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RESUMEN

El estudio de los complejos de vanadio resulta de interés por su potencial uso
biomédico y aplicaciones industriales, siendo buen candidato como suplemento en el
tratamiento de la diabetes y el cancer. Se determiné la especiacion de los sistemas de
vanadio (Ill) con acido salicilico (H2Sal) y bioligandos de plasma sanguineo de bajo
peso molecular (acido oxalico (H20x), acido fosforico (H3POa), acido citrico (HsCit) y
acido lactico (HLac)) utilizando medidas de fuerzas electromotrices EMF(H) a 25°C en
medio idnico KCI 3 mol/L. Usando el programa computacional de minimos cuadrados
LETAGROP se determinaron para cada uno de los sistemas estudiados la formacion
de sus complejos ternarios respectivos, con sus constantes de formacion pertinentes,
ademas de las constantes de acidez para cada uno de los ligandos. En la tabla | se
muestran los valores de pKa de los distintos ligandos, en las condiciones de estudio. En
la tabla Il se presentan los distintos complejos ternarios determinados para cada
sistema con su respectivo valor de constante en formacién, usando las especies

totalmente protonadas como nivel de reaccion.

Tabla I. Constantes de acidez expresadas en pKa para los ligandos en estudio a 25°C

en medio iénico KCI 3 mol/L

Especie pKai pKa2 pKasz
H.Sal 3,002(9) - -
H3PO4 1,69(2) 6,28(2) 10,82(3)
HsCit 2,949(6) 4,265(7) 5,348(8)
H20x 1,00(2) 3,73(1) -
HLac 3,88(2) - -




Tabla Il. Especies ternarias determinadas para los distintos sistemas estudiados con

sus constantes de formacién, utilizando el nivel de reaccién con las especies

completamente protonadas (25°C, KCI 3 mol/L)

Sistema H*- V(Ill) = H,Sal — HsPO,

Especie | V(Sal)(H2POu,) [V(Sal)(HPO4)] [V(Sal)(PO4)]*

log Boars 3,9 max 5,4 3,1(2) -0,2(2)
Sistema H*- V(lll) — H,Sal — H3Cit

Especie | V(Sal)(H2Cit) [V(Sal)(HCit)] [V(Sal)(Cit)]* [V(OH)(Sal)(Cit)]*

log Bpars 7,10(7) 4,04(9) 0,67(8) -7,0(3)
Sistema H*- V(Ill) — H,Sal — H,Ox

Especie | V(Sal)(HOx) | [V(Sal)(OxX)] | [V(OH)(Sal)(Ox)]* | [V(Sal(Ox)2]* | [V(Sal)2(0Ox)]*

log Bpyrs | 16,08(4) 13,60(4) 7,3(2) 11,7(2) 9,1(2)
Sistema H*- V(Ill) - H,Sal — HLac

Especie V(Sal)(Lac) [V(Sal)(Lac)(OH)] [V(Sal)(Lac)(OH),]*

log Boars 4,92(8) 0,51(9) -5,9(3)
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Simbolos

Bpar constante de equilibrio en el nivel H,C
Ppgr producto de los cocientes de coeficientes de actividad = ypgr/ (yHP. ysY.y ")
4 coeficiente de actividad
(p, q, 1) | designacién abreviada de un complejo HyBC:
emf(H) medidas de fuerza electromotriz con un electrodo reversible a H*
E potencial (mV) de la pila
Eo potencial estandar (mV) de la pila
EV electrodo de vidrio
REF semipila de referencia
pH -log h
S, T disoluciones del reactor y bureta
68 n° medio de H" asociados por mol de metal
6c n° medio de H* asociados por mol de ligando
U suma de minimos cuadrados
o(6) o o 0

dispersion o desviacion estandar =

J ((ns *np)—nk)

ns n° de experimentos
np n° de puntos en un experimento




l. Introduccidn



I.1. Resefa histérica del vanadio

En 1801 el mineralogista mexicano-espafiol, Andrés Manuel del Rio tras
examinar una muestra del mineral de plomo pardo (luego rebautizado vanadita),
proveniente de Zimapan en el actual Estado de Hidalgo en México, observé que al ser
tratada producia 6xidos, disoluciones y precipitados de colores muy distantes a los que
se obtenian habitualmente al trabajar con minerales de plomo. Ante este fendmeno
llegd a la conclusion que estaba en presencia de un nuevo elemento metalico, el cual
por la amplia gama de colores que presentaban sus compuestos lo denomind
Panchromium (MNav “todo”, xpwuio “color”). Posteriormente, del Rio renombré el
compuesto a Erythronium (epuBpdg “rojo”) ya que la mayoria de sus sales se tornaban

rojas al ser calentadas. !

Al afo siguiente del Rio entregd una muestra con el nuevo metal a Alexander
von Humboldt, quien las envio a Hippolyte Victor Collet-Descotils en Paris para su
analisis. Este determind erréneamente que el metal en la muestra se trataba de una
muestra impura de cromo, dictamen que fue aceptado por del Rio, retractandose de su
descubrimiento.! Humboldt al estar convencido del resultado de Collet-Descaotils, llevd
el mineral al Museo para la Naturaleza de Berlin con el siguiente rétulo: "mineral de
plomo pardo procedente de las vetas de Zimapan al norte de México. Cromato de
plomo. M. del Rio cree haber descubierto un nuevo metal en él que llamé erytronium,

antes panchromium, actualmente acreditado como cromo ordinario”.*

Tendrian que pasar 29 afios para que en 1831 el quimico sueco Nils Gabriel
Sefstrom redescubriera el elemento al trabajar con minerales de hierro provenientes de
las canteras de hierro de Taberg en Falun, dandole el nombre de Vanadio en honor a la
diosa noérdica de la belleza Vanadis, por sus abundantes y vistosos colores. Este
pensaba que habia conseguido un tipo de hierro diferente, mas blando, por lo que

“

procedio a estudiar su composicion. De su trabajo el mismo Sefstrom describe: “...en
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abril de 1830, reanudé las pesquisas para ver si contenia fésforo o alguna otra
sustancia. Encontré silice, hierro, alumina, cal, cobre y entre otras cosas, uranio. Habia
otra sustancia, y después de algunos experimentos vi que no era cromo, ni tampoco
uranio. Era lo que ahora conocemos como oxido de vanadio...”. Al momento de aislar el
oxido, Sefstrdom no estaba al tanto que su compuesto se trataba del mismo Erythronium
de del Rio, el cual se suponia era cromo, no fue hasta después en ese mismo afio que
Friedrich Wohler confirmo el trabajo de del Rio, determinando que el mineral mexicano
se trataba de vanadato de plomo.?

El aislamiento del metal resultaria dificil, siendo reportada por primera vez la
formacion del metal puro por Berzelius en 1831, sin embargo Henry Enfield Roscoe
demostré que no logro generar el metal sino el nitruro del mismo. Eventualmente
Roscoe lograria obtener el metal en 1867 reduciendo cloruro de vanadio en una
atmosfera reductora de hidrégeno.® El vanadio de pureza 99,3-99,8% no se produjo
hasta 1922.3

[.2. Generalidades del vanadio

El vanadio es un metal de color gris-plateado, ductil y maleable, tiene una
abundancia estimada en la corteza terrestre de 0,018%, no se consigue naturalmente
en su forma metélica pero son conocidos aproximadamente 65 minerales diferentes que
lo contienen, de los cuales son econdémicamente significativos la patrolita (VSa), la
vanadita (Pbs(VO4)sCl) y la carnolita (K2(UO2)2(VOa4)2-3H20), el vanadio también esta
presente en concentraciones considerables en algunos combustibles fosiles como
carbdn, crudos de petréleo, bitimenes y alquitran. Este metal pertenece al grupo 5 de la
tabla periddica, con un numero atbmico de 23 y de masa molecular de 50,9415 Da, es

representado por el simbolo V y posee la configuracion electronica [Ar] 3d34s2. 4
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El primer uso industrial del vanadio fue en el campo de las aleaciones, al
observarse que al mezclar distintas cantidades del mismo con hierro se obtenian aceros
muy resistentes y livianos que fueron llamados aceros de vanadio, éste fue usado a
gran escala en la fabricacion del chasis del carro modelo T de la Ford producido de
1908 a 1927, a partir de entonces el vanadio se ha utilizado en aleaciones de aceros
inoxidables de alta resistencia y bajo peso, tanto con hierro como en mezclas de
aluminio, titanio para formar materiales de cuerpos de motores y partes de reactores de
fusion. También es utilizado como aditivo en la composicion de vidrio como agente
bloqueador de radiacién infrarroja. Otra aplicacion importante del vanadio en la
industria es el uso de sus compuestos como catalizador de reacciones, principalmente
el pentéxido de vanadio (V20s) el cual es utilizado como catalizador para la produccion
de acido sulfarico, otras reacciones catalizadas por compuestos de vanadio pueden

verse en la tabla 1.4

Tabla 1. Reacciones catalizadas por compuestos de vanadio.®

Oxidacion selectiva de alcanos y alquenos Oxidacion de o-xileno y anhidrido ftalico

Reduccion catalitica selectiva NOx con NHz Amonio-oxidacion de aromaticos y metil-
aromaticos

Oxidacion selectiva de metanol a formaldehido Oxidacion de SO2 y Oxidacion de H2S

Descomposicion de alcohol isopropilico Oxidacion parcial de metanol a formaldehido

Foto- oxidacién de CO Foto-isomerizacién de buteno

Sintesis de isobutil-aldehido a partir de metanol y | Oxidacion selectiva de 4-metilanisole
etanol

Oxidacion selectiva de p-metoxitolueno Alquilacién de aldehidos con metanol

Acoplamiento selectivo de metano Sintesis de 2,6-dimetilfenol a partir de metanol y
ciclohexanona

Sintesis de isobutil aldehido a partir de metanol y | Total oxidacion de benceno
n-propil alcohol

Deshidrociclodimerizacién de isobuteno a xileno Polimerizacion de olefinas

Oxidacion selectiva de alcanos con peroxidos Deshidrogenacion oxidativa de alcanos
Isomerizacién de m-xileno Epoxidacion de alguenos con peréxidos
Hidroxilacion de fenol Conversion directa de metano a aromaticos

En los Ultimos afios el estudio del vanadio ha tomado auge en el campo

bioldgico, no solo en lo que respecta a su toxicidad y posibles tratamientos, sino por el
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rol bioquimico que presenta en algunos organismos, principalmente marinos, al igual

gue su posible uso como agente farmacéutico.

Fue el descubrimiento de la presencia del metal en algunas especies de la
familia de los tunicados como las ascidias, el hecho que desperté el interés en el
estudio bioquimico del vanadio, en estos animales se han conseguido concentraciones
en células sanguineas tan altas como 0,35 M, siendo ésta alrededor de 10’ veces
mayor a la concentracion encontrada en el agua de mar®. A pesar del esfuerzo de
bidlogos y quimicos en elucidar el papel biologico del vanadio en las ascidias, la funcion
fisiologica del mismo sigue siendo confusa e incierta. Para lograr elucidar estas
incognitas es pertinente el estudio de la quimica de coordinacion de los compuestos de
vanadio, con el fin de proponer modelos y generar compuestos capaces de imitar
dichas propiedades fisioldgicas, logrando asi conocer la relacion estructura — funcién de

los compuestos originales presentes en estos organismos vivos.®

Entre las propiedades biol6gicas mas comunes estudiadas en relacion al caracter
bioquimico del vanadio se encuentran la inhibicion enzimatica del metabolismo de
ATPasa, la estimulacién de fosfomutasas e isomerazas, la fijacion de nitrogeno en
azobacterias mediante vanadio-nitrogenaza, su actuacibn como cofactor en
haloperoxidasas de ciertas algas, principalmente en la bromopreoxidasa y su actividad

insulino-mimética y anticarcinogénica.

