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RESUMEN 

 

 

En este trabajo, se estudiaron los sistemas: H+- arginina y H+- Mo (VI) – arginina, 

mediante medidas de fuerza electromotrices emf(H) a 25°C y utilizando NaCl 1.0 M 

como medio iónico inerte.  El análisis de los datos experimentales de emf(H) fue 

realizado empleando el programa de mínimos cuadrados LETAGROP y la versiòn 

LETAGROP/FONDO, obteniéndose los siguientes valores de las constantes de 

protonación para la arginina: pKa1 =  2.31(4);  pKa2 =  9.22(5) y pKa3 =  11.12(3). 

Mientras que el análisis del sistema  H+- Mo(VI)- arginina, indicó la presencia de las 

especies [H2(MoO3)C]+ ,  H(MoO3)C, [(MoO3)C]-, [(OH)(MoO3)2C]2-,   [H3(MoO3)C2]
+ y 

 [(OH)2(MoO3)2C2]
4-; con las siguientes constantes de formación expresadas en 

términos de log p,q,r respectivamente:  log 2,1,1= 23.6(1), log 1,1,1 > 19.6, log 0,1,1= 

15.45(3), 14.0 > log -1,1,1 > 14.7, log 3,1,2= 42.7(1) y log -2,2,2= 14.76(9). 

 

 

 

 

 

 

 



 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

“Todo el mundo es un genio. Pero si juzgas a un pez por su habilidad para trepar árboles, vivirá 

toda su vida pensando que es un inútil"  

- Albert Einstein.  
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1. INTRODUCCIÓN 
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1.1 Generalidades del molibdeno 

 

El mineral principal del molibdeno es la molibdenita, MoS2, aunque también se le 

encuentra formando molibdatos, como la wolfenita, PbMoO4 y MgMoO4. Este como 

otros minerales de molibdeno contienen generalmente cantidades relativamente 

pequeñas de MoS2.
1 

 

El disulfuro de molibdeno o molibdenita es un sólido negro y blando, muy parecido 

al grafito; es por esto, que hasta el siglo 18 antes de ser reconocido por Sheele como 

un elemento nuevo, ambos eran vendidos bajo el mismo nombre: “Molibdän”.2 

 

La molibdenita posee una composición esencialmente constante de 59,9% de 

molibdeno y 40,1% de azufre, en la estructura de la molibdenita una lámina de átomos 

de Mo está intercalada entre dos láminas de átomos de S, formando las tres una 

estructura en capas. A pesar de su parecido con el grafito se puede distinguir de este 

por su peso específico más elevado, por el tono azul de su color frente al tinte castaño 

del grafito y por su huella verdosa en la porcelana, la del grafito es negra.3 

 

 

Figura 1. La molibdenita (MoS2) principal mineral del molibdeno.4 
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Carl Scheele, químico farmacéutico sueco, realiza en 1778 una serie de 

experimentos, intrigado por las diferencias observadas entre muestras de molibdenita y 

grafito común u otros minerales de plomo. Scheele no encuentra ningún material 

metálico en la molibdenita, pero observa una diferencia importante entre esta y el 

grafito al ser sometidas bajo tratamiento con ácido nítrico. Aunque el acido nítrico no 

tiene ningún efecto en el grafito, este reacciona con el mineral de molibdeno, 

produciendo ácido sulfúrico y un sólido blanco característico, el cual llamó ácido 

molíbdico. Este solido en realidad era el óxido ácido de un metal nuevo.2  

 

En 1782, P. J. Hjlem  obtuvo mediante una reducción con carbón el metal en su 

estado puro, el cual se conoce hoy en día como Molibdeno. Más tarde, en 1785 B. 

Pelletier demostró que el mineral Molibdenita es en realidad disulfuro de molibdeno.2 

 

Ni el ácido molíbdico obtenido por Scheele, ni el Molibdeno en su forma metálica, 

se encuentran en el mineral molibdenita o en otra fuente natural. Se puede obtener el 

ácido luego de la oxidación del disulfuro de Molibdeno con ácido nítrico. El metal por su 

parte es preparado a partir la reducción con hidrogeno del trióxido molíbdico (MoO3) o 

molibdato de amonio.5 

 

El molibdeno, de símbolo Mo, es considerado como uno de los metales de 

transición con la temperatura de fusión más alta. De numero atómico 42, posee una 

configuración electrónica de [Kr] 4d5 5s1, se ubica en el grupo 6 y periodo 5 de la tabla 

periódica. Algunas de las propiedades más importantes del molibdeno6 se muestran a 

continuación (tabla 1). 
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Tabla 1. Propiedades características del molibdeno.  

INFORMACIÓN GENERAL 

Símbolo  Mo 

Número atómico 42 

Grupo, periodo, bloque 6 ,5, d 

Configuración electrónica [Kr] 4d5 5s1 

Masa atómica 95,94(2) g/mol 

PROPIEDADES FÍSICAS 

Densidad 10,28 g/cm3     (20°C) 

Punto de fusión (2620 ± 10) °C 

Punto de ebullición 4825 °C 

Entalpia de vaporización 128,42 Kcal/mol 

Entalpia de sublimación 158,7 Kcal/mol  (25°C) 

Estado físico, color Solido, plata metálico 

Presión de vapor 3,36x10-6 mmHg (1378°C) 

PROPIEDADES ATÓMICAS 

Radio atómico 1,40 Ǻ 

 

Energía de ionización 

1ra: 7,131 eV         4ta: 46,4 eV 

2da: 15,75 eV        5ta: 61,2 eV 

3ra: 29,6 eV          6ta: 67 eV 

Estados de oxidación -2, 0, 2, 3,4 ,5 ,6 

PROPIEDADES VARIAS 

Estructura cristalina Cubica centrada en el cuerpo 

Afinidad electrónica 1,8 eV 

 

Capacidad calorífica 

Mo(s): 5,61 cal/mol °C   (25°C) 

Mo(g): 4,968 cal/mol °C (25°C) 
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El molibdeno ha llamado la atención de los investigadores, desde que en 1930 

Bortels demostró la importancia biológica de este en experimentos con la bacteria de 

vida libre Azotobacter chroococcum fijadora de nitrógeno. Aparentemente el molibdeno 

es indispensable para la asimilación del nitrógeno gaseoso. Esto se demostró al 

observar diversos organismos en un medio sintético sin nitrógeno donde crecieron 

pobremente hasta que pequeñas cantidades de molibdeno fuero añadidas al medio.7 

 

Con el tiempo diversos estudios se han realizado en los cuales se observa el 

efecto del molibdeno en el crecimiento de las plantas. En varias zonas al sur de 

Australia y Nueva Zelanda, el molibdeno es esencial para el crecimiento de las 

legumbres en los pastos; estimulando la fijación biológica del nitrógeno en estas 

plantas.7 

 

Hoy en día el molibdeno se considera como un oligoelemento esencial en el ser 

humano, en especial en las etapas de crecimiento y desarrollo. Su principal función 

bioquímica es la oxidación de sulfito a sulfato. La ausencia genética de  molibdenzimas 

conduce a un deterioro neuropatológico grave, e incluso podría llegar a ser letal.8 

 

La química del molibdeno se encuentra como una de las más complicadas entre 

los elementos de transición, esto se debe además de los numerosos estados de 

oxidación a la amplia variedad de estereoquímicas y números de coordinación que 

presenta. Entre los compuestos del Molibdeno más importantes  se encuentran  sus 

óxidos, sulfuros y complejos.1   

En disolución acuosa el molibdeno presenta un comportamiento muy amplio; es el 

único elemento del bloque d en poseer complejos de derivados acuosos en sus 5 

estados de oxidación, los cuales presentan propiedades y colores característicos, que 

facilitan su identificación en solución. La tabla 2, muestra los iones acuosos del 

molibdeno según el estado de oxidación. 9 
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Tabla 2. Iones acuosos del molibdeno en los diferentes estados de oxidación en 
disolución acuosa.  
 

