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RESUMEN

El cobre metalico (como chatarra) se disuelve actualmente con oxigeno en medio
acido. Multiples inconvenientes relacionados con su baja solubilidad y lentitud en la
cinética de oxidacion hacen necesaria la busqueda de nuevos oxidantes. En el presente
trabajo se evalta la utilizacion de un oxidante alternativo para la disolucion de cobre, el i6n
VO?'. Este ion tiene un potencial redox +0.36 V vs EHE, ligeramente positivo con respecto
al par Cu*’/Cu’ (0.34 V), y ademas tiene una alta solubilidad en soluciones de acido
sulfurico. Los experimentos se efectuaron con cobre en polvo p.a. de Merck. Se realizaron
experiencias de disolucion de cobre con soluciones de VOS04.5H20 en el rango 0.001M a
2M, con concentracion de H,SO4 en el rango 1-2M tanto en condiciones andxicas como
aireadas. Todas las experiencias de laboratorio fueron realizadas en forma isotérmica a
30°C

Los experimentos de disolucion de cobre en condiciones anoxicas se efectuaron en
frascos sellados conteniendo soluciones de vanadilo previamente desaireadas con
nitrogeno. Se tomaron muestras en el tiempo para determinar la acidez por valoracion con
solucion 1N NaOH y la concentracion de cobre por absorcion atomica. En un caso también
se efectuaron mediciones espectrofotométricas para determinar las concentraciones de las
especies de vanadio II y IV en el tiempo. Para tal efecto se realizaron barridos de longitudes
de onda entre 400 y 900 nm. en medio desaireado relativas a estas especies induciendo las
concentraciones de ellas por la ecuacion de Lambert Beer.

Los experimentos de disolucion de cobre en presencia de oxigeno (aire) se

efectuaron en frascos sellados conectados a un respirometro que permitio monitorear el
consumo de oxigeno. Se midio la concentracion de cobre en solucion mediante absorcion
atomica.
Se demostro que, en experimentos en ausencia de oxigeno, el ion vanadilo (VO*') se
comporta como un buen oxidante de cobre metalico, lo que permite una rapida disolucion
del metal. Se observo que la estequiometria de la reaccion varia con la concentracion inicial
de vanadilo. Para soluciones con 0.5 gr/lt de vanadilo se obtuvo 3 gr Cu/gr VO*' y para
soluciones con 0.05 gr/lt, se obtuvo 2 gr Cu/gr VO*". Se observo, ademas, en base al
analisis espectrofotométrico de la solucién lixiviante, que hay formacion de V** en solucion
lo que indica que una fraccion del cobre es oxidado solo a cuproso por oxidaciéon con V2.

En las experiencias realizadas en presencia de oxigeno se determindé que la
disolucion de cobre esta en directa relacion con el oxigeno consumido. La velocidad de
disolucion aumenta con la concentracion de vanadilo y se puede representar por la

1 d[Cul,

ecuacion: dtom =259%1073 [V 2 ]0-128

mg

Estos resultados indican que la presencia de VO?* cataliza la utilizacion de oxigeno
como agente oxidante del cobre metalico.
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L Introduccion :

El cobre metéalico puede ser disuelto en soluciones acidas en presencia de oxidantes
como oxigeno molecular o i6n férrico ( Fe’* ). Dada la baja solubilidad del oxigeno en
soluciones acuosas, la cinética de disolucion de cobre con este oxidante es lenta. Por otra parte,
la cinética de disolucion del obre con ion férrico es mejor en el aspecto cinético, pero la
regeneracion de este i6n por oxidacion es limitante.

La optimizacion del proceso de disolucion a nivel industrial lleva a la bisqueda de nuevas
especies que actuen como oxidantes y satisfagan nuevos requerimientos.

Existen otros posibles oxidantes que pueden ser interesantes de analizar. En este trabajo
se estudia la disolucion de cobre metalico con vanadilo, ( VO** ), que corresponde a la especie
de vanadio en su estado (IV) en solucion. Como se aprecia en la Figura 1, el potencial del par
redox VO**/V** tiene un valor de +0.36 [V] que esta sobre el potencial asociado a la disolucion
de cobre, Cu?/Cu’°, 0.34 [V]. Luego desde un punto de vista termodinamico es adecuada la

especie de vanadilo para el proceso de disolucion de cobre.

E [V]4
vo*'
0.36 [V] <+ 2 Reaccion Global :
2V3+ Cu —=—=Cu*" + 2
2v 2+ + 3+
2e O +4H +2e =2V +2HO
WO+ 4HF Cy = 2V % Cu*'+ 2H0
2+
0.34 [V] oL
: Cu

v

Figura 1: Diagrama preliminar de reaccion de disolucion de cobre por vanadilo.



IL Antecedentes:

La disolucion de metales es una practica bastante utilizada en la industria en el caso de
metales como cobre y niquel. En el caso particular de estos metales, el agente oxidante
utilizado es el oxigeno y la reaccion es efectuada tanto en medios acidos como acomplejantes,
por ejemplo soluciones de amoniaco para el caso de cobre y niquel. En el presente trabajo el
agente oxidante es un compuesto de vanadilo y el medio es acido sulfurico que no se

caracteriza por formar complejos en solucion.

Numerosos trabajos relacionados con el estudio del vanadio y sus compuestos en
solucion acuosa han sido realizados desde el afio 1966. La mayoria de ellos tienen su base en
la gama de complejos que se pueden formar . De ahi que los estudios basicos han tenido como

objetivo la adquisicion de datos relativos a los multiples estados de oxidacion.

La principal dificultad que se encuentra en el ambito de la disolucion esta relacionada
con la selectividad del oxidante frente a la especie a disolver. Aqui tiene especial
preponderancia la electroquimica de superficies pues el control puede ser estudiado desde un
punto de vista relacionado con la lixiviacion, proceso asociado mas a una reaccion acido-base

o mediante un mecanismo de oxido-reduccion, como este caso particular.

De esta forma, se presenta la posibilidad de desarrollar nuevos procesos de disolucion de
cobre mediante el uso de compuestos de vanadio como agente disolvente. Sobre la base de

aspectos termodinamicos y cinéticos se caracterizara este nuevo proceso de disolucion.
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Figura 3: Diagrama Eh-pH de especies de cobre en solucion.

La figura 3 muestra que la reaccion se puede realizar a pH bajo 2.

Por otra parte, la buena solubilidad del sulfato de vanadilo en medios 4cidos permite
que la capacidad oxidativa del i6n no sea limitada por la saturacioén de la solucién. Asi, el objeto
de este trabajo es caracterizar la estequiometria y cinética de esta disolucion.

Las reacciones relativas al problema particular, de vanadio y cobre, segin la
numeracion de cada figura, estan resumidas en las Tablas 1 y 2.



TABLA 1: Serie de reacciones asociadas a especies de vanadio a pH acido (100 gr/lt).

Reaccion

Potencial

117 V¥ V" + ¢

Eo=-0.255

16’. V' +H,0> VO +2H +e

E,=0.337-0.1182pH

20°. VO** +H,0 > VO,  +2H +e

Eo=1.004 - 0.1182pH

(a)H; > 2H + 2e

Eo = -0.0591pH

(b) 2H,0 > O, + 4H + 4e

Eo=1.228 - 0.0591pH

6. 2V02+ +3H,0 = H;V,07 +3H"

PH = 1.03 - 0.333Log ( C ).

7’. VO;" + 2H,0> H,VO4 +2H" PH=2.62
V¥ +e— V™ -0.255
V¥* + H,0——VO* +2H" +e 0.36

TABLA 2: Serie de reacciones para el cobre en solucion a pH acido ( 100 gr/lt ).

Reaccion

Potencial

15 Cu=> Cu* +2e

Eo = 0.337 + 0.0295log (Cu®)

14 Cu=>Cu +e

Eo=0.52+0.0591log (Cu™)

18 Cu0 +2H = 2Cu“" + H,0 + 2e

Eo = 0.273 + 0.059pH + 0.0591log (Cu™)

11 Cu**+H,0-> CuO+2H"

Cu,0+H,0+2e——>2Cu+20H" -0.36
Cu* +e——>Cu™ 0.153
(a) H, 2> 2H" + 2e Eo, =-0.0591pH

(b) 2H;,0 > 0, + 4H + 4e

Eo = 1.228 — 0.0591pH

A esto se agrega la reaccion de desproporcionacion de cuproso, dada por la ecuacion quimica:

200" ——>Cu’ L Cu*

Lo anterior indica, en una primera aproximacion, que la razon estequiométrica de disolucion de
cobre es de 1 mol de cobre por cada 2 moles de vanadio reducidos. Osea, 0.624 gr. de cobre

disueltos por gramo de vanadio reducido. Es importante notar que la caida de potencial estandar



entre ambas reacciones es de 20 [mV] lo que sugiere la alta dependencia de reversibilidad de
ambas reacciones para efectuar de forma 6ptima el proceso de disolucion.