[.2.1 Actividad insulino-mimética de los complejos de vanadio

En 1899 fueron reportados los primeros resultados experimentales del efecto del
vanadio en pacientes diabéticos, donde se sefalaba la disminucién de los niveles de
glucosa en la orina de los pacientes con el uso de vanadato de sodio, sin embargo el

estudio perdié relevancia con el descubrimiento de la insulina en 1922. 7 A pesar de
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esto, el descubrimiento de las propiedades insulino miméticas de los complejos de
vanadio en sistemas in vitro e in vivo, han reavivado el interés en esta linea de
investigacion. En ésta se persigue el desarrollo de complejos de vanadio con alto
rendimiento sintético, termodindmicamente e hidroliticamente estables y de baja
toxicidad, ademas los complejos deben tener una lipofilicidad balanceada respecto a su
hidrofilicidad, de manera tal que el complejo pueda ser absorbido con mayor facilidad
en los sistemas biolégicos. También se requieren cinéticas lentas de descomplejacion
con el fin de poder llevar el complejo a sitios claves regulados por insulina, como el

higado y evitar la rapida remocién homeostéatica del ion de vanadio inorganico. ’

El consumo y metabolismo normal de glucosa en individuos no diabéticos es
iniciada por una serie de reacciones intracelulares, estas causan que la insulina se una
a la parte extracelular de las membranas celulares, en los sitios receptores de insulina,
donde se inician una serie de pasos de fosforilacion / desfosforilacion, algunos de los
cuales son susceptibles a regulacién por vanadio, la ausencia de insulina o resistencia
a la hormona conduce a niveles inadecuados de azucar en sangre, generando
diabetes®. EI mecanismo de la actividad insulino mimética del vanadio no es conocido
claramente sin embargo se conoce que involucra la inhibicibn de la proteina
fosfotirosina fosfatasa (SHPTP2) y activacion de la proteina tiroxina kinasa®'°. Al ser la
insulina una proteina, su ingesta oral no genera una respuesta biolégica activa, y debe
ser administrada en forma de inyecciones diarias, ventaja que presentan los
compuestos de vanadio, los cuales pueden ser administrados oralmente y presentar

actividad farmacéutica.®

Se han desarrollado gran cantidad de complejos de vanadio para su estudio
comparativo respecto a su potencial farmacolégico como agente mimético de la
insulina, cambiando factores como estado de oxidacién del centro metalico y ligandos
que lo conforman. En 1999 fue presentado por Katherine H. Thompson, John H.

McNeill, and Chris Orvig un estudio en que se reportan la sintesis de multiples
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complejos y sus efectos in vivo / in vitro sobre los valores de glucosa. Los siguientes
complejos fueron estudiados: Bismaltoato de vanadio (IV) (BMOV), bispicolinato de
oxovanadio (IV) (VOPA) y bismetilpicolinato de oxovanadio (IV) (VO-MPA), vanadil bis
(cisteina metil ester) (VCME), [oxobis(pirrolidina-N-carboditionato) vanadio (IV)] V-P,
Naglivan, VO-SALEN, VO(metformina)., presentando mayor eficiencia en el control de
la glucosa el BMOV, este compuesto se considera un compuesto de referencia por la
eficiencia con que controla la enfermedad. El estudio in vivo fue llevado a cabo usando
ratas con diabetes inducida con estreptozotocina (STZ), que es un antibidtico
antitumoral que ataca especificamente las células B del pancreas, responsables de

secretar insulina, generando una deficiencia de la misma y por tanto caracteristicas

e
Hs

Figura 1. Estructura del bis(maltolato)oxovanadio(lV), (BMOV), VO(ma)z. 8

diabéticas.?

También fueron sintetizados y probados una serie de peroxovanadatos,
presentando resultados positivos controlando la enfermedad, sin embargo ninguno de
estos complejos son hidroliticamente estables, y resultan susceptibles a procesos redox
gue desencadenan eventualmente en la formacion de radicales libres, limitando su uso
biomédico. Por ultimo se sintetizaron y estudiaron multiples complejos de vanadio (Ill) in
vitro, siendo el mas potente el V(maltoato)s, estudios in vivo no fueron realizados sin
embargo se espera que en condiciones fisiolégicas los complejos sean oxidados

rapidamente a vanadio (IV) o vanadio (V).
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[.3. Quimica del vanadio

La quimica del vanadio es amplia y sumamente compleja, se caracteriza
principalmente por la extensa gama de colores y estados de oxidacion que pueden
presentar sus compuestos (desde -3 a +5), siendo el vanadio uno de los metales oxido-
reductores mas activos de la tabla periddica. El vanadio al ser un metal de transicion
con configuracion [Ar] 3d®4s? es propenso a la formacién de complejos metélicos, con
propiedades que varian de ligando a ligando y el estado de oxidacion que los
conforman, por esta razon tiene una rica quimica en medio acuoso. Los complejos de
vanadio presentan geometrias de coordinacion estereoquimicamente flexibles, siendo
plausibles

termodinamicamente desde sistemas simples como octaédricas y

tetraédricas, hasta estructuras mucho mas complejas como dodecaédricas y

bipiramides pentagonales, estas estructuras estan denotadas en la tabla 2.

Tabla 2. Estados de oxidacion y estereoquimica del vanadio.**!

Estado de Numero de Geometria Ejemplo
oxidacion coordinacion
V-1,ds 6 Octaédrica V(CO)s, Li[V(bipy)3].4C4aHsO
VO, d® 6 Octaédrica V(CO)s, V(bipy)s
Vi, d 6 Octaédrica [V(bipy)s]*
Piramidal n®-CsHsV(CO)4
V2 d® 6 Octaédrica [V(H20)6]?*, [V(CN)e]*
V3, d? 3 plana V[N(SiMez)2]s, V[CH(SiMe3)s]s
4 Tetraédrica [VCla]
5 Bpt VCl3(SMez)2, VClz(NMes)2
6 Octaédrica [V(NHa)6]®*, [V(C204)3]*
7 Bpp K4[V(CN)7].2H20
v4,dt 4 Tetraédrica VCla4, V(Netz)s, V(CHzSiMes)4
5 Piramide Tetragonal VO(acac)z, PCl4a*VCls
Bpt VOCI: trans-(NMes)2
6 Octaédrica VO2(rutilo), K2VCls, VO(acac)zpi
Ve, d° 8 Dodecaedrica VCla(diars)z, V(S2CMc)4
4 Tetraédrica (Csw)VOCI3
5 Bpt VFs(g)
6 Octaédrica Ves', V205, [VO20x2]*, V2Ss
7 Bpp VO(Et2NCS2)s
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El vanadio es también notable por la accesibilidad que se tiene a sus estados de
oxidacién adyacentes +2, +3, +4 y +5, los cuales en solucibn acuosa presentan
coloracion lila, verde, azul y amarillo respectivamente, siendo los estados de oxidacion
+4 y +5 aquellos mas estables, los estados 3+ y 2+ son sensibles a oxidacion
ambiental, y es necesario mantener condiciones anaerébicas para la prevalecia de sus
iones, el estado 2+ es particularmente reactivo y no se puede encontrar en sistemas

naturales.*

En solucidon acuosa los estados de oxidacion +4 y +5 estan gobernados por la
formacion de oxovanadios, con las unidades fundamentales (V=0)?* y (0O=V=0)*
respectivamente, los estados de oxidacion trivalentes y bivalentes no estan gobernados
por ninguin oxocation, teniendo por unidad fundamental el ion del metal en si mismo. ° El
vanadio en condiciones fisiologicas (pH 3-7, atmosfera aerdbica, solucién, temperatura
ambiente) puede formar complejos tanto aniénicos como cationicos, siendo
termodindmicamente y cinéticamente posibles los estados de oxidacion +5, +4 y +3,
siendo este ultimo asociado con vanadocitos especializados en algunas formas de vida

marinas. °

En la figura 2 (diagrama de Pourbaix) se muestra la especiacion del vanadio, en
sus distintos estados de oxidacion presentes en solucién acuosa, a distintos pH y
potenciales de reduccion, se observa la predominancia de los estados de oxidacion

mayores, conforme aumentan ambos parametros.
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Figura 2. Diagrama en que se muestran los estados de oxidacion de las especies de
vanadio como funcion del pH y el potencial de reduccion.**2

El vanadio al ser un acido duro tiene mayor afinidad a bases duras, tendiendo a
coordinarse preferentemente con ligandos O-donadores, especialmente aquellos con
carga negativa, tal y como los carboxilatos, fenolatos, fosfatos, alcoholatos, entre otros.
De igual manera esta favorecida la coordinacion con bases nitrogenadas,
coordinandose con el par de electrones libres que aporta el &tomo de nitrdgeno. Entre
otros agentes coordinantes, se pueden encontrar los atomos de azufre y fosforo, en

grupos funcionales como los tioles, fosfinas y aniones como fosfatos. °

l.4. Quimica del vanadio (lll)
El vanadio (lll) es el estado de oxidacion mas bajo que en solucién acuosa y

presenta una estabilidad razonable. El complejo catiénico hexaacuo [V(H20)e]** puede

ser obtenido mediante la disolucion del 6xido V203 en &cido o por reduccion quimica de
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soluciones de vanadio (V) o V (IV). Como se habia expuesto previamente, el vanadio
(1) requiere de condiciones anaero@bicas rigorosas, puesto que es facilmente oxidado
por aire, presentando un estandar de reduccion de 0,337 V (vs NHE) en soluciones
fuertemente acidas, estas condiciones pueden conseguirse manteniendo la solucion

bajo una atmdsfera continua de nitrégeno o argén. 2

El ion acuoso de vanadio (lll) ([V(H20)e]**) presenta un color azul-verde, con
bandas de absorcion caracteristicas en el espectro visible a 400 nm y 595 nm, puede
existir solo en condiciones fuertemente acidas (pH<1), ya que es facilmente hidrolizable,
formando el complejo [V(OH)(H20)s]?* en el rango de pH comprendido entre 1y 3,5. A
medida que el pH de la solucién aumenta (1<pH<4,5) aparece una intensa banda de

absorcion entre 420-430 nm con un coeficiente de absortividad molar aproximadamente

-1 -1 ., . . p:
de 3000(50) M cm , causada por la formacion de una soluciéon marrén oscuro, ’ en la
figura 3 se puede observar la dependencia de la absorbancia en el visible con el pH del

medio de una solucion acuosa de V2(SOa4)s.

3
2

2L
§ .0
S 7
o L 5
§ 1
< 41 .8

0 L 1
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Anm

Figura 3. Dependencia de la absorcion del espectro de V2(SOa)s con el pH (40 mM /
V().
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Esta intensa banda de absorcién causada por la especie parda fue asignada por
Pajdowki a la transicion de la transferencia de carga de un complejo dinuclear de
vanadio (lll) conectado mediante un puente di(u-hidroxo)-enlazante.* Newton y Baker
por su parte, definen la especie marron como un complejo dinuclear de vanadio
conectado a través de un puente oxo-enlazante, las 2 estructuras de puentes estan

representadas en la figura 4.1

H
. /OKV
o~

H

V—o0—V

Figura 4. Estructuras propuestas para los puentes enlazantes en el dimero de vanadio

().

Estudios realizados por Kanamori y col.'® lograron elucidar cual de las
propuestas estructurales describia correctamente la forma del complejo dimérico. El
experimento consistia en el uso de una mezcla isotépica (1:1) de H2*0 y H,80, si la
especie marron adoptaba la estructura di(u-hidroxo), tres especies isotopicas deberian
encontrarse en solucion, V(*°0H).V, V(**0OH)(**0OH)V y V(*¥OH)?V en relacién 1:2:1. Por
el otro lado, si la especie dimérica adoptaba la configuracién y-oxo, soélo dos especies
isotopicas deberian observarse, V-1%0- V y V -180- V en relacion 1:1. El resultado
arrojado por espectroscopia Raman mostrada en la figura 5, mostré solo dos sefales
en una relacion 1:1, determinandose asi que la estructura del dimero se trata del y-oxo-
enlazante. Las estructuras del ion hexaacuo de vanadio (lll) y sus primeras 2 hidrolisis

(pKa1=2,6 y pK dimerizacisn=-1,6), se muestran en la figura 6. 13
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Figura 5. Espectro Raman del VCls en H2'%0, H>'®0 y una mezcla 1:1 de H»'0 / H,®0
apH2.13

HoO

C'Hz 3+ OHQ_]E+ k _|4+
HoO OE H,O. | _OH, Ha0. | H&'HOHE
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H,0”| “OH, H,0~ ‘;DH H0™ | 0 OHOH
O () 2 () HeO ° ©

Figura 6. (a) ion hexaacuo [V(H20)e¢]®**, (b) primera hidrdlisis [V(OH)(H20)s]?*, (c)
segunda hidrdlisis (dimerizacion) [Va2(pz-O)(H20)10]**.°

A pH mayor a 3,5 se sugiere la formacion del trimero [V3(OH)s(H20)10]* vy el
tetrAmero V4(OH)12(H20)12. Aunque no del todo aceptado, la caracterizacion del estado
solido de [V3(u-0)]°*y del [Va(u-0O)2]8* dan crédito a la posible existencia de trimeros y

tetrameros en solucion con la estructura de los complejos (A) y (B) en la Figura 7. A pH
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mayor a 4,5 se forma una especie sélida insoluble, generando una turbidez en la
solucién, este precipitado es hidréxido de vanadio y se representa comiunmente como
{V(OH)3}n (Kps=4.10%), la formacion de esta especie muestra la necesidad de fuertes
agentes quelatantes para la existencia de cualquier complejo soluble de vanadio (lll) a

pH neutro. ’
OH OH
@  OHy |+ ® | : | 2 o
HQO\\ll/OHz Hzo\v,/o\v/ 2
0”170 SN o,
| | _OH o” | Mo
HZO\ N -~ 2
N Y H.O | O\ | /O
~
2 2 H,0 |\o/ | ToH,
OH, OH,

Figura 7. Posible estructura del trimero (A) y tetramero (B) en solucién acuosa. ’

Es importante conocer las estructuras geométricas que toman los complejos de
vanadio (lll) en solucién acuosa, y las reacciones hidroliticas que en estos puedan
ocurrir, incluyendo la tendencia de los complejos a polimerizar. Kamori y col.,*?
estudiaron las estructuras de distintos quelatos de vanadio (ll) usando ligandos del tipo
aminopolicarboxilatos tales como EDTA, DTPA, EDDS, entre otros. Los complejos
obtenidos fueron separados en 2 categorias distintas segun el tipo de coordinacion del
complejo obtenido, aquellos que forman quelatos hexacoordinados fueron asignados a
la categoria uno, por el contrario aquellos que formaron complejos heptacoordinados
fueron catalogados en la categoria dos. Los complejos de categoria uno exhibian una
banda de absorcion muy intensa a valores de pH altos, indicando que el dimero y-oxo-
enlazante era formado tras la hidrélisis alcalina, mientras que los complejos de
categoria dos no presentaban indicio alguno de la formacién del dimero.