 
Estado de 
Oxidación 

 
Nuclearidad 

 
Especie 

 
Color de la 
disolución 

Mo (II) Dímero  Rojo 

Mo (III) Monómero  Amarillo pálido 

Mo (III) Dímero  Verde 

Mo (IV) Trímero  Rojo 

Mo (V) Dímero  Naranja 

Mo (VI) 

Monómero (pH>7)  

Incoloro  

Polímeros (pH<7) 

 

 

 

El disulfuro de molibdeno (MoS2) y el trióxido de molibdeno (MoO3) además de ser  

usados como Fuente de molibdeno metálico, son utilizados en la industria petroquímica 

como catalizador para reacciones de desulfuración, como es el caso del MoS2 debido a 

su tolerancia contra el ácido sulfhídrico. Por su parte el MoO3 debido a su facilidad de 

reducirse de MoVI a MoV es un producto de gran interés en la industria electroquímica, 

además de ser usado como catalizador en reacciones químicas  y fotoquímicas.10 

 

El molibdeno metálico se emplea principalmente en la fabricación de aceros. La 

presencia de este, incluso en bajas concentraciones, provoca un aumento notable en la 

dureza y resistencia estas aleaciones.1 En aceros inoxidables con contenidos de 

Cromo superior al 10% el Molibdeno multiplica el efecto inoxidable del cromo, 
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especialmente contra la corrosión en ambientes húmedos con altas concentraciones de 

cloro.10 

 

Uno de las aplicaciones en el cual el molibdeno ha ganado importancia, es la 

agricultura, debido a la importancia biológica del mismo para el crecimiento y desarrollo 

de las plantas. Existen enzimas las cuales requieren molibdeno para actuar incluyendo 

el nitrato oxidasa y nitrogenasas esenciales para la asimilación del nitrógeno y la 

fijación biológica del mismo.11   

 

No existe información sobre dosis letales de molibdeno en humanos. La baja 

toxicidad del molibdeno puede deberse al hecho de que este es un oligoelemento 

esencial en el cuerpo humano, que funciona en conjunto con algunas enzimas, 

eliminándose rápidamente por la orina. En estudios realizados en animales a los cuales 

se les suministró altas dosis de molibdeno, se observó daños riñones e hígado, y en 

algunos casos en las glándulas suprarrenales y en el bazo. Debido a que el molibdeno 

está relacionado con el metabolismo del cobre, aquellas personas con bajo consumo 

de cobre o con un metabolismo de cobre deficiente, poseen mayor riesgo de sufrir 

intoxicación con molibdeno. Así mismo, la falta de molibdeno en el cuerpo puede 

afectar el hígado al acumular concentraciones peligrosas de Cobre en el mismo.12 

 

1.2 Química del molibdeno (VI) en disolución acuosa 

El Mo (VI) posee una configuración electrónica d0, tiene propiedades poco 

significativas y se caracteriza por ser incoloro y no da espectro de RPE. El potencial de 

reducción aparente del par Mo(VI)O2
2+/Mo(V)OCl5

2- en HCl 6.0 M se estima que tiene 

un valor de +0.65 V.13,14 

 

El molibdeno VI tiende a formar complejos oxo y peroxo, esto se debe a que el 

radio del ion (aprox. 73 pm) es muy pequeño para una coordinación octaédrica del 
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oxígeno (MoO6), los desplazamientos de átomos del metal siempre ocurren, generando 

enlaces Mo-O-Mo, Mo=O ó Mo-O-O-Mo más estables.14 Estos tipos de enlaces 

permiten la formación de quelatos octaédricos del tipo [MoO2X2(L-L)] y [MoO2X2(L-L-)2]; 

en esta clase de complejos, ambos átomos de oxigeno se alinean en la misma posición 

(cis), maximizando la unión entre el oxígeno (pπ) y el molibdeno (d π). Un ejemplo de 

esto ocurre en la determinación gravimétrica del molibdeno utilizando [MoO2(oxina)2]; 

donde la oxina corresponde a 8-hidroxiquinolina.15 

 

Algunos cristales de molibdatos contienen cierta cantidad de iones tetraédricos 

MoO4
-2, por lo que es probable que esta sea su estequiometria en solución. La mayoría 

de estos molibdatos son insolubles en agua, exceptuando aquellos de iones de  

amonio, metales alcalinos, magnesio y talio. A pesar de que estos molibdatos se 

reducen con facilidad, no son considerados agentes oxidantes fuertes como el CrO4
-2. 

La acidificación de soluciones de molibdato trae como consecuencia la formación de 

isopolimolibdatos debido a polimerización.16 

 

A pesar de las pocas investigaciones realizadas y a las dudas aún existentes 

sobre las reacciones que ocurren en las soluciones de molibdatos acidificadas, se ha 

reportado que en un pH entre 6 y 7 el Mo6+ se mantiene como MoO4
2- debido a la 

hidrolisis,16 bajo pH menores de 4-5 con concentraciones de molibdatos mayores a 

0,25M el sistema se rige mediante un equilibrio entre el molibdato MoO4
-2, y el 

heptamolibdato Mo7O24
-6.16 

 

            [1] 

 

A medida que el pH del medio continúa en descenso, se sobrepasa la etapa 

heptámera y la especie resultante es el octamolibdato Mo8O26
4-. Cuando la relación de 

los protones H+ es 1,5 a 1 átomo de molibdeno, empieza la formación de especies 
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isopolimolibdatos de mayor grado de agregación y las velocidades de estas reacciones 

se hacen cada vez más lentas.16 

 En la tabla 3 se muestran las constantes de hidrólisis reportadas en la 

bibliografía por D’Ascoli,17 en términos de  log pq  obtenidas en NaCl  1.0 M,   25ºC, del 

sistema H+ - MoO4
2-. 

 

Tabla 3. Constantes de formación en términos de  pq  para  el  sistema  H+ - MoO4
2-  

reportadas en la bibliografía en NaCl  1.0 M,   25ºC.17 

 

                      Reacciones log pq (3) 

MoO4
2-

+ H
+

HMoO4
-

 
3.47(4) 

MoO4
2-

+ H2MoO4H
+

2
 

7.22(1) 

MoO4
2-

+ Mo7O24
6-

H
+

87
 

52.85(2) 

MoO4
2-

+ HMo7O24
5-

H
+

97
 

57.61(2) 

MoO4
2-

+ H2Mo7O24
4-

7 H
+

10
 

61.15(3) 

MoO4
2-

+ H3Mo7O24
3-

7 H
+

11
 

63.95(3) 

() 0.006 
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1.3 Química del ligando 

 

1.3.1 Los aminoácidos 

 

Los aminoácidos son moléculas orgánicas que poseen un grupo amino y uno 

carboxilo, teniendo así una función básica capaz de tomar protones y una ácida con 

capacidad de cederlos en una misma estructura, figura 2; es por esto que son 

considerados anfóteros: frente a los ácidos, se comportan como bases y frente a las 

bases, como ácidos.18 

 

N C

R

C

H

OH

OH

H
 

Figura 2. Estructura general de un aminoácido. 

 

El termino aminoácido es usado principalmente para referirse a un α-aminoácido, 

en los cuales, exceptuando por la glicina el α-aminoácido más simple, el átomo de 

carbono α constituye un centro quiral cuya configuración (S) se cumple para la mayoría 

de los aminoácidos naturales.19 

 

Los aminoácidos son los constituyentes moleculares principales de las proteínas, 

estas en su gran diversidad, se constituyen por veinte aminoácidos que solo difieren, 

entre sí en el radical –R (figura 2). Algunas proteínas contienen aminoácidos 

especiales, que provienen de modificaciones de aminoácidos ordinarios, en total, se 

han identificado tres de estos.19 
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La estructura de los aminoácidos en realidad es iónica y depende del pH (figura 

3). En un medio neutro, el grupo carboxílico pierde un protón, generándose un ion 

carboxilato, y el grupo amino se protona y da lugar a un ión amonio. Esta estructura 

denominada ión dipolar o zwitterión, le otorga un momento dipolar a los aminoácidos 

haciéndolos solubles en agua; a este pH se le conoce como pH isoeléctrico o punto 

isoeléctrico. En soluciones ácidas, el carboxilo se protona y la molécula presentara una 

carga neta positiva, mientras que en un medio básico una carga neta negativa.19 

 

NH3

+
CH

R

COOH
-OH

H+

NH3

+
CH

R

COO
- -OH

H+

NH2 CH

R

COO
-
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pKa
1
 = 2                                   pKa
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Figura 3.  Especies predominante bajo diferentes medios de reacción. 