Por otra parte, la oxidacion de cobre esta asociada en el diagrama Eh-pH a una simple
transferencia de electrones, mientras que la reaccion relativa a la especie de vanadilo involucra
un consumo de 4cido de 2 moles de acido sulfirico por mol de cobre oxidado, i.e. 3.087 gr. de
acido sulfirico por gramo de cobre oxidado. ( 1.926 gr. H;SO4/ gr. Vanadio reducido ). Esto es,
una gran sensibilidad a la presencia de acido en solucion. Las reacciones anteriores se ven

modificadas debido a la existencia del ion V** como una especie hidroxilada y no aislada. [28]

Lo anterior sera retomado al momento de ver las reacciones de importancia en el sistema

heterogéneo.



III. Reactivos y Métodos:
IIL.1. Reactivos :

La especie de vanadio utilizado como oxidante fue oxisulfato de vanadio (IV)
pentahidratado, VOSQ4.5H;0, 99% ( Merk ). Las soluciones lixiviantes se prepararon con
agua bidestilada y acido sulfirico concentrado, H;SO4, 97%. Como fuente de cobre
metalico se utilizd polvo de cobre p.a. ( Merk ), el cual fue previamente lavado con
solucion 1M de acido clorhidrico p.a. Como especie reductora, en algunos experimentos se
utiliz6 cinc metalico (granalla), Zn y Hierro metalico, Fe p.a. en forma de polvo. En el caso
de experimentos con soluciones desaereadas se utilizé burbujeo de nitrégeno, N ,ultrapuro.
Para la medicion de absorbancia y absortividades molares especificas se utilizd Metanol,

CH30H como matriz soporte de forma paralela a la utilizacion de medio acido.
II1.2. Métodos Experimentales:
I11.2.1. Mediciones Electroquimicas:

La caracterizacion electroquimica del sistema se efectu6 con una celda
electroquimica de 3 electrodos: a) electrodo de referencia: Ag/AgCl (saturado ); b)
contraelectrodo de lamina de platino; c¢) como electrodo de trabajo se utilizo electrodo
rotatorio de platino y carbén vidrioso, cada uno con 4rea de 7.1 mm®. La celda se conect6 a
una interfase electroquimica BAS100B ( Bioanalytical Systems ), que se utiliz6 para

conducir estudios de voltametria ciclica y cronoamperometria en soluciones desaereadas.
Los estudios realizados se pueden dividir en tres bloques de experiencias:

IIL.2.1.a) A partir del potencial de reposo se realizaron voltametrias ciclicas a una solucion
2M VOS045H;0, 2M H,S0, en direcciones iniciales de barrido anodica y catodica.



II1.2.1.b) A partir del potencial de reposo se realizaron voltametrias ciclicas a una solucion
2M VOSO045H;0, 2M H;SO4 con direccion inicial anddica para cada rango de potenciales
representativos de cada una de las reacciones electroquimicas para diferentes velocidades

de barrido.

ITI.2.1.c) A partir del potencial de reposo se realizé una voltametria ciclica a una solucion
IM VOSO45H;0, 1M H3S04 reducida previamente con cinc metalico y desaereada por
burbujeo de gas nitrogeno. Se trabajo en todo momento con la solucion agitada. La figura 4

muestra el montaje de la experiencia:

Linea de Nitrdgeno (1)
/ Contreelectrodo de platino (2)
({mﬂem&m de Carbono Grafito (3)

O ; Referencia de Ag/AgCl (sat) (4)
A A'
(1) )
-1l T M‘
O O\ (9 salidade N,
Il ks e
"3 = 4 3)
v o o
e9 © ...
e O
'Q‘:-(D Agjtador con control de temperatura.

s

Figura 4: Diagrama del equipo utilizado para la medicion del par V(II)/V(III).

II1.2.1.d) Se realizé la cronoamperometria de solucion de VOSO4*5H;0, 0.1 M para

determinar el coeficiente difusional de la especie VO**.



IIL2.2. Disolucion de Cobre: Parametros Estequiométricos y Cinéticos

a) En condiciones anoxicas

Una importante parte de los experimentos de disolucion de cobr se
efectuaron bajo condiciones andxicas a objeto de eliminar la posible interferencia del
oxigeno sobre el proceso de oxidacion. En est caso se utilizaron los siguientes
procedimientos experimentales:

En matraces de tipo erlenmeyer de 100 ml se contacto 10 gr. de cobre en
polvo con 100 ml. de solucion lixiviante de distintas concentraciones de sulfato de
vanadilo. La acidez inicial de las soluciones utilizadas fue de 100 gr/lt de acido sulfurico.
Cada solucion preparada fue deasereada con nitrogeno en el mismo erlenmeyer para
remocion del oxigeno disuelto, y se sell6 con tapa de goma.

En todas las experiencias efectuadas, se prepararon varios matraces con
distintas concentraciones de solucion lixiviante en forma simultanea. Las disoluciones
fueron agitadas manualmente o mecanicamente. En este ltimo caso, el agitador rotatorio
utilizado funciond a 100 rpm aprox.

Las disoluciones se fueron deteniendo a diferentes tiempos para ir
monitoreando el avance de la reaccion en base al analisis de cobre disuelto, mediante
absorcion atomica. El equipo utilizado fue un Espectrometro de Absorcion Atdmica.
Equipo utilizado para la medicion de cobre y vanadio total, controlado por
microcomputadora, modelo 1100. Tiene para su uso una lampara catédica y una de arco de
deuterio. Esta ultima corrige las mediciones de ruido de fondo provenientes de la primera
lampara.

En el caso de la obtencion de la concentracion maxima de cobre en solucion,
el experimento se hizo durar lo suficiente como para llegar al equilibrio que se detectaba
por la invarianza del cobre disuelto.

b) En presencia de oxigeno.

El procedimiento fue analogo a las experiencias en condiciones anoxicas. El

equipo utilizado fue un Respirometro. Sapromat. Equipo utilizado para la medicion de



consumo de oxigeno bajo una presion constante de este elemento. Se trabaj6 a temperatura
constante de 30°C.

Las experiencias pueden ser clasificadas en tres bloques de experimentos:

I11.2.2.a) Se observd la concentracion de cobre maximo en solucion para dos

concentraciones diferentes de vanadilo presente en solucion.

Se realizaron mediciones cobre total en matraces tipo erlenmeyer de 100 ml.
para soluciones de concentracion total inicial de vanadio de 0.001, 0.01M VOSO4*5H,0
cerrado herméticamente en ausencia de oxigeno (para esto se ha burbujeado previamente
nitrégeno en las soluciones por 15 min.). Luego se tomaron muestras por medio de jeringas
para asi evitar la apertura al ambiente de los matraces al término de 72 horas de reaccion. El

sistema permanecio a temperatura constante de 30°C.

III.2.2.b) Concentracion de cobre y acido total en el tiempo en soluciones de vanadilo

desaereadas en contacto con cobre metalico.

Se realiz6 la toma de muestras de 10 ml. cada una con reposicion de volumen
inicial con solucion 1M H3;SOg4, en el tiempo para determinar, frente a un exceso de cobre
metalico en contacto con soluciones de vanadio (VO*"), la cinética de disolucién de cobre y
la evolucion de la acidez a temperatura constante de 30°C. Las dos concentraciones de
reactivo VOSO45H;0 son 0.92 y 0.465 M. Los datos de concentracion de acido fueron

medidos por simple valoracion con una solucion estandar 1N de hidroxido de sodio con un

indicador adecuado a la muestra.

IT1.2.2.c) Concentracion de cobre total y consumo de oxigeno en el tiempo en soluciones de

vanadilo en contacto con cobre metalico.



Se realizo la toma de muestra de 10 ml cada una con reposicion de volumen inicial
con solucién 1M HzSOs, en el tiempo para determinar, frente a un exceso de cobre metalico
en contacto con soluciones de vanadio ( VO*" ), la cinetica de disolucion de cobre y el

consumo de oxigeno frente a una atmosfera constante de este elemento. Se realizo para dos
concentraciones de vanadilo.

IIL.2.3. Estudio de los estados de oxidacion de vanadio presentes en la disolucion de
cobre.

Estos experimentos se efectuaron contactando el cobre con la solucion acida
de vanadilo en una celda de cuarzo de un Espectrofotometro UV-visible Ultrospec modelo
3000 . En la celda de cuarzo, de dimensiones 1.2x1.2x4.4 cm’ el haz tiene un recorrido
efectivo sobre la solucion de 1 cm. La celda fue provista de un sello para impedir la entrada
de aire, luego mediante dos agujas se procedié a desaerear la soluciéon por burbujeo de
nitrégeno. La celda se instalo en el espectrofotometro y se comenzé a hacer barridos de
longitud de onda cada ciertos tiempos definidos para monitorear los peaks representativos
de las especies V(IV) y V(II) calibradas anteriormente.

El estudio puede ser dividido en dos bloques principales de experiencias:

IT1.2.3.a).Etapa 1. Se obtuvieron los maximos de absorcion de las especies de vanadio II y
IV a través de un barrido de longitud de onda UV-Visible.

II1.2.3.b).Etapa 2. Se determinaron las curvas de calibracion y coeficiente de absorcion

molar correspondiente a ambas especies a las longitudes de onda determinadas en I11.2.4.a.

IML2.3.c) Se realizé la disolucion de cobre en la celda de cuarzo para obtener las

variaciones en el tiempo de las especies de vanadio calibradas con anterioridad en el bloque

-

I11.2.4.b. Para esto se obtuvieron barridos de longitudes de onda en el tiempo.