Concluyéndose con esto que el numero de coordinaciéon de los monémeros es el factor

22



que domina la formacion del oxo-dimero de los quelatos de vanadio (lll) con

aminopolicarboxilatos.*3

La raz6n que determina qué tipo de coordinacién (heptacoordinado o
hexacoordinado) tendran los complejos de vanadio (Ill) con los aminopolicarboxilatos no
esta del todo clara, sin embargo se puede apreciar en el estudio, que los complejos de
categoria dos presentaban anillos quelatos de 5 miembros, mientras que en la mayoria
de los complejos de categoria uno se formaba por lo menos un anillo quelado de 6
miembros, llevando a pensar que el tamafio del anillo juega un papel importante en la

determinacion de la coordinacion de estos complejos. 13

Se ha propuesto que la diferencia en el comportamiento hidrolitico entre las
especies hexacoordinadas y heptacoordinadas se deba al aparente estado
intermediario en la reaccién de dimerizacion para la formacion del u-oxo-dimero. Se

plantea la formacion de una especie intermediaria di(u-hidroxo)-dimérica. 16

[VC]™ + H,0 = [VC(OH)|™Y- 4 H*

2 [VC(OH)"™D ——= [V,Cy(u-OH),2™ [1]

[V2Co( p-OH)o5 ML)

[V2Co( u-OH)P™ 4 H,0

Esta especie hace necesario un incremento en el nimero de coordinacién del
complejo en este paso de reaccion, si el monémero es un complejo heptacoordinado, el
intermediario debe ser una especie octacoordinada, lo cual es altamente desfavorable
para complejos de vanadio (lll). Como resultado los complejos heptacoordinados de

vanadio (lll) no forman p-oxo-dimeros a través de hidrolisis basica.
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Para la diferenciacion de los complejos heptacoordinados y hexacoordinados es
comun el uso de técnicas espectroscépicas, principalmente la absorcién de UV-visible,
pues experimentalmente se observa que los complejos heptacoordinados de vanadio
(1) muestran una banda exclusiva de dicha coordinacién entre 700 nm y 800 nm, es
por esto una caracteristica usada como criterio para asignar numero de coordinacion a
complejos que no se han logrado aislar. *” En la figura 8 se observa la superposicion de
2 complejos de vanadio (lll), el complejo con EDTA con numero de coordinaciéon 7 y el
complejo con TMDTA con numero de coordinacion 6, en el espectro se puede apreciar
gue el complejo hexacoordinado mantiene las bandas en 595 nm y 400 nm descritas

anteriormente, mientras que el complejo heptacoordinado exhibe una banda
aproximandamente a 800 nm. 1’

Absorbancia i ft .. .[V(TMDTA)}
molar (Mcm?®) 4o | it
. L ___[V(EDTA)(H:0)]
TE A ] |
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-F' -~ 1 I i
g ' il
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sl ! [R®
= |i i -I"'-\.._
10 I.: iy "\ ] .
L h LY V — — I
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- __-':}{' e
. [l S —— e = —_——
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Figura 8. Espectro de absorcibn UV-visible para los complejos [V(TMDTA)] vy
[V(EDTA)(H.0)] .Y’
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I.5. Quimica de los ligandos

Como se mencion6 mas arriba, los complejos de vanadio tienen un gran
potencial para usos farmacolégicos, dada su interesante bioquimica, y su potencial
como agente terapéutico. De esta manera resulta interesante considerar las posibles
reacciones que puedan sufrir, una vez que éstos, son absorbidos por el organismo, en
particular por el posible intercambio de ligandos con las biomoléculas presentes en los
fluidos y tejidos biolégicos.*®

En el medio bioldgico estan presentes una amplia variedad de ligandos capaces
de coordinarse al vanadio, entre estos se encuentran los aminoacidos, proteinas,
nucleotidos y componentes de bajo peso molecular del plasma sanguineo, tales como
el acido lactico, acido oxalico, acido fosférico y acido citrico. Estos dltimos en
condiciones fisioldgicas y pH sanguineo (entre 7,37 y 7,43)!° suelen encontrarse en las

formas desprotonadas, como el lactato, oxalato, citrato, fosfato y fosfatos acidos.

Los complejos de vanadio al ser absorbidos en el organismo y llevados al
torrente sanguineo, pueden presentar equilibrios con las distintas especies formadas
tras intercambio de ligandos presentes en el medio.?° Seguidamente se sefialaran las

caracteristicas quimicas de cada uno de los ligandos a ser empleados en este trabajo.

e}

1.5.1. Acido oxalico Hon(OH

(o]

El acido oxalico es un sélido blanco cristalino, soluble en agua y etanol, es el
acido dicarboxilico de estructura mas sencilla, siendo dos grupos carboxilos unidos

directamente a través de un enlace carbono-carbono, figura 9, tiene una fuerza acida
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relativamente alta (pKa1 = 1,46; pKaz = 4,40), pudiéndose encontrar en solucion acuosa

en 3 especies distintas, el ion C204%, el HC204', y el H2C204, figura 10.4

O

OH
HO

O

Figura 9. Estructura del acido oxalico.

H\ H
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_D/ \\\\0 .‘3/ \\D D/ \\D

2- - H

G20y HC,0, H,C,0,

Figura 10. Especies del sistema del oxalato.?!*

Como podemos ver de la figura 10, el ion oxalato se comporta como un ligando
bidentado. Los atomos de carbono se encuentran unidos entre si por un enlace simple.
La molécula es capaz de soportar una carga negativa, debido a que los atomos de
oxigeno son atractores de electrones y la geometria de los orbitales sp? de los carbono
y la del orbital p de los oxigenos estan alineadas permitiendo deslocalizar cargas por

resonancia a lo largo de la molécula.*
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La tabla 3 reune las constantes de acidez, reportadas en la bibliografia, en

diferentes condiciones de temperatura y escala de actividades.

Tabla 3. Constantes de acidez en términos de pKa del sistema H* - acido oxalico,

reportadas en la bibliografia, en diferentes condiciones. 22324

Condiciones pKa1 pKa2 Ref.
experimentales
KCI 3,0 M/25°C 1,277(8) 3,790(8) 4
KCI 3,0 M/25°C 1,31(2) 3,78(2) 9
KCI 3,0 M/25°C 1,27(2) 3,93(4) 22
KCI 0,20 M/ 25°C 1,14 3,85 24
KCl?/20°C 1,2 3,8 25
KCI 0,15 M/ 37 °C - 3,99 26
KCI 0,1 M/ 25 °C - 3,86 27
KCI 0,20 M/ 25 °C 1,20 3,82 28
KCI 3,0 M/25°C 1,24 3,73 29
KCI 3,0 M/25°C 1,22 3,76 30
KCI 3,0 M/25°C 1,20(1) 3,77(1) 31
KCI 3,0 M/25°C 1,41(1) 3,80(1) 32

Algunas referencias no reportan los errores de los pKa

Se observa gran similitud entre los valores de los pKa

emplear escalas de actividades diferentes.

OH

1.5.2. Acido fosforico O=F:‘70H
OH

reportados, a pesar

El 4cido fosfdrico, también llamado ortofosférico, figura 11, es un acido mineral de

formula H3POs, en su forma anhidra es un sdlido blanco de bajo punto de fusion
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(42,35°C), que funde para formar un liquido viscoso. Es un &cido triprotico muy polar
soluble en agua, una vez en solucién puede disociarse 3 veces para formar las distintas
especies que lo caracterizan en solucion, la especie totalmente protonada (HzPOs), el
fosfato diacido (H2POx), el fosfato acido o difosfato (HPO4?) y el fosfato (PO4*). El ion
fosfato es muy importante en la biologia, especialmente en los compuestos derivados
de los azucares fosforilados, como el ADN, el ARN y la adenosina trifosfato (ATP).*

Figura 11. Estructura del acido fosférico.

Este acido tiene un aspecto liquido transparente, ligeramente amarillento.
Normalmente, el acido fosférico se almacena y distribuye en disolucion. Se obtiene
mediante el tratamiento de rocas de fosfato de calcio con &cido sulfarico, filtrando
posteriormente el liquido resultante para extraer el sulfato de calcio. Otro modo de
obtencién consiste en quemar vapores de fosforo y tratar el 6xido resultante con vapor

de agua.’**

En la tabla 4 se muestra las diferentes constantes de acidez para el acido
fosforico, reportadas en la bibliografia, en diferentes condiciones de temperatura y

medio idnico.
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Tabla 4. Constantes de acidez en términos de pKa del &cido fosforico, reportadas en la
bibliografia, para diferentes condiciones de temperatura y medio i6nico. 234

Condiciones pKa1 pKaz pKaz Ref.
experimentales
KCI 3,00 M/25 °C 1,44(1) 6,32(1) 11,02(2) 4
KCI 0,15 M/37 °C - 6,84 - 26
KCI 3,00 M/25 °C 1,25(1) 6,46(2) 11,55(2) 31
KCI 0,2 M/25 °C 6,63 11,48 35

KCI 0,1 M/¢? 1,93 6,79 11,69 36
KCI 0,16 M/25 °C 1,90 6,689 11,56 37
KCI 3,00 M/25 °C - 6,77 - 38
KCI 3,00 M/25 °C - - 11,28 39
KCI 3,00 M/25 °C - 6,279 - 40
KCI 1,00 M/25 °C - 7,393 12,062 41
KCI 1,00 M/25 °C - 6,70 - 42
KCI 0,20 M/25 °C 1,68 6,40 11,18 43

Algunas referencias no reportan los errores de los pK,

Se observa diferencias entre los valores de los pKa reportados, atribuido al

empleo de escalas de actividades diferentes.

e}

1.5.3. Acido lactico %OH

OH

El &cido lactico, o acido 2-hidroxi-propanoico o acido a-hidroxi-propanoico, figura
12, es una molécula organica sencilla que juega un rol importante en varios procesos

bioquimicos.
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Este se produce en el curso del metabolismo anaerébico lactico (glucolisis
anaerdbica), este acido a pH de los tejidos y de la sangre, se encuentra practicamente
en su totalidad en la forma disociada lactato (pKa = 3,86).

O

OH
OH

Figura 12. Estructura del acido lactico.

El &cido lactico posee su grupo hidroxilo en el carbono adyacente al grupo
carboxilo, figura 13, lo que lo convierte en un acido tipo a-hidroxilico (a¢HA) de férmula

H3C-CH(OH)-COOH (C3zHeO3). En solucion puede perder el hidronio y convertirse en el

anion lactato.?344

O O

OH O-
OH OH

Figura 13. Estructura del 4cido lactico y el anion lactato.3

El acido lactico es un quirémero, por lo que posee dos isbmeros 6pticos. Uno es
el dextrogiro acido D-(-)-lactico o d-acido lactico (en este caso, el acido (R)-lactico); el

otro es el levogiro acido L-(+)-lactico o {-&cido lactico (en este caso, acido (S)-lactico),
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qgue es el que tiene importancia biolégica. La mezcla racémica (cantidades idénticas de

estos isomeros) se llama d,£-acido lactico.*

El lactato o &cido lactico, es un producto organico que ocurre naturalmente en el
cuerpo de cada persona. Ademas de ser un producto secundario del ejercicio, también
es un combustible para ello. Se encuentra en los musculos, la sangre, y varios

6rganos.*

En nuestro organismo siempre se encuentran pequefias cantidades de acido
lactico en la sangre que oscilan entre 2,1 a 8,4 mg/dl o como se suele notar en el
mundo del deporte (0,5-2,2 mmol/l). Cuando se activa el proceso de obtencion de
energia por medio de la glucdlisis anaerdbica unos de sus resultados es la creacion de
acido lactico. Esta molécula vuelve a ser absorbida por el organismo, principalmente por
el higado. Cuando se inicia una actividad fisica y se activa la quema de glucosa, cada
molécula de glucosa se convierte en dos de acido piravico si los requerimientos
energéticos son muy altos (intensidad alta del ejercicio) esta molécula pasa a la
glucdlisis anaerdbica y da como resultado &cido lactico, en cambio si tenemos poca
exigencias puede pasar junto con el oxigeno al ciclo de Krebs donde es convertida en

energia.3*4
En la tabla 5 se muestran las constantes de acidez en términos de pKa

reportadas en la bibliografia, para diferentes condiciones de temperatura y medio

i6nico del acido lactico.