 

Las diferencias de tamaño, estructura e incluso carga electrónica entre las 

cadenas laterales o grupo –R de cada aminoácido, les proporcionan propiedades y 

características específicas a cada uno de ellos. Es por esto, que los aminoácidos 

pueden ser clasificados en base a las propiedades de sus grupos –R, particularmente 

en su polaridad, obteniendo así los siguientes 5 grupo principales, que se distribuyen 

desde los no polares e hidrofóbicos hasta los altamente polares e hidrofílicos.20 

 

 Grupos –R 

no polares con cadenas alifáticas hacen a los aminoácidos no polares e 

hidrofóbicos (alanina, valina, leucina e isoleucina). A pesar de no poseer 

interacciones hidrofóbicas reales debido a su estructura sencilla, la glicina se 

considera formalmente como un aminoácido no polar. En esta categoría también 
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se incluyen la metionina, debido al tioeter no polar en su cadena lateral y a la 

prolina, que posee una cadena alifática cíclica unida al grupo amino.20 

 

 Grupos –R aromáticos en la fenilalanina, tirosina y el triptofano, los convierte en 

aminoácidos relativamente no polares, pudiendo participar en interacciones 

hidrofóbicas.20 

 

 Aminoácidos polares con grupos funcionales sin carga en la cadena lateral –R, 

son muchos más solubles en aguas e hidrofílicos no solo por el aumento en la 

polaridad sino además porque poseen grupos capaces de interaccionar mediante 

puentes de hidrógeno con el agua (serina, treonina, cistina, asparagina y 

gltamina).20 

 

 Grupos –R cargados positivamente a pH 7 se consideran como aminoácidos 

básicos y poseen interacciones hidrofílicas mayores de aquellos que están 

cargados negativamente. En esta clase de aminoácidos encontramos la Lisina, 

argina e histidina, que poseen grupos amino, guanidino e imidazol cargados 

positivamente respectivamente.20 

 

 Los aminoácidos cargados negativamente (ácidos) son polares y por ende 

solubles en agua, ya que poseen grupos funcionales hidrofílicos en sus cadenas 

laterales –R pero con grupos cargados negativamente a pH 7, como por ejemplo, 

el aspartato y el glutamato los cuales poseen un segundo grupo carboxílico.20 

 

 

 

 

 



13 
 

1.3.2 Arginina  

 

La arginina fue aislada por primera vez a partir del extracto de semillas de lupino 

por E. Schulze y E. Steiger en 1886. Su nombre sistemático es el ácido 2-amino-5-

guanidinopentanoico, su código de una letra es la R y  Arg en tres.21 

 

La arginina o L-arginina forma parte de los aminoácidos que conforman las 

proteínas y es considerado como uno de los diez aminoácidos esenciales para el ser 

humano y que tienen que ser consumidos en la dieta, ya que el organismo no es capaz 

de sintetizarlos por sí mismo.21  

 

El rol de la arginina en la nutrición y el metabolismo es enorme, ya que representa 

el 14% del nitrógeno total en el cuerpo de las proteínas, además, de múltiples formas el 

catabolismo de la arginina genera sustancias de gran importancia biológica como la 

prolina, glutamato, creatina y NO; es por esto que los requerimientos de arginina en 

fetos, animales jóvenes e incluso en los adultos son particularmente altos.21  

 

Existe evidencia convincente que demuestra que la ingesta de suplementos con 

arginina mejora la función cardiovascular y neurológica, la inmunidad, la cicatrización 

de heridas, la absorción de nutrientes, la sensibilidad a la insulina y la fertilidad tanto en 

hombres como en mujeres. Además se reporta la reducción de la hiperglucemia, 

obesidad, hipertensión, infecciones, muertes embrionarias y fetales y diarrea. Estos 

efectos favorables en la salud son únicos durante los tratamientos con L-arginina en 

comparación a los demás aminoácidos y ofrece una gran promesa para mejorar la 

salud y bienestar de humanos y animales.21 

 

La estructura de la arginina, figura 4, corresponde a la de un -aminoácido; su 

grupo lateral –R consiste en una cadena alifática de 3 carbonos, en la cual, a su 
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extremo distal se encuentra un grupo guanidino con carga neta positiva a un pH de 7, 

por lo tanto se considera como un aminoácido esencial básico. Su fórmula molecular es 

de C6H14N4O2 con un peso molecular de 238 y un punto de fusión de 174,20°C. 21 

 

 

NH2

+

O

NH

NH2

NH3

+

O
-

 

 

Figura 4. Estructura zwitteriónica de la arginina. 21 

 

 

El pKa del grupo –R de la arginina es el más alto entre los aminoácidos, esto se 

debe a la deslocalización de la carga entre los pares de electrones del Nitrógeno; con 

valor de pKa de 12,48 el grupo guanidino se mantiene cargado positivamente en 

ambientes ácidos, neutros y básicos lo que le da a la arginina un comportamiento 

químico de base. 21 

 

 Bajo condiciones de hidrolisis acida (6M HCl, 110°C y 24h bajo N gas) la arginina 

es bastante estable Su grupo guanidino puede participar en puentes de hidrogeno, 

metilación y reacciones con carbohidratos. Adicionalmente este grupo guanidino, no su 

grupo amino, puede reaccionar con dicetonas. Esta reacción es usada para determinar 

de los residuos de Arginina en la estabilidad de estructuras 3° y 4° de proteínas y sitios 

activos de enzimas.21 
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La tabla 6, reúne diversos valores de pKa determinados para el sistema H+-

arginina a diferentes condiciones experimentales.  

 
 
 
Tabla 4. Valores de pKa del sistema H+-arginina reportados en la bibliografía, en 
diferentes escalas de actividades y métodos de obtención. 
 

Medio iónico M  /°C pKa1 pKa2 pKa3 Ref. 

KNO3 0,1 M / 25°C (emf(H)) 

 

9.02(4) 1.99(3) 
22 

KNO3 1 M / 25°C (gl) 12.28(6) 9.27(1) 2.21(1) 

0  / 23°C (emf(H)) 13.2 9.09 2.18 23 

KCl 0,3 M /25°C (emf(H)) 

 

9.28 2.2 24 

24 

24 

KCl 1M /25°C (emf(H)) 

 

9.3 2.18 

KCl 2M / 25°C (emf(H)) 15 9.3 2.17 

 

 

Estudios han demostrado que se puede sintetizar de manera bidireccional 

arginina a partir de otros aminoácidos como glutamina, glutamato, y más recientemente 

se ha reportado a la prolina como el principal aminoácido para la síntesis de citrulina y 

arginina en los seres humanos.25  

 

No solo la síntesis de la arginina a través del intermediario citrulina, sino además 

la síntesis de este intermediario a partir de glutamina y glutamato, requieren moléculas 

de ATP. El consumo de energía en enlaces fosfato altamente energéticos en la 

biosíntesis de la arginina, es una de las causas de ser considerado un aminoácido 

esencial y se recomienda suplir los requerimientos diarios a través de la dieta.21, 26 

 

La conversión de glutamina y glutamato en citrulina se produce exclusivamente en 

las mitocondrias de los enterocitos. La arginina se forma a partir de citrulina en el 
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citroplasma de casi todos los tipos de células. No hay síntesis neta de la arginina por el 

hígado en condiciones fisiológicas. En los adultos, la mayoría de la citrulina derivada de 

los intestinos se libera en la circulación, se dirige al hígado y de allí a los riñones donde 

se extrae principalmente para la síntesis de arginina.21 

 