IV. Resultados:

IV.1. Voltametria Ciclica:

[V.1.a): Voltametria Ciclica con direccion inicial catodica/anddica.

Los reﬁultados de la voltametria ciclica con soluciones 2M de oxisulfato de vanadio
(IV), 2 M de acido se muestra en las figuras 5,6 y 7. El Rango de potencial utilizado fue: +2
[V] y = 1.2 [V] siendo potenciales positivos de oxidacion y negativos, de reduccion. La
velocidad de barrido fue de 100 mV/seg y el potencial inicial de reposo resulté ser +400
mV vs Ag/AgCl (saturado ).

La Figura 5 muestra la voltametria con direccion inicial anddica donde como primera
reaccion se aprecia el peak (A) (+1.3V ) que se identifica con el paso de la especie V(IV)
a V(V) cuyo par catodico esta representado por el peak (B) ( +0.2 V) bastante irreversible.
El peak (C) ( -0.9 V ) representa el paso de la especie V(IV) a V(II). La especie V(II)
descrito en bibliografia como la especie de vanadio mas inestable [7] tiene un peak inverso
(B) que esta identificado como el paso de V(II) a V(III) para luego pasar nuevamente por el
peak (A) que representara en forma definitiva el paso de la especie V(III) a V(V) sin pasar
por la reaccion V(III) a V(IV) que es muy lenta para ser observada.

Es importante observar que no solo la transicion V(IIT) a V(IV) es lenta sino también la
reaccion V(IV) a V(III). Esto indicaria que en presencia de cobre metalico, para poder
disolverlo, necesariamente sino en el seno de la solucion, en la superficie del cobre deberia

existir un potencial menor que —-600 mV, lo que implicaria que el sistema estaria fuera de la
zona de estabilidad del agua.
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Figura 5: Voltametria ciclica con direccion inicial anédica a solucion 2M VOSQ4, 2M

H2S04, en electrodo de carbono grafito, 100 mV/seg con potencial de reposo de +400 mV
vs Ag/AgCl (sat).

Para mostrar de mejor forma lo anteriormente expuesto se realizaron voltametrias de la
misma solucion 2M VOSOs4, 2M H;SOs4, pero con direccion inicial hacia potenciales
catodicos. El potencial inicial de ciclaje fue el potencial de reposo +0.4 V. Se puede
observar en la Figura 6 que en el primer segmento de corriente catodica no existe peak
observable a —255 mV predicha por las ecuaciones (IV) y (V). Sin embargo, solo aparece
una reaccion catodica dado por el peak (C). El peak (D) corresponde a la oxidacion de V(II)
a V(III). Se aprecia ademas que los potenciales de las transiciones son independientes del

sentido catodico o anodico de barrido inicial.

VOH* +H" +¢~ «——V* +H,0 (ec. IV)



2+
E =-0.255+0.0591log V?;{ (ec. V)
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Figura 6: Primer y segundo segmento de voltametria ciclica con direccion inicial catddica
a solucion 2M VOSO4, 2M H;SO4, en electrodo de carbono grafito, 100 mV/seg con
potencial de reposo de +400 mV vs Ag/AgCl (sat).

La Figura 7 muestra la continuacion de la voltametria expuesta en la Figura 6 donde
luego de obtener un peak anddico a potenciales mas positivos que los predichos por la
oxidacion de V(III) a V(IV) confirmando la irreversibilidad de la semirreaccion
V(IV)/V(III) que se ha puesto como reaccion principal para la oxidacion de cobre se
obtiene una corriente catodica no nula para la reduccion de V(V) a V(IV).

Como se menciono, en el caso de producirse una oxidacion de cobre por este sistema
de vanadio, el potencial estandar asociado a la reduccion de cobre deberia ser menor que el
potencial existente para la reaccion V(III)/V(II) como se muestra en la Figura 1 siendo la

reversibilidad de esta semirreaccion determinante en proceso de disolucion.
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Figura 7: Voltametria ciclica con direccic'm.inicial catddica a solucion 2M VOSOQ,4, 2M
H;S04, en electrodo de carbono grafito, 100 mV/seg con potencial de reposo de +400 mV
vs Ag/AgCl (sat). Tercer segmento lineal.

Se debe notar que la oxidacion de cobre a cuprico predice un potencial de 0.34 V vs EHE
0 0.14 V vs Ag/AgCl (sat) que al desplazarse a potenciales mas catodicos podria explicar la

existencia de cobre en el estado ciprico o cuproso. Mas adelante se retomara este

argumento.

Por otra parte, en lo cualitativo referente a esta solucion de vanadilo en medio acido, se

puede decir que el color azulado concuerda con la bibliografia [28].




IV.1.b). Voltametria ciclica con direccién inicial anddica para diferentes velocidades de

barrido y diferentes rangos de potencial.

La figura 8 corresponde al analisis mas detallado del peak asociado a las transiciones
de vanadio (III),(V) y (V),(IV). La solucion ptilizada fue 2M VOSO045H;0, 2M H;SO0..

Dada la alta irreversibilidad en los barridos catodicos como anddicos en las Figuras 3,4y 5

se procedio a analizar cada reaccion por separado.

+1O 1 L A =i i

Corriente [mA]

e o i oS s i L e
57 Ry 1.2 bo +de +0.3 0

Potencial [V] vs Ag/AgCl (sat)

Figura 8: Voltametria ciclica de solucion 2M VOSO45H,0, 2M H;SO,4 para diferentes
velocidades de barrido: (1) 10 mV/seg, (2) 100 mV/seg, (3) 1 V/seg.

No se aprecia un peak inverso de caracter catddico. La corriente peak anodica crece con
la raiz de la velocidad de barrido ( se obtiene una pendiente de — 0.2579 con un coeficiente

de correlacion de 0.917 ). A velocidades bajas de barrido se cumple que aumenta el



potencial asociado al peak anddico en cerca de 20 mV por cada aumento de 10 veces la
velocidad de barrido, aumentando esta diferencia a velocidades mayores de 1000 mV/seg
caracteristica de una reaccion cuasi reversible. Ademas, se tiene que se cumple la relacion

‘ 1 p !p . . ‘

ﬁi(v‘ )> v—l/I:(VZ) con v1<v; que caracteriza a mecanismos del tipo ECE[11]:

Los resultados anteriores sugieren la existencia de al menos un paso de caracter quimico en
el proceso de oxidacion y/o reduccion de la especie V(III) a V(V) o V(V) a V(IV). Esta
situacion tiene como base el hecho de que la especie de vanadio (IV) tiene la presencia de
oxigeno en su estado de oxidacion ( VO** ), fenomeno que no ocurre para especies de
vanadio (V) y V(III). Mas adelante se volvera sobre este tema.

Reaccion V(IV)/V(II),V(II)/V(III): Debido a la alta inestabilidad de los iones presentes en
esta reaccion frente al oxigeno, las voltametrias fueron realizadas con burbujeo de

nitrégeno durante la experiencia. El resultado esta esquematizado en la Figura 9.
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Figura 9: Voltametria ciclica de solucion 2M VOSO,45H,0, 2M H;SO4 para diferentes
velocidades de barrido: (1) 100 mV/seg, (2) 1 V/seg.



Se aprecia un peak inverso de caracter catodico. La corriente peak anddica como catodica
crece con la raiz de la velocidad de barrido ( se obtiene una pendiente de 0.6 para la
corriente catodica y 0.09 para la anoddica). A velocidades menores de 100 mV/seg se
aprecia una curva inestable sin peak anddico. Se cumple que aumenta el potencial asociado

al peak anddico en cerca de 200 mV por cada aumento de 10 veces la velocidad de barrido.

|7 | a
’ - - » | P P .
Ademis, se tiene que se cumple la relacion | —=(v,)> —=(v,) con vi<v; que caracteriza

vt |y/2

a mecanismos del tipo ECE en la reaccion anodica como la catddica.

La razén de peak anddico y catodico se mantiene relativamente constante cercano a
0.2 en un leve aumento con la velocidad de barrido.

Los resultados anteriores sugieren la existencia de que uno de los productos de la
reduccion queda regulado por una ultima reaccion de caracter quimico que genera la
especie reducida final. Estos datos, junto a los anteriores seran retomados cuando se postule

un mecanismo de reaccion global final.
IV. 1.c):Voltametria ciclica con direccion inicial anodica a solucion reducida.

La Figura 10 muestra el resultado de la voltametria ciclica con solucion 1M VOSO45H,0,
1M H;SO4, reducida con cinc. Rango: 0 Va—-1 V vs Ag/AgCl (sat ).

El punto de partida fue — 460 mV vs Ag/AgCl (sat) en direccion a potenciales anodicos
debido a la gran presencia de la especie de vanadio con menor estado de oxidacion. Se

aprecia una reaccion no reversible donde la separacion de los peaks anddico y catddico es
a!l

0.6 V y la razon }{- <1 (cercano a 0.68 ). La dependencia de la velocidad de barrido no se
Pés

determino con claridad pues no se encontraron peaks estables.
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Figura 10: Voltametria ciclica de solucién 1M V**, IM H;SO, preparada a partir de una
solucion 1 M de VOSO45H;0 reducida con cinc. El potencial de partida es — 0.46V vs
Ag/AgCl (sat).



