del pH a diferentes valores de concentracion

total de vanadio.
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Diagrama 1. La distribucién de vanadio (V) en disolucién acuosa en funcion del pH a diferentes
molaridades totales de vanadio. (Reproduccion parcial de Baes & Mesmer, 1976).

Se observa que en soluciones acidas con bajas concentraciones de vanadio
(menor a 10 M) el cation VO2* predomina. En realidad, esta especie se encuentra
como [VO2(H20)4]*, pero generalmente se abrevia al ser de mayor importancia el
enlace doble con el oxigeno. Se considera que este oxication, al igual que

[VO(H20)s5]?*, se forman por la pérdida de protones de los iones acuosos:
[V(H20)6]*"(ac) —> [VO2(H20)4]"(ac) + 4H*(ac)
[V(H20)6]**ac) —> [VO(H20)5/*"(ac) + 2H*(ac)

Tales cationes son extremadamente estables, y pueden existir en medio acido muy
concentrado sin ser protonados.

La precipitacion de V20s ocurre entre pH 1 y 3 con concentraciones de
vanadio por arriba de 5 x 104 M. Muy cerca de estos niveles de concentracion de
vanadio, a acidez moderada (pH 1-6) el catién VO2* se polimeriza para formar el

decavanadato representado generalmente como V10O2s-z(OH)z€¢-9). Incluso a
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mayores valores de pH (hasta 10-12) se forman otros complejos anidnicos
polimerizados de V(V), tales como V30g¢3~, V40124, V2074". Por encima de pH 13,
existe el anion VO43~. A una concentracién muy baja de vanadio (menor a 1074 M)
predomina el ion metavanadato, HoVO4~, en un intervalo de pH de 4 a 8 [3].

Se conocen mas de doce especies de V(V) en disolucion a concentracion
moderada. En disoluciones diluidas, el comportamiento de V(V) es bastante similar
al de P(V) con la excepcion de la tendencia a la formacion del cation VO2*.

A pesar de que las especies de vanadio en estado de oxidacién Il a V existen
en disolucion acuosa, en presencia de aire, unicamente el vanadio pentavalente es
estable [3]. Se conoce un gran numero de productos por hidrélisis de V(V). El
pentoxido de vanadio es relativamente soluble en medios acidos y basicos, aunque
existe un intervalo de pH donde ocurre la precipitacion. A pesar de ser la especie
tetravalente inestable con respecto al aire, la cinética de su oxidacion por oxigeno
es demasiado lenta. En disoluciones moderadamente acidas, V(IV) es
particularmente mas estable en la forma del ion vanadilo, VO2* [4].

Generalmente, la hidrolisis de VO?* es similar a la hidrélisis de V3*, donde
VO(OH)* y (VO)2(OH)22* son los productos importantes, pero hay una fuerte
tendencia hacia la dimerizacion. Las especies formadas en medio basico no se
han estudiado en detalle. Ambos, V3* y VO?* se hidrolizan para dar especies 1:1y
2:2. No existen muchos datos sobre la existencia de equilibrios relacionados con
especies anidnicas en estos dos estados de oxidacion. Ambas especies son
oxidadas facilmente a V(V) en disoluciones basicas. Se ha demostrado que V(lII)
se oxida facilmente en disolucidon acuosa, aunque la cinética de tal reaccion es
muy lenta [4].

Poco se sabe sobre la hidrdlisis de V(Il); sin embargo, es bien sabido que
este fuerte agente reductor es demasiado inestable con respecto a la lenta
oxidacion por el agua misma [4].

El Diagrama 2 presenta las relaciones de estabilidad de los iones y
compuestos de vanadio en medio acuoso mediante un diagrama de Pourbaix, para
una concentracién de vanadio de 1 x 103 M. Se observa que a valores de pH
inferiores a 2, el vanadio existe en las formas catidnicas VO.*, VO?2*, V3+ y V2*

conforme el potencial de la disolucién disminuye. El diagrama también indica los
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intervalos E—-pH para la precipitacion del vanadio en sus diferentes formas oxi [3].
Es notable por el diagrama, que la forma quimica del vanadio en disoluciéon puede

ser controlada.

V20s .
L (Brown solid)

\ N
S~

\ _4 \
H2V10028 i

Pclyvanadates ~<

Vo204
(Green-black
solid)

Eh Volts

—0.6
-0.8
o] | 2 3 4 5 6 7 8 S 10 il 12
pH

Diagrama 2. Relaciones de estabilidad de los iones de vanadio y otros compuestos en medio
acuoso a 25 °C y presion total de 100 kPa; C = 1 x 103 M. (Reproduccion parcial de Evans &
Garrels, 1958).

1.2.3. El vanadio en disolventes no acuosos.

Es cierto que se tiene documentacion sobre el comportamiento del vanadio en
disoluciones no acuosas, donde sobresalen los estudios de extraccion de vanadio
en diferentes disolventes organicos. Sin embargo, es importante destacar que no
se cuenta con la informacion suficiente sobre su comportamiento en medios acidos
concentrados (concentraciones superiores a 1 M).

Existe informacion sobre el efecto del oxigeno sobre el potencial de los pares
del vanadio cuando el oxigeno se reduce al ion 6xido O2~ por cloruros alcalinos. Tal
estudio podria relacionarse con el uso de acido clorhidrico concentrado como

fuente de cloruros.
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Se define pO?~ como -log [O?7]. Los cationes V3* y V2*, solvatados por CI~, no
parecen formar oxidos insolubles y el potencial de los pares V2*/V y V3*/V2* no
depende del pO?-. Por el contrario, el V(IV) (disuelto en forma de VCls, bastante
volatil) puede formar los oxicompuestos VO?* sucesivos, después VO2 en forma de
sal insoluble cuando el valor de pO?2- disminuye, por ejemplo, por adicion de éxido
de sodio; V(V) puede existir en diferentes formas de oxicompuestos. En
consecuencia, el potencial del par V(IV)/V(lll) decrece con el pO?~ en la zona mas
basica [5].

Al sistema VO2*/V3* en medios altamente concentrados de CI- le corresponde

un potencial de equilibrio de acuerdo con la siguiente reaccion:

VO?(ae) + € —> V3 (ac) + 0?7 (aq)

23RT  [VO?]  23RT
og +
F [V34] F

pO2-

E = E%o»ns +

De la misma manera, el potencial del par V(V)/V(IV) varia en el mismo sentido, en
funcion del pO?Z, pues los oxicomplejos de V(V) se han revelado mas estables que
los oxicomplejos homodlogos de V(IV) y, a valores iguales de pO?-, V(V) esta en
forma de un oxicomplejo mas rico en iones 02~ que el V(IV) [5].

La influencia del pO?- sobre los potenciales de equilibrio de los sistemas de
vanadio provoca una dismutacion del V3* en medio fuertemente basico. Por otra
parte, el poder oxidante del V(V) aumenta cuando el pO? aumenta, de forma que
los compuestos de vanadio (V) oxidan al Cl~ a Cl2 y dejan de existir en presencia
de un oxiacido suficientemente fuerte [5].

Se realizé también un estudio sobre los potenciales normales de los sistemas
VO2*/VO?*, VO?2*/\V3+ y V3*/V2* en mezclas de HoO-H3POa, caracterizando estos
sistemas no acuosos mediante potenciometria a intensidad nula sobre el electrodo
de platino y por polarografia. El estudio establece que los potenciales normales
aparentes de los sistemas dependen del nivel de acidez de la mezcla, de la
actividad del agua y de los coeficientes de actividad de las especies; se establecen

relaciones donde, ademas de las actividades de las especies, se considera una
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funcion de acidez, que se interpreta como la evaluacién del nivel de acidez de
acuerdo con el grado de transformacién de un indicador redox; para tal efecto, se
utiliza como referencia el sistema electroquimico ferricinio/ferroceno [6].

Los estudios que existen sobre las caracteristicas electroquimicas de las
especies de vanadio en acido sulfurico se deben a los analisis polarograficos y
voltamperométricos; sin embargo, muy poco se sabe sobre los mecanismos o
sobre los efectos que causan los niveles de acidez tan altos y la solvatacion de las

especies.

1.2.4. Caracteristicas electroquimicas de las especies de vanadio.

Muchos estudios se han realizado sobre las caracteristicas electroquimicas de los
sistemas redox de vanadio, tanto en disolucion acuosa como en disoluciones no
acuosas. Sin embargo, a pesar del tiempo y de los esfuerzos por elucidar la
electroquimica del vanadio, existen aun muchas dudas, incertidumbre y conjeturas
sobre sus caracteristicas. Esto se debe en parte al numero de diferentes estados
de oxidacion que existen del elemento. A causa de ello, la quimica redox del
vanadio exhibe complejidades que muchos otros elementos no presentan. Debido
también a la lentitud de las reacciones de muchas especies de vanadio, muchas
observaciones se han realizado en mezclas incompletamente equilibradas, y en
diversas ocasiones existen contradicciones entre los estudios realizados.

Los primeros estudios relevantes sobre los potenciales de oxidacion-
reduccion de los pares redox VO?2*/V3* y VV3*/\/2* en manos de Jones y Colvin [7,
8], se realizaron de acuerdo con mediciones de potencial de celda en H2SO4 1 M.
Tales estudios se basan en compilaciones de datos anteriormente reportados que,
a pesar de la carencia de interpretacién en algunos casos, permitieron seguir con
la caracterizacion de los potenciales redox de los pares de vanadio, tomando en
cuenta como primeras aproximaciones estos valores de potencial.

Bastante informacion se ha obtenido para el par redox V(V)/V(IV) en medios
acidos fuertes, que permiten asumir de manera légica que las especies existen
como VO2* y VO?* en tales medios. Coryell y Yost [9] obtienen un valor de +1.000

V, obtenido por medio de mediciones potenciométricas, y este valor es el que
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predomina en la literatura para este par. Poca informacién se encuentra reportada
sobre mediciones a concentraciones elevadas de acido.

Jones y Colvin reportan los valores de los potenciales estandar de los pares
VIV y V(ID/V(IT), obtenidos mediante mediciones potenciométricas en acido
sulfurico. Estos datos son mayormente aceptados que cualesquiera otros datos en
la literatura. El potencial estandar del par V(IV)/V(lIl) en acido sulfurico, asumiendo
que las especies se encuentran como VO?%* y V3* es +0.337 V. Esta determinacion
es repetida posteriormente, y se llevd a cabo en acido fosférico de
concentraciones elevadas, encontrandose que el poder oxidante de V(IV) aumenta
conforme aumenta la concentracion de acido. Mas estudios con otros acidos
altamente concentrados no se reportan ampliamente.