31



Tabla 5. Constantes de acidez, en términos de pKa del sistema H* - acido lactico,
reportadas en la bibliografia, en diferentes condiciones. 234

Condiciones pKa Ref.
experimentales
KCI 3,0 M/25 °C 3,927(5) 4
KCI 3,0 M/25 °C 3,94(2) 9
KCI 0,2 M/20 °C 3,76 28
KCI 3,0 M/25 °C 3,94(2) 31
KCI 0,20 M/25 °C 3,58 45
KCI 0,10 M/25 °C 3,81 46
KCI 0,20 M/20 °C 3,739 47

Algunas referencias no reportan los errores de los pK,

O, OH
£ . sy o o}
1.5.4. Acido citrico Homw

OH

El acido citrico o acido 3-hidroxi-1,3,5-pentanotricarboxilico,3* cuya férmula
quimica es CeHgO7. Es un acido orgéanico tricarboxilico con un grupo hidroxilo en el
centro de su estructura, figura 14 y su presencia es comdn en organismos Vivos, pues
forma parte del ciclo del acido citrico, proceso que ocurre en todos los organismos
aerobicos. El acido citrico estad presente en la mayoria de las frutas, sobre todo en

citricos como el limén y la naranja.
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HO OH
OH

Figura 12. Estructura del acido citrico.*

Es un buen conservante y antioxidante natural que se afade industrialmente
como aditivo en el envasado de muchos alimentos como las conservas de vegetales
enlatadas.® En bioquimica aparece como un metabolito intermediario en el ciclo de los
acidos tricarboxilicos, proceso realizado por la mayoria de los seres vivos. # El acido
citrico es un importante producto metabdlico constituyente del plasma sanguineo.®! Es

un ligando potencialmente tridentado y uno de los bioligandos mas comunes.

La acidez del acido citrico es debida a los tres grupos carboxilos -COOH que
pueden perder un proton en solucién, figura 12. Si sucede esto, se forma el ion citrato.
Los citratos son unos buenos controladores del pH de soluciones acidas. Los iones
citrato forman sales con muchos iones metalicos. Puede existir en una forma anhidra, o
como monohidrato que contenga una molécula de agua por cada molécula de &cido
citrico. La forma anhidra se cristaliza en el agua caliente, mientras que la forma
monohidrato cuando el acido citrico se cristaliza en agua fria. El monohidrato se puede

convertir a la forma anhidra calentandolo sobre 74°C. 344

Quimicamente, el acido citrico comparte las caracteristicas de otros acidos
carboxilicos. Cuando se calienta a mas de 175°C, se descompone produciendo dioxido

de carbono y agua. 344
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En la tabla 6 se muestran las constantes de acidez en términos de pKa, reportadas

en la bibliografia, en diferentes condiciones de temperatura y medio ionico.

Tabla 6. Constantes de acidez en términos de pKa, del sistema H* - &cido citrico,
reportadas en la bibliografia, en diferentes condiciones. 234

Condiciones

experimentales PKa pKaz PKas

Ref.

KCI3,0 M/ 25°C | 3,009(3) | 4,360(4) | 5,447(4) | 4

KCI 3,0 M/ 25 °C 3,04(1) 4,36(2) 5,45(2) 9
KCI 3,0 M/ 25 °C 3,05(1) 4,36(2) 551(2) | 31
KCI 0,2 M/25 °C 2,87 5,57 4,27 48
KCI 0,15 M/37 °C - 5,51 4,23 49
KCI 0,10 M/25 °C 2,89 5,83 4,34 50
KCI 0,10 M/25 °C 2,94 5,72 4,37 51
KCI 0,10 M/25 °C 2,01 5,70 4,35 52
KCI 0,10 M/20 °C 3,08 5,49 4,39 53
KCI 0,10 M/15 °C 2,96 5,67 4,39 54

Algunas referencias no reportan los errores de los pKa,

Se observan algunas pequefias diferencias entre los valores de pKa reportados,
atribuidas al empleo de escalas de actividades diferentes.

@) OH

1.5.5. Acido salicilico &OH

El 4cido salicilico, también conocido como acido orto-hidroxibenzéico, es un acido

organico débil, con 2 grupos funcionales de caracter acidico, el grupo carboxilico y el
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grupo fenilo en posicion 2 a este, figura 13. La posicion relativa de estos grupos resulta
de importancia porque le dan caracter potencialmente bidentado al compuesto
(coordindndose a través de —COO" y el —-O") formando un anillo quelatante de 6

miembros.

O OH

OH

Figura 13. Estructura del acido salicilico.5*°°

El nombre salicilico deriva de salix, término latino para sauce, pues fue de la
corteza de este arbol que se aislé6 por primera vez. Ya desde la antigiedad sus
propiedades farmacoldgicas eran conocidas, administrandose para el alivio de fiebres y
dolores a través del polvo amargo blanco obtenido de la corteza del sauce. En la
actualidad el uso del acido como antipirético y analgésico ha sido desplazado por la
aspirina (acido acetil-salicilico), ya que esta ultima presenta mayor tolerancia gastrica,
siendo usada buena parte del acido salicilico producido anualmente para la sintesis de
su homologo acetilado. A pesar de esto el acido salicilico sigue teniendo usos médicos
y cosmetologicos importantes, siendo el aditivo clave en muchos productos para el
cuidado de la piel, y un agente activo en medicamentos disefiados para el tratamiento

de acné, psoriasis, callosidades, las verrugas, entre otros.
El acido salicilico es la representacion mas simple de un ligando fendlico que

posee dos potenciales posiciones de coordinacion, proporcionandole al grupo

carboxilico una mayor estabilidad.>%>’
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Existe una amplia bibliografia acerca de la determinacion de las constantes de
acidez del &cido salicilico, empleando los diversos métodos, medios idnicos Yy

temperaturas.®®

En la tabla 7 se dan los valores de las constantes de acidez en términos de pKa

reportados en la bibliografia.

Tabla 7. Valores de las constantes de acidez en términos de pKa del acido salicilico
reportados en la bibliografia en diferentes escalas de actividades.

Medio ibnicoM/ ° C pPKa1 pKaz ref.
KCl 1,5/25° C 2,54(8) - 59
KCl 0,1/25° C 2,78 13,44 23,58
KCI 3,0/25 C 3,02(2) - 60
KCI 0,20/ 25° C 2,75 13,4 61
KCI 0,10/ 25° C 2,78 13,44 62
KCI 0,10/ 30° C 2,88 - 63
KCI 0,10/ 20° C 2,98 13,61 64

1=0,1, 20 °C 2,81 13,4 65
KNO3 0,10/ 25°C 2,77 - 66

Algunas referencias no reportan los errores de los pKa

Se observan algunas pequefias diferencias entre los valores de pKa reportadas,

atribuidas al empleo de escalas de actividades diferentes.
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1.6. Complejos de V(lII)

1.6.1. Complejos de V() con el &cido oxalico 32

Bricual y col.,*? estudiaron en el afio 2004, el sistema H*-V(lll)-acidos
dicarboxilicos entre ellos el acido oxalico, empleando medidas de emf(H), a 25 °C y en
KCI 3.0 M, reportaron la formacién de las especies: [VHox]?* (-log Bpqr 6,84), [Vox]*
(-log Bpar 5,16), V(OH)ox (log Bpgr 0,97), [V(OH)20X]" (-log Bpar 4,76), [VOx2] (-log Bpgr
6,37), [V(OH)ox2]? (-log Bpgr 1,6), [Voxs] 2 (-log Bpar 7,23), y [V(OH)oxs]* (-log Bpgr 1,15).

1.6.2. Complejos de V(lIl) con el acido fosforico®’

R. Haushalter y col., sintetizaron complejos de V(Ill) empleando fosfato como
ligando, y obtuvieron polimeros con unidades hexa- y hepacoordinados, como el
monémero Cs[V">(HPO)2(POa4)(H20)], figura 14.%

e . lm&h ‘s/v\m

Figura 14. Estructura del complejo Cs[V"'2(HPO4)2(PO4)(H20)].%’
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La estructura del complejo presentada en la figura 14, es en un octaedro
distorsionado de seis oxigenos donadores, con cinco {PO4} y una molécula de agua
enlazada.

En el afio 2006, F.L. Da Costa estudi6 la formacién de los complejos entre el
V(Ill) y el acido fosférico, reportando la formacién de los complejos: [V(H2PO4)]?* (log
Brar 1,01(6)), [V(HPO4)]" (-log Bpar 1,21(9)), [V(PO4)(H2PO4)] (-log Bpar 0,4(2)) y
[V(HPO4)2] (-log Bpar 2.44(5)) obtenidas en KCI 3.0 M a 25 °C, utilizando medidas de
emf(H) y medidas de UV-Vis.®

1.6.3. Complejos de V(lll) con el acido citrico

En el afio 2006, F.L. Da Costa estudio la formacion de los complejos entre el
V(Ill) y el acido citrico, reportando la formacién de los complejos: [V(Hcit)]* (-log Bpgr
1,27(1)), V(cit) (-log Bpgr 4.62(2)), [V(Hcit)2] (-log Bpar 5.8(3)), [V(Hcit)(cit)]> (-log Bpgr
8.44(3)), [V(cit)z]* (-log Bpgr 13.09(4)) y [V(OH)(cit)2]* (-log Bpgr 19.02(4)), obtenidas en
KCI 3.0 M a 25 °C, utilizando medidas de emf(H). °

1.6.4. Complejos de V(lll) con el acido lactico

F.L. Da Costa ° en el 2006, estudio la formacion de los complejos entre el V(IIl) y
el acido lactico, empleando medidas de emf(H) reportando la formacion de las especies:
[V(Iac)[** (log Bpgr 0.06(3)), [V(lac)(OH)I* (-log Bpar 2.28(1)) y V(lac)(OH)z (-log Bpar
7.77(4)).
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1.6.5. Complejos de V(lll) con el acido salicilico

M. Goncalves y col.,®® estudiaron la formacion de los complejos entre el V(lIl) y el
acido salicilico, empleando medidas de emf(H) en KCI 3,0 M a 25 °C, reportando la
formacion de las especies: [V(sa)]* (log Bpgr 5.,4(4)), [V(sal)2]” (log Bpqr 6,91(4)),
[V(sal)2(OH)]* (log Bpar 2,65(6)), [V(sal)s]* (Iog Bpar 1,8(1)).

1.6.6. Complejos de V(Ill) con el acido salicilico con los ligandos, acidos
oxalico, fosforico, citrico y lactico

Se desconoce referencia acerca de constantes de formacion de complejos
formados en los sistemas ternarios: V(lIl)-acido salicilico-acido oxalico, V(lll)-acido
salicilico-acido fosforico, V(lI)-acido salicilico-acido citrico y V(lll)-acido salicilico-acido

lactico.
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Il.1. Ley de accidén de masas, escala de actividades y método del medio i6nico

Cato Maximilian Guldberg y Peter Waage en 1864 presentan los primeros trabajos
concernientes a la ley de accién de masas, en estos se planteaba que la “afinidad
quimica” o la “fuerza de reaccion” entre 2 reactantes no solo dependia de la naturaleza
guimica de los reactivos sino también en la cantidad de reactivo que esté presente en la
mezcla. Asi, la Ley de Accion de Masas se establecidé por primera vez la siguiente
manera: “Cuando dos reactantes, A y B, reaccionan juntos a una temperatura dada en
una reaccion de substitucion, la afinidad o fuerza quimica entre ellos es proporcional a
las masas activas, [A] y [B], cada una elevada a una potencia particular’. Se plantean
reacciones de sustitucion pues los estudios realizados fueron en ese tipo de sistemas

simples.®®

Posteriormente se model6 la ley con un planteamiento cinético respecto a teoria
de colisiones, justificandose con esta la proporcionalidad de la “afinidad quimica” con la
concentracion de los reactivos. En este se planteaba que el equilibrio se obtenia
cuando la taza de reaccion en el sentido de los productos se igualaba a la taza de
reaccion (que llamaremos vq = taza reaccion directa y vi = taza reaccion inversa) en
sentido de los reactantes, y que las potencias estaban representadas por las constantes
estequiométricas de la reaccion, obteniéndose una nueva expresion matematica de la

ley de accién de masas.