IV.1.d) Cronoamperometria:

La Figura 11 muestra la curva de corriente versus tiempo obtenida.
Se realizd una cronoamperometria a una solucion 0.1M VOSO45H,0 , IM H,SOs. El
potencial de partida de la solucion fue +522 mV. Se fijo un potencial de +100 mV por 5

minutos.
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Figura 11 : Curva Corriente versus tiempo obtenida de cronoamperometria a solucién

0.1M VOSO045H;0 , IM H;S04. El potencial impuesto fue de +100 mV vs Ag/AgCl (sat ).

Se aprecia que la corriente no ha llegado a cero luego de los 300 seg de experiencia,

quedando corrientes residuales de 0.5 uA, supuestamente debido a reacciones paralelas de

menor importancia.

La Figura 12 muestra la regresion lineal realizada al grafico i ( densidad de corriente )

versus el inverso de la raiz de la variable tiempo.
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Figura 12: Analisis de regresion lineal realizada para la determinacion del coeficiente
difusional de la especie VO**.

De la ecuacion (III) de Cotrell se induce un valor del coeficiente de difusion de:

1.2*10™ms.

Esto contrasta con el valor dado para el caso del ion ciprico en medio infinitamente
diluido en agua de 0.72*10”°[cm?/seg] i.e. 0.72*10” [m?*/seg] [31]. El coeficiente calculado
de difusion asociado al vanadilo es cercano a 200000 veces el del cobre por lo que si se esta
en el caso de que la reaccion se realice por transferencia de masa, ésta se vera retardada en
el caso donde la corriente limite este dada por la curva de cobre y no asi por la de vanadilo.
Esto entrega una idea de lo que podria estar ocurriendo a nivel de interfase cobre metalico —

electrolito.



IV.2. Experiencias de disoluciéon de cobre:
IV.2.a) : Concentracion de cobre mdximo en solucion.

Los resultados de la maxima concentracion de cobre, concentracion de equilibrio,
que se alcanzo para diferentes concentraciones iniciales de vanadilo mediante el

procedimiento IT1.2.2.a. se muestran en la tabla 3.

TABLA 3: Datos de concentracion maxima de cobre en solucion para concentraciones

iniciales de vanadilo dadas.

Experimento |Concentracion inicial | Concentracion  final de
Numero de vanadilo [g/1] cobre disuelto [g/1]

1 0.048 0.077

2 0.5 1.67

Dado que no existe una relacion directa entre la concetracion de vanadilo y cobre final
disuelto, hace suponer un cambio de mecanismo al pasar de bajas concentraciones de

vanadilo a altas.

IV.2.b). Disolucion de cobre en ausencia de oxigeno.

La Figura 13 muestra la evolucion de la concentracion de cobre disuelto en una
solucion de acidez 1M H,SO4 para dos concentraciones iniciales de vanadilo (0.5 y 1M).
Para una concentracion inicial de vanadilo de 0.5M la concentracion final es de 8.089 gr/lt
de cobre mientras que para una concentraciéon 1M de vanadilo la concentracion alcanzada
de cobre es de 13.16 gr/lt de cobre en solucion. Esto es, una razon de 0.318 y 0.258 gr. de
cobre producidos por gramos de vanadio presente en el sistema para la solucion de 0.5 y

IM, respectivamente.

-
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Figura 13: Concentracion de cobre en el tiempo para soluciones: (1) 0.5M VOSO45H,0,
(2) IM VOSO45H;0. La solucion de acidez inicial 1M HzSOs, esta libre de oxigeno por

previo burbujeo de nitrogeno.

En este experimento también se monitoreo la acidez de la solucion en el tiempo. Los
resultados se muestran en la figura 14.

Como la toma de muestras se llevo a cabo sin mantener la acidez del medio y dada la

esfera de hidratacion de los iones de vanadio correspondientes a las valencias 3+ y 4+, es

importante la evolucion de acido en el sistema de disolucion.
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Figura 14: Concentracion de acido sulfarico ( H2SO4 ) en solucion desaereada durante la

disolucion de cobre a diferentes concentraciones de vanadilo. (1) 0.5M , (2) IM.

La Figura 14 muestra la evolucion de la concentracion de acido durante la disolucion de
cobre. Se puede ver que al término de la reaccion de disolucion dada por la formacion del
plateau la concentracion de acido tiende a una constante cercana a 75 gr/lt. La Figura 15
muestra en mas detalle que ocurri6é con la concentracion de acido en la fase inicial de la

disolucion.
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Figura 15 : Concentracion de acido en durante las primeras horas de disolucion de cobre

para diferentes concentraciones iniciales de vanadilo. (1) 0.5M , (2) 1IM.

La Figura 16 muestra la evolucion de cobre en solucion para la primera fase de la
disolucion efectuada. Se puede apreciar que la curva de disolucion de cobre es normal en el
sentido de poseer pendiente positiva en todo momento decreciendo su valor a medida que
transcurre la disolucion. Lo anterior elimina la idea de tener periodos de no disolucion dada

la forma de evolucion de la acidez en el sistema.
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Figura 16: Concentracion de cobre en durante las primeras horas de disolucion para

diferentes concentraciones iniciales de vanadilo. (1) 0.5M , (2) IM.




IV.2.c). Disolucion de cobre en presencia de oxigeno.

La Figura 17 muestra los resultados de la disolucion de cobre en el tiempo en soluciones

0.1 y 0.00I1M de VOSO45H;0 , 1M H,SO, . La disolucion fue realizada en condicion de

saturacion de oxigeno, manteniendo la presion de éste constante.
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Figura 17 : Concentracion de cobre en solucion en el tiempo en presencia de oxigeno para

diferentes concentraciones iniciales de vanadilo. (1) 0.1M, (2) 0.001M.

Determinando la pendiente en cada caso, se observa que la velocidad de disolucion de
cobre puede escribirse en términos de la concentracion de vanadilo y cobre por el método

de la velocidad inicial. Se obtuvo la siguiente relacion general:

mol cm i m_ol
v[cmzmin] 7 k""{ seg * gr(Cu)}[VO ]”{ D }G{gr(Cu )} (ec. VI)



Donde k., = 2.59*107
n=0.128

La Figura 18 muestra para la experiencia realizada el consumo de oxigeno acumulado en
el tiempo de las 4 muestras. Se realizé para cada una de las concentraciones de vanadilo

una experiencia paralela que indico el consumo de oxigeno para soluciones de las cuales no

se extrajo muestra.
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Figura 18: Consumo de oxigeno para dos concentraciones de vanadilo. (1), (2) 0.1M; (3),
(4) 0.001M. Las soluciones de las cuales se extrajo muestra son las relativas a las curvas (2)

y (3). La concentracion inicial de acido fue 1M H,SOs.

La toma de muestras fue de 10 ml cada una con reposicion de volumen con una solucién
IM H;S0Os4. Dado que la concentracion de acido en términos generales baja a lo largo de la
disolucion, los puntos relativos a las experiencias en que se tomaron muestras se

mantuvieron con una acidez mayor que las que se dejaron herméticas.




La Figura 19 muestra la diferencia en el consumo de oxigeno para las soluciones

0.001M entre la experiencia en la cual se extrajeron muestras y la que no.
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Figura 19 : Curvas de consumo de oxigeno para soluciones 0.001M VOSO45H;0. (1)

Solucion para toma de muestras, (2) Solucion sin toma de muestras.

La Figura 20 muestra el consumo de oxigeno de soluciones 0.1M de vanadilo con el
mismo tratamiento anteriormente explicado para la toma de muestras. Se aprecia que la

diferencia en el consumo de oxigeno se minimiza a tal punto que ambas curvas se

superponen.
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igura 20: Curvas de consumo de oxigeno para soluciones 0.1M VOSOs5H,0. (1)
lucion para toma de muestras, (2) Solucion sin toma de muestras.




IV.3. Estudio de los estados de oxidacion de compuestos de vanadio durante la

disolucion de cobre.

Determinacion de maximos de absorbancia y absortividades molares para las especies
vav) y vii).

Los estudios relacionados con la absorbancia para el sistema esta definido por las
zonas de absorcion en el visible de las especies reaccionantes. El cation vanadilo , de color
azul, es estable al aire en medio acido ( no en medio alcalino ). La valencia 3+ origina el
cation vanadoso, de color verde instable al aire. Funcionando como divalente, forma
cationes de color malva V** muy inestable al aire. Reductores enérgicos como el cinc,

aluminio o hierro, en medio acido conducen a esta ultima especie. [28]
IV.3.a.) Etapa 1: Determinacion de los maximos de absorbancia.

La Figura 21 muestra un barrido UV-Visible a la solucién matriz IM H,SOj4 previa al

barrido realizado para la determinacién de la longitud de onda a la cual absorben las

especies.
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Figura 21 : Barrido de longitudes de onda a solucion matriz de acido sulfuirico.



IV.3.b.) Etapa 2.1: Determinacion de la absortividad molar de la especie VO*".