El potencial estandar del par redox V(II)/V(Il) en acido sulfurico reportado por
Jones y Colvin es -0.255 V, dato que es casi idéntico a los valores obtenidos de
potencial de media onda polarografico en acido sulfurico y en acido perclérico.

Los primeros estudios sobre el comportamiento de V(V) y V(IV) realizados
utilizando voltametria y polarografia, se llevaron a cabo en medio amoniacal, y se
presentan dificultades de interpretacién de los polarogramas obtenidos cuando se
analiza V(V) en medios acidos concentrados. Lingane [10] lleva a cabo el primer
estudio polarografico de gran importancia sobre los diferentes estados de
oxidacion del vanadio, corroborando en algunos casos los datos obtenidos
previamente por Jones y Colvin, y desmintiendo en otros casos datos dificiles de
conciliar. En esta aproximacién, Lingane establece que, tanto en medio acido como
en medio amoniacal, V(V) experimenta una reduccidén por pasos, primeramente a
V(IV) y finalmente a V(Il). La reduccion de V(IV) a V(llI) procede como reaccion
reversible sobre el electrodo de gota de mercurio, aunque los valores reportados
sobre el potencial de media onda parecen ser enmascarados por la reduccién del
ion hidrogeno. Sin embargo, resultan contradictorias algunas explicaciones sobre
el comportamiento de V(V) sobre el electrodo de mercurio, dado que el contacto
entre disoluciones acidas de V(V) y mercurio, conduce a una reaccion de oxidacion
del mercurio. Por lo tanto, existen fallas en la interpretacion de los polarogramas
obtenidos en estos medios. Cuando se tienen las precauciones necesarias, se

pueden observar dos curvas en los polarogramas obtenidos, que corresponden a
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la reduccion de V(V) a V(IV) y a la reduccion global de V(V) a V(II),
respectivamente.

Existen datos disponibles sobre el comportamiento de V(IIl) y V(lI) en
disoluciones acidas, aunque tales estudios carecen de informacién relevante sobre
los efectos por el cambio de concentracion del acido. Se pueden encontrar
reportes de estudios polarograficos donde se definen curvas aceptables que
permiten aproximar el valor del potencial del par V(IIl) y V(Il). Sin embargo,
algunos resultados se muestran contradictorios cuando se trabaja con medios
acidos muy fuertes y donde la especie inicial es V(Il), pues es bien sabido que esta

especie es facilmente oxidable por el agua misma.
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1.3. Métodos de determinacién de potenciales estandar de pares redox.

1.3.1. Voltametria y polarografia.

La voltametria es una técnica basada en la relacién que existe entre la corriente y
el voltaje durante un proceso electroquimico. La base fundamental de la
voltametria es que la velocidad de una electrélisis puede cambiar simplemente
variando el potencial aplicado a una disolucion. En esta técnica, en lugar de
monitorear una respuesta de un sistema electroquimico a un pequefio cambio de
potencial periddico, se impone al sistema un gran cambio de potencial periddico.

Existen diferentes tipos de voltametria, como la voltametria de barrido lineal y
la voltametria ciclica. Para cada uno de estos casos un voltaje o una serie de
voltajes se aplican al electrodo y la corriente correspondiente que fluye se registra.
La celda electrolitica esta compuesta por un electrodo de trabajo, el cual se
conecta a un circuito eléctrico. Este electrodo controla el flujo de corriente en la
medicion electroquimica, y generalmente esta hecho de un metal inerte, como oro
o platino. Para cerrar el circuito, se utiliza un contraelectrodo y un electrodo de
referencia.

En la voltametria de barrido lineal se emplea un intervalo de potencial fijo, el
cual se escanea desde un limite inicial a un limite final, a una velocidad constante,
y se monitorea la corriente; un voltamograma de barrido lineal es entonces un
grafico de corriente contra el potencial (dependiente del tiempo). Las
caracteristicas de un voltamograma de barrido lineal dependen de un numero de
factores, entre ellos la velocidad de la transferencia de electrones, la reactividad
quimica de las especies electroactivas y la velocidad de barrido del potencial.

El disolvente que se necesita para la medicion electroquimica debe tener una
constante dieléctrica grande, tal como el agua o el acetonitrilo, para permitir la
disolucidon del electrolito y el paso de corriente. Es necesario contar con un
electrolito soporte, es decir, una sal electroquimicamente inerte que permita el
paso de corriente. El reactivo a estudiar debe tener una concentracién alrededor
de 1073 M.
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Usualmente, la eliminacion de O2 es necesaria para prevenir las corrientes
debidas a la reduccion de O2, que pueden interferir con la respuesta del sistema
electroquimico de estudio. La configuracidon estandar de la celda consiste en tres
electrodos inmersos en un electrolito: el electrodo de trabajo, el contraelectrodo y
un electrodo de referencia. El potencial en el electrodo de trabajo se controla y
monitorea con respecto al electrodo de referencia por via del potenciostato [11].

La voltametria llevada a cabo usando un electrodo de gota de mercurio se
llama polarografia. El electrodo de gota de mercurio consta de un tubo de vidrio
capilar, normalmente de 8 cm de largo, 6 mm de diametro y con un orificio interno
de 0.05 a 0.1 mm, conectado a un depdsito de mercurio. La frecuencia de gotas,
que tipicamente es de una gota cada segundo, se controla elevando o
disminuyendo la altura entre el capilar y el depdsito o electrénicamente [12].

Para asegurar que la corriente que pasa a través de este electrodo sea
debida a la composicion de la solucidén, en la cual se encuentra inmerso un
segundo electrodo, éste tiene que ser indiferente, no polarizable y de un potencial
constante. Entonces, la corriente se mide entre el electrodo de mercurio y el
contraelectrodo (muy frecuentemente de platino). La medicion del voltaje se lleva
entre el electrodo de trabajo de mercurio y un electrodo de referencia,
generalmente el electrodo saturado de calomel [13]. Después de medir la corriente
y el voltaje, se desprende la gota mecanicamente. Luego se forma una nueva gota
y se hace la siguiente medida.

Se utiliza un electrodo de gota de mercurio porque la superficie de mercurio,
constantemente renovada, tiene un comportamiento reproducible de corriente-
potencial. Con cualquier otro electrodo de trabajo, como platino, la corriente
depende del estado de la superficie del electrodo, y por consiguiente de su historia
anterior. Otra razon para usarlo es que puede operar a potenciales mas negativos
que la mayoria de otros electrodos. El gran sobrepotencial que tiene la reduccion
de H* en la superficie de mercurio implica que el H* no se reduce vy, por tanto, no

interfiere en muchas reducciones [13].
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La inmensa mayoria de las reacciones estudiadas con un electrodo de gota
de mercurio son reducciones. En una superficie de platino, la reduccion del
disolvente compite con la reduccion de muchos analitos, especialmente en
disolucidn acida. En disoluciones neutras o basicas, incluso los cationes de
metales alcalinos se reducen mas facilmente que H*, a pesar de tener potenciales
estandar menores. Este fenbmeno se debe en parte al sobrepotencial de la
reduccion de H*, y en parte a que la reduccién de un metal para formar una
amalgama de mercurio esta mas favorecida que su reduccion a estado solido [13].

El mercurio no es adecuado para estudiar reacciones de oxidacion, porque el
Hg mismo se oxida con facilidad. En un medio no complejante, el Hg se oxida
aproximadamente a +0.250 V respecto al electrodo saturado de calomel. Si la
concentracion de Cl- es de 1 M, el Hg se oxida alrededor de 0 V, porque Hg se

estabiliza por la formacién de complejos con CI~[13].

Hgq + 4Cl acy —> HQCls?"(ac) + 2e~

Para estudiar las reacciones de oxidacién por voltametria se utilizan como
electrodos de trabajo, en los disolventes apropiados, Pt, Au o C, que suministran
un amplio intervalo de potenciales redox posibles [13].

La representacion de la corriente frente al potencial, en polarografia, se llama
polarograma. La figura 2 muestra la reduccion de Cd?* registrada usando un
electrodo de gota de mercurio. En este caso, a —0.300 V sdlo circula una pequena
corriente residual, mientras que a —-0.600 V comienza la reduccién del Cd?*, y
aumenta la corriente. EI Cd?* reducido se disuelve en el Hg formando una
amalgama. Después de una brusca subida de corriente, se origina una
polarizacion de concentracion: la corriente queda limitada por la velocidad con que
se difunden los iones Cd?* desde el seno de la disolucién hasta la superficie del
electrodo. El valor de la corriente de difusion es proporcional a la concentracién de
Cd?*, lo que constituye un principio de analisis cuantitativo [13].

La curva superior en la figura 2 se llama onda polarografica. Alrededor de

-1.200 V, comienza la reduccién de H*, y la curva sube bruscamente de nuevo.
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Cerca de 0V, la oxidacion del electrodo de Hg produce una corriente positiva. Por
convenio, una corriente positiva significa que el electrodo de trabajo actua como
anodo, y una corriente negativa significa que el electrodo de trabajo actua como
catodo [13]. Las oscilaciones que se observan en las sefales del polarograma se
deben al crecimiento y caida de la gota de mercurio. Cada vez que empieza a
formarse una gota, la superficie del Hg es pequena, y consecuentemente la

corriente también es pequena.
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Figura 2. Polarograma de corriente directa. (A) Cd2* 0.005 M en HCI 1 M. (Reproduccién
parcial de Harris, 2001).

Las dos reacciones mas frecuentes en el electrodo de gota de mercurio son
la reduccion de un ion formando una amalgama o la reduccidén de un ion soluble a
otro ion soluble. Si las reacciones son reversibles, la ecuacion que relaciona la

corriente y el potencial es:

0.059 /
E = Ein - log
n la—1
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Donde I es la corriente registrada debido a la reaccion de interés e Iy es la
corriente de difusion, que es la medida en el extremo superior de cada oscilacidn
en el polarograma, y esta dada por la ecuacion de llkovic. E12 es el potencial de
media onda, que es el potencial cuando la corriente registrada es igual a un medio
de la corriente de difusién (corregida por la corriente residual) [13].