Supongamos una reaccién del tipo:

SS+tT aA+bB [2]
va = K [Al2[BP... [3]
vi=K_[SP[T]... [4]
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Si [3] = [4] se cumple [5]:

Keg=—= (5]

Actualmente la perspectiva cinética no es considerada valida, ya que las
ecuaciones [3] y [4] solo resultan correctas para reacciones elementales, sin embargo
con el avance en el area de fisicoquimica y el enfoque termodinamico de la ley se llegé
a un nuevo planteamiento, el cual establece que a una temperatura dada el sistema
llega a equilibrio dindmico cuando los potenciales quimicos de la reaccion directa e
inversa se igualan. El resultado de este analisis llega a una expresion matematica
practicamente idéntica a la ecuacion [5], sin embargo no es correcto plantear la ley de
accion de masas en funcion de concentraciones, sino en funcién de actividades

quimicas.®®

La actividad quimica es una medida de la concentracion efectiva de un
componente en un sistema. El potencial quimico en un sistema real es dependiente de
la actividad de la misma manera que en un sistema ideal depende de la concentracion.
Al existir en sistemas reales desviaciones importantes del comportamiento ideal, resulta
necesario el uso de variables corregidas que se ajusten al comportamiento
experimentalmente obtenido, para ello se utilizan artilugios matematicos y quimicos
para modelar el comportamiento de la actividad en funcién de la concentracion. Se
conoce que la actividad y la concentracion de un compuesto se hacen equivalentes a
dilucion infinita, y los valores se van alejando a medida que la concentracion aumenta,
siendo una buena aproximacion trabajar con concentraciones en lugar de actividades

solo en sistemas muy diluidos. %

Las desviaciones del comportamiento ideal se deben a las distintas interacciones

gue existen entre las especies quimicas gque estan presentes en un sistema,
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particularmente en soluciones acuosas estas interacciones son atribuidas a las
atracciones y repulsiones electroestaticas entre los iones que se encuentran en
solucién. La actividad como se habia planteado anteriormente es una concentracion
corregida, por tanto al multiplicar la concentracién por un factor de correccién especifico
se obtiene el valor de actividad, este factor de correccion es llamada coeficiente de
actividad.

a=vy.[] (6]

Donde a es la actividad, y es el coeficiente de actividad y [ ] la concentracion de

la especie en el sistema.

La determinacion del coeficiente de actividad es un factor problematico, que
dificulta el uso de actividades para el trabajo experimental, este coeficiente ha sido
modelado para equilibrios en solucion acuosa por varios investigadores bajo ciertos
criterios tedricos y aproximaciones experimentales, y se ha logrado obtener ecuaciones
gue se apegan al comportamiento experimental siempre que las concentraciones se
encuentren en un rango establecido, el estudio de mayor relevancia en el desarrollo de

estos modelos fue hecho por Peter Debye y Erich Hiickel en 1923, 7°

Se plantea que para un sistema de electrolitos en solucién cada ion estara
solvatado formando una esfera de solvatacion con moléculas de agua, y este a su vez
estara rodeado de una atmosfera i6nica conformada por esferas de solvatacion de
iones de carga opuesta. En este sistema la energia de interaccion y por tanto el
coeficiente de actividad tendra una dependencia inversamente proporcional al radio que
existe entre el ion y el contra-ion presente en su atmosfera i6nica. Una técnica

usualmente utilizada en equilibrios en solucion es el método del medio i6nico. °

43



El método consiste en utilizar soluciones de un electrolito fuerte, inerte y de alta
solubilidad como medio de la nueva escala de actividad, que sustituye la escala
tradicional del agua. Bajo esta escala de actividad, las sustancias de interés en el
estudio de equilibrio estaran rodeadas por atmosferas ionicas del electrolito del medio
ibnico, que tenga carga opuesta a estas sustancias. A su vez estas atmosferas estaran
rodeadas con atmosferas del contra-ion del electrolito del medio, y asi sucesivamente

hasta toparse con otra especie relevante en el estudio del equilibrio.

Esto en general causa una gran separacion entre las especies relevantes para el
estudio de equilibrio, haciendo que la interaccion electroestatica entre ellas sea
despreciable y por tanto igualando bajo una muy buena aproximacion los valores de
concentracion y actividad, lo que permite utilizar las concentracion en lugar de actividad

para las distintas ecuaciones de equilibrio.

Experimentalmente se ha determinado que en disoluciones concentradas de una
sal inerte (por ejemplo NaClO4 3.0 M, KCI 3.0 M, etc.) los coeficientes de actividad de
los reactivos y complejos permanecen constantes, siempre que sus concentraciones se
mantengan a un nivel inferior al 20 % de la concentracion de los iones del medio
ionico.”t Esto conlleva al uso de concentraciones en lugar de actividades en
expresiones termodinamicas como la LAM, debido a esta forma mas simple de las
ecuaciones que describen el comportamiento de los equilibrios de formacion de
complejos, el método del medio iénico inerte se utiliza regularmente. De tal manera que,
de forma similar al caso tradicional de la escala de actividad del agua como disolvente,
donde se supone que los coeficientes de actividad se aproximan a la unidad conforme
la composicion de la disolucion se acerca a la del agua pura, se pueden definir nuevas
escalas, denominadas escalas de actividad del medio i6nico, donde se considera que
los coeficientes de actividad también se aproximan a uno, conforme la composicion de

la disolucion se acerca a la del disolvente.”®
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Il.2. Constantes de formacion de complejos

Las constantes de formacion no son mas que el cociente de las actividades en
equilibrio de los productos, entre las actividades en equilibrio de los reactivos, cada
especie elevada a su coeficiente estequiométrico en la reaccion, dada una temperatura
particular. Esta constante esta relacionada con la estabilidad termodinamica de los
productos y del cambio de energia libre en la reaccidon. Para los estudio en equilibrios
de solucion se suelen trabajar con sistemas de formacion de complejos metélicos,

generalizados en la reaccion [7].

pA + qB + I’C ‘i AquCr [7]

Para este equilibrio se cumple la ley de accion de masas, segun [8], donde a, b vy
c son las concentraciones en equilibrio de los reactivos A, B 'y C, Cpa, Bpar Y Opar
representan la concentracion, la constante de equilibrio y el producto de los coeficientes

de actividad de un determinado complejo (p,q,r), respectivamente.
Cpar = Ppgr Bpgr @° b9 € (8]

La formacion de estos complejos generalmente ocurren en etapas sucesivas y
cada una de ellas posee una constante de equilibrio denominada constante de
estabilidad sucesiva Ki. A mayor valor de la constante Ki mayor sera la estabilidad
termodinamica del complejo formado como producto de la reaccién, por tanto sera
mayor la concentracion de dicho complejo al alcanzar el estado de equilibrio. Al existir
equilibrios sucesivos se suele usar mas frecuentemente una segunda clase de
constante de equilibrio llamada constante de estabilidad global, B, la cual se define

como el producto de las constantes de equilibrio sucesivas respectivas. Asi, en un
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sistema que posee dos equilibrios sucesivos, B1 = K1y B2 = K1*K2; en general, se tendra
que Bn = K1.Ka....Kn. "

Las constantes de equilibrio son ademas una medida de la energia libre Gibbs
(AG) asociada a una reaccidén en particular, por tanto se engloba la entalpia de la
reaccién, como la entropia de la misma. Cuanto mayor es el calor liberado, y mayor sea
el desorden del sistema en relacién con los reactivos, mas negativo sera el valor de
energia libre, y por tanto mayor sera el valor de la constante. La relacion que existe
entre la energia libre y el valor de la constante esta determinado por la ecuacion [9],
donde R es la constante de los gases ideales y T la temperatura del sistema expresada
en Kelvin.”

AG = —RTInp [9]

La entalpia de la reaccion involucra la energia de solvatacion y los cambios
energéticos producidos por la ruptura de enlaces en los reactantes y la formacion de
nuevos enlaces en los complejos resultantes. Por otro lado la influencia en la entropia
estad dada por el grado de orden del sistema, si en un proceso hay un aumento en el
numero de particulas independientes, este proceso estard asociado a un cambio de
entropia favorable. Bajo este parametro, la formaciéon de un complejo con un ligando
bidentado liberara 2 moléculas de agua, aumentando el nimero de particulas libres y
por tanto la entropia, el mismo argumento es valido para ligandos polidentados en
general, los cuales liberan multiples moléculas de agua dependiendo del ligando,
aumentando la entropia del sistema. Es por esto que un ligando quelatante formara

complejos mas estables que un ligando anélogo no quelatante.’

[1.3. Tratamiento de los datos en equilibrio
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Los datos que se requieren para determinar la especiacion y consecuentemente las
constantes de formacion de las especies en equilibrio, son obtenidos empleando
medidas de fuerzas electromotrices emf(H). La medida de emf(H) es el método mas
conveniente para la determinacién de constantes de estabilidad debido a que permite
medir al menos una de las concentraciones en equilibrio de las especies i6nicas en
disolucion con gran exactitud y sin  suposiciones. Generalmente la concentracion de
los iones H* en equilibrio h se determina mediante la una pila [10], donde REF =
electrodo de referencia, S = disolucion problema en equilibrio y EV = electrodo de vidrio.

REF/ S /|EV [10]

A 25 °C el potencial (mV) de la pila [10] viene dado por la ecuacion [11], siendo
Eo el potencial normal y J, una constante relacionada con el potencial de la unién

liquida.

E=FEo + Jh +59.16 log h [11]

Ahora bien, en disoluciones que sélo contengan acido o base fuerte, se cumple
el balance de H* [18].7
h = H+Kwh? [12]

A pH < 7 se tiene que h = H y la ecuacion [11] se transforma en la ecuacion [13]

E- 59.16logH =Eo + JH [13]
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En consecuencia, se puede comprobar el funcionamiento correcto de la pila [16],
valorando una alicuota de la solucién {H} por adiciones sucesivas de la disolucion {OH},
hasta alcanzar el punto de equivalencia.’®

Los datos experimentales de emf(H) pueden ser descritos de la forma [H, B, C,
Eo, J, (v, E)ng]ns (H, By C representan las concentraciones totales analiticas de acido,
metal y ligando, v el volumen afadido de acido o base, E el potencial medido y ns = n°

de experimentos y np = n° de puntos en cada experimento).

En el andlisis de los datos para la determinacion de las constantes de formacion
se emplean las llamadas funciones de formacion ([14] y [15]), que permiten una mejor

interpretacion de los resultados experimentales obtenidos:

H-h+a H-h+a
0.= 0,= 14
=T 5= g [14]
h-H-a h-H-a
Z. = yaa— 15
c=T¢ R [15]

donde 6c [14], representa el nimero medio de moles de protones asociados por mol
de ligando o metal, o bien su equivalente Zc [15] que representa el nimero de protones
disociados por mol de ligando o metal. En las expresiones h y a representan las

concentraciones en el equilibrio de H* y OH".
Diferentes programas computacionales, como el LETAGROP, SCOGS, LEAST,

MINIQUAD y SUPERQUAD, han sido empleados para la determinacion de constantes

de equilibrio empleando estas funciones.
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Generalmente los experimentos se realizan en dos etapas sucesivas, la etapa 1
se emplea para determinar los valores de Eoy J de la pila [10] y mediante el programa
LETAGROP se minimiz6 la funcion [16] para obtener asi los valores definitivos de los
mismos. '

Ui =% (h - H)? [16]

Los datos de la a etapa 2 también son analizados mediante el programa
LETAGROP,”® minimizando la funcion [17] donde Z podria ser: Zg=(h-H) /B y Zc=
(h - H)/ C (n° medio de protones disociados por mol de metal y ligando,

respectivamente).
Uz = Z (Z - 2Z%)? [17]

La Z* representa los correspondientes valores tedricos calculados segun el

modelo de nk especies (p, q, I, S Bpars)nk €N cada caso.

Puesto que la suma de minimos cuadrados [18] se puede considerar una

funcion [22] de las constantes de estabilidad Bpqrs y de los posibles errores sistematicos

u=u ( ( qurs)nk, (kS)nks) [18]

cometidos en la determinacion de los parametros Eo y J de la ecuacién [11] o bien, en
las concentraciones totales H, B, C y L de los reactivos involucrados, variando
sistematicamente la combinacion de nk especies y nks errores, se podria encontrar el
modelo(p, q, r, S PBpars)nk que en el dltimo término, incluya todas las especies
razonablemente posibles, hasta alcanzar un minimo para [18] o bien, para la desviacién

tipica o estandar [19], siendo n el nUmero de puntos experimentales.
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o(2)= K [19]

También pueden ser empleadas las funciones de formacién [20] y [21].
£ \2
U= % (ZeZer) [20]

U= Z(ZBf'Z;f)z [21]

Este andlisis de datos se denomina FONDO, donde son sustraidas aquellas
contribuciones de reacciones conocidas que ocurren en el sistema y que consumen o
liberan protones, como son las reacciones acido-base del ligando vy las reacciones de

hidrolisis del metal, y de esta manera minimizar las funciones de formacion reducida.