Vanadilo ( VO*" ) : Se logré determinar la existencia de un peak a 760 nm en solucién
acida 1M H,SOs. Esto corresponde al rojo ( ver anexo 1 ). La Figura 22 muestra la
dependencia existente entre la absorbancia y la concentracion de vanadilo. Se aprecia la

proporcionalidad existente dada por la ec. de Beer-Lambert.

Sohcidn de Metanol
780 [rm]

Absorbancia

Sohcién 1M acido
Sulfarico
760 [nm]

53 E B 0.2 P 0 BT R
Concentracion de vanadilo [M]

Figura 22: Concentracion de vanadilo versus absorbancia para diferentes tipos de

solucion matriz.

La solucion de vanadilo en acido sulfiirico es de color azul mientras la solucion en
metanol es verde. La absorbancia se observo cerca de 780 nm que pertenece a la zona de
color rojo. Esto demuestra la robustez de los resultados obtenidos pues no es una

caracteristica que se presente en forma aleatoria segun la apariencia externa de dichas

soluciones.

-~




Las absortividades molares obtenidas son 5.1225 y 21.422 [Mcm]™.

Etapa 2.2. Determinacion de la absortividad de V*".

La solucion IM H;SO4 se contacto con cinc metalico para reducir la especie de
vanadilo al minimo estado de oxidacion (2+). Se observé un maximo de absorcion en

400nm. La Figura 23 muestra los resultados obtenidos para una solucion 1M H,SOs.
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Figura 23: Absorbancia relativa a la concentracion de vanadio (II) previa reduccion con
hierro metalico. Maximo de absorbancia en 400 nm.

Para obtener la curva de la Figura 23 se tuvo que reducir mediante hierro en polvo dado
que la presencia de cinc interactia con el vanadio impidiendo la formacion de toda la

especie de vanadilo en vanadio (II).




IV.3.c.) . Determinacion de las velocidades relativas de los iones vanadio (TV) y (11).

Solucion 1M H;S04, 0.47 M VOSO45H,0 se puso en contacto con exceso de cobre
en polvo y se procedio a realizar barridos UV-Visible cada ciertos periodos de tiempo. La

Figura 24 muestra las curvas obtenidas a los tiempos 15, 30 y 45 min.

2.5

Absorbancia

300 340 380 420 460 500 540 580 620 660 700 740 780 820 860 QEIiIO

-0.5

Longitud de onda ( nm. )

Figura 24 : Barndo de longitudes de onda UV-Visible para distintos tiempos durante la

disolucion de cobre en ausencia de oxigeno. (1) 15 min, (2) 30 min y (3) 45 min.

El resto de los tiempos permanecen sin mayores diferencias al barrido realizado a los 45
minutos. Trasladando mediante las absortividades molares medidas anteriormente a

concentraciones se obtiene la curva presente en la Figura 25.
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Figura 25: Variacion de las concentraciones de vanadio (II) y (IV) durante la disolucion de
cobre en solucion 1M H,SO4 en ausencia de oxigeno.

Se puede apreciar que la concentracion de vanadio (II) llega a un maximo y tiende a
estabilizarse en aprox. un 25% de la concentracion de vanadilo inicial, mientras la

concentracién de este Gltimo disminuye hasta cerca de la mitad de su valor inicial para
luego aumentar paulatinamente.



V) Discusion :
La discusion se realizara en dos bloques, el primero analizara los puntos a favor y

en contra de los resultados obtenidos relacionando a éstos con datos obtenidos de la
también aspectos relativos a los

literatura. En esta primera parte se analizaran
procedimientos experimentales realizados. El segundo bloque desarrollara lo relativo a la

estequiometria de la disolucion.

Bloque 1. Discusion de Resultados.
Los resultados relacionados con la voltametria ciclica concordaron con los obtenidos

por B. Sun et al. [8] que obtuvieron voltametrias de soluciones de vanadio en medio acido
modificando la estructura de un electrodo de grafito con el fin de obtener mayor

reversibilidad de las reacciones presentes. El sistema utilizado fue de alta concentracion

(2M VOS0,4,2M H,S04) obteniéndose la siguiente curva:
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FIGURA |i : Voltametria de solucion 2M Y0S04,
2M H2504 a 4 V/min.
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FIGURA || : Voltametria de solucion 2M Y0504,
2M H2504 a 4 ¥V /min.




En un comienzo sé tenia solo la especie VO**, la cual reacciona a V** en la oxidacién
referente al peak A, para luego reducirse a la especie original en la secuencia de reduccién
referida al peak B. Como se observa, a continuacion, la reduccion prosigue con un solo peak,
C, lo cual lleva desde el estado VO** a V** sin pasar por V**. Debido a lo anterior, y dado que
no se aprecia la reaccion VO**/v?*, la carga transferida relativa a este ultimo peak, es alta.
Subsecuentemente prosigue la oxidacion de V*" a V**, cuya peak, D, es muy pequefio
comparado con C. Lo anterior se debe a la inestabilidad del ion V?* para terminar el ciclo con
la oxidacién de V** a V°* sin pasar por el estado VO**. La reducciéon de VO**a V** es muy
lenta para ser observada. Esto corrobora los resultados obtenidos con la Gnica salvedad que
los resultados muestran una mayor irreversibilidad en el comportamiento de las reacciones
presentes.

La posibilidad de que el oxigeno, de comportamiento irreversible actue como oxidante
de vanadio lleva a la conclusion de que la oxidacion en solucion si depende del pH y de la
concentracion de oxigeno. Lo anterior concuerda con la idea de que la concentracion de iones
de baja carga, debido a la inestabilidad que presentan, no son capaces de formar peliculas de
pasivacion en la superficie de electrodos. [4] De este forma, si se genera un potencial muy
anodico en la superficie del electrodo, la reaccion de vanadio (IV) a (V) no se vera limitada
por los iones oxidados de vanadio.

La oxidacion de vanadio ha sido estudiada por espectroscopia de resonancia de spin de
electron (ESR) [21]. Intensidades de ESR revelaron que la concentracion del ion VO**
aumento bajo potenciales de 0.58 V (NHE) por la continua formacion de la especie oxidada.
Sobre este potencial, la intensidad ESR decrece, indicando la formacion de especies de mas

alto estado de oxidacion como vanadio (5+).

La disolucion anoddica por reduccion de oxigeno es muy baja obteniéndose corrientes del
orden de microampéres. Voltametrias ciclicas en electrodos de vanadio en un amplio rango de
pH fue realizado por Marina Privman et al. [28] donde ciclos de oxido-reduccion repetitivos
fueron acompafiados por una acumulacion gradual de capas adsorbidas en la superficie del
electrodo. La naturaleza quimica de estas capas fue independiente del pH y se demostro que

intermediarios de oxihidroxidos de vanadio(III) se producen en la disolucion anddica por lo



tanto el 10n de vanadio (III) existe en solucién como idn hidroxilado. Los dos procesos mas
relevantes obtenidos en los voltamogramas fueron la oxidacion de la especie oxihidroxido de
vanadio(IlT) a vanadio(IV) y la reduccion de oxido de vanadio(IV) a vanadio(IIl). En
soluciones acidas el comportamiento de los voltamogramas es irregular y no convencional.
[16]

La capacidad de separacion de peaks y la irreversibilidad en los pares de oxido-
reduccion han llevado a la produccion de baterias eficientes (cerca de 90%) empleando como
semiceldas las reacciones V(II)/V(III) y V(IV)/V(V), negativa y positiva respectivamente. La
unica dificultad en la que se encuentran este tipo de baterias es que la especie de vanadio de
estado de oxidacion 2+ es oxidada por aire lo que lleva a la construccién de celdas
desaereadas[3]. La evolucion de hidrogeno y oxigeno al cargar completamente las celdas
indica la diferencia de potencial que puede llegar a generarse a bajos potenciales, para la
evolucion de hidrogeno observada en las experiencias. Estudios relacionados con la
mantencion de los electrodos muestran ademas que el grafito comienzan a deteriorarse
observandose dispersion de particulas de carbon en la celda positiva o anddica. [17]

Para evitar lo anterior se propuso el uso de materiales de tipo organico [6].

Uno de los puntos fundamentales es la caracteristica propia de la matriz supuestamente
inerte y el tipo de material o electrodo sobre el cual se realizan este tipo de reacciones. Un
dato importante son las oscilaciones de potencial asociados a la oxidacion de hidrogeno en
electrodos de platino en soluciones de acido sulfurico las cuales afectarian el voltamograma
al ir hacia potenciales mas positivos [19]. Por otra parte se ha reconocido que el par
anodico [14] asociado al vanadio(III) estaria en 0,35 volts y el catodico en —1,075 volts
versus SCE en soluciones de acetonitrilo lo que contrasta con las soluciones referidas a
soluciones acido sulfiirico. Esto entrega un precedente acerca de la fuerte dependencia de
las reacciones electroquimicas frente a complejos existentes en la solucion. [18]

A lo anterior se afiade la determinacion del coeficiente de difusion. Dado que las
corrientes obtenidas son de baja magnitud, esto sugiere que la especie de vanadio (III)
realmente no se forma a potenciales tan anodicos. Esto explica el paso directo de vanadio (IV)

a (IT) en reduccion permitiendo la accion del par H'/H; . La aparicion de vanadio (1) explica
la eventual aparicion de cuproso en solucion.