Mediante una interpretacion termodinamica se puede aproximar la relacion
entre E12y E°, dado que el cociente del término logaritmico de una ecuacién del
potencial de media onda, que relaciona los coeficientes de actividad de las
especies reducidas y oxidadas (¢red Y @ox) con sus coeficientes de difusion (Dred y

Dox), es proximo a 1, y se estima asi una aproximacion al potencial estandar del

par redox:
0.059 @red Dox'?
E = Eip - log —8M8
n Pox Dreq'?
E°=E»

1.3.2. Potenciometria.

La potenciometria es el campo de la quimica electroanalitica en el cual se mide el
potencial bajo condiciones donde no hay flujo de corriente. Hay dos maneras de
trabajar en potenciometria: potenciometria directa y titulaciones potenciométricas.
El potencial puede ser utilizado para determinar analiticamente una cantidad de
interés, generalmente la concentracion de algun componente de la disolucion
(analito). El potencial que se desarrolla en la celda electroquimica, cuando se
introduce en la disolucion un electrodo, es el resultado de un cambio de energia
libre que ocurriria si el fendmeno quimico procediera hasta que la condicién de
equilibrio se hubiera alcanzado. Puesto que el electrodo responde directamente al
analito, el electrodo se llama electrodo indicador. Un electrodo que mantiene un
potencial constante se llama electrodo de referencia. El voltaje de la celda es la
diferencia de potencial del electrodo indicador que responde a la actividad del

analito y al potencial constante del electrodo de referencia [13].
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El electrodo saturado de calomel es un electrodo de referencia que se basa

en la siguiente reaccion:

Y2Hg2Clois) + e ——>  Hgq) + CI”

La reaccion anterior tiene un potencial estandar de +0.268 V cuando KCl es 1 M,
pero si se satura la celda en KCI a 25 °C, la actividad del CI- es tal que el potencial
se reduce a +0.241 V. De ahi proviene su nombre. La ventaja de usar una
disolucion saturada de KCI es que la concentracion de Cl~ no varia si se evapora
algo del liquido [13]. Para realizar una conversion entre un electrodo de referencia
al electrodo estandar de hidrogeno, s6lo basta posicionar el valor obtenido con el
electrodo de referencia y afiadirle el valor de éste sobre la escala del electrodo
estandar de hidrogeno.

La potenciometria directa consiste en la determinacion de la actividad de una
especie de forma directa, a través de la medida del potencial eléctrico. Estas
medidas se pueden utilizar cuando existe un electrodo indicador de la especie en
la disolucion de estudio. La técnica es simple, y requiere sélo de la comparacion
del potencial del electrodo indicador en una disolucion problema con el potencial
que se obtiene cuando se sumerge el mismo electrodo en una disolucion patron.
Sin embargo, este tipo de determinacion esta limitada a la medida de potenciales
de equilibrio de sistemas rapidos, a los que puede aplicarse la ecuacién de Nernst.

Por su parte, el potencial de un electrodo indicador adecuado puede utilizarse
en forma muy conveniente para establecer el punto de equivalencia en una
titulacion, lo que se denomina una titulacién potenciométrica, que aporta una
informacion diferente a la de una medida potenciométrica directa. El punto final
potenciométrico puede utilizarse en muchas circunstancias y proporciona datos
intrinsecamente mas precisos que los que se obtendrian con la misma técnica
empleando indicadores redox. Utilizando las reacciones que describen el potencial
de la disolucion que se esta titulando, antes y después del punto de equivalencia,
se puede aproximar el valor del potencial estandar tanto del par de la especie

titulada como de la especie titulante.
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En el punto en que el volumen de reactivo titulante adicionado es la mitad del
volumen de equivalencia, el potencial de la disolucion sera igual al potencial
estandar del par redox del analito. El potencial de la disolucion puede calcularse
con la ecuacién de Nernst del par redox del analito, pues tiene la ventaja de que la
relacion entre las concentraciones de la forma reducida y oxidada del analito
puede calcularse a partir de la estequiometria de la reaccion y de los volumenes y
concentraciones del analito y del reactivo titulante.

De la misma manera, cuando el volumen de reactivo titulante adicionado es el
doble del volumen de equivalencia, el potencial de la disolucion sera el potencial
estandar del par redox de la especie titulante.

Esto se cumple cuando la concentracién de la especie reducida del analito es
la misma que la concentracién de la especie oxidada y cuando la estequiometria

de la reaccion es 1:1.
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1.4. Estudio tedrico sobre la reactividad del vanadio con diferentes

especies quimicas.

1.4.1. Distribucién de especies de vanadio en funcién del potencial.

De acuerdo con los potenciales estandar de los pares idnicos de vanadio
reportados en la literatura a 25 °C, se puede establecer un diagrama de
distribucion de dichas especies en funcion del potencial a 25 °C, que se representa
en el diagrama 3. Se puede definir un @ para cada especie como la fraccion de

vanadio que se encuentra en esa forma. Entonces, se define como:

Fraccion de vanadio en la forma VO3>*:

[VO2']

Py =
[VO2*] + [VO2*] + [V3] + [V#]

[VO2*]
Dy =
[VToTAL]

Siendo [VtotaL] la concentracion total de todas las especies de vanadio que existen
en la disolucién. A partir de las ecuaciones de Nernst para las semireacciones de
oxido-reduccién de las especies de vanadio, se demuestra que ®v() esta dada

por:

Py =
1 1 1
+ +
3E - 1.082 2E - 1.337 E - 1.000

1 0 0.06 1 0 0.06 1 0 0.06
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Se puede observar la distribucién de los valores de ®vv), ®vav), Pvany y Pvay
en el diagrama 3, dependiendo del potencial, en un intervalo de -1 a 2 V. Las

expresiones de ®vuv), Pvany y Pvay se obtienen de la misma manera que Pv).

1.0 1
0.9
0.8
0.7
0.6
€ 05
0.4
0.3
0.2

0.1

0
-1.0 -08 -06 04 -02 0 02 04 06 08 10 12 14 16 18 20

E(V)

Diagrama 3. Diagrama de distribucion de especies de vanadio en funcion del potencial eléctrico.

Este diagrama es congruente con la relacion de estabilidad de los iones de
vanadio en medio acuoso que se observa en el diagrama de Pourbaix (Diagrama
2).

1.4.2. Reacciones de oOxido-reduccion de las especies de vanadio con

potenciales reductores y oxidantes quimicos.

La quimica del vanadio es sumamente compleja debido a los diferentes estados de
oxidacion del elemento y a sus formas ionicas, tanto en disolucién acuosa como en
disolucidén no acuosa. Sin embargo, tedricamente se pueden establecer diversas
reacciones quimicas entre las especies de vanadio y diferentes especies quimicas.

A causa de la variacion entre los potenciales de las especies de vanadio en la
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escala de potencial, se pueden llevar a cabo multiples reacciones, tanto de
oxidacion como de reduccion, con potenciales oxidantes y reductores.

Se ha demostrado ampliamente que el uso de zinc amalgamado como agente
reductor conlleva a la reducciéon de V(V) hasta V(Il) en presencia de acido
moderadamente concentrado. Otros reductores de V(V) son Sn(0), Fe(ll), NO2" y
C204%. Las propias especies de vanadio pueden interaccionar entre si para dar
lugar a reacciones de oxidacion y reduccion. A continuacion se presenta una lista
de posibles agentes reductores y oxidantes de especies de vanadio facilmente

disponibles:

Tabla 1. Agentes oxidantes y reductores quimicos de las especies de vanadio en disolucién [14].

; Potencial del Lo e
s Parredoc Ageme  parredoxszs CESRI FRe e
MnOg4 MnO4/Mn2*  Oxidante 1.507 V2+ 3+ VO2* VOo*

NO2 NO3/NO2 Reductor 0.934 VO2* VOz
Fe2* Fe3*/Fe2* Reductor 0.771 VO2* VO2*
Sno Sn2*/Sno Reductor -0.138 VO, VO2* V/3*
H202 02/H202 Reductor -0.146 VO2+, VO * 3+
Fel Fe2*/Fel Reductor -0.447 V3 VO, VO2* V2*
Zno Zn*/Zn° Reductor -0.762 V3 VOt VO V2*

A condiciones estandar de temperatura y presion, las reacciones entre las
especies ionicas de vanadio y diferentes agentes oxidantes y reductores son
favorables por termodinamica a pH 0, como lo indican los valores de potencial
estandar reportados en la tabla anterior. Sin embargo, la rapidez de tales
reacciones puede ser determinante para reconsiderar el uso de tales agentes en el
estudio de las especies en disolucion de vanadio.

Fe(ll) es inestable con respecto a la oxidacion a Fe(lll) en presencia de aire y
de muchos otros agentes oxidantes. La velocidad de la oxidacion por el aire es
baja en medios acidos, aunque su estabilidad termodinamica y cinética disminuye

en medios basicos [15].
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CAPITULO 2. METODOLOGIA EXPERIMENTAL

En este capitulo se desarrollan las metodologias experimentales llevadas a cabo en el
estudio: el tratamiento cualitativo de las especies de vanadio en disolucion, las técnicas
electroquimicas de determinacion de los potenciales redox y el tratamiento de la problematica

de las fuentes de vanadio.




METODOLOGIA

2.1. Preparacion de las disoluciones y sintesis de los reactivos.

2.1.1. Preparacion de disoluciones de V(V) a partir de metavanadato de
amonio (NH4VO3).

La bateria redox de vanadio emplea los pares redox V(II)/V(I) y V(V)/V(IV) en
H>SO4 para las soluciones de electrolitos de las mitades negativa y positiva de la
celda, respectivamente. Comercialmente, la fuente de vanadio disponible para la
preparacion de los electrolitos es pentéxido de vanadio (V20s), que se reduce
guimicamente o electroquimicamente para la obtencion de las diferentes especies.

Otra fuente de vanadio disponible comercialmente para la preparacion de
disoluciones de V(V) y su posterior reducciéon, es metavanadato de amonio
(NH4VO3). Su costo es ligeramente mas elevado que el del V205, y aunque su
solubilidad en agua es casi nula, se puede lograr su disolucion en medio basico
concentrado, y mediante la adicidn posterior de un medio acido concentrado se

obtiene la especie VO2*.