ZCf: l(h'H)'(ZZZp CpOl"’ZZZp Cp [22]

)
/(C- DI CpOl)l

ZBf: l(h'H)'(ZZZp CpqO"’ZZZp C [23]

pqO)
/(B'Z ) CpqO)l
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[1l.1. Objetivo general

Determinar la especiacion de los complejos ternarios de V(III) — &cido salicilico
con los ligandos de bajo peso molecular presentes en el plasma sanguineo: oxalato,
fosfato, citrato y lactato, empleando medidas de emf(H) y KCI 3,0 M como medio idénico

a una temperatura de 25 °C.

[1l.2. Objetivos especificos

e Determinar las constantes de acidez del sistema H*- acido salicilico
mediante medidas de emf(H) en KCI 3,0 M a 25°C.

e Determinar las constantes de acidez de los ligandos acido oxalico,
fosforico, citrico y lactico, mediante medidas de emf(H) en KCI 3,0 M a
25°C.

e Determinar mediante medidas de emf(H) en KCI 3,0 M a 25°C, las
constantes de formacion de los complejos ternarios de V(llIl) — acido
salicilico con los ligandos acido oxalico, fosférico, citrico y lactico,
mediante medidas de emf(H) en KCI 3,0 M a 25°C.
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I\VV. Procedimiento experimental
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IV.1. Reactivos, disoluciones e instrumentos de medida

Los reactivos a empleados fueron:

HCIl en ampolla de Fixanal Riedel-de-Haén 1,000 M

HCIl en ampolla de Fixanal Riedel-de-Haén 0,100 M

KOH en ampolla de Fixanal Riedel-de-Haén 0,100 M

Cloruro de potasio, al 100.0 % de pureza cas 7447-40-7 de J. T. Baker

Oxalato de potasio, al 99,8 % de pureza cas 62-76-0 de Scharlau Chemie p.a.
Fosfato trisddico dodecahidratado, al 98 % de pureza cas 10101-89-0 de Riedel-
de-Haén

Citrato tri-Sodico bihidratado, al 99,5 % de pureza cas 6132-04-03

Lactato de Sodio en solucién, con 49 al 51 % de pureza, de Scharlau Chemie p.a
Acido salicilico, Merck p.a.

Tricloruro de vanadio(lll) al 100 % de pureza de Merck p.a.

Nitrogeno gaseoso de alta pureza libre de CO:

Agua tridestilada y desmineralizada por un sistemas de resinas tipo 1

A patrtir de los reactivos se prepararan las siguientes disoluciones:

{mi} = disolucion de medio iénico 3,0 mol/L. Se emplear6 por pesada de KCI
seco a 110 °C, disolucién en agua y aforo en atmosfera de Na.

{H} = disolucién de (K, H) CI 3,0 mol/L, se emple6 por pesada del KCI, previa
adicion de la ampolla de HCI; se afora y normalizé frente a la solucién bésica
{OH}.

{OH} = disolucion de K (OH, CI) 3,0 mol/L, igualmente por pesada y dilucion del
KCI, previa adicion de la ampolla de KOH, la disolucién se afora en atmosfera de

N2 y se normalizé frente a ftalato acido de potasio (KHCgH4O4).
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e {V3} = se preparara una disolucion en medio &cido, a partir del producto
comercial, mantenido en atmésfera reductora de hidrégeno.
e Los ligandos se emplearan utilizando alicuotas de una disolucibn madre. La

disolucion madre se preparara por pesada directa del producto.

Los equipos y materiales a emplear en este trabajo seran:

e Termostato RMG Lauda Brinkman

e pH metro termo Orion 520A +

e Electrodo de vidrio con referencia interna

e Reactor Metrohm com tapa ajustable de 5 bocas y chaqueta termostatizable
e Malla de platino Pt-platinada

e Frascos lavadores

El vaso de reaccion de paredes dobles es de vidrio pirex de unos 100 mL y es
termostatizado a 25.00 °C. Esta provisto de una tapa con varias bocas disponibles para
el electrodo de vidrio, la bureta, la entrada y la salida de gas inerte, segun el esquema
de la figura 15.
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Figura 15. Esquema del sistema de medidas de emf(H).(a) vaso de reaccién (100 mL)
Metrohm EA 876-20, (b) pH-metro, (c) pila [10], (d) termostato de agua, (e) frascos
lavadores, paso de gas Ny, (f) bureta, 7’

IV.2. Procedimiento de medida

Las medidas se realizaron valorando la disolucion S contenida en el vaso de
reaccion, con alicuotas sucesivas de una solucién T (titulante), afladida desde una
bureta. La disolucién del reactor se mantuvo agitada magnéticamente bajo atmosfera
de Ny, libre de CO2 y Oo, burbujeando el gas a través de una serie de frascos lavadores
gue contenian disoluciones de V(II) en medio acido y en presencia de Zn(Hg), HCI 0,1
mol/L, KOH 0,1 mol/L y KCI 3,0 mol/L, con el fin de eliminar O, impurezas bésicas,
impurezas &cidas y mantener la presion de vapor del medio iénico, respectivamente.
Tanto el equipo, como el operador se mantendran en un ambiente termostatizado a
25,0 °C.
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Se realizaron varios experimentos, cada uno de los cuales comprendié dos
etapas tal y como fue descrito mas arriba. La etapa 1, una titulacion acido-base fuerte,
que permitira determinar los pardmetros Eo y J de la pila [10]. Para el estudio del
sistema H*- ligando, una vez finalizada la etapa 1 se procede con la etapa 2 afiadiendo
una alicuota de disolucién madre del ligando y se valora la disolucién resultante con

adiciones sucesivas de las disoluciones {H} u {OH}, segun sea el caso.

En el estudio del sistema H*-V(lll)- acido salicilico (C) — ligando (L) (L = acido
oxalico, fosforico, citrico y lactico), después de culminar la etapa 1, en la etapa 2 se
afiade un volumen de {V®'}, &cido salicilico C y de un ligando L, en distintas
proporciones con el fin de tener las distintas relaciones molares R, de B:C:L, 1:1:1,
1:2:1y 1:1:2, seguidamente se agrega desde una bureta porciones de la disoluciéon {H}

u {OH}, segun convenga.
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V. Resultados y discusion



V.1. Sistemas H*- ligandos (H,Sal, H3PO,, HsCit, H,Ox, HLac)

Los datos obtenidos de los distintos sistemas: H*-acido salicilico (H2C) y H*-
ligando (L), fueron analizados utilizando el programa LETAGROP,’® empleando el nivel
de reaccion [24], donde n =1, 2 y 3. Se minimizé la funcién Z¢(pH), donde Z. representa

el nimero de protones medios disociados por mol de ligando.

HnL _— Hn-pL_p + pH+ [24]

V.1.1. Sistema H*- acido salicilico (H,Sal = H,C)

El acido salicilico a pesar de considerarse un acido diprotico (proton del acido
carboxilico y el protdon fendlico) para este estudio solo se trabajo con la desprotonacion
del grupo carboxilico, ya que la pérdida del segundo proton ocurre a pH muy alto

(pH =13) fuera de la sensibilidad del electrodo.

En la figura 16 se muestra la funcion Zc(pH), donde los puntos representan los
datos experimentales y la linea de trazo continuo el modelo tedrico calculado
empleando los valores de las constantes de acidez dadas en la tabla 9, se puede

apreciar una buena correspondencia entre el modelo teorico y la data experimental.
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Figura 16. Funcion Z. para el sistema proton — acido salicilico en medio ionico de

KCI 3 mol/L, 25°C.

En la gréfica anterior se observa que para pH acidos el valor de Zc tiende a 0,
siendo la especie H>C prevalente ya que no hay moles protones disociados por mol de
ligando, al aumentar el pH se pierde el proton acidico, formandose la especie HC™ a pH
= 4 (por encima de este pH el valor de Zc tiende claramente a 1). En la tabla 9, se

muestra los valores de las constantes de acidez del acido saliciico

Tabla 9. Valores de las constantes acidas del sistema H*- acido salicilico (HzL) en

términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

60

Reaccion log Bpor pPKa
-3,002(9 3,002(9
HzC HC + H* ®) ®)
Dispersion o(Zc) 0,009




A partir de los valores de las constantes acidas de la tabla anterior fue calculado
el correspondiente diagrama de distribucion de especies de este sistema, figura 17.

100 1 S
H2C

HC
75

% Sal

50

25 4

pH

Figura 17. Diagrama de distribucion de especies construido para el sistema H*- acido
salicilico (KCI 3,0 mol/L, 25°C)

En la figura anterior se puede observar que el acido completamente protonado
solo abunda en 1 < pH < 3, mientras que la especie monoprotonada predomina en el

intervalo de 2,5 < pH < 7 siendo la abundancia de ambas especies del 100%.

A modo comparativo la tabla 10, muestra los valores de las constantes acidas en

términos de pKa, obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia.
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Tabla 10. Constantes acidas, el sistema H*- acido salicilico (H2C) en términos de pKa,
obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia (KCl 3 mol/L a 25°C)..

p Kal I’ef .
3,02(2) 60
3,002(9) Este trabajo

Se observa que el valor de pKa: obtenido fue determinado con mejor precision
gue el reportado en la bibliografia.

V.1.2. Sistema H*- acido fosforico (HsPO4 = Hsl)

La figura 18 muestra la funcion Z¢(pH), donde los puntos representan los datos
experimentales, y la linea de trazo continuo fue calculada a partir de las especies y sus
constantes dadas en la tabla 11; se puede observar un buen ajuste de los datos

experimentales con el modelo propuesto.
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Figura 18. Funcion Z¢(pH) para el sistema H*- acido fosforico en medio ionico de KCI 3
mol/L, 25°C.

Se observa la especie HsL pierde sucesivamente tres protones a medida que
aumenta el pH. En el intervalo de pH (2;6) el valor de Zc tiende a 1, evidenciando la
formacion de la especie HoL. La especie HL? se forma en el intervalo de pH (7; 10)
donde el valor de Zc tiende a 2 y el ion L* se obtiene a pH>12 donde Zc tiende a 3. En
la tabla 11 se reunen los valores de las constantes de acidez del sistema H*- acido

fosforico, en términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

Tabla 11. Valores de las constantes acidas del sistema H*- acido fosférico (HsL) en
términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

REACCION log Bpor pKa
Hal Hol- + H* -1,69(2) 1,69(2)
Hal HL? + 2H* 1.972) 6,28(2)
Hal L3+ 3 -18,79(3) 10,82(3)
Dispersion o(Zc) 0,027
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Se observa que la dispersion en las medidas es relativamente alta respecto a los
otros sistemas, esto probablemente debido a la pureza del reactivo de partida y el rango
de pH en que se encuentran los valores de pKa1y pKas. A partir de los valores de las
constantes 4cidas de la tabla anterior fue calculado el correspondiente diagrama de
distribucién de especies de este sistema, figura 19.

100 -

HaoL-

75 1

% Fos 50 1

254 /

pH

Funcién 19. Diagrama de distribucion de especies para el sistema H*- acido fosférico
(HsL) (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

En la figura anterior se puede observar que la especie menos abundante en el
intervalo de pH estudiado es el HsL (observandose en la zona de pH mas &cida) en

relacién a las especias HzL, HLZ y L® que son muy abundantes 2 < pH < 11,5.
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A modo comparativo la tabla 12, muestra los valores de las constantes acidas en
términos de pKa, obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia en KCI

3,00 M/25 °C.

Tabla 12. Constantes acidas, el sistema H*- acido fosforico (HsL) en términos de pKa,
obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia (KCI 3 mol/L a 25°C).

pPKai pPKaz pPKaz Ref.
1,44(1) 6,32(1) 11,02(2) 4
1,25(1) 6,46(2) 11,55(2) 31
- 6,77* - 38
- - 11,28* 39
- 6,279* - 40
1,69(2) 6,28(2) 10,82(3) Este trabajo

*no reporta los errores

Se observa diferencias en los valores de pKa atribuido a errores indeterminados.

V.1.3. Sistema H*- acido citrico (HsCit = H3L)

Al igual que el acido fosférico se trata de un acido triprético. En la figura 20 se
muestra la funcion Zc(pH) para este sistema, al igual que en los casos anteriores los
puntos representan los datos experimentales y la linea de trazo continuo fue construida

con los valores de las constantes acidas dadas en la tabla 13.
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Figura 20. Funcion Z¢(pH) para el sistema H*- &cido citrico en medio ionico de KCI 3,0
mol/L, 25°C.

Similar al caso del acido fosforico, en la figura anterior se observa que a valores
Zc =0, la especie HsL pierde sucesivamente tres protones para dar la especie HoL™ a Zc
=1, HL» aZc =2y elion L* a Zc = 3, las pendientes en este caso no son muy

marcadas debido a la cercania entre los valores de pKa.