El vanadio (IV) se disuelve con igual facilidad tanto en acidos no acomplejantes para dar
el ion de color azul [\/’O(HgO)_r,]2+ como en bases. De aqui, la utilizacion de acido sulfurico y
metanol para la evaluacion de la absortividad molar de vanadilo. El ion oxovanadio(IV) se

obtiene por reduccion suave del ion VO," o por oxidacion por aire de soluciones de V*7, i.e.

VO* +2H' +e«——V* +H,0 E’ =0.36V [30]

Si bien esta reaccion, es la que aparece en bibliografia, la reaccion ha considerar, tomara
en cuenta el 16n hidroxilado de vanadio (III), esto es

VO* + H* +e«——VOH + H,0 E’ =036V

Esto indica que la reaccion no solo involucra un intercambio de electrones, sino que
también una reaccion dependiente del pH.

La estabilidad del vanadio (IV) es debido a que el ion VO** forma algunos compuestos
con aniones oxo en los que se conserva la unidad VO, pero esta coordinada por atomos de

oxigeno de los aniones, como por ejemplo @ y S - VO(SO)4 . [23]

En soluciones acuosas el cation oxovanadium (IV), [VO(H20)s]*" es caracteristico de
este estado de oxidacion obteniéndose una gran cantidad de complejos asociados a este ion
en presencia de distintas matrices. La estereoquimica de complejos anionicos y neutros son
la mayoria octaédrica (con distorsion tetragonal) pero algunos complejos de coordinacion

cinco y ocho son conocidos. [5] De ahi la facilidad para formar moléculas compuestas en
solucion que le dan la estabilidad.

No se tienen referencia relativas a la desproporcion de compuestos de vanadio pues los iones
se hacen mejores oxidantes a medida que aumenta el estado de oxidacion. Por otra parte se

conoce la oxidacion de los iones V2" y V" en presencia de aire [9]. Se ha estudiado que en



ocasiones no existen relaciones estequiomeétricas entre soluciones de estas especies de vanadio
y solidos.. [7]

Ambas especies, iones V** y V**, desarrollan hidrataciones relativas, lo que hace que la
actividad de estas especies sea variable. Por ejemplo el 6xido de vanadio (III), de caracter
basico se disuelve en medios cidos para dar soluciones del ion acuoso V** o sus complejos.
De estas soluciones, en presencia de OH', se obtiene el oxido hidratado que se oxida con
mucha facilidad en el aire.

El 6xido solido correspondiente a este ion entrega soluciones de color verde de VJ"(aq) 0
complejos del ion. [7] Debido a que la longitud de onda asociada es de caracter intermedio a
las especies de vanadio (II) y (IV) , no se pudo determinar la cinética de este ion por medio de
espectrofotometria.

Como el ion V¥, el estado 3+ forma todo tipo de complejos. La estructura estereoquimica
mas éomﬁn es la octaédrica (con distorsion trigonal), nimero de coordinacion cinco es
relativamente comin pero estereoquimica tetraédrica es rara. En solucion acuosa se puede
encontrar la especie [V(H20)s]’" el cual es un ion que solo puede ser obtenido en soluciones
acidas dado que a pH mayor ocurre la hidrolisis. La hidrolisis en soluciones levemente acidas

entrega el ion [VOH]*" y posiblemente [V2(OH);]*"; formando estructuras del tipo:

4+
2oV (H,0). [ +2H,0 —»[(Hﬂ)}?)fl V(OH2)4] +2H,0" [24]

Efecto analogo se ha obtenido para especies binucleares formadas como intermediarias en
la reaccion entre VI y V¥ en soluciones acidas de perclorato. En 1976 se reporto la existencia
de este par polivalente unido por un puente oxo y ha quedado demostrado que estos complejos
son dependientes del pH. La cinética existente en la formacion de este intermediario fue
estudiado en presencia de acido etilendiaminotetraacetico y acido etilendiaminotriacetico. Las
reacciones de estas especies son similares a [V(H;0)s]** -[VO(H;0)s]** en donde el complejo
sucesor de vanadio(IIl), [VOV]*" es detectado en el 65% de los eventos relativos a la

transferencia de electrones. Dimeros analogos de vanadio(III) han sido caracterizados y se ha
demostrado que son dependientes del pH. [2] =



La existencia de especies de color rojo han hecho de la absorbancia y la espectrofotometria
métodos de analisis importantes al momento de la determinacion de este tipo de especies.

La complejidad de la cinética envuelta en este tipo de procesos fue estudiada por H. De
Smedt et al. donde complejos de rutenio fueron formados en soluciones de oxivanadio(IV) en
soluciones verde oscuras formando complejos binucleares no solo polivalentes sino también
poliatomicas. [1] Esto corrobora lo deducido por las experiencias electroquimicas que
predicen una etapa quimica antes de la transferencia de electrones en la transicion de vanadio
(1) a (IV) y muestra que las experiencias de absorbancia, si bien, dependen de las
caracteristicas de la matriz, las diferencias en la ubicacion de los peaks minimas al cambiar el
solvente.

Para la determinacion de vanadio (II), se puede afirmar que es el estado de oxidacion
menos estable de los considerados y se presenta en soluciones de color violeta conteniendo el
ion acuoso. [7]Esta clase de compuestos marca una clara tendencia a la no estequiometria y
no existen referencias acerca de la formacion de complejos de vanadio (II) con sulfato, yoduro
o bromuro en soluciones acuosas. La estabilizacion de este ion en solucion se puede realizar
en medio perclorato. [25] Soluciones acuosas de sulfato de vanadio (II) tienen color verde
oscuro y a concentraciones cercanas a 5*10° M existe la indicacion de que este idn se

presenta preferentemente en su forma dimérica. [26]
Bloque 2. Analisis de los Resultados

a) Disolucion de cobre en ausencia de aire:

a.l. En una primera aproximacion la disolucion de cobre podria explicarse mediante una

reduccion de vanadio (IV) a (1II).

Las semirreacciones involucradas son las siguientes:

VO* +2H" +e- ——V* +H,0 E’=036V

a2 % —5Cu° E°=034V




Se observa de inmediato que termodinamicamente la reaccién es factible ( AE°> 0) por lo
que la estequiometria sugerida sera:

W0 +4H " +Cu® —— 2V +2H,0+Cu™

Lo anterior indica que 2 moles de vanadilo produce un maximo de 1 mol de cobre, es
decir, 0.62 gr de cobre disuelto por gramo de vanadilo reducido. Una simple inspeccion de
la tabla 3 demuestra que esta estequiometria no justifica los resultados obtenidos. Una

posible explicacion de los altos valores de cobre obtenidos seria la presencia de cuproso en

solucion.

a.2. Se identificaron durante el proceso hidrégeno molecular en la interfase metal-
electrolito y cobre (I) mediante la adicion de cloruro de potasio.

Soluciones de sulfato favorecera la presencia en solucion del ion ciprico. Por lo anterior se
puede determinar un tiempo de vida para el ion cuproso dada por la reaccion de
desproporcionacion, que en agua es muy rapida teniendo magnitudes de velocidad menores a
1 seg., aumentando su valor hasta varias horas debido a la presencia de iones Cr** o V** que
se oxidan reduciendo el ion cuprico en ausencia de aire. [27]

Sales de cobre (I) como por ejemplo, cloruro cuproso, es insoluble en agua y forma un

precipitado blanco cristalino [29], que concuerda con lo observado al afiadir la sal de potasio.

Esto nos lleva a considerar las siguientes semirreacciones ademas de las mencionadas,
que si bien fueron mencionadas en antecedentes bibliograficos, es necesario en beneficio de

la discusion que se hara a continuacion, volver a escribirlas:

E’[V]
Cu* +e” «——Cu® 0.522 (ec. VI)
VO* +H* +e~ «——VOH™ 0.36 (ec. VII)
Cu* +2e” «—Cu® 0.34 (ec. VIII)
Cu* +e” «——Cu"* 0.158 (ec. IX)
2H" +2¢” «——H, 0.0 (ec. X)

-
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VOH* +H* +e” «——V* +H,0 -0.255 (ec. XT)

El desprendimiento de hidrogeno podria explicarse por aumento del potencial de
reduccion del proton debido a la elevada acidez del medio (2M) aprox. +0.3 V. Este valor
permitiria que pueda ser reducido por el vanadio (III) regenerandose de esta forma el
vanadio (IV), el cual podria a su vez oxidar al cobre metalico, estas reacciones consecutivas
producirian una caida en la acidez del medio reforzada por la reduccion de vanadio (IV) a
vanadio (III). De esta forma las altas concentraciones de cobre (II) disuelto por unidad de
masa de vanadio podrian justificarse.

En relacion al cobre (I), su formacion solo podria justificarse mediante la existencia de
vanadio (II), cuya presencia ya fue identificada. En este caso las semirreacciones (ec. IX) y

(ec. XT).

La formacion de la especie de vanadio (II) queda ratificada por la figura 10 que presenta la

transicion V(II)/V(III) la cual se caracteriza por tener un cierto grado de reversibilidad.

a.3. Consumo de acido: El consumo de acido, se puede deber a dos causas a saber:

Consumo 1. Dado que se observo experimentalmente el desprendimiento de hidrogeno, ello

solo se puede explicar por la reduccion de protones del medio fuertemente acido.