NH4VO3is) ——> NHa*(ac) + VO37(ac)

VO3 (ac) + 2H*(acy —> VO2*(ac) + H20

Las disoluciones de vanadio utilizadas en este estudio parten de una
disolucién patron de V(V) preparada a partir de NH4VOs3. Se disolvio 1.8153 g de
NH4VO3 en 30 mL de hidroxido de sodio (NaOH) 2 M. En constante agitacién se
anadié rapidamente 100 mL de acido sulfurico (H2SO4) 1 M. La disolucion
resultante, de color amarillo, se transfiri6 a un matraz volumétrico de 250 mL y se
llevd al aforo con agua destilada. La concentracion de V(V) en la disolucion es
0.062 M. Las disoluciones patréon de V(V) procedentes se preparan de la misma

manera.
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2.1.2. Sintesis de V(II).

La fuente de V(Il) disponible para su utilizacion en las baterias redox de vanadio es
VCl2, compuesto que es excesivamente caro para ser economicamente redituable.
Se sintetizé V(II) a partir de V(V) por reduccién con zinc amalgamado de acuerdo

con el siguiente procedimiento.

2.1.2.1. Preparacién de zinc amalgamado.

Se colocaron 1.9984 g gramos de zinc metalico en un matraz de bola de 50 mL y
se lavo el metal tres veces con 5 mL de HCI diluido caliente. Al zinc recién lavado
se le afadio 0.2808 g de HgCl2, 0.2 mL de HCI concentrado y 3 mL de agua. La
mezcla se agitd durante 20 minutos y después de este periodo de tiempo se
decanté la disolucién acuosa. El zinc amalgamado se lavé una vez con agua
destilada y se cubrié con HCI diluido. La amalgamacion aumenta el sobrevoltaje de
reduccion de los iones H* en la superficie del zinc, de manera que no se pierde
zinc por reaccion con el acido. La cantidad de zinc amalgamado se prepar6 en
exceso para asegurar sucesivas reacciones de reduccion de una disolucion de
hasta 0.062 M de V(V).

2.1.2.2. Reduccién quimica de V(V) a V(ll) utilizando zinc amalgamado en
H2S04 y HCI.

Se llevo a cabo la reduccion a V(Il) de diferentes fuentes de vanadio. Se tomaron
50 mL de una disolucion 0.062 M de V(V) y se le agrego 1.5 g de zinc
amalgamado. La disolucién se agité hasta que la disolucion mantuvo su color
purpura y hasta que el potencial de la disolucion permanecié constante.

La reaccién entre zinc amalgamado y V(V), en forma de VO2* en medios
altamente acidos, tiene una cinética bastante favorable; unicamente se aseguro
que se llevara a cabo la reduccion total hasta la especie V2* al no observar mas un
cambio en el potencial. Tal registro se llevd a cabo mediante el potenciometro

Orion Research modelo 701A.
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2.1.3. Sintesis de V2(S0O4)3 como fuente de V(lll).

La fuente de V(lIl) utilizada en las determinaciones del potencial estandar del
par V(lII)/V(Il) es, generalmente, V2(SOa4)s. Jones y Colvin [7] reportan la sintesis
de la sal decahidratada a partir de una reduccion por pasos de V(V), utilizando
como fuente de vanadio V20s y como reductor SO2. A pesar de tener una gran
solubilidad en agua, dicha sintesis presenta dificultades en el procedimiento
experimental. Por su parte, Claunch y Jones [16] proponen la sintesis del
compuesto anhidro a partir de V205, usando azufre elemental en acido sulfurico
como reductor. La complicacion para el uso del compuesto sintetizado a partir de
esta metodologia es su baja solubilidad en agua y su nula solubilidad en medios
acidos concentrados. Por lo tanto, en esta investigacién se ha realizado una
sintesis alternativa de la sal mediante el método de Zatko y Kratochvil [17] con
algunas modificaciones. El compuesto obtenido en esta sintesis, supone una

solubilidad mayor en medios acidos que se estudié posteriormente.

V20s5(s) + 3H2SO4(ac) + Ss) —>  V2(SO4)3(ac) + 3H20(ac) + SOz

Se realizaron ligeras modificaciones a la metodologia de Claunch y Jones
para la sintesis de V2(SO4)3. Se pesaron 3.6392 g (0.02 mol) de V205 grado
reactivo y 0.9702 g (0.03 mol) de azufre elemental y en constante agitacion se
afiadieron a 45 mL de H2SO4 concentrado (98 %) en un matraz de bola de tres
bocas de 50 mL equipado con un termometro, un agitador magnético y un
condensador. Una de las bocas laterales del matraz permanecio cerrada. La
mezcla permanecido en constante agitacion por 48 horas, y se centrifugd el
producto de color amarillo, dado que la consistencia dura y pegajosa del producto
dificultan su filtracion. Después de la centrifugacion, el sélido se lavé con 20 mL de
H2S04 9 M y posteriormente con 20 mL de agua. El compuesto se dejoé secar por
una hora. El exceso de azufre se removié suspendiendo el compuesto en una
mezcla de 10 mL de etanol-agua 50:50 y 10 mL de CS», agitando vigorosamente

por una hora. Nuevamente se centrifugd el compuesto y se lavo con tres porciones
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sucesivas de 10 mL de CSz, etanol y éter etilico. El compuesto se dejé secar al
aire por 3 horas, y posteriormente en un horno a 120 °C por 48 horas.

Para estimar el contenido de vanadio en el compuesto sintetizado, se sometid
la muestra a un tratamiento por ignicion a 720 °C en una mufla, provocando con
este procedimiento la formacion de V20s, para obtener el contenido de vanadio en
el compuesto.

Se realizaron pruebas de solubilidad cualitativas del compuesto sintetizado en

acido sulfurico y en acido clorhidrico, a concentraciones 1y 5 M.

2.1.4. Preparacion de una disolucion de Fe(ll) a partir de sulfato de amonio
ferroso ((NH4)2Fe(S0O4)2:6H20).

El uso de Fe(ll) para la reduccion de V(V) a V(IV) se debe a la rapida cinética de la
reaccion mas que por la diferencia de potencial entre ambos pares redox.
Adicionalmente, la facilidad de uso del sulfato de amonio ferroso, hace la
determinacién mas accesible.

Se pesaron 6.12 g de (NH4)2Fe(SO4)2-6H20 y se disolvio, en constante
agitacién, en 100 mL de agua. Después de unos minutos en agitacién, se transfirié
la disolucion a un matraz de 250 mL, donde se llevo al aforo. La disolucion tiene un
color azul turquesa tenue.

A pesar de la gran solubilidad del sulfato ferroso (FeSOQas), se utiliza sulfato de
amonio ferroso en lugar de FeSO4, dado que es altamente soluble en agua y que
tiene una gran resistencia a la oxidacion por el aire, debido a la presencia de iones
de amonio acidos. En ocasiones es necesario estandarizar las disoluciones de
sulfato de amonio ferroso; sin embargo, para los objetivos de este estudio, se
procedio a la preparacion de las disoluciones sin posterior estandarizacion.

Asi mismo, para prevenir la hidrdlisis, las disoluciones de sulfato de amonio
ferroso se preparan mejor en 0.1 M de acido sulfurico o acido clorhidrico. Sin
embargo, para tener mayor control sobre la concentracion de iones H* en el medio
de reaccion, se prepararon las disoluciones sin la adicion de acido alguno. Las
disoluciones fueron preparadas al momento de las determinaciones, pues la

estabilidad de las disoluciones es baja.
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2.2. Estudio cualitativo de la reactividad de las especies de vanadio en

disolucion acuosa.

2.2.1. Determinacion de la rapidez aparente de la reducciéon quimica de V(V)
utilizando Fe(0), Fe(ll) y Zn(0).

A partir de la relacion termodinamica entre los pares redox, se establece que

posibles reductores de V(V) son Fe(0), Fe(ll) y Zn(0), entre muchos otros.

v2r Zn2+ Fe?*

[-1.125 |—0.762 |—o,447

o5 , ' 000
| | | g
Vo @ @ Ve e @ vo?*

Para determinar la viabilidad de uso de los reductores, se realizd una prueba

cualitativa para determinar la rapidez aparente de las reacciones con cada uno de
los reductores propuestos. Sin embargo, no se determind la cinética de las
reacciones. A partir de la disolucion de V(V) preparada anteriormente, se procede
al estudio cualitativo de la reaccion de reduccion de V(V) a los diferentes estados
de oxidacion en disolucién acuosa. Para tal propdsito, se emplearon como
reductores quimicos Fe(0), Fe(ll) y Zn(0). Tanto el hierro como el zinc metalico se
utilizaron en granalla, mientras que la fuente de Fe(ll) es sulfato doble de hierro y
amonio hexahidratado (llamado también sal de Mohr o sulfato de amonio ferroso;
en este escrito se referira al compuesto como sulfato de amonio ferroso).

Se determind el potencial de la disolucion a través del tiempo de reaccion, asi
como los cambios de color que se observan debido a las especies en disolucion.
Todas las disoluciones de V(V) se prepararon a una concentraciéon 0.4 M de
H2>SO4. Se pesaron 0.2030 g de Zn, 0.0905 g de Fe y 1.2239 g de
(NH4)2Fe(S04)2:6H20, y se afadieron, respectivamente, a 50 mL de una disolucion
de V(V) 0.062 M. En agitacién constante, se midié el potencial a través del tiempo
de las disoluciones con respecto al electrodo saturado de calomel, hasta que el
potencial se mantuvo constante. El monitoreo se llevd a cabo mediante el

potencidmetro Orion Research modelo 701A.
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2.3. Determinacion de los potenciales redox de los sistemas V(V)/V(IV)
y V(In/v().

2.3.1. Estudios polarograficos.

El estudio de los sistemas se ha trazado mediante las bases electroquimicas de
éstos. Asi, se han realizado estudios de polarografia de los sistemas usando como
medios H2SO4 y HCI. Se obtuvieron los polarogramas de disoluciones de V(V) 6.2
x 104 M a 0.5, 1 y 2.5 M de H2SO4 y HCI utilizando un analizador polarografico
marca EG&G modelo 174A, y se registraron las curvas utilizando un registrador
acoplado al analizador marca EG&G modelo RE0074 X-Y. La disposicion de la
celda se muestra en la Figura 3, donde se observa el montaje del electrodo de
gota de mercurio, el cual actua como electrodo de trabajo; se utiliz6 como
electrodo auxiliar un electrodo de platino y como electrodo de referencia un

electrodo saturado de calomel.

A - Capilar de vidrio. Conducto del
electrodo liquido de mercurio.

B - Electrodo de platino.