Los primeros estudios utilizando arginina como ligando en medio acuoso, 

sugieren que la arginina funciona como un ligando bidentado, formando quelatos a 

través del grupo carboxílico y el grupo -amino. Estos experimentos se realizaron con 

diversos metales M2+ tales como Ca (II), Co (II), Cu (II), Hg(II), Mg(II), Mn(II), Ni(II) y 

Zn(II).27 

 

La estructura de la arginina le permite funcionar  teóricamente  como ligando 

tridentado además de bidentado, pero teniendo en cuenta el valor relativamente alto del 

pKa del grupo guanidino, no se suele considerar a este sitio de la molécula como un 

ligando efectivo, ya que esta función requiere la disociación de su protón el cual 

incurrirá en un costo de energía libre de 7-8 kcal/mol. Estudios indican que si el cambio 

de energía libre neto asociado a la desprotonación se atenúa anidando L-arginina 

dentro del sitio funcional de una proteína, entonces podría resultar un complejo L-

arginina-metal estable, y que además al lograr esto, las interacciones de enlace con el 

grupo guanidina exhiben una preferencia por la geometría anti.28, 29 

  

1.4 Complejos de Mo(VI) con la arginina 

 

En la bibliografía consultada no se encontraron referencias acerca de la formación 

de complejos del sistema H+-Mo(VI)-arginina. 
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Sin embargo, recientemente fueron estudiados sistemas similares en equilibrio, la 

tabla 5 muestra los resultados en forma comparativa, a pesar que estructuralmente 

estos ligandos no son iguales al que será utilizado en este trabajo. 

 

Tabla 5. Tabla comparativa de las constantes de equilibrio en términos de log βpqr de 
los sistemas H+-Mo(VI)-ligandos (C2-) (NaCl 1.0 M, 25°C) 

 

Complejos (p,q,r) 
 

H+-Mo(VI)- 

-alanina  
(p,q,r) 

H+-Mo(VI)- 
aspártico  

(p,q,r) 

H+-Mo(VI)- 
glutámico  

(p,q,r) 

H+-Mo(VI)- 
prolina  
(p,q,r) 

log  pqr (3) 

0,1,1 2.81(6) 3.38(7) 3.17(5) ~9.3 

1,1,1 11.5(2) 12.12(5) 11.37(9) 13.1(2) 

2,1,1 16.6(1) 16.5(2)   

1,1,2 -  14.7(2) 22.1(1) 

2,1,2 - 23.8(1) 23.14(8)  

-1,1,1 -7.96(8) -7.33(9) -6.90(4) 5.27(4) 

4,1,2 32.0(1) 33.07(7) 32.28(9)  

3,1,2 28.5(1)    

2,1,2 23.79(8)   25.8(2) 

(θC) 0.033 0.049 0.046 0.020 

Referencia 30 31 13 32 

 

Se observa que para todos los sistemas hay coincidencia en algunas de las 

especies, como también de los valores de las constantes de formación obtenidas. 
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2. FUNDAMENTOS TEÓRICOS 
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2.1. Constantes de estabilidad y Ley de acción de masas 

 

La estabilidad de un complejo se expresa mediante la constante de equilibrio 

correspondiente a su formación. Estas constantes se pueden expresar en términos de 

coeficientes de actividades o concentraciones. 

 
Los cocientes de actividades se consideran como verdaderas constantes 

“termodinámicas”, que por definición son independientes del medio iónico ya que toman 

como referencia al disolvente puro. Son bastante difíciles de determinar ya que estos 

valores ideales deben ser extrapolados a partir de curvas que están lejos de ser 

lineales o calculados por ecuaciones semi-empíricas aproximadas, por lo cual no 

ofrecen fiabilidad. Los cocientes de concentración se definen como constantes 

“estequiométricas”, son susceptibles a los cambios en el medio, por lo cual, cada 

constante determinada será específica para una solución de concentración particular.22 

 

En general, se prefiere obtener siempre valores confiables de constantes 

estequiometrias incluso a pesar de su limitada rango de aplicabilidad, en lugar de 

valores de constantes termodinámicas universales menos reales, que nunca 

corresponden, a cualquier situación practica en la que un medio iónico está presente.22 

 

Los complejos con índice de coordinación mayor a uno se forman por etapas 

sucesivas, cada uno de los pasos se caracteriza por una determinada constante de 

equilibrio ki, que corresponde a la formación (o estabilidad) del complejo MLi a partir del 

complejo MLi-1 siendo este el complejo anterior en número de ligandos. La magnitud de 

estas constantes decrece generalmente, al pasar de un paso al siguiente.  La constante 

de formación del complejo propiamente dicha es igual al producto de las constantes 

sucesivas, y se denomina constante de estabilidad global.33, 34 
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Como la formación del complejo tiene lugar de forma gradual, en una disolución 

se encontrara también los productos intermedios, es decir, los iones que no se 

coordinaron por completo. Las concentraciones de estos productos intermedios están 

determinadas por las concentraciones iniciales del metal y los ligandos, así como 

también de los valores de las diferentes constantes de equilibrio.33 

 

Las variaciones de entropía desempeñan un papel importante en la determinación 

de la estabilidad de complejo. La constante de equilibrio asociada a una reacción mide 

la cantidad de calor liberada y la variación de entropía que tuvo lugar durante la misma. 

Mientras mayor sea la cantidad de calor que se libera, mayor será la entropía de la 

reacción y mayor será la estabilidad de los productos.35 

 

Se conoce que las partículas electrizadas con cargas de diferente signo se atraen 

y aquellas de signo opuesto se repelen, y además, que estas atracciones y repulsiones 

dependen de la distancia a la cual se encuentran las partículas cargadas, siendo más 

intensas a medida que la distancia se acorta. Podemos esperar entonces, que cuanto 

mayor sea la carga y menor sea el radio del ion metálico mayor será la estabilidad del 

complejo resultante.  Aunque se conoce la importancia de la carga del ion metálico en 

la estabilidad de los complejos, el tamaño también influye en la misma, ya que un 

catión muy pequeño dotado con dos cargas, puede formar complejos de estabilidad 

comparable a la de complejos de cationes más grandes de mayor carga. Iones 

pequeños están favorecidos porque pueden acercarse más. Se puede utilizar la 

relación entre la carga y el radio como criterio fiable de la capacidad de formación de 

complejos de un ion metálico; ya que se ha encontrado que mientras mayor sea esta 

relación mayor será la estabilidad del complejo resultante.35 

 

En 1864, Cato Guldber quien era matemático junto al químico Peter Waage, 

ambos de noruega, descubren la relación matemática que resume la composición de 
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una mezcla en equilibrio. La ley de acción de masas enuncia que en el equilibrio, la 

composición puede expresarse en términos de una constante donde, cada 

concentración elevada a una potencia igual a el coeficiente estequiométrico en la 

ecuación química balanceada para la reacción.35 

 

Para sistemas de complejos metálicos, donde interaccionan las especies H, B y 

C, en una disolución acuosa (con valores de p, q, r como coeficientes estequiométricos 

de los protones, metal y ligando respectivamente), se puede formar un complejo del 

tipo HpBqCr, a través del siguiente equilibrio (las cargas se omiten por brevedad).22 

 

                                              [2] 

 

La constante de equilibrio de este sistema en términos de actividades y donde  

ɸpqr es el producto de los coeficientes de actividad, se expresa de la siguiente forma:  

 

                              [3] 

 

                     [4] 

 

En un medio que posee una fuerza iónica baja, los coeficientes de actividad se 

aproximan a 1, y la constante de equilibrio termodinámico se aproxima a la constante 

de equilibrio “en términos de concentración”. Por lo tanto un forma de medir una 

constante termodinámica de equilibrio es midiendo el cociente de concentraciones a 

fuerzas iónicas cada vez más bajas y extrapolar a fuerza iónica 0.37 

 

Últimamente se ha incrementado el uso del método del medio iónico, en el cual, 

en lugar de agua como solvente, se utiliza una solución salina de concentración alta, tal 
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como 2M NaCl o 3M de LiClO4, manteniendo las concentraciones de las especies 

reactantes mucho más bajas que la del medio iónico, con el fin de mantener los 

coeficientes de actividad lo más constante posibles y así poder utilizar concentraciones 

en lugar de actividades en la ley de acción de masa. Se ha demostrado 

experimentalmente, que esto se cumple siempre que se mantenga las concentraciones 

de los reactantes menor del 10% de la concentración del medio iónico.38, 39 

 

Ingri et al.39 en 1959, reportaron el uso de un medio iónico de concentración 0,5M 

NaCl a temperatura ambiente (T = 25°C) midiendo la fuerza electromotriz utilizando un 

electrodo de hidrogeno o uno de vidrio es igualmente efectivo a un medio iónico de 

concentración mayor, obteniendo resultados concordantes. 