Consumo 2. El consumo de protones debido a las transformaciones de V(IV)/V(II) y

V(II)/V(II).

Dado que la reaccion de disolucién de cobre se detiene cuando se alcanza una
concentracion dada de acidez en el medio, cualquiera sea la concentracion inicial de sulfato
de vanadilo ( 1M; 0.5M ) esto podria explicarse sefialando que las concentraciones de

vanadio (IV) y proténica no son las adecuadas para hacer viables las reacciones redox que



ya se han mencionado en el parrafo anterior. Cabe sefialar que a través de medidas de
absorbancia maxima se determino la existencia de vanadio (IV) y (II).
Este analisis resulta valido en la primeras dos horas del proceso y a tiempo infinito (1000

hrs). En la zona intermedia ( 2 a 50 hrs ) debido al procedimiento empleado para mantener
el volumen de solucion ( 111.3.2.(B) )

a4. Varacion relativa de concentracion de vanadio (II) y vanadio (VI). Medidas de
Absorbancia.

Se observa que la concentracion de vanadio (II) llega a un 25% de la concentracion de
vanadilo inicial, esto indica que existirian una o mas reacciones que competirian
simultineamente en la oxidacion de vanadio (II) y reduccion de vanadio (IV) y/o (III).

Por otra parte la concentracion de vanadilo tiende a estabilizarse, presentandose un leve
aumento en el tiempo. Esto de puede deber a la presencia de especie de vanadio (II) y/o
(IIT) que se estan oxidando como a la presencia de ciprico que tiene su maximo de

absorcion en 800 nm enmascarando la disminucion de vanadilo en el barrido de
absorbancia.

b) Disolucion de cobre en presencia de oxigeno:

Como esta experiencia se realizo a concentracion constante de oxigeno disuelto y en
forma isotérmica ( 30°C ). En este caso, se tiene que el oxidante global es el oxigeno. Como
se aprecia en la figura 26, el cobre es oxidado principalmente por la especie de vanadio
(IV) que, por conceptos cineticos no se reduce a la especie de vanadio (II) sino que

directamente pasa a vanadio (II), el cual es regenerado por oxigeno a vanadio (III) y

posteriormente a vanadio (IV). Tomando las semirreacciones como :

0,+4H" +4e<——2H,0

Cue—>Cu** + 2e
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Se obtiene que la reaccion global sera:

0,+2Cu +4H* «——2H,0 +2Cu™

Es decir, un mol de oxigeno disuelve dos moles de cobre. En términos maésicos, 32 gr
oxigeno disuelven 127 gr de cobre. Los datos experimentales muestran que para un
consumo de oxigeno de 0.275 gr se obtienen 0.72 gr de cobre en solucién.

Esta ultima cantidad de cobre implica un consumo de 0.18 gr de oxigeno, obteniéndose
una diferencia positiva de 0.095 gr de oxigeno que, segun la ecuacion global de oxidacion

de vanadio (IV), solo pueden ser utilizados en producir 0.985 gr de vanadio (V) disueltos.

0, +4V0™ +2H,0«—4V0; +4H"
De aqui se obtiene la relacion:
e(0,/ H,0)< elCu/ Cu** )+ ely0* 1v0;)

En el caso de existir la desigualdad, implicaria la existencia de otro oxidante de cobre que
sale del ciclo presentado en la figura 26

cu®
li ;v‘* o,H
v* HO

Figura 26: Diagrama de oxidacion de cobre por especies de vanadio en solucion en
presencia de oxigeno.




]
i

Anlisis del consumo de oxigeno:

La figura 11 puede ser analizada de la siguiente forma: a medida que aumenta el tiempo de
disolucion de cobre, aumenta el consumo de oxigeno lo cual esta de acuerdo con las vias de
consumo de oxigeno ya mencionadas. Ahora bien, en ausencia de vanadio se detectd que
practicamente el cobre no se disuelve, sin embargo, basta una baja concentracién de
vanadio ( 10° M ) para que el consumo de oxigeno y disolucion de cobre aumente
rapidamente. De esta forma, el vanadio se podria considerar como un “catalizador” de la
reaccion de oxidacion de cobre.

Si se aumenta la concentracion de acido, el consumo de oxigeno también aumenta lo
que esta de acuerdo con la estequiometria de la reaccion (*).Finalmente, a concentraciones
mayores de vanadio (0.1M), la concentracion de acido no afecta mayormente en el

consumo de oxigeno. La figura siguiente muestra explicaria la superposicion de curvas de
la figura 27.



Caso A:

Contastracidn bain de VO

Caso B:

R ol

Figura 27 : Posibles escenarios de disolucion de cobre por control de vanadilo inicial u

oxigeno disuelto.




VL Conclusiones:

El ion vanadilo ( VO*" ) es un buen oxidante de cobre metalico.

En ambiente andxico se aprecia que la cantidad de cobre disuelto no puede ser
explicada por la reduccion de vanadio (IV) a (IIT). Desde un punto de vista cinético la
reaccion de reduccion es muy lenta por lo que la reaccion de reduccion es V(IV)/V(ID).
La presencia de vanadio (I) explica la presencia de cobre (I) en solucion.

El uso de oxisulfato de vanadio (IV) posibilita el uso efectivo de oxigeno como

oxidante rapido de cobre.

Se encontrd que, si bien se trabaja fuera de la zona de estabilidad del agua, el protén no
regula directamente la velocidad de oxidacion de cobre.

En el sistema no queda claro la accion del ion sulfato, que si bien no formaria
complejos, la posibilidad del paso a sulfito o a dioxido de azufre es probable para
explicar la cantidad de cobre recuperada en solucion.

Por otra parte la existencia de cuproso como intermediario esta limitado por la reaccion
de oxidacion y no desproporcionacion. La velocidad relativa de reduccion de ciprico a
cuproso por accion de vanadio en su estado de oxidacidn 2+ no resulto ser relevante al

momento de realizar la disolucion de cuproso en solucion de vanadio encontrando
solubilidades menores a 5 gr/lt.

49



Referencias :

- [1] Humbert De Smedt, Andre Persoons, and Leo De Maeyer, ~ Formation and

Properties of Stable Heterobinuclear Complex Containing Ruthenium and Vanadium -,
Inorganic Chemistry, Vol 13, N°1, 1974, pags. 90-96.
[2] Frank J. Kristine, David R. Gard, and Rex E. Shepherd, ~ Obsevation of V1-v'Y
Oxo-bridge Transient in the Reduction of [VO(hedta)]” by [VO(hedta)] , J.C.S. Chem.
Comm., 1976, pag. 994-995.

[3] M. Skyllas Kasacos and F. Grossmith, * Efficient Vanadium Redox Flow Cell 7, J.
Electrochem. Soc. 1987, pags. 2950-2953.

[4] F. M. Al-Kharafi and W. A. Badawy, " Electrochemical behaviour of vanadium in

aqueous solutions of different pH ~, Electrochimica Acta, Vol. 42, N°4, 1987, pags.
579-586.

[5] D. Nicholls, © The Coordination Chemistry of Vanadium °, Coord. Chem. Reviews,
Vol. 1, 1966, pag. 397.

[6] M. Kazacos and M. Skyllas-Kazacos, =~ Performance Characteristics of Carbon

Plastic Electrodes in All-Vanadium Redox Cell °, J. Electrochem. Soc., Sept. 1989,
pags. 2759.

[7] John O. Hill, Ian G. Worsley and Loren G. Hepler, ~ Thermochemistry and

Oxidation Potentials of Vanadium, Niobium, and Tantalum “, Chem. Reviews, Vol. 71,
N°1, 1971, pags. 127-136.

[8] Bianting Sun and M. Skyllas-Kazacos, Chemical Modification and

Electrochemical behaviour of Grafite Fibre in acidic vanadium solution “, Electrochem.
Acta, Vol. 36, N°3/4, 1991, pags. 513-517.

[9] F. Albert Cotton y G. Wilkinson, * Quimica Inorganica Avanzada °, Ed. Limusa,
1996. Pag. 856.

[10] M. Fouletier, J.-B. Mathieu, P. Noual, * Les Applications de I’Electrochimie a
I’Hydrometallurgie , Ed. Pluralis, 1980.

[11] Ellis Horwood, ~ Instrumental Methods in Electrochemistry ~, Southampton
Electrochemistry Group. Chapter 6.

[12] Bard, © Electrochemical Methods ~. 1970.

50



. [13] D. R. Browning, W. H. Lee, G. J. Hills et J. Broadhead,

“ Methodes
Electrochimiques d’ Analyse ~, Ed. Masson, 1972.

. [14] S. Hornkjol and I. M. Hornkjol, © Anodic behaviour of Vanadium in Acid

Solutions “, Electrochem. Acta, Vol. 36, N°3/4, 1991, pags. 577-580.