C - Electrodo saturado de calomel.

Figura 3. Disposicion de la celda utilizada en las determinaciones por voltametria y por

polarografia.
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2.3.2. Estudio de las caracteristicas de las especies sobre el electrodo

estatico de grafito.

Se obtuvieron los voltamperogramas de una disolucién de V(V) 6.2 x 104 M a 0.5,
1y 2.5 M de HCI utilizando el analizador polarografico mencionado anteriormente.
La disposiciéon de la celda para este estudio es similar a la utilizada para el estudio
con el electrodo de gota de mercurio, siendo la unica diferencia el electrodo de
estatico grafito, que actua como electrodo de trabajo. El electrodo de grafito
utilizado es una barra de 8 cm de longitud y 0.6 cm de diametro de grafito
comercial. No se dio tratamiento previo al electrodo. Se utilizd6 como electrodo
auxiliar un electrodo de platino y como electrodo de referencia un electrodo

saturado de calomel.

2.3.3. Determinacion de los potenciales redox por titulacion potenciométrica

de V(V) con Fe(ll) a diferentes concentraciones de H2SO4 y HCI.

Para la determinacion del potencial estandar del par V(V)/V(IV) se establece la
relaciéon termodinamica entre posibles reductores cuyo potencial sea superior al
potencial estandar de los pares V(IV)/V(IIl) y V(III)/V(ll), respectivamente. De
acuerdo con la termodinamica, y con el estudio cualitativo previamente realizado,
se observa que la reaccion entre V(V) y Fe(ll) es favorable, tanto por
termodinamica como por cinética. La reaccién procede hasta la reduccion a V(IV),

dado que el potencial del sistema Fe(lll)/Fe(ll) es superior al del sistema V(lll)/

V(II).
2+ Zn%* Fe?* 3+ vOz+ Fed*
-1.125 -0.762 -0.447 -0.255 O.337f 0.771 1.000
] ] wam T
\/0 Zn° Fe0 \/2+ 3+ @ VO2*

Asi, se realizaron titulaciones de V(V) con Fe(ll) a diferentes concentraciones de

H2SO4y HCI. La reaccion global de titulacion es:
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VOt + Fe2* + 2H* —5 VO2*+ Fe3* + H.0

A partir de una disolucion patron de V(V) 0.062 M, se prepard una disolucién de
concentracion 0.0246 M. Se tomd una alicuota de 100 mL de la disolucion patron y
se transfirid a un matraz de 250 mL, llevandose al aforo. A partir de esta nueva
disolucion se tomaron alicuotas de 50 mL para las titulaciones, a las cuales se les
ajustd la concentracion deseada de H>SO4y HCI. Las concentraciones utilizadas
de H2SO4 son 0.0996 M, 0.4997 M, 0.9660 M, 2.5002 M y 4.9980 M vy las
concentraciones en HCI son 0.4951 M, 0.7079 M, 0.9965 M y 2.4884 M.
Aproximadamente 20 mL de la disolucion de Fe(ll) 0.062 M fueron necesarios
para las titulaciones. El monitoreo de las titulaciones se llevé a cabo mediante el
potencidmetro Orion Research modelo 701A, con respecto al electrodo saturado

de calomel.

2.3.4. Estudio del efecto de los aniones SO4> y CI- sobre el potencial del
sistema V(V)/V(IV).

Para establecer si las diferencias obtenidas en los valores de potencial estandar
determinadas en cada medio se deben al nivel de acidez de cada disolucion o a
los aniones proporcionados por los acidos utilizados, se estudio el efecto de los
aniones proporcionados por los acidos sobre el potencial de las disoluciones de
V(V), y se compararon tales valores con los determinados previamente. A dos
disoluciones de V(V) en H2SO4y HCI, en concentraciones 0.4997 M y 0.4951 M,
respectivamente, se les adiciond la cantidad necesaria del anibn comun para
alcanzar una concentraciéon de anion 5 veces mayor a la proporcionada por el
acido. Se utilizé Na2SO4 y KCI, respectivamente, como fuente de los aniones. Se
pesaron 14.2534 g de Na:SO4y 7. 4684 g de KCI; se adicionaron las sales a las
disoluciones correspondientes, y después de 10 minutos de agitacion, se procedio
a la titulacién de las disoluciones con una disoluciéon de Fe(ll) 0.062 M, como se

establece anteriormente.
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CAPITULO 3. RESULTADOS Y DISCUSION

En este capitulo se presentan y analizan los resultados obtenidos en el estudio de los
sistemas de vanadio por polarografia y voltamperometria. Se presentan los valores de los
potenciales redox de los sistemas V(V)/V(IV) y V(II)D/V(Il) en los medios acidos utilizados,

obtenidos mediante determinaciones potenciomeétricas.




RESULTADOS Y DISCUSION

3.1. Estudio cualitativo de la reactividad de las especies de vanadio en

disolucion acuosa.

3.1.1. Determinacidén de la rapidez aparente de la reducciéon quimica de V(V)
utilizando Fe(0), Fe(ll) y Zn(0).

El estudio cualitativo sobre el comportamiento de las reacciones de reduccion de
V(V) con diferentes agentes reductores, sirve como preambulo para la
determinacion de los potenciales redox de los pares V(V)/V(IV) y V(II/V(II), pues
permite observar el proceder de las reacciones a través del tiempo, asi como
definir ciertos detalles sobre las especies en disolucién estudiadas.

Los reductores utilizados para este estudio cualitativo, y en lo sucesivo para
la determinacion de los potenciales redox de los pares V(V)/V(IV) y V(lIN/V(Il), se
eligieron por diferentes razones, entre ellas la disponibilidad de los reactivos y el

conocimiento sobre su poder como agentes reductores.
3.1.1.1. Reduccioén con Zn(0).

De acuerdo con los datos termodinamicos de los pares redox de vanadio y
del par redox Zn2*/Zn, cuyo potencial estandar es —0.762 V, se pueden asumir las
siguientes reacciones espontaneas sucesivas de reduccion de las especies de

vanadio, considerando un exceso de Zn:

Reduccién de V(V) a V(IV) en presencia de Zn metalico como agente reductor:

f Zn2t Ve v

|—0.762 |—O.255 0.337 1.0p0
| | J > E°(V)

2+ Vel vO?*

2VO2* + Zn° + 4H* ——» 2VO?* + Zn?* + 2H20
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Reduccion de V(IV) a V(lll) en presencia de Zn metalico como agente reductor:

Zre* ver @ vOs'

f | -0.762 wzss/ 0.337 | 1.000 -
| I |

2* Ve Vo

2VO?* + Zn° + 4H* ——» 2V3* + Zn?* + 2H20

\ 4

Reduccion de V(lll) a V(ll) en presencia de Zn metalico como agente reductor:

Zn2* vO?2* VO2*
f |—O.762 -0.255 | 0.337 | 1.000
| E° (V)
] | |
@ V2+ V3+ V02+

2V3*+7Zn° — 5 2V?*+ Zn?t

La reaccion global de reduccion llevada a cabo, en condiciones estandar y a pH 0,
entre V(V) y Zn® en presencia de acido se encuentra determinada por la

termodinamica como una reaccion espontanea.

2V0O2* + 3Zn° + 8H* —» 2V2*+ 3Zn?* + 4H20
Los potenciales estandar de ambos pares involucrados son -0.762 V y +1.000 V,
para Zn%*/Zn y V(V)/V(IV), respectivamente. En el diagrama 4 se presentan los

valores de potencial obtenidos en funciéon del tiempo y los colores observados

durante la reduccion del V(V) con Zn(0).
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800
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Diagrama 4. Reaccioén de reduccion de las especies de vanadio con Zn metalico en H2SO4 1 M.
Las zonas coloridas denotan la coloracién de las disoluciones en un intervalo aproximado de
potencial.

El estudio cualitativo demuestra que a pesar de la diferencia de potencial favorable
entre los pares redox asociados a las especies involucradas en las reacciones
sucesivas, la barrera cinética en la reduccion de V(lll) a V(ll) es demasiado
grande, lo cual impide la observacion de la especie V2*, y tampoco se registra el
dominio de potencial donde esta especie prevalece. Mas adelante se observara

que la reaccion de reduccion con Zn es favorable si se utiliza como amalgama.

3.1.1.2. Reduccion con Fe(0).

Al igual que con el zinc, de acuerdo con los potenciales estandar de los pares de
vanadio y del par Fe2*/Fe, se pueden establecer todas las reacciones espontaneas
sucesivas de reduccion de las especies de vanadio, considerando un exceso de Fe.
En el diagrama 5 se presentan los valores de potencial obtenidos en funcion del

tiempo y los colores observados durante la reduccion del V(V) con Fe(0).
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Reduccion de V(V) a V(IV) en presencia de Fe metalico como agente reductor:

f Fe2* Ve V

| -0.447 | -0.255 0.337 1.0p0

| i,
@ V2+ V3+ V02+

2VO2* + Fe® + 4H* —» 2VO?* + Fe?* + 2H20

E® (V)

A\ 4

Reduccion de V(IV) a V(lll) en presencia de Fe metalico como agente reductor:

Fe2* V3t VO2* VO2*
-0.762 - 0.337 1.000
J > E° (V)
Fel V2 \/3+ VO2+

2VO2 + Fe® + 4H* —» 2\3* + Fe?* + 2H,0

Reduccion de V(lll) a V(Il) en presencia de Zn metalico como agente reductor:

Fe2+ VO2+ VO2*
f |-O.762 -0.255 | 0.337 | 1.000
| > E°(V)
] | |
@ \/2+ \/3+ VO2+

2V3* + Fe® 5 2V2* + Fe?*
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La reaccion global de reduccidn llevada a cabo, en condiciones estandar y a pH O,
entre V(V) y Fel en presencia de acido, también se encuentra determinada por la

termodinamica como una reaccion espontanea.

2VO2t + Fe® + 4H* —5 2VO2* + Fe2* + 2H.0

Al utilizar Fe metalico, la situacién es similar a la observada con Zn metalico. A
pesar de ser este metal un buen agente reductor en medio acido, se puede
establecer que la reaccion global de reduccion de V(V) a V(ll) procede por
termodinamica. Sin embargo, no se observa la predominancia de los iones V3* ni
V2*, Los iones con estados de oxidacién menor a V no presentan gran fuerza como
agentes oxidantes. Es debido a este hecho lo que hace poco probables las
reacciones con agentes reductores comunes, incluso si se trata de reductores de
gran fuerza. La reaccion de reduccion de V(V) con Fe metalico procede sélo hasta
la formacion de V(IV) en un lapso de tiempo elevado, al comparar la reaccion

similar con Zn metalico.
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=
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Diagrama 5. Reaccién de reduccion de las especies de vanadio con Fe metalico en HoSO4 1 M.
Las zonas coloridas denotan la coloracidn de las disoluciones en un intervalo aproximado de

potencial.
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3.1.1.3. Reduccién con Fe(ll).