 
 

2.2 Análisis de datos en el equilibrio 

 
Una de las herramientas fundamentales en la determinación de constantes de 

formación  es el uso de las llamadas funciones de formación, que permiten dar una 

mejor interpretación a los resultados experimentales. Las funciones C y B por 

ejemplo, las cuales representan el número medio de moles de protones asociados por 

mol de ligando y metal respectivamente, mostrada en las ecuaciones [5] y [6], o bien 

una equivalente a esta ZC y ZB que representa el número de protones disociados por 

mol de ligando o metal, [6], permiten manejar e interpretar la data de medidas de 

fuerzas electromotrices (emf) de una forma más sencilla.40  

 

                                                                                        [5] 

                                                                                             [6] 
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 Donde h y a representan las concentraciones en el equilibrio de H+ y OH- y las 

letras mayúsculas H, C y B las concentraciones totales analíticas de protones, ligando y 

metal.  

 El cálculo de las concentraciones de especies en el equilibrio es la tarea principal 

"del análisis de equilibrio" de reacciones químicas cuyo equilibrio es desconocido; para 

ello se trata entonces de diseñar experimentos que generen un conjunto de datos, los 

cuales pueden ser tratados de tal modo, que a través del seguimiento de la 

concentración en el equilibrio, de uno de los componentes de la reacción, se pueda 

llegar a deducir las especies principales que conforman el equilibrio, y sus 

correspondientes constantes de formación. Pero  no  siempre la obtención de un 

modelo adecuado de especies que ajuste a los datos experimentales resulta fácil de 

deducir. 41, 42 

 Diferentes programas computacionales, como el LETAGROP,42,43 SCOGS,43 

LEAST,44 MINIQUAD y SUPERQUAD,45 han sido empleados para la determinación de 

constantes de equilibrio.  

 

 Si tenemos por ejemplo el caso de complejos del tipo HpBq (hidrólisis de un metal 

B), en primer lugar se plantean los correspondientes balances de masa, que en este 

caso vendrán expresados por las ecuaciones [7] y [8].41 

 
                                                  B= b+ ∑∑q βpqh

pbq                              [7] 

                                                BZ= H-h=  ∑∑q βpqh
pbq                      [8]      

 
 Los valores de βpq pueden ser determinados a partir del conjunto de datos (B, Z, 

h). Naturalmente no es directo, saber cuáles, son los valores exactos de p y q, de 
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manera de poder establecer la estequiometría correcta del complejo, pero suposiciones 

que van en acuerdo con las características electrónicas y geométricas del metal y el o 

los ligandos, pueden dar una idea del tipo de coordinación que presentarán las 

especies, facilitando las suposiciones correctas, de los valores (p,q), construyendo así 

el denominado “modelo teórico de especies” que esté en acuerdo con los valores 

experimentales.46 

 
La ecuación [8] también puede expresarse como [9]. 

 
                                                BZ= H-h- =  ∑∑q βpqh

pbq                    [9]     

 
 El valor de h está relacionado directamente con la ecuación Nernst [10],46 la cual 

se utiliza para calcular el potencial de un electrodo cuando las condiciones no son las 

estándar (concentración 1 M, presión de 1 atm, temperatura de 298 K ó 25 ºC):        

 

                                                E= Eo  + 59.16 log h + J h                                [10] 

donde E es el potencial medido empleando medidas de fuerzas electromotrices (emf), 

Eo y J, representan el potencial en condiciones estándar y el potencial de la unión 

líquida respectivamente, donde ambas son constantes las cuales no pueden ser 

determinadas de forma independiente. Para determinar los valores de los parámetros 

Eo y J, se realiza una titulación ácido – base, los datos obtenidos de esta etapa son 

analizados empleando el programa LETAGROP,43 minimizando la función [11], 

empleando el método de mínimos cuadrados. 

          
                                                         U1 = ∑ (h-H)2                                             [11] 
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 Los mínimos cuadrados, es una técnica de análisis numérico encuadrada dentro 

de la optimización matemática, en la que, dados un conjunto de pares (o ternas, etc), 

se intenta encontrar la función que mejor se aproxime a los datos (un "mejor ajuste"), 

de acuerdo con el criterio de mínimo error cuadrático.48 El método de los mínimos 

cuadrados ordinarios consiste entonces en hacer mínima la suma de los cuadrados 

residuales, es decir lo que tenemos que hacer es hallar los estimadores que hagan que 

esta suma sea lo más pequeña posible.44 

 
Ahora bien, si tenemos n conjunto de datos [12], por ejemplo para un complejo HpBqCr. 

 
                                                                          [12] 

 
Se puede suponer entonces un modelo [13] de especies más probable: 

                                                      
     (p, q, r, βpqr)ns                                 [13] 

cuyos correspondientes valores calculados del modelo [13] vendrá definido por el 

siguiente conjunto de datos, que por simplicidad lo llamaremos modelo, según [14],45 

                                      
     θC*(pH, , B, C, (p,q,r, βpqr))nk                   [14] 

 
 donde nk representa las nk constantes βpqr. Los errores sistemáticos en Eo, J y en las 

concentraciones H, B y C los denominaremos nks según la expresión [15] 

 

                                    U = U ((βpqr)nk,(ks)nks)                      [15] 
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 Se puede buscar entonces aquel modelo, que incluya todas las especies 

razonablemente posibles, variando sistemáticamente la combinación de constantes de 

equilibrio y errores, hasta alcanzar un valor mínimo de las sumas de mínimos 

cuadrados U o bien, de las respectivas dispersiones [16], donde ns, es el n° de 

experimentos y (n = ns.np) el n° de datos en cada uno de ellos, siendo np el número de 

puntos en cada caso. 47 

                                                                                    [16] 

 
La función que se minimiza en este caso viene dada por la ecuación [17]. 

 
                                                                                    [17] 

 
También para sistemas de tres o más componentes, desde hace años en el Centro de 

Equilibrios en Solución, se comenzó a desarrollar el tratamiento θfondo (θf).
49 El análisis 

es simple, consiste en separar aquellas contribuciones de reacciones conocidas que 

ocurren en el sistema las cuales liberan o consumen protones, como son las 

reacciones ácido-base del ligando y las reacciones de hidrólisis del metal, y de esta 

manera considerar sólo la parte que es de interés, que son las reacciones de formación 

de complejos.41 

 

El análisis θf en particular consiste en substraer del número total de moles de protones 

liberados B.θ, aquella fracción que corresponda a las reacciones ácido- base del 

ligando, y la contribución de las reacciones de hidrólisis del metal. En estos casos se 

ha modificado apropiadamente el programa computacional de mínimos cuadrados 
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generalizados LETAGROP43 y (LETAGROP/FONDO)47 a fin de analizar las funciones 

[18, 19]. 

                                                                                           [18] 

                                               [19] 

 

También es posible minimizar el potencial medido a través de emf(H). En este caso la 

función que se trata, viene dada por la ecuación [20]. 