En la tabla 13 se retinen los valores de las constantes de acidez del sistema H*-
acido citrico, en términos de de log Bpor Y PKa, obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M,

25 °C.
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Tabla 13. Valores de las constantes &cidas del sistema H*- acido citrico (HsL) en
términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

REACCION log Bpor pKa

Hal HoL- + H* -2,949(6) 2,949(6)

Hal HL2 + 2H* -7,214(7) 4,265(7)

Hal L3 + 3H* -12,562(8) 5,348(8)
Dispersion o(Zc) 0,008

A partir de los valores de las constantes acidas de la tabla anterior fue calculado

el correspondiente diagrama de distribucion de especies de este sistema, figura 21.

%Cit

Figura 21. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H*- acido citrico (HsL)
(KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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En la figura anterior se puede observar que las especies que se encuentran en
mayor proporcién son HsL en la zona de pH méas aciday L3> a pH =5 yen el intervalo
2 < pH < 6 prevalecen en alrededor un 70% las especias HoL", HL?,

A modo comparativo la tabla 14, muestra los valores de las constantes acidas en
términos de pKa, obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia en KCI 3,0
M/25 °C.

Tabla 14. Constantes acidas, el sistema H*- &cido citrico (HsL) en términos de pKa,
obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia (KCl 3 mol/L a 25°C).

pKa1 pKaz pKas Ref.
3,009(3) 4,360(4) 5,447(4) 4
3,04(1) 4,36(2) 5,45(2) 9
3,05(1) 4,36(2) 5,51(2) 31
2,949(6) 4,265(7) 5,348(8) | Presente trabajo

Se observa pequefias diferencias en los valores de pKa atribuido a errores

indeterminados.

V.1.4. Sistema H*- acido oxalico (H>Ox = H,L)

La figura 22 muestra los datos de la funcion Z¢(pH), donde los puntos
representan los datos experimentales, y la linea de trazo continuo fue calculada a partir
de las especies y sus constantes dadas en la tabla 15; se puede observar que existe

una buena correlacion entre los datos experimentales y la curva calculada.
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Figura 22. Funcion Z¢(pH) para el sistema H*- acido oxalico en medio ionico de KCI 3

mol/L, 25°C.

La especie HaL pierde sucesivamente dos protones, siendo en los valores de pH

(2; 3) el valor de Zc aproximadamente igual a 1, representando la formacion de la

especie HL", a pH>4 el valor Zc tiende claramente a 2 en donde se forma el ion L%,

Tabla 15. Valores de las constantes acidas del sistema H*- acido oxalico (HzL) en
términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

Reaccion log Bpor pPKa
—_— -1,00(1 1,00(1
Hal HL + H* (1) (1)
—_— -4,73(1 3,73(1
HoL L2+ 2H* (1) (1)
Dispersion o(Zc) 0,013

Se observa una dispersion moderada en las medidas respecto a los otros

sistemas, esto debido probablemente el rango de pH en que se encuentra el valor del
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pKai. A partir de los valores de las constantes acidas de la tabla anterior fue calculado
el correspondiente diagrama de distribucion de especies de este sistema, figura 23.

100 - HL-
90 | L 7 L%
30 4
70 4
604 /
% Ox !
50 §
40 4
30 4 /

20 A HaoL /

pH

Figura 23. Diagrama de distribucion de especies para el sistema H*- acido oxalico (H2L)
(KCI 3,0 mol/L, 25°C).

En la figura anterior se puede observar que el acido completamente protonado
solo abunda a pH < 1, mientras que la especie monoprotonada predomina en el
intervalo de 1 < pH < 4, para pH por encima de 4 predomina la especie completamente

desprotonada, siendo su abundancia casi del 100% para pH > 6.

A modo comparativo la tabla 16, muestra los valores de las constantes acidas en

términos de pKa, obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia.
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Tabla 16. Constantes acidas, el sistema H*- acido oxalico (H.oL) en términos de pKa,
obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia (KCI 3 mol/L a 25°C).

PKai pPKaz Ref.
1,277(8) 3,790(8) 4
1,31(2) 3,78(2) 9
1,27(1) 3,93(4) 22

1,24 3,73* 29

1,22 3,76* 30
1,20(1) 3,77(1) 31
1,41(2) 3,80(1) 32
1,00(1) 3,73(1) Este trabajo

*no reporta los errores

Se observa una marcada diferencia en el valor del pKai atribuido a errores

indeterminados.

V.1.5. Sistema H*- acido lactico (HLac = HL)

La figura 24 muestra la funcion Zc(pH) para el sistema H*- acido lactico, se
observa un buen ajuste de los datos (puntos sobre la curva) con el modelo propuesto

(curva de trazo continuo) calculado con los datos de la tabla 17.
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Figura 20: Funcion Z¢(pH) para el sistema H*- acido lactico en medio idnico de KCI 3
mol/L, 25°C.

En la figura anterior se observa que a pH<2 el valor de Zc=0 y por tanto el
numero de protones disociados por mol de ligando es igual a 0, teniéndose en este
rango de pH la especie totalmente protonada, a medida que se aumenta el pH el valor

de Zc aumenta hasta llegar a Zc=1 a pH>5, donde prevalece la especie L.

Tabla 17. Valores de las constantes acidas del sistema H*- &cido lactico (HL) en
términos de log Bpor Y PKa, Obtenidas en este trabajo en KCI 3,0 M, 25 °C.

Reaccion log Bpor pPKa
-3,88(2 3,88(2
HL L+ H* @) @)
Dispersion o(Zc) 0,021

Se observa que la dispersién en las medidas es relativamente alta respecto a los

otros sistemas, esto probablemente debido a la pureza del reactivo de partida. A partir
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del valor de la constante acida de la tabla anterior fue calculado el correspondiente
diagrama de distribucion de especies de este sistema, figura 21.

90 4 HL

% Lac ¢ |

pH

Figura 21. Diagrama de distribucion de especies para el sistema H*- acido lactico
(KCI 3 mol/L, 25°C)

En la figura anterior se puede observar que el acido lactico completamente

protonado abunda a1 < pH <4,y el anion L", predomina en el intervalode 4 < pH < 7.

A modo comparativo la tabla 18, muestra los valores de las constantes acidas en

términos de pKa, obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia.

73



Tabla 18. Constantes &cidas, el sistema H*- &cido lactico (HL) en términos de pKa,
obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia (KCI 3 mol/L a 25°C).

pPKa Ref.
3,927(5) 4
3,94(2) 9
3,94(2) 31
3,88(2) este trabajo

Se observa gran similitud en el valor del pKai obtenido en este trabajo y los

reportados por otros autores.
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V.2. Sistemas H*- V(lll) = H,Sal - ligando (H3PO4, HsCit, H,Ox y HLac)

Se estudio la formacién de los distintos complejos ternarios de vanadio(lll),
tomando como base el sistema binario H*-V(lll)-acido salicilico, frente a los ligandos
HsPO4, H3Cit, H-Ox y HLac . El intervalo de pH varidé segun cada sistema particular
estudiado, fueron empleadas varias relaciones, metal:ligando:ligando, R. Para el
analisis de los datos, fue empleado el nivel de reaccién dados en las tablas de los
sistemas particulares, comprendidos desde la tabla 19 a la tabla 22, utilizando el
programa de minimos cuadrados LETAGROP,”® minimizando solo la funcion Zg(pH),

donde Zg representa el numero de moles de protones disociados por mol de V(lII).

V.2.1. Sistema H*- V(lll) — H,Sal — HzPO4,

El modelo de especies que mejor ajust6 a los datos fue: V(Sal)(H2POu),
[V(Sal)(HPO4)] vy [V(Sal)(PO4)]*. La figura 22 muestra la funcién Zg(pH) para este
sistema, en las distintas relaciones R empleadas. Los puntos representan los datos
experimentales y la linea de trazo continuo fue construida empleando el modelo de
especies y las constantes dadas en la tabla 19. En la grafica se puede apreciar buena

correlacién entre las curvas experimentales y el modelo tedrico.
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Figura 22. Datos de Zg(pH) para el sistema H* -V(lIl) — H2Sal- H3PO4 obtenidas en KCI
3,0 mol/L, 25°C, para las diferentes relaciones R.

Tabla 19. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs para el sistema H* -V(Ill) —
H>Sal- H3PO4 obtenidas en KCI 3,0 mol/L, 25°C.

Reaccion Especies log Bpqrs
V3 + H,Sal + HsPO4 V(Sal)(H2POs) + 3H* | (-3,1,1,1) | 3,9 max5,4
V3 + H,Sal + HsPO4s === [V(Sal)(HPO.)] + 4H* | (-4,1,1,1) 3,1(1)
V3 + HySal + HsPOs === [V(Sal)(PO4)]> + 5H* | (-5,1,1,1) -0,2(2)
Dispersion o(Zs) 0,062

El procedimiento experimental se llevé a cabo hasta un pH no mayor a 3,5, esto
debido a la formacién de precipitados que desestabilizaban las medidas, probablemente
hidroxoespecies. La formacién de precipitados a valores bajos de pH es consistente con
los valores pequefios de log Bpgrs, 0S cuales estan relacionados con la estabilidad de
los complejos, indicando poca estabilidad de los complejos ternarios. A partir de los

valores de las constantes dados en la tabla anterior fueron construidos los
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correspondientes diagramas de distribuciébn de especies para las tres relaciones R,
empleadas, figuras 23 a la 25.

100 -
75 - — V(Sal)
....... V(Sal)2
% V() 50 — - — V(OH)(Sal)2
. — - - V(Sal)(H2PO4)
25 - -7 ~\\ — = V(Sal)(HPO4)
rd
_-- V(Sal)(PO4)
"1 1s 2 25 3 a5 4
pH

Figura 23. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
HsPO4 para R =1:1:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

Se observa que para esta relacién, que la proporcion de los complejos ternarios
es baja frente a una gran proporcion de complejo binario [V(Sal)]*. La predominancia de

los mismos esta en el intervalo 2 < pH < 4.
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g Y N
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_ . 7 V(Sal)(PO4)
O L um &= —e s _.q ....... =

1 15 2 2,5 3 3,5 4

Figura 24. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
H3sPO4 para R =1:1:2 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

Al pasar a la relacion R =1:1:2 no se ve muy afectada la proporcion de los

complejos ternarios, prevaleciendo en esta el complejo [V(Sal)]*.
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— . = V(OH)(Sal)2
% V(Ill) 50 — - V(Sal)(H2PO4)
— = -V(Sal)(HPO4)
25
V(Sal)(PO4)
0

Figura 25. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
H3sPO4 para R =1:2:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

Al pasar a la relacion R =1:2:1, practicamente se ve desfavorecida la formacion
de los complejos ternarios, apareciendo ademas de la especie [V(Sal)]*, la

hidroxoespecie del sistema binario [V(OH)(Sal)2]*.

V.2.1. Sistema H*- V" = H,Sal — H3Cit

El modelo de especies que mejor se ajustd a los datos experimentales fue:
(Sal)(H2Cit), [V(Sal)(HCit)], [V(Sal)(Cit)]*, y [V(OH)(Sal)(Cit)]®. La figura 26 muestra la
funcion Zg(pH) para este sistema, en las distintas relaciones R empleadas. Los puntos
representan los datos experimentales y la linea de trazo continuo fue construida

empleando el modelo de especies y las constantes dadas en la tabla 20. En la gréfica
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se puede apreciar buena correlacion entre las curvas experimentales y el modelo

tedrico.

eR=1:1:1
AR=1:2:1
xR=1:1:2

Figura 26. Datos de Zg(pH) para el sistema H* -V(lll) — H>Sal- H3Cit obtenidas en KCI
3,0 mol/L, 25°C, para las diferentes relaciones R.

Tabla 20. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs para el sistema H* -V(IIl) —
H>Sal- HzCit obtenidas en KCI 3,0 mol/L, 25°C.

Reaccidon Especies | 109 Bpgrs

V3* + H,Sal + H3Cit V(Sal)(H.Cit) + 3H* (-3,1,1,1) | 7,10(7)
V3*+ HoSal + HsCit === [V(Sal)(HCit)] + 4H* (-4,1,1,1) | 4,04(9)
V3* + HpSal + HsCit === [V(Sal)(Cit)]> + 5H" (-5,1,1,1) | 0,67(8)
V3* + H,Sal + HsCit [V(OH)(Sal)(Cit)]* + 6H* (-6,1,1,1) -7,0(3)
Dispersion o(Zg) 0,089
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Se puede observar que para este sistema la relacion 1:1:2 fue posible realizar
mediciones hasta pH 7, esto debido a la estabilidad de los complejos formados, ya que
el citrato al ser un ligando tridentado, es capaz de formar quelatos relativamente
estables, evitando la formacién de precipitado en la solucién. A partir de los valores de
las constantes dados en la tabla anterior fueron construidos los correspondientes
diagramas de distribucién de especies para las tres relaciones R, empleadas, figuras
27 ala 29.