Finalmente, se llevd a cabo una determinacion de la rapidez aparente de la
reaccion entre V(V) y Fe(ll). El potencial estandar del par redox Fe(lll)/Fe(ll) es
+0.771 V, que es inferior a +1.000 V del par V(V)/V(IV), y es superior a +0.337 V
del par V(IV)/V(Illl). Entonces, por termodinamica la reaccién de reduccion se
conduce hasta la especie V(IV). La reaccion procede en un lapso de tiempo
favorable para poder realizar una determinacion potenciométrica adecuada,
gracias a la estabilizacion del potencial en un tiempo menor al encontrado con los

otros dos reductores quimicos.

Reduccion de V(V) a V(IV) en presencia de Fe(ll) como agente reductor:

V3 vo?* Fed* @

|—0.255 | 0.337 f | 0.771 1.0p0

| | | .[ > E°(V)
vz V3 @ vo?*

VOt + Fe2* + 2H* —5 VO2*+ Fe3* + H20

En el diagrama 6 se presentan los valores de potencial obtenidos en funcion del
tiempo y los colores observados durante la reduccion del V(V) con Fe(ll).

El estudio cualitativo permite establecer, a grandes rasgos, dos cosas. En
principio, gracias al estudio realizado, se establece que a pesar de la
espontaneidad termodinamica de las reacciones en disolucién, las especies de
vanadio que prevalecen en disolucion se deben mas a factores cinéticos que a
factores termodinamicos. Se ha encontrado que, a pesar de la fuerza de los
agentes reductores utilizados, existen barreras cinéticas que imponen una
dificultad para la prevalencia de las especies de vanadio de bajos estados de

oxidacién, en particular de V2*.
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Diagrama 6. Reaccién de reduccion de V(V) a V(IV) con Fe?* como agente reductor en H2SO4 1 M.
Las zonas coloridas denotan la coloracién de las disoluciones en un intervalo aproximado de
potencial.

En segundo lugar, se establece que la quimica del vanadio en disolucién es muy
compleja debido a las diversas especies que pueden existir en disolucién a causa
de la presencia de iones H*. Se ha descrito anteriormente que en disolucion
acuosa existen diversas especies ionicas para cada uno de los estados de
oxidacion del vanadio; mas aun, se ha descrito la coloracion de ciertas especies,
dependiendo del pH y del potencial eléctrico. Es de esperarse, entonces, que el
espectro de absorcion de las especies idnicas de vanadio sea complejo y que un
color especifico no corresponda a un estado de oxidacion particular. En este
estudio preliminar se observa que la coloracion de las disoluciones es
correctamente descrita en la literatura, considerando las reacciones establecidas
con agentes quimicos especificos, el potencial registrado a través del tiempo, y la

coloracion de las disoluciones.
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3.2. Determinacion de los potenciales redox de los sistemas V(V)/V(IV)
y V(In/v().

3.2.1. Estudios polarograficos.

El polarograma clasico de una disolucion de V(V) 6.2 x 104 M en H.SO4 1 M
se presenta en el diagrama 7. Las condiciones del estudio polarografico fueron:
potencial inicial 4 mV, velocidad de barrido 10 mV/s, sensibilidad 0.02 mA y tiempo
de goteo 1 gota por segundo, barrido catédico.

En el polarograma de una disolucion de V(V) 6.2 x 104 M en H2SO4 1 M
sobre el electrodo de gota de mercurio, se observa una onda cuyo potencial de
media onda es -0.560 V, el cual se asume que corresponde al potencial de
reduccion del par redox V(II)/V(Il) en el medio estudiado. La asuncién se hace
debido a los registros anteriores sobre el valor de potencial del par redox, aunque
no se especifican los medios en los cuales se llevan a cabo las determinaciones
[7]. Sin embargo, hay otros factores que deben ser considerados. Es posible que la
curva observada sea causa de un sobrepotencial, recorriendo la sefal hacia
valores mas negativos, y por lo tanto, se puede suponer que se trata entonces de
la reduccién de V(IV) a V(lll). Esto podria ser corroborado si se analiza la
intensidad de corriente.

En el polarograma se observa que la intensidad de corriente atribuida a la
curva de reduccion es cuatro veces superior a la intensidad de corriente entre la
intensidad nula y donde inicia la curva de reduccion. Tedricamente, se asume que
si existen reducciones anteriores a las observadas en un polarograma, la
diferencia de intensidad de corriente entre el cero y donde inicia la primera curva
es debida a tales reducciones. Esto implicaria, entonces, que si la curva analizada
en este polarograma se atribuye a la reduccion de V(lll) a V(II), la diferencia de
intensidad de corriente entre la intensidad nula y donde inicia la curva se debe a la
suma de corrientes de las reducciones de V(V) a V(IV) y de V(IV) a V(llII). Tal
implicacién resulta poco probable por una razén: la suma de las corrientes de
reduccién de las especies de estado de oxidacidon mayor a Ill es sumamente baja

en comparacion con la que presenta la curva misma. Si se considera que en la
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reduccion atribuida a la curva presente en el polarograma solo existe la
transferencia de un electrén, la intensidad de corriente de la reduccion es mucho
mayor a la suma de las dos reducciones previas. Sin embargo, si se retoma la
consideracion del valor del potencial de media onda, se puede establecer con
bastante seguridad que tal curva es, en efecto, debida a la reduccion de V(lll) a
V(II).
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Diagrama 7. Polarograma de una disolucion de V(V) 6.2 x 10 M en H2SO4 1 M. El potencial de

media onda se atribuye al potencial de reduccion de V3* a V2*,

En el presente estudio se observd que el potencial de media onda para la
reduccion de V(V) a V(IV) no aparece debido a que el potencial donde empieza la
disolucion anddica de mercurio es menor al anterior. Por lo tanto, las sefiales que
aparecen en los polarogramas que podrian implicar la reduccion de V(V) a V(IV)
corresponden en realidad al potencial de disolucién anédica de mercurio, y no al
verdadero potencial de reduccion de V(V) a V(IV).

El estudio realizado acerca del comportamiento de V(V) sobre el electrodo de
gota de mercurio destaca informacion minima sobre la reduccién a especies de
menor estado de oxidacién. La ausencia de la sefial de reduccion a V(IV) se debe

a que el potencial de reduccién de V(V) a V(IV), en condiciones estandar, tiene un

43



RESULTADOS Y DISCUSION

valor de 1.000 V, superior al establecido por la oxidacion de mercurio, el llamado
muro de oxidacion. Lo anterior implica que la reduccion de V(V) a V(IV) se
encuentra fuera del dominio de electroactividad del sistema electroquimico
utilizado.

Muy poco se sabe sobre la reduccion de V(V) sobre el electrodo de gota de
mercurio en medios fuertemente acidos; existe mayor documentacién sobre su
reduccion en medios moderadamente acidos y basicos, asi como en medio
amoniacal. Tales estudios asumen la reduccion en diferentes términos; algunos
autores concluyen que la reduccion procede hasta V3*, mientras que otros
concluyen que se lleva hasta V2* [10].

Resulta aun mas sorprendente analizar un segundo polarograma de una
disolucién de V(V) 6.2 x 104 M en H2SO4 0.05 M. En el Diagrama 8 se observa
una curva cuyo potencial de media onda es —0.920 V, valor que es consistente con
el reportado por Thanheiser y Willems en disoluciones ligeramente acidas (pH 2 a
6). El polarograma presenta dos sefales de reduccion. La sefial mas importante es

la que se presenta con un potencial de media onda de -0.920 V.
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Diagrama 8. Polarograma de una disolucion de V(V) 6.2 x 107 M en H2S0O4 0.05 M. El potencial

de media onda se atribuye al potencial de reduccién de V3* a V2*,
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Esta sefial demuestra que la reduccién en este medio es demasiado lenta en
comparacién con la reduccion en H2SO4 1 M. Si se toman en cuenta las mismas
consideraciones anteriores para la interpretacion del potencial de media onda
observado en el polarograma, y considerando que la especie inicial es la misma
(V(V)), se entiende que la reduccion que se observa aqui es la de V(lll) a V(II), a
pesar de que la intensidad de corriente de la curva es el doble de la intensidad de
corriente entre el 0 y el inicio de la curva, situacion similar a la analizada
anteriormente.

Si se pretende establecer una conclusion aproximada a partir de las curvas
observadas, y por analisis comparativo con la reducciéon en acido mas
concentrado, se podria establecer que mientras mas acido sea el medio, menor es
la fuerza reductora de V(Il). Aparentemente, una aportacion considerable de iones
H* disminuye las propiedades reductoras del ion V2*.

El estudio electroquimico del sistema V(III)/V(ll) se ha llevado a cabo
mediante diversos métodos. Jones y Colvin [7] reportaron el potencial del par
mediante las mediciones realizadas en una celda con proporciones diferentes de
V() y V(II) en H2SO4 (concentracion hasta 1 M), correlacionando el cambio
progresivo de composicion en la disolucién con los cambios de potencial. Sin
embargo, el analisis de los datos no es tan consistente debido al caracter
inestable de las disoluciones que contienen V(ll). Lingane y Meites [10, 19]
indican que se ha investigado por primera vez la reduccion de VClz en medio
acido mediante polarografia; sin embargo, la facil oxidaciéon por el aire de las
disoluciones de V(lll) no permitio la interpretacion de los polarogramas obtenidos.
Estos autores han llevado a cabo una investigacion de las caracteristicas
polarograficas del par en diferentes medios, acertando en el cuidado de las
disoluciones, previendo la facil oxidacion por el aire de éstas. Se ha encontrado el
potencial de media onda de la reduccién de V(IIl) a V(Il) en H2SO4, HCI y HCIOa,.
Sin embargo, no se reporta informacion sobre mediciones a concentraciones

mayores a 1 M de acido.
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3.2.2. Comportamiento de disoluciones de V(V) en H2SO4 y HCI sobre el

electrodo estatico de grafito.