                                                                                  [20] 

 

2.3  Medidas de fuerzas electromotrices emf(h) 

 

Una de las aplicaciones más útiles y generalizadas de las mediciones de fuerzas 

electromotrices (emf), es la determinación de constantes de equilibrio de reacciones 

químicas. La ecuación de Nernst [21]50 relaciona la fuerza electromotriz con las 

actividades de los compuestos involucrados en una reacción del tipo a A + b B  c C + 

d D.  

 

                                             [21] 

 

Para fines prácticos, se puede simplificar la ecuación de Nernst; generalmente se 

emplean concentraciones de los reactivos y productos en lugar de sus actividades y se 

prefiere utilizar logaritmos vulgares en vez de los logaritmos naturales50 por lo tanto, 
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teniendo en cuenta los valores universales de R y F, y a una temperatura de 25°C, la 

ecuación se reduce a:  

                                          [22] 

 

Los métodos electrométricos o potenciométricos se basan en la medición de la 

diferencia de potencial eléctrico entre una disolución problema y una solución de 

referencia. Para esto se utiliza un electrodo indicador, depende de la actividad de la 

especie electro-activa, un electrodo de referencia que genera un potencial fijo y un 

potenciómetro, capaz de medir la diferencia de potencia entre dos electrodos.37,51 

 

El fundamento de los métodos potenciométricos se basa en las medidas de 

potencial de la celda, el cual viene dado por la siguiente ecuación.52  

  

                                               [23] 

Dónde: el electrodo indicador es el que está en contacto con la disolución del analito, 

interactuando con él. Su potencial (Eind) depende de la activad del analito y es el que 

contiene la información sobre la concentración de este; El potencial del electrodo de 

referencia (Eref) es el que se conoce con cierta precisión, es constante y reproducible, y 

no es sensible al analito; El potencial de unión líquida (Eij), es el que se produce en la 

interface de dos electrolitos,  en las células potencio métricas se produce en la unión de 

la disolución con el electrodo de referencia, o en el puente salino.52 

 

El electrodo normal de hidrógeno se ha empleado como electrodo de referencia 

universal, aunque el electrodo de vidrio también responde de forma rápida y precisa a 

las variaciones bruscas de pH y no está sujeto a interferencias por partes de los 

oxidantes o los reductores que existan en la solución problema. Ya que se basa en una 

reacción de intercambio iónico en vez de en un proceso de transferencia electrónica, el 
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mecanismo responsable de la respuesta de este electrodo a los iones hidrogeno es 

diferente del que rige al electrodo de hidrogeno.53 

 

REF//S//EV                                                      [25] 

 

Se ha reportado el uso de celdas del tipo [25] para realizar medidas de emf(H) 

donde, REF = electrodo de referencia = KCl 3,0M / AgCl / Ag54 ó KCl 3,0/KCl 3,0 M, 

Hg2Cl2 / Hg, Pt55 y EV = electrodo de vidrio. A 25°C el potencial (mV) de reducción de 

este tipo de celda sigue la siguiente ecuación:  

 

                                                [26] 

 

Donde h representa la concentración de protones (H+) en equilibrio, E° es el 

potencial estándar de reducción y J es una constante relacionada con el potencia de 

difusión de unión líquida.54 

 

Se ha reportado que en disoluciones que contengan ácido o base fuerte, se 

cumple el siguiente balance de protones: 

 

                                                    [27] 

 

Si tomamos en cuenta que a pH < 7 se tiene que h = H, la ecuación [26] se 

transforma en: 

 

                                                 [28] 
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De esta manera, se puede comprobar el correcto funcionamiento de una pila 

REF/S/EV valorando una alícuota de la solución {H} por adiciones sucesivas de la 

disolución {OH} hasta alcanzar el punto de equivalencia y así determinar los valores de 

Eo y J de la ecuación [26].55 
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3. OBJETIVOS 
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3.1 Objetivo general 

 

Estudiar la formación de las especies en el sistema H+-Mo(VI)-arginina y 

determinar las correspondientes constantes de estabilidad para los complejos formados 

en este sistema, mediante medidas de fuerzas electromotrices emf(H) en NaCl 1,0 M a 

25°C. 

 

3.2 Objetivos específicos 

 

 

1. Determinar las constantes de acidez del sistema H+-arginina empleando 

medidas de emf(H) en NaCl 1,0 M a 25°C. 

 

2. Determinar las constantes de estabilidad de los complejos obtenidos para 

el sistema H+-Mo(VI)-arginina, empleando medidas de emf(H) en NaCl 

1,0 M a 25°C. 
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4. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 
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4.1 Reactivos y disoluciones  

 

Se emplearon los siguientes  reactivos y disoluciones, tabla 6. 

 

Tabla 6. Reactivos y disoluciones empleados. 

Reactivo Disolución Concentración  

NaCl suprapuro 

Merck 
Medio iónico {mi} 1000 mM 

HCl Solución madre Ácido fuerte {H} 
H+ = 100.0 mM 

NaCl = 1000 mM 

NaOH ampolla Merck 

0.100 M 
Base fuerte {OH} 

OH = 100.0 mM 

NaCl = 1000 mM 

Na2MoO4
.H2O Fluka 

p.a 
Mo (VI) Por pesada directa 

Arginina Merck p.a Ligando Por Pesada directa 

Ftalato ácido de 

Potasio (KHC8H4O4) 

- Por pesada directa 

Fenolftaleína - Indicador 

Agua tridestilada -  

N2 libre de O2 y CO2 - 

Pasado por un conjunto de 

vasos lavadores con 

disoluciones de ácido, base 

y medio iónico 

 

Las disoluciones fueron preparadas según: 

 {OH} = disolución de NaOH 100.0 mM, NaCl 1000 mM. Se pesó y se 

disolvió el NaCl, luego se adicionó la ampolla de NaOH y la solución 

se aforó en atmósfera de N2. Fue estandarizada frente a ftalato ácido 

de potasio (KHC8H4O4). 

 {mi} = disolución de medio iónico 1000 mM. Se preparó por pesada de 

NaCl, disolución y aforo. 
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  {H] = disolución de HCl 100.0 mM, NaCl 1000 mM. Se preparó por 

pesada y dilución de NaCl y adición de alícuotas de 25 mL de una 

solución de HCl 1M; se aforó y fue estandarizada frente a la solución 

de NaOH. 

 

4.2 Instrumentos de medida 

Se emplearon los siguientes instrumentos de medida. 

 Electrodo de vidrio con referencia interna Radiometer pHC2401-8 

 Potenciómetro Orión 4 Star 

 Baño – Termostato de agua fabricado en el CES 

 Reactor de vidrio Metrohm EA 876-5 

 Material volumétrico calibrado 

 Balanza analítica 

 Sistema de agitación 

 Vasos lavadores de N2 

 Bombona de N2 

    

 En la figura 5, se muestra un esquema con el montaje del equipo empleado en           

este trabajo. 
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Figura 5. Esquema del equipo empleado. a) Reactor, b) Electrodo de vidrio con 
referencia interna, c) Bureta, d) pH metro, e) Sistema de agitación, f) Termostato de 
agua, g) Vasos lavadores, h) Bombona de N2.

40 

 

4.3  Procedimiento de medida 

Se efectuaron las medidas de emf(H) mediante, la valoración una disolución S 

contenida en el reactor, con alícuotas sucesivas de una disolución T añadidas desde 

una bureta. Se utilizó un reactor de vidrio Pyrex de paredes dobles, el cual fue 

termostatizado a 25.0 (1) °C, bombeando agua desde un termostato a 25.0 (1) °C. El 

reactor está provisto de una tapa con varias bocas disponibles, en las cuáles se 

colocaron: el electrodo de vidrio, la bureta, la entrada y la salida de gases. 

 
La disolución en el reactor se mantuvo agitada bajo atmósfera de N2, libre de CO2 

y O2, burbujeando el gas a través de una serie de frascos lavadores que contenían 

disoluciones de V(II) en medio ácido y en presencia de Zn(Hg), HCl 0.1 M, NaOH 0.1 M 

y NaCl 1.0 M, con el fin de eliminar O2, impurezas básicas, impurezas ácidas y 
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mantener la presión de vapor del medio iónico, respectivamente. Tanto el equipo, como 

el operador se mantuvieron  en un ambiente termostatizado a 25.0 (1) °C. 