. [15] Marina Privman, Tadeusz erpel, " Electrochemistry of Vanadium Electrodes. Part

1. Cyclic voltametry in aqueous solutions °, J. of Electroanal. Chem., Vol. 382, 1995,
pags. 137-144,

[16] Marina Privman, Tadeusz Hepel, ~ Electrochemistry of Vanadium Electrodes. Part.
2. Anodic and cathodic polarization over a wide range of pH and temperature *, J. of
Electroanal. Chem., Vol. 382, 1995, pags. 145-152.

[17] M. Skyllas-Kazacos, M. Rychcik, R. G. Robins, and A. G. Fane, " New All-
Vanadium Redox Flow Cell “, J. Electrochem. Soc., (brief communications), 1986.

[18] Thomas L. Riechel, Louis J. De Hayes, and Donald T. Sawyer, ~ Electrochemical

Studies of Vanadium (IIT), -(IV), and —(V) Complexes of Diethyldithiocarbamate in
Acetonitrile ~, Inorg. Chem., Vol. 15, N°8, 1976, pags. 1900-1903.

[19] Tadayoshi Yamazaky and Takuro Kodera, “ Potential Oscillation of Pt electrode in

H;S0O4 solution during the anodic oxidation of H, and CO ", Electrochimica Acta, Vol.
36, N°3/4, 1991, pags. 639-646.

[20] G. Milazo, ~ Electrochimie ~, Ed. Dunod, 1969, Paris.

[21] Magda A. M. Ameer and Azza A. Ghoneam, ~ Electrochemical Oxidation of

Vanadium as Studied by Electron Spin Resonance Spectroscopy ~, J. Electrochem. Soc.,
Vol. 142, N°12, 1995, pags. 4082-4083.

[22] M. Pourbaix, ~ Atlas d’Equilibres Electrochimiques a 25°C ~, Ed. Gauthier-Villars
and C*°, 1963.

[23] F. Albert Cotton y G. Wilkinson, ~ Quimica Inorganica Avanzada ~, Ed. Limusa,
1996. Pag. 863.

[24] D. Nicholls, * The Coordination Chemistry of Vanadium *, Coord. Chem. Reviews,
Vol. 1, 1966, pag. 390.

[25] F. Albert Cotton y G. Wilkinson, ~ Quimica Inorganica Avanzada °, Ed. Limusa,
1996. Pag. 867.




. (261D Nicholls, " The Coordination Chemistry of Vanadium ”, Coord. Chem. Reviews,
Vol. 1, 1966, pag. 385.

SRR Albert Cotton y G. Wilkinson, * Quimica Inorganica Avanzada °, Ed. Limusa,
1996. Pag. 966.

(28] F. Burriel Marti, F. Lucena Conde, S. Arribas J., ~ Quimica Analitica Cualitativa
(Teoria y Semimicrométodos) ~, 3° Ed., 1981, pag. 292.

[29]J. A. Babor, J. Ibarz, ~ Quimica General Moderna *, 7° Ed., pag. 712,

30] G Charlot, M™ J. Badoz-Lambling, B. Trémillon, “ Les réactions
dectrochimiques ( Les méthodes électrochimiques d’analyse ) *, 1958, pag. 378.

31] G Charlot, M™ J. Badoz-Lambling, B. Trémillon, ~ Les réactions

électrochimiques ( Les méthodes électrochimiques d’analyse ) *, 1958, pag. 344,







ANEXO 1:

Datos relacionados con los colores absorbidos en las distintas regiones de longitudes de
onda.

Region de longitud de onda | Color Absorbido Color Complementario de

removida por absorcion [nm] luz Residual (visto por el
0j0)

400 - 450 Violeta Amarillo-verde

450 - 480 Azul Amarillo

480 — 490 Verde-azul Naranjo

490 - 500 Azul-verde Rojo

500 - 560 Verde Purpura

560 — 580 Amarillo-verde Violeta

580 - 600 Amarillo Azul

600 - 650 Naranjo Verde-azul

650 - 750 Rojo Azul-verde

Datos extraidos de Blaedel, W.J. Meloche, ™ Elementary Quantitative Analysis -, 2° Ed., pp.
508 New York, Harper and Row Publishers, Inc. 1963.




ANEXO 2: Fundamentos Experimentales

Fundamento de Voltametria ciclica:

La voltametria y el analisis voltamétrico consiste en el estudio de las relaciones existentes
entre la intensidad de corriente, la tension y el tiempo. Un electrodo de metal inerte de
platino, oro u otro es utilizado como lugar de reaccion. Se utiliza, junto a este ultimo, un
electrodo auxiliar de gran superficie donde la densidad de corriente es despreciable. Asi, las
variaciones de potencial o concentracion solo afectan al electrodo inerte o de trabajo donde
la corriente esta limitada por: la velocidad de migracion de las especies electroactivas si se
tiene un control por transferencia de masa, la velocidad intercambio de cargas entre las
especies si se tiene un control por transferencia de carga o regimenes mixtos de control.
Para el caso de control por transferencia de masa existen tres modos de transporte a
saber: conveccion, migracion y difusion. El desplazamiento por conveccion permite
mantener la corriente, pero es dificilmente reproducible y tedricamente imprevisible.
Ciertos sistemas de agitacion, como electrodos rotatorios son utilizados con frecuencia con
resultados, en algunos casos, satisfactorios. Aun asi, se sigue prefiere soluciones en reposo
para las cuales el transporte por conveccion es despreciable debido a que los tiempos de
polarizacion no son muy grandes. En estas condiciones, la transferencia de masa se realiza
por difusion y migracion.
Ahora bien, estudios relativos a estas dos formas de transferir materia llevo a la
identificacion de la sefial aplicada ya sea en voltaje o corriente por medio de la respuesta

del sistema reflejada en dichas relaciones matematicas permitiendo la sistematizacion de

meétodos electroquimicos de analisis. En la siguiente tabla se pueden apreciar los mas
representativos.
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T: Temperatura absoluta [K]

1: Tiempo de transicion [T]

Para una reaccion cualquiera O+ne” «——> R se tiene para un barrido de

potenciales de caracter ciclico, la curva caracteristica:

Iy -
p S

Figura 1 : Esquema de Voltametria ciclica clasica para una especie electroactiva en
solucion. E,,c, E,*, E,»° comresponden al potencial de peak catodico, anddico y medio

catodico. I,,A e IPC son las corrientes peaks anodica y catddica respectivas.

De la figura anterior se obtienen todos los datos referidos a la identificacion de especies
reactivas como a la determinacion del tipo de mecanismo involucrado de oxido reduccion

[ de dicha especie segun el grado de libertad definido: velocidad de barrido, agitacion, etc.

Fundamento de cronoamperometria:

R R R R R



hidrodindmico determinando su coeficiente de difusion en el sistema. Uno de los supuestos
para llevar a cabo el calculo es la reversibilidad de la reacciéon. Cuando una reaccién es
reversible, se concluye que la reaccion de electrodo es muy rapida por lo que la velocidad
de reaccion queda limitada por la transferencia de masa.

De esta forma, se aplica un potencial y se observa la respuesta en la intensidad

de corriente en el tiempo. La curva esta representada matematicamente por la ecuacion de
Cotrell:

v }/
j TnFeD? (ec.1)
7

De esta forma se induce el valor del coeficiente de difusion de la especie

electroquimicamente

Fundamento para la obtencion de parametros estequiometricos y cineticos:

Se trata de relacionar la cantidad de cobre disuelto en términos de las
concentraciones de vanadilo presente. Para ello, a partir de las curvas extraidas de cobre
disuelto y teniendo las reacciones principales presentes en el sistema, se realizan calculos
preliminares simples de desplazamiento total de reactivos a productos. Este procedimiento
entrega, en conjunto con el calculo relativo de concentraciones versus potenciales dado por

la ecuacion de Nerst, una vision general de los pasos que sigue la disolucion.

Para una semirreaccion de oxido-reduccion se tiene que el potencial esta
relacionado con las concentraciones de las especies oxidada y reducida por la ec. de Nerst:
E=F +Elog9 (ec. I)
wit-- R
Para calcular en el caso de una reaccion REDOX se aplica la ecuacion
anterior en términos de la especie oxidante y reductora en el punto de equilibrio dado por la
equivalencia de potenciales entre ambas semirreacciones.




Fundamento para la obtencion de Pardmetros Cinéticos:

Se obtuvieron relaciones de velocidades en términos de constante cinetica y
orden de reaccion con respecto a la concentracion inicial de reactivo presente ( método de

velocidad inicial ). Mediante un simple ajuste de parametros se determinaran los dos
valores.

: = ® PAOCESOS
Fundamento de espectrofotometria: TECNICOS

Mediante la espectrofotometria se realizaron mediciones relativas a las concentraciones
de las especies de vanadio que se caracterizan por poseer colores en el visible

determinados. La densidad Optica es proporcional a la concentracion mediante la ecuacion
de Beer-Lambert

DO. =log-I—'~’— =c,eC (ec. III)
I A

Donde:
C: concentracion de la especie Opticamente activa. [M]
e longitud del trayecto optico. [cm]
o.: coeficiente de absorcion molar a longitud de onda A. [Mcm™]
Iy . intensidad de haz incidente.
I intensidad de haz transmitido.

Para cada una de las especies Opticamente activas, se puede determinar la velocidad

de reaccion en términos de las-variaciones de concentracion en el tiempo.