Debido a que el potencial estandar del par V(V)/V(IV) esta por arriba del potencial
de oxidacién del mercurio, no es posible determinar el potencial de media onda de
este sistema sobre el electrodo de gota de mercurio (debido a las restricciones por
la disolucion anddica de mercurio); por lo tanto, se realizé la exploracién del
comportamiento de la especie V(V) sobre un electrodo sélido. El electrodo
utilizado, por su conveniencia y facilidad de uso, fue un electrodo estatico de barra
de grafito. Previamente, se revis6 en la literatura la posible utilizacion de este
electrodo para la determinacion; sin embargo, poca informacion se encontré sobre
éste. La informacién mas relevante encontrada sobre el uso de electrodos sdlidos
en el estudio electroquimico del par V(V)/V(IV) se refiere al uso de electrodos
giratorios de grafito. Estudios realizados con electrodos de platino y oro reportan la
formacién de una capa de oxido en la superficie del electrodo, lo que interfiere en
las reacciones quimicas de interés.

Los voltamogramas trazados para obtener el dominio de electroactividad en
HCl y H2SO4 son de dificil interpretacion a causa de sefales que parecen deberse
a la reduccidon misma de los iones H* de los medios, lo cual es una interferencia de
gran importancia, dado que el propdsito de la determinaciéon es el estudio del
comportamiento de los pares redox de vanadio en estos dos medios acidos,
ademas de obtener sefales poco reproducibles.

Otra de las razones del estudio utilizando un electrodo de estado sdlido es
debido a la formacion de complejos del ion Hg?* con CI- y SO4%, lo cual es una
gran limitante en el estudio polarografico. A pesar de que no hay referencia de la
formacion de complejos de Hg?* con el ion SO42-, la alternativa que presenta el
estudio sobre otro tipo de electrodos es la verificacion de los valores obtenidos por
polarografia, descartando asi la posible formacion de complejos que interfieren con
las reacciones redox de importancia en el estudio.

La informacion obtenida en los voltamogramas trazados permite realizar
estimaciones sobre las posibles causas de la poca reactividad de las especies de

vanadio, en particular de V(V), sobre el electrodo estatico de grafito. La primera es
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que, al no existir un tratamiento previo del electrodo, la reactividad del grafito es
baja. Un tratamiento previo del electrodo podria involucrar la eliminacion de
cualquier 6xido que exista sobre la superficie de éste, en vista de aumentar la
reactividad y eliminar toda interferencia. Ademas, se ha demostrado que la
utilizacién de electrodos de grafito pirolitico tiene una mayor reactividad y permite
obtener voltamogramas reproducibles, ademas de que no existe evidencia de auto-
oxidacidén por contacto con las disoluciones de vanadio.

Una posible solucion a los problemas enfrentados en esta determinacion
seria, si no se cuenta con grafito pirolitico para la determinacion, la utilizacion de
un dispositivo rotatorio que permita el movimiento controlado de la barra de grafito
utilizada, previamente tratado con acido para remover cualquier especie
interferente. Tal dispositivo puede ser disefiado y construido en semejanza a un
taladro eléctrico, que su funcionamiento permita el control de la velocidad de
rotacion para una determinacién mas precisa sobre los parametros cinéticos.

Tanto los estudios polarograficos, como los voltamperométricos con el
electrodo estatico de carbono presentan varios inconvenientes para la
determinacién de los potenciales estandar de los sistemas del vanadio en los
medios estudiados. Por un lado no se observan las senales de los diferentes pares
redox del vanadio, ademas de que los que si se obtienen pueden estar
desplazados por cuestiones cinéticas (existencia de un sobrepotencial), y estos
sobrepotenciales son especificos para los electrodos con los que se trabajen, por
lo que seria de una utilidad limitada para estudiar las condiciones de reactividad
entre el V(Il) y el V(V).

Considerando esta situacion se seleccioné como un método mas adecuado

de determinacion de los potenciales estandar, las titulaciones potenciométricas.
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3.2.3. Determinacion de los potenciales redox del par V(V)/V(IV) en H2SOsy

HCI mediante titulacion potenciométrica de V(V) con Fe(ll).

El estudio potenciométrico preliminar permitié definir las reacciones de reduccion
mas favorables por efectividad cinética. La reaccion de reduccion de V(V) a V(IV)
por Fe(ll) es visiblemente mas rapida que con cualquier otro reductor quimico para
el efecto. A pesar de ser un agente reductor de fuerza moderada, Fe(ll) se observa
como la mejor especie quimica para llevar a cabo dicha reaccion.

A causa de la estabilizacién del potencial medido en tiempo moderado de la
reaccion de reduccion de V(V), se propuso una determinacion potenciométrica del
potencial redox del par V(V)/V(IV) a diferentes concentraciones de H>SO4 y HCI,
llevando a cabo una titulacién con una disolucion de Fe?*. Tal disolucién demostrd
ser estable para la determinacién cuando se utilizaba recién preparada, pues el
potencial de la disolucion no cambiaba en un lapso de tiempo considerable. Al
cabo de 24 horas en almacenamiento, el matraz contenedor de la disolucion
presentd una capa color café-naranja que corresponde al complejo colorido
hexahidratado de Fe3*, previa oxidacion de Fe2* por el aire.

A continuacién, se presenta el estudio tedrico de la titulacién de V(V) con
Fe(ll):

Reaccion de VO* + Fe?* + 2H* —» VO2* + Fe* 4+ H.0
titulacién:
Inicio Co - - -
Se afiade - xCo - -
Reacciona xCo xCo - -
Se produce - - xCo xCo
Antes del punto de _ _
equivalencia Co=xCo xCo xCo
Punto de _ - Co Co
equivalencia
Después del punto _ xCo - Co Co Co

de equivalencia
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Cada etapa de la titulacion tiene una ecuacion asociada al potencial de la
disolucion, que evoluciona conforme se afiaden porciones de Fe2* a la disolucion

de vanadio. Las ecuaciones, para cada etapa de la titulacién son:

Inicio: Potencial indefinido

1-Xx
Antes del punto de equivalencia: E = E°osnvo» + 0.06 log

X
E°vo,nvoz + ECFes et

Punto de equivalencia: E = >
Después del punto de equivalencia;: £ = E°ferex + 0.06 log

X -1

El analisis de los datos obtenidos en las titulaciones permite hacer una
estimacion matematica del potencial del par redox V(V)/V(IV), a partir de la
correlacion lineal entre los valores fraccionarios de los moles de V(V) en disolucion
y los valores de potencial obtenidos antes del punto de equivalencia. Esto es,
antes del punto de equivalencia, el potencial de la disolucién se puede establecer

como:

E = E°osnvo» + 0.06 log

donde (1 - x) representa la fraccion mol de V(V) presente en disolucion y x la
fraccidn mol de V(IV) en disolucién. A partir de los calculos de reaccidén estimados
mediante las porciones de Fe?* adicionadas a la disolucién de V(V), se puede
determinar la fraccién mol presente en disolucién de cada una de las especies de
vanadio. La estimacion lineal utilizando la ecuacidén anterior permite obtener datos
mas precisos y confiables sobre el potencial redox del par de vanadio a tales

concentraciones de acido.
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Partiendo de la premisa de que el potencial redox del par V(V)/V(IV) es igual
al potencial establecido cuando el volumen de reactivo titulante es la mitad del
volumen de equivalencia, se puede determinar el potencial del par V(V)/V(IV),
aunque esta determinacion se basa en un solo punto, y por lo tanto es menos
confiable. A continuaciéon se presenta el diagrama 9, donde se observan los

valores de la titulacion del V(V) con Fe?* en H2SO45 M.
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Diagrama 9. Titulacién potenciométrica de una disolucién de V(V) 6.2 x 10*M en H2SO4 5 M con

Fe2*.

El proceso matematico de los datos obtenidos antes del punto de equivalencia
permite estimar con precisién el potencial redox del par V(V)/V(IV) en el medio
utilizado. En el diagrama 10 se presentan los valores procesados antes del punto
de equivalencia.

El estudio del sistema V(V)/V(IV) en los dos diferentes medios acidos, se ha
definido puntualmente, en donde se observa un cambio considerable cuando se
cambian las disoluciones débilmente acidas por concentraciones mas altas de
acido.

Los diferentes medios estudiados se procesan de la misma manera. En la

tabla 2 se presentan los resultados obtenidos.
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Diagrama 10. Valores procesados de la titulaciéon potenciométrica de una disolucién de V(V) 6.2 x

104 M en H2S04 5 M con Fe?*, antes del punto de equivalencia.

Tabla 2. Potenciales redox del par V(V)/V(IV) determinados por potenciometria, utilizando Fe(ll)
como agente reductor de V(V) en H2SO4 y HCI.

Concentracion de medio  Potencial del par V(V)/V(IV)

Medio &cido acido (M) vs. ESC (V)

0.0996 0.7044

0.4997 0.7372

H2S04 0.9661 0.7632
2.5002 0.8556

4.9982 0.9146

0.4951 0.7207

ol 0.7079 0.7392
0.9965 0.750

2.4884 0.8224

La comparacion de los datos obtenidos en las determinaciones, permite establecer
una diferencia entre el comportamiento de los pares redox en los dos medios

acidos. Se observa que el potencial del par redox V(V)/V(IV) en H2SO4 es superior
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al potencial del par en HCI, cuando la concentracion molar de &acido es
aproximadamente la misma. Al ser mayor la contribucién de iones H* en una
disolucién de H2SOs4 que en una de HCI de la misma concentracién, se puede
suponer que el efecto proviene directamente de la presencia de mas H* en el
medio.

Una contribucion mayor de H* en el medio puede estar asociada al
incremento de los coeficientes de actividad de las especies de vanadio de acuerdo
con el nivel de acidez, lo que incrementa la fuerza del oxidante, en este caso VO2*.
En el diagrama 11 se observa la tendencia del incremento del potencial en ambos

sistemas acidos.
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Diagrama 11. Tendencia de cambio de los potenciales redox del par V(V)/V(IV) en los diferentes
medios acidos.

El potencial del par redox V(V)/V(IV), siendo VO2* y VO?* las especies en
disolucidén, esta relacionado directamente con la concentracion de iones H* en el

medio; el potencial esta dado por:

[VO2*][H*]?
E = E°%o,nvo» + 0.06 log

VO]
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3.2.4. Efecto de los aniones SO42- y Cl- sobre el potencial del sistema V(V)/
V(IV).