100 - —V(Sal)
s | L V(Sal)2
: == ==V/(OH)(Sal)2
% V(Il) 50 V(Sal)(H2Cit)
- = = V/(Sal)(HCit)
- . =V/(Sal)(Cit)
0 V(OH)(Sal)(Cit)
pH

Figura 27. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(llIl) — H.Sal-
HsCit para R =1:1:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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100 - o —

/ N .« | ——V(Sal)
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/ ------- V(Sal)2
% V() 50 / = ===V(OH)(Sal)2

V(Sal)(H2Cit)
25 — — V(Sal)(HCit)
0 — - V(Sal)(Cit)
——— V(OH)(Sal)(Cit)

pH

Figura 28. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
HsCit para R =1:1:2 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

100 - ——V(Sal)
............................ V(Sal)2
75 -
- — —V(OH)(Sal)2
% V(IlI) 50 - V(Sal)(H2Cit)
— — V(Sal)(HCit)
Fd
25\ ’/ — - V(Sal)(Cit)
. - "_:_ — | ——=V(oH)(sal)(Cit)
1 2 3 4
pH

Figura 29. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(llIl) — H.Sal-
HsCit para R =1:2:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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Las relaciones R = 1:1:1 y 1:1:2 presentan diagramas de distribucién de
especies similares. Se tiene un sistema relativamente complejo, con equilibrio de
multiples especies. A pH comprendido entre 1 y 4 se tiene la especie V(Sal)(H:Cit) la
cual a pH 2 aproximadamente es la especia mayoritaria. En el intervalo 1 < pH <5 se
observa presencia de la especie [V(Sal)(HCit)], la cual es abundante a pH ~3,5. En el
intervalo 3 < pH < 7, se observa la formacién del complejo ternario [V(Sal)(Cit)]%, el
cual es muy abundante. A partir de pH = 6 se observa la formacion de la hidroxoespecie
ternaria [V(OH)(Sal)(Cit)]*, no muy abundante. A pH acido y en ambas relaciones R la

concentracion del complejo binario [V(Sal)]* es importante.

En el caso de la relacion 1:2:1 se observa predominancia de la especie binaria
[V(Sal)2], en el intervalo de 2 < pH < 3; a pH = 3 se observa la formacién del complejo
[V(OH)(Sal)2]* con una proporciéon del 35%. A pH < 2 esta presente la especie binaria
[V(Sal)]* en baja cantidad. El tnico complejo ternario encontrado para esta relacion R =
1:2:1, fue V(Sal)(H2Cit), con una concentracion < 25% a pH = 1, disminuyendo su

concentracion paulatinamente a medida que aumenta el pH.

V.2.3. Sistema H*- V""" = H,C - H,0x

El modelo de especies que mejor se ajustd a los datos experimentales fue:
V(Sal)(HOx), [V(Sal)(Ox)],, [V(OH)(Sal)(0Ox)]%, [V(Sal)(0x)2]* y [V(Sal)2(0Ox)]*. La figura
30 muestra la funcién Zg(pH) para este sistema, en las distintas relaciones R
empleadas. Los puntos representan los datos experimentales y la linea de trazo
continuo fue construida empleando el modelo de especies y las constantes dadas en la
tabla 21. En la grafica se puede apreciar buena correlacibn entre las curvas

experimentales y el modelo tedrico.
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3 xR = 1:1:2

Figura 30. Datos de Zg(pH) para el sistema H* -V(lll) — H.Sal- H>Ox obtenidas en KClI
3,0 mol/L, 25°C, para las diferentes relaciones R.

Tabla 21. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs para el sistema H* -V(lll) —
H>Sal- H>Ox obtenidas en KCI 3,0 mol/L, 25°C.

Reaccion log Bpgrs

V3* + HaSal + H20x V(Sal)(HOx) + 3H" 16,08(4)

V3* + HpSal + Ho.Ox  =——= [V(Sal)(Ox)] + 4H* 13,60(4)
V3* + HpSal + Ho.Ox  =——= [V(OH)(Sal)(Ox)]> + 5H* 7,3(2)
V3 + HpSal + 2H,0x =—=  [V(Sal)(Ox);]* + 6H* 11,7(2)
V3* + 2H,Sal + H20x [V(Sal)2(0x)]*> + 6H* 9,1(2)
Dispersion o(Zs) 0,071
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Se observa que las medidas pudieron ser realizadas hasta un pH=7, esto se
debe a la capacidad del oxalato de formar quelatos estables que evitan la formacién de
precipitados (probables hidroxoespecies) a pH bajos, la estabilidad de estos
compuestas esta evidenciado en los relativamente altos valores de log Bpqgrs Observados
en la tabla 21. A partir de los valores de las constantes dados en la tabla 21, fueron
construidos los correspondientes diagramas de distribucién de especies para las tres
relaciones R, empleadas, figuras 31 a la 33.

100 -
......... V(OH)(Sal)2
75
—V(Sal)(HOx)
— —V(3al)(Ox)

% V(Ill) 50
V(OH)(Sal)(Ox)

25 ——V(Sal)(0x)2

— —V/(8al)2(Ox)

Figura 31. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
H>Ox para R =1:1:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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100 +

751 N e V(OH)(Sal)2
——— V(Sal)(HOX)
% V(Ill) 50 - — —V(Sal)(Ox)
V(OH)(Sal)(Ox)
25 1 —V(Sal)(0x)2
0 — —V/(Sal)2(0x)

Figura 32. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
H>Ox para R =1:1:2 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

100 -
754 N 7N 2T T e V(OH)(Sal)2
— V(Sal)(HOx)

% V(Ill) 50 - . (sal(oy)
V(OH)(Sal)(Ox)
25 -

—— V(Sal)(Ox)2
0 — —V(Sal)2(Ox)

Figura 33. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(llIl) — H.Sal-
H>Ox para R =1:2:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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En los diagramas de distribucion de especies anteriores, se puede observar que
para pH < 2 el complejo ternario V(Sal)(HOx) tiene una abundancia relativamente alta
respecto a las demas especies. Para las relaciones R=1:1:1 y R=1:1:2 y en el intervalo
2,5 <pH < 6,5 se observa que es muy abundante la especie [V(Sal)(Ox)]; a pH = 6,5
la hidroxoespecie [V(OH)(Sal)(Ox)]* es predominante, sin embargo para la relaciéon R =

1:2:1 la concentracién de la misma disminuye marcadamente.

Por dltimo en la relacion 1:1:2 se observa la formacion de la especie
[V(Sal)2(Ox)]* sin embargo a pesar de tener una abundancia importante para el rango
de 3 < pH < 6 no llega a ser la especie mayoritaria, a pH > 6 la concentracion de la
hidroxoespecie [V(OH)(Sal)(Ox)]> aumenta su proporcion.

V.2.4. Sistema H*- V" = H,Sal — HLac

El modelo de especies que mejor se ajustd a los datos experimentales fue:
V(Sal)(Lac), [V(Sal)(Lac)(OH)]  y [V(Sal)(Lac)(OH).]*. La figura 34 muestra la funcién
Zg(pH) para este sistema, en las distintas relaciones R empleadas. Los puntos
representan los datos experimentales y la linea de trazo continuo fue construida
empleando el modelo de especies y las constantes dadas en la tabla 22. En la gréfica
se puede apreciar buena correlacién entre las curvas experimentales y el modelo

tedrico.
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eR=1:1:1
AR=1:2:1
xR =1:1:2

Figura 34. Datos de Zg(pH) para el sistema H* -V(lll) — H>Sal- HLac obtenidas en KClI
3,0 mol/L, 25°C, para las diferentes relaciones R.

Tabla 22. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs para el sistema H* -V(lll) —
H.Sal- HLac obtenidas en KCI 3,0 mol/L, 25°C.

Equilibrios Especies | log Bpqgrs

V& + HySal + HLac =— V(Sal)(Lac) + 3H* (-3,1,1,1) 4,92(8)
V3 + HpSal + HLac == [V(Sal)(Lac)(OH)] + 4H* (-4,1,1,1) 0,51(9)
V3* + HpSal + HLac [V(Sal)(Lac)(OH)2]?> + 5H* (-5,1,1,1) -5,9(3)
Dispersion o(Zg) 0,082

A partir de los valores de las constantes dados en la tabla 22, fueron construidos
los correspondientes diagramas de distribucién de especies para las tres relaciones R,

empleadas, figuras 35 ala 37.
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100 - —— Visa)
— .. V(Sal)2
™ — — V(OH)(Sal)2
—— V(OH)(Lac)
50 |
% V(Ill) “. | = = = V(OH)2(Lac)
25 1 — - —V(Sal)(Lac)
********* V(OH)(Sal)(Lac)
0 1 ~— | — — V(OH)2(Sal)(Lac)
1
pH

Figura 35. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(lll) — H.Sal-
HLac para R =1:1:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

100 -
———V/(Sal)
75 - — - - V(5al)2
----- — —V/(OH)(Sal)2
50 A B ———V(OH)(Lac)
% V(Ill) - — = V(OH)2(Lac)
25 A — - — V(Sal)(Lac)
......... V(OH)(Sal)(Lac)
0 — —V(OH)2(Sal)(Lac)
1 2 3 4 5 6
pH

Figura 36. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H* -V(llIl) — H.Sal-
HLac para R =1:1:2 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).
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Figura 37. Diagrama de distribucién de especies para el sistema H*- V(llIl) — H.Sal-
HLac para R =1:2:1 (KCI 3,0 mol/L, 25°C).

En los diagramas de distribucion de especies, mostrados en las figuras 35y 36
se observan similitudes entre si, no asi el obtenido para la relacion R = 1:2:1 que difiere
totalmente. Para el caso de las relaciones R = 1:1:1 y 1:1:2, se observa abundancia de
3 especies, una binaria y 2 ternarias. A pH < 3 la especie mayoritaria es [V(Sal)]*, a
partir de pH = 3 toma importancia la especie ternaria V(Sal)(Lac), a pH > 4,5 el
complejo [V(OH)(Sal)(Lac)] es el que se hace mayoritario. A pesar que dichas especies
son mayoritarias, por encima de pH = 4 existen un equilibrio de multiples especies
binarias de vanadio (lll) — acido lactico, vanadio (lll) — &cido salicilico, también se
observa la presencia del complejo ternario [V(OH)2(Sal)(Lac)]?> a medida que aumenta

el pH, llegando a tener una abundancia del casi 20%.

Para la relacion 1:2:1 se observa que la presencia de los complejos ternarios es

casi despreciable, siendo los complejos binarios los predominantes.
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VI. Conclusiones



Se obtuvo la constante de acidez del sistema H*-4cido salicilico en KCI 3mol/L a
25 °C, pKa1=3,002(9); valor similares al reportado en la bibliografia.

Se obtuvieron las constantes de acidez del sistema H*-&cido fosférico en KCI
3mol/L a 25 °C, pKa1=1,69(2); pKa2=6,28(2); pKa3=10,82(3); valores similares a
los reportados en la bibliografia.

Se obtuvieron las constantes de acidez del sistema H*-acido citrico en KCI
3mol/L a 25 °C, pKa1=2,949(6); pKa2=4,265(7); pKa3=5,348(8); valores similares a
los reportados en la bibliografia.

Se obtuvieron las constantes de acidez del sistema H*-acido oxalico en KCI
3mol/L a 25 °C, pKa1=1,00(1) y pKa2=3,73(1); valores similares a los reportados
en la bibliografia.

Se obtuvo la constante de acidez del sistema H*-acido lactico en KCI 3mol/L a 25

°C, pKa1=3,88(2); valor similares al reportado en la bibliografia.

Fueron determinados las constantes de formacion de los complejos ternarios:

o Sistema H*-V(llll)-H.Sal —H3PO4: V(Sal)(H2POs) (log Bpgs mMax=3,9
maximo 5,4); [V(Sal)(HPOs)] (log Bpas 3,1(1)) y [V(Sal)(PO4)]*
(log Bpars = -0,2(2)).

o Sistema H*™-V(lll)-H2Sal —HsCit: V(Sal)(H2Cit) (log Bpqs =7,10(7));
[V(Sal)(HCit)]" (log Bpars =4,04(9)); [V(Sal)(Cit)]* (log Bpqs =0,67(8)); y
[V(OH)(Sal)(Cit)]* (log Bpars =-7,0(3)).

o Sistema H*-V(llII)-H.Sal —-H>Ox: V(Sal)(HOx) (log PBpars=16,08(4));
[V(Sal)(Ox)]" (log Bpars =13,60(4)); [V(OH)(Sal)(OX)]** (log Bpars =7,3(2)),
[V(Sal)(Ox)2]* (log Bpars =11,7(2)) y [V(Sal)2(OxX)]* (log Bpars =9,1(2)).

o Sistema H*-V(lli)-H:Sal —HLac: V(Sal)(Lac) (log Bpqs =4,92(8);
[V(Sal)(Lac)(OH)]  (log Bpegs = 051(9) vy [V(Sal)(Lac)(OH)z]*
(log Bpars =-5,9(3)).
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