 
Se  realizaron una serie de experimentos, los cuales se llevaron a cabo en dos 

etapas, la primera etapa se empleó para conocer los parámetros Eo y JH de la pila [26], 

para ello se valoró una alícuota de la disolución {H] contenida en el reactor, con la 

disolución {OH} hasta alcanzar la neutralidad. 

 
Para el sistema H+-arginina, una vez finalizada la etapa, se agregó una cantidad 

pesada de arginia, una vez disuelta, se agregó una alícuota de la disolución {H}, 

finalmente se valoró esta disolución resultante con la disolución {OH}, para determinar 

las constantes ácidas de éste ligando. 

 
 Para el caso del sistema H+-Mo(VI)-arginina (segunda etapa), finalizada la 

primera etapa, se añadió al reactor un peso de arginina y  un peso de Na2Mo4.2H2O, 

una vez disuelto, la mezcla se valoró con las disoluciones de {H} o {OH}, para 

determinar las constantes de formación de los complejos formados en este sistema. 

Fueron empleadas varias relaciones ligando metal R, 0.8, 1.6 y 3.2. 

 

 

 

 

 

 

 

 



38 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

5. RESULTADOS Y DISCUSIÓN  
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5.1 Sistema H+ - arginina 

 
Los datos del sistema H+ - arginina fueron tratados empleando el programa de 

mínimos cuadrados LETAGROP, 42,43 minimizando la función C(pH), según el nivel de 

reacciones [27]. 

                                       r C- + p H+                  HpCr
p-r                 [27] 

En la figura 6 se indican los valores de C en función del pH, donde C representa 

el número medio de protones asociados por mol de arginina. Los puntos representan 

los datos experimentales y la curva de trazo continuo, fue construida suponiendo las 

especies y sus respectivas constantes de protonación, resumidas en la tabla 7. Se 

observa un buen ajuste entre el modelo de especies propuesto y los datos 

experimentales. 
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Figura 6. Curva C vs pH, para el sistema H+ - arginina en NaCl 1.0 M, a 25 °C, 

obtenida mediante medidas de emf(H). 
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Se puede observar que en el intervalo 2 ≤ pH ≤ 4 y C > 2, se encuentra presente 

la especie protonada H3C
2+. Para valores de C = 2 la especie presente es el ion H2C

+ , 

el cual puede perder sucesivamente dos protones, hasta formar la especie neutra HC y 

finalmente el ion C-. La tabla 7 reúne los valores de las constantes de protonación en 

términos de log p0r. 

 

Tabla 7. Constantes de protonación, en términos de log p0r, y valores de pKa, para el 
sistema H+-arginina obtenidas en el nivel C-, según el nivel de reacciones [27] en NaCl 
1.0 M, a 25 °C, mediante medidas de emf(H). 

 
 
 
 

A partir de los valores determinados de log p0r , se lograron calcular los valores 

de pKa para el sistema H+-Arginina. La tabla 8, muestra los resultados obtenidos.  

Tabla 8. Valores de pKa del sistema H+-Arginina obtenidos en NaCl 1.0 M, a 25 °C, 
mediante emf(H). 
 
 

 
 

El valor de pKa1 representa la disociación del grupo carboxílico de la arginina, el 

pKa2 la desprotonación de su grupo amino ubicado en el carbono alfa al grupo 

carboxílico, por último, el  pKa3  representa la disociación del protón unido al grupo 

guanidino que se encuentra en la cadena lateral 

Modelo log p0r (3σ) 

         C-  +  H+       HC 11.12(3) 

         C-  +  2H+     H2C
+ 20.34(2) 

         C-  +  3H+      H3C
2+ 22.65(2) 

σ(θc) 0.032 

pKa(3σ) 

pKa1 2.31(4) 

pKa2 9.22(5) 

pKa3 11.12(3) 
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Utilizando las constantes de protonación dadas en la tabla anterior, fue construido 

el correspondiente diagrama de distribución de especies para el sistema H+-arginina, 

figura 7, donde, las intersecciones de las curvas representan los valores de pKa 

calculados.  
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C
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Figura 7. Diagrama de distribución de las especies del sistema H+-arginina, (NaCl 1.0 
M, a 25 °C, emf(H)). 

 

En la figura 7, se puede observar como para un intervalo de pH entre 1 y 2.3 la 

especie predominante es H3C
2+. Durante la zona de pH entre 2.3 y 9.2, la especie 

mayoritaria corresponde a H2C
+. A partir de un valor de pH de 9.2 y hasta el valor 

máximo alcanzado, bajo las condiciones empleadas, se observa que la especie neutra 

predomina sobre la especie cargada C-, la cual no logra alcanzar una concentración 

superior en ninguna zona de pH reportada.  

pH 
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A modo comparativo la tabla 9 reúne los valores de los pKa obtenidos en este 

trabajo con los reportados en la bibliografía en diferentes escalas de actividades y 

métodos de obtención. 

 

 
Tabla 9. Valores comparativos de los valores de pKa  de la arginina obtenidos en este 
trabajo y los reportados en la bibliografía. 

 

Medio iónico M  /°C pKa1 pKa2 pKa3 Ref. 

KNO3 0.1 M / 25°C (emf(H)) 1.99(3) 9.02(4) 

 
22 

KNO3 1 M / 25°C (gl) 2.21(1) 9.27(1) 12.28(6) 

0  / 23°C (emf(H)) 2.18* 9.09* 13.2* 23 

KCl 1 M /25°C (emf(H)) 2.18* 9.3* 

 

24 

24 

Este trabajo 

KCl 2 M / 25°C (emf(H)) 

NaCl 1 M / 25°C (emf(H)) 

2.17* 

2.31(4) 

9.3* 

9.22(5) 

15 

11.12(3) 

*Los errores en los valores de pKa no fueron reportados. 

 

Se observa, que por vez primera, son reportados los valores de pKa de la arginina 

en NaCl 1.0 M a 25 ºC. Hay controversia entre los valores del pK3 de los trabajos 

reportados y el obtenido en este trabajo. El resto de los valores de pKa presentan 

ligeras diferencias, aunque son del mismo orden de magnitud. 
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5.2 Sistema H+-Mo(VI)-arginina 

 
Los datos del sistema H+-Mo(VI)-arginina fueron analizados empleando los 

programas LETAGROP43 y LETAGROP/FONDO56 según el esquema de reacción 

general [28], el cual es el resultado de la combinación de las reacciones [29] y [30] .  

 

                                     [28] 

                                      [29] 

                                                                      

       [30] 

 

Fueron analizadas las funciones θC(pH), θCf(pH), θB(pH), θBf(pH) y E(V), donde, 

θCf y θBf, representan el número medio de protones asociados por mol de arginina, 

metal descontando las reacciones de protonación de la arginina y la hidrólisis del  

Mo(VI) y θB el número medio de protones asociados por mol de metal. 

 

El modelo teórico que presento el mejor ajuste a los datos experimentales fue el 

conformado por las especies [H2(MoO3)C]+, [(MoO3)C]-, H(MoO3)C, [(OH)(MoO3)2C]2-, 

[H3(MoO3)C2]
+ y [(OH)2(MoO3)2C2]

4-.  

 

En la tabla 10, se presentan los valores de las constantes de formación 

obtenidas, en el análisis de las funciones θC(pH), θCf(pH), θB(pH) y θBf(pH) en términos 

de log βpqr. Se observa la formación de dos especies polinucleares, [(OH)(MoO3)2C]2- y 

[(OH)2(MoO3)2C2]
4-. 



44 
 

 
 
 

Tabla 10. Constantes de formación en términos de log βpqr para el sistema H+-Mo(VI)-
arginina, en NaCl 1.0 M a 25 °C. 
 

Especies p q r 
log βpqr (3) 

θC(pH) θB(pH) θCf(pH) θBf(pH) 

[H2(MoO3)C]+ 2 1 1  23.6(1) 23.63(9) 23.82(8) 23.99(8) 

 H(MoO3)C 1 1 1  >19.6 >19.6 >19.8 
>19.8         
< 20.1 

[(MoO3)C]- 0 1 1 15.45(3) 15.37(4) 15.53(3) 15.56(4) 

[(OH)(MoO3)2C]2-  -1 2 1  
>14.0 
<14.7 

> 14.7  - 
>14.3     
<14.9 

  [H3(MoO3)C2]
+ 3 1 2  42.7(1) 42.64(7) 42.99(7) 42.95(9) 

 [(OH)2(MoO3)2C2]
4- -2 2 2  14.76(9) 14.6(1) 4.94(8) 15.0(1) 

σ(θc)   0.049       

σ(θb)     0.085     

σ(θcf)       0.15   

σ(θbf)         0.1141 

 

A continuación, se muestran los resultados expresados según las funciones 

θC(pH), θB(pH) y θCf(pH), del sistema H+-Mo(VI)-arginina obtenidos en (NaCl 1.0 M, 25 

°C) para las diferentes relaciones ligando: metal empleadas, R = 0.8, 1.6 y 3.2. Los 

puntos representan los datos experimentales, y la curva de trazo continuo representa el 

modelo calculado; suponiendo las especies formadas y constantes de estabilidad 

reportadas en la tabla 10. 
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Figura 8. Gráfico de la función C(pH) para el sistema H+-Mo(VI)-arginina R = 0.8, 1.6 y 
3.2 (NaCl 1.0 M, 25 °C). 
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Figura 9. Gráfico de la función Cf(pH) para el sistema H+-Mo(VI)-arginina R = 0.8, 1.6 y 
3.2 (NaCl 1.0 M, 25 °C). 
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Figura 10. Gráfico de la función B(pH) para el sistema H+-Mo(VI)-arginina R = 0.8, 1.6 

y 3.2 (NaCl 1.0 M, 25 °C). 

 

Al comparar las figuras 8 y 9, se observa un buen ajuste de los datos 

experimentales con el modelo de especies propuesto (línea de trazo continuo) y una 

gran similitud entre ambas gráficas. A pH menores a 4, las curvas tienden a 

superponerse, lo que sugiere que la formación de los complejos en esta zona se hace 

independiente de la concentración de ligando empleada. En el intervalo 4 ≤ pH ≤ 10 las 

curvas se separan, y en ambas gráficas en una similar proporción, atribuido a los 

protones involucrados en el medio en las reacciones de formación de los complejos 

Mo(VI)-arginina. 

 

 En el caso de la figura 10, donde se minimiza la función B(pH), se observa 

también un buen ajuste de los datos experimentales con el modelo de especies 

B 

pH 
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propuesto. La separación entre las curvas es atribuido a los protones involucrados en el 

medio en las reacciones de formación de los complejos Mo(VI)-arginina y a la 

dependencia de los mismos al aumentar la relación R.  

 

A partir del modelo de especies y sus correspondientes constantes de formación, 

mostradas en la tabla 10 fueron construidos los correspondientes diagramas de 

distribución de especies, para cada una de las relaciones empleadas en el sistema 

empleado de H+-Mo(VI)-arginina. Cabe señalar, que aunque el modelo propuesto 

señala la formación de seis complejos, en las gráficas solo se muestran, aquellas 

especies que contribuyen notoriamente.  
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Figura 11. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-Mo(VI)-arginina (NaCl 
1.0 M, 25ºC) para R = 0.8. 
 

 

En la figura anterior, se puede observar la gran concentración de MoO4
2- libre a 

pH entre 6 y 10. La especie neutra H(MoO3)C predomina a pH ≥ 5, y no es muy 

abundante. Los complejos [H3(MoO3)C2]
+ y [(OH)2(MoO3)2C2]

4- son poco abundantes y 

pH 
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se forman pH > 8. Para esta relación R = 0.8 el resto de las especies están presentes 

en cantidades despreciables. Se observa además grandes cantidades de ligando libre 

a lo largo de toda le región de pH empleada.  
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Figura 12. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-Mo(VI)-arginina (NaCl 
1.0 M, 25ºC) para R = 1.6. 

 

 

Para el caso de la relación R = 1.6 (figura 12) se puede observar como la 

concentración de MoO4
2-  libre disminuyo ligeramente, no así  para las especies del 

ligando H2C
+ y HC, que aumentaron su proporción. Para está relación se hace 

importante el ion C-, a pH muy alcalinos. La concentración del complejo neutro 

H(MoO3)C no se ve modificada en esta relación. Para el caso de los complejos 

[H3(MoO3)C2]
+ y [(OH)2(MoO3)2C2]

4-, éstos se ven favorecidos y aumentaron su 

proporción ligeramente en esta relación R.   

pH 
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Figura 13. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-Mo(VI)-arginina (NaCl 
1.0 M, 25ºC) para R = 3.2. 

 

Finalmente para la relación R = 3.2 (figura 13), la concentración de MoO4
2-  libre 

disminuyo marcadamente, de forma similar las concentraciones de ligando a lo largo de 

toda la región de pH empleada. El complejo [H3(MoO3)C2]
+ se ve favorecido para esta 

relación R, al igual que la hidroxoespecie  [(OH)2(MoO3)2C2]
4-, mientras que el complejo 

neutro H(MoO3)C disminuyó marcadamente su concentración. El resto de los 

complejos propuestos ([H2(MoO3)C]+, [(MoO3)C]-, [(OH)(MoO3)2C]2-) para este sistema 

se encuentran en concentraciones casi despreciables. 

 

Seguidamente, las figuras 14 – 19,  se muestran las estructuras de los complejos 

formados propuestos en el sistema H+- Mo(VI) – arginina en NaCl 0.1 M. 

 

pH 
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Figura 14. Estructura propuesta para el complejo [H2(MoO3)C]+. 

 

 

En la figura 14, se muestra la estructura propuesta para el complejo [H2(MoO3)C]+ 

donde  el ligando actúa de forma monodentada, unido al centro metálico a través del 

átomo de oxígeno del grupo carboxílico. El molibdeno se presenta con una geometría 

octaédrica, en la cual, tres posiciones son ocupadas por oxígenos unidos mediante 

enlaces dobles, dos moléculas de agua y la última posición la ocupa el enlace con el 

oxígeno del ligando. Los dos protones correspondientes a  esta especie se sitúan en el 

grupos amino y guanidino del ligando, los cuales se encuentran protonados.  
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Figura 15. Estructura propuesta del complejo H(MoO3)C. 

 

 

 

 

Figura 16. Estructura propuesta del complejo [(MoO3)C]-. 
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Para el caso de los complejos H(MoO3)C y [(MoO3)C]-, figuras 15 y 16 se propone 

la formación de un complejo quelato de cinco miembros, coordinándose el ligando a 

través del grupo carboxílico disociado y su grupo amino desprotonado. En el caso del 

complejo H(MoO3)C, el protón se encuentra sobre el grupo guanidino.  

 

 

 

Figura 17. Estructura propuesta del complejo [H3(MoO3)C2]
+ . 

 

En la figura anterior, (figura 17), el centro metálico se encuentra coordinado a dos 

moléculas de ligando simultáneamente. Para ocupar las tres posiciones disponibles de 
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coordinación del molibdato, una molécula de ligando interactúa de manera bidentada, 

mientras que la otra lo hace  de forma monodentada.  Los protones correspondientes a 

esta especie se sitúan en los grupos guanidino de ambos ligandos y en el grupo amino 

del ligando coordinado de manera monodentada.  

 

 

 

Figura 18. Estructura propuesta del complejo [(OH)(MoO3)2C]2- . 

 

Para el caso del dímero [(OH)(MoO3)2C]2-  (figura 18), se puede observar, que 

ambos centros metálicos están unidos a través de una molécula de ligando. Uno de los 

extremos del ligando