El analisis de los valores de potencial del par redox V(V)/V(IV) obtenidos en las
titulaciones potenciométricas permite establecer que el potencial del par aumenta
cuando la concentracién del acido se incrementa. Sin embargo, fue necesario
determinar si dicho aumento es debido a la contribucion de los iones H* en el
medio o debido a los aniones SO42" y CI-.

La determinacién del efecto de los aniones sobre el potencial permite
esclarecer la situacién. Cuando a una disolucion de V(V) en acido de cierta
concentracion se le afade la cantidad necesaria de una sal para obtener una
concentracion cinco veces mayor del anién del acido, el potencial del par redox
obtenido mediante titulacion potenciométrica con Fe?* disminuye de manera
despreciable. En la tabla 3 se observan los valores de potencial obtenidos
después de la adicién de las sales. Se entiende que la contribucion de anién de
los acidos H2SO4 y HCI es la misma que la concentracion del acido; es decir, una
disolucion 0.5 M de H2SOs contribuye con 0.5 M del aniéon SO4?-, y de la misma
manera con HCIl y CI~. La concentracién de H* permanece constante a la indicada

por la concentracién de acido.

Tabla 3. Potenciales redox del par V(V)/V(IV) determinados por potenciometria, después de la
adicion de anién comun.

Concentracion  Concentracion Potencial del Codnclentr.a}cién Potencial del
Acido inicial del 4cido inicial del anion | orenclalge el anion otencial ge' par
(M) M) par redox (V)  después de la redox (V)
adicién (M)
H2S04 0.4997 0.4997 0.9812 2.5067 0.9503
HCI 0.4951 0.4951 0.9647 2.4987 0.9557

Al comparar el potencial del par cuando se adiciona la sal con el potencial del par en
acido 2.5 M, se observa que la diferencia es considerable, siendo ésta
aproximadamente 100 mV. En la siguiente tabla se muestran los datos de los valores

de potencial.
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Tabla 4. Comparacién de los potenciales redox del par V(V)/V(IV) determinados por potenciometria;
efecto de la concentracion de los aniones SO42~ y CI-.

Potencial del par redox en

4cido ~ 0.5 M (2.5 M de Potencial del par redox en

: Potencial del par redox en
Acido 4cido ~ 2.5 M (V)

acido ~ 0.5 M (V)

anion) (V)
H2S04 0.9812 0.9503 1.0996
HCI 0.9647 0.9557 1.0664

Se observa entonces que el efecto de los aniones SO42~ y CI~ es disminuir el
potencial del par redox V(V)/V(IV), aunque no de manera considerable. La
formacion de complejos con estos aniones puede ser la causa de tal efecto; sin
embargo, soélo existe informacion sobre la formacion de complejos estables de
V(V) con CI~[18], aunque su estudio electroquimico no ha sido realizado.

Si el aumento del potencial del par redox V(V)/V(IV) se atribuye a la
presencia de los iones H*, se pueden plantear diversas hipotesis sobre este
cambio. En principio, se puede establecer que la esfera de hidratacion de la
especie VO2* se modifica en presencia de una alta concentracion de iones H*,
prevaleciendo entonces el aumento del caracter oxidante de V(V) por la presencia
de una nueva especie de caracter electrofilico, que tendera a tomar electrones de
un reductor de potencial menor y por lo tanto facilitar una reaccién de oxidacion.
Este efecto hace frente a la disminucion de dicho caracter oxidante debido a la

formacion de complejos de V(V) con los aniones provenientes de los acidos.

3.2.5. Comportamiento de las disoluciones de V(Il) y V(lII).

Para la determinacion alternativa del potencial redox del par V(II/V(Il), se
pretenden llevar a cabo diferentes titulaciones potenciométricas de V(ll) con Fe3*y
V(V). La utilizacion de Fe®* como agente oxidante de V(Il) se plantea debido a que
el par Fe®*/Fe2* puede ser una referencia para ambas determinaciones; tanto la
determinacién potenciométrica del potencial redox del par V(V)/V(IV), como la

posible determinacion potenciométrica del par V(I11)/(II).
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La termodinamica establece que la reaccién entre V(Il) y Fe3* es favorable:

3+ VO2*
f =0.255 | 1.000
| > E°(V)
vz ver Fe2* vo?*

Sin embargo, se presenta una dificultad mayor al tratar con las disoluciones de V?2*.
La estabilidad de dichas disoluciones es muy baja, dado que V?* es facilmente
oxidable por el oxigeno del aire, incluso por el agua misma. Una observacion
cualitativa basta para observar este efecto, ya que la coloracién de la disolucion
cambia después de algunos minutos de la preparacion a partir de la reduccion de
una disolucion de V(V) con zinc amalgamado. También el monitoreo del potencial
de la disolucién indica que la presencia de V?* en la disoluciéon no es perdurable
mas alla de 10 minutos. Una solucion a este problema puede ser la utilizacién de
las disoluciones en una atmédsfera de nitrégeno para evitar la oxidacion de la
especie V2*, aunque persiste el problema de la oxidacién, aunque mas lenta, del
agua.

Al proponer una titulacién de V2* con V(V) como reactivo titulante, se presenta
el mismo problema que se presenta con Fe3*, debido a la presencia de anfolitos
estables. Ademas, se presenta otra dificultad. Algunas especies de vanadio
pueden reaccionar entre si al ser anfolitos; tal es el caso de V?*y VO2*. Al no
existir un control sobre tal reactividad no deseada entre especies de vanadio, no
se puede llevar a cabo una determinacion confiable en los medios elegidos y con

una metodologia tan simple como una titulacién potenciométrica.

A 4

E® (V)
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La utilizacion de V(lll) para el estudio del par redox V(II)/V(Il) se presenta ante la
dificultad del manejo de las disoluciones de V(ll). Las disoluciones de V(lIl) son, de
igual manera, inestables en presencia del aire; sin embargo, su cinética de
oxidacion es muy lenta, en comparacién con la de V(ll) en disolucién, por lo que
resulta una especie mas viable para el estudio de este par redox. Un primer
acercamiento al comportamiento de esta especie es la disolucién de una sal de
V(Ill) en los diferentes medios utilizados en este estudio, como el H2SO4 y el HCI.

La sintesis de la sal V2(SO4)s se realiza mediante una modificacién al método
de Claunch y Jones [16], y el contenido de vanadio se determina por ignicion a 720
°C, siendo éste 36.44 %, basado en V2(SO4)3 puro. Este valor difiere en 3 veces el
porcentaje obtenido por Claunch y Jones, siendo el de su estudio mayor. Sin
embargo, en su estudio establecen que la diferencia obtenida es posible debido a
presencia de H>SOs4 o HSO4~ en el compuesto. Al modificar la sintesis en este
estudio, se utiliza mayor cantidad de H2SO4 para aumentar el poder reductor del
azufre, lo cual podria explicar el resultado obtenido en este estudio.

A pesar del contenido de vanadio obtenido en el compuesto sintetizado, las
pruebas de solubilidad indican que, contrario a la informacién revisada sobre el
compuesto previamente sintetizado, su solubilidad tanto en H2.SO4 como en HCI
es alta cuando se eleva la temperatura, y una vez que se alcanza la temperatura
ambiente, el compuesto V2(SO4); se mantiene disuelto. Una observacién
colorimétrica basta para corroborar que, en efecto, V3* se encuentra en la
disolucion, pues tal especie en disolucion es de color verde.

Una optimizacion de la sintesis de esta sal es viable para obtener una buena
fuente de V(lIl), y con las pruebas de solubilidad suficientes, se puede utilizar en

técnicas como la polarografia para la determinacion del potencial del par redox.
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CAPITULO 4. CONCLUSIONES

En este capitulo se presentan las conclusiones finales sobre los temas abordados en este
proyecto de investigacion; observaciones generales sobre las técnicas electroquimicas
utilizadas: polarografia, voltamperometria y potenciometria;, nuevas perspectivas en el tema

de investigacion.




CONCLUSIONES

La determinacion de los potenciales redox de los pares V(V)/V(IV) y V(III)/V(Il) mediante
diferentes técnicas electroquimicas permite establecer un campo de estudio que amplia
las posibilidades de optimizacion de la bateria redox de vanadio, en un contexto mas
cercano a la quimica de las especies en disolucién acuosa y en medios acidos muy
concentrados.

El potencial del par V(V)/V(IV) aumenta al incrementar la concentracion del medio
acido, y tal efecto es mas poderoso con H2SO4 debido a una contribucion mayor de
iones H* en el medio que HCI. La reduccion de V(V) en HCIl es demasiado lenta en
comparacién con la reduccién en H2SO4 1 M. Por lo tanto, es en H.SO4 donde se
encuentran las mejores condiciones para aumentar el poder del sistema en la semicelda
positiva de una bateria redox de vanadio.

El efecto de los aniones SO42~ y CI- es disminuir el potencial del par redox V(V)/
V(IV), aunque no de manera considerable. La formacion de complejos con estos
aniones puede ser la causa de tal efecto.

El potencial del sistema V(III)/\V/(Il), en condiciones estandar, tiene un potencial
bastante alejado del par V(V)/V(IV); sin embargo, el potencial es aun mas negativo
cuando la concentracion de acido disminuye; esto es debido probablemente a la
inestabilidad de las disoluciones en medio acido muy concentrado, lo cual disminuye el
poder reductor de V(Il). Mientras mas acido sea el medio, menor es la fuerza reductora
de V(Il). Una aportacién considerable de iones H* disminuye las propiedades reductoras
del ion V2*,

El estudio del comportamiento de las especies V(IlIl) y V(lI) en disolucion, vy
especialmente la electroquimica del par V(I11)/V(ll), deben ser temas de investigacion en
desarrollo, a manera de encontrar un método de estabilizacion de las disoluciones, que
permitiria el estudio a detalle de sus caracteristicas como par redox.

Una posible alternativa para el estudio de las caracteristicas electroquimicas del
par V(I (V(Il) es la estabilizacion de las disoluciones mediante formacion de complejos
estables, solubles en medios acidos por las caracteristicas de los ligandos. Ademas, si
se puede determinar la estabilidad de ciertos complejos con los iones SO42~ y CI~
mediante espectrofotometria, se podria profundizar aun mas en el efecto de estos

iones sobre la fuerza oxidante o reductora de este par.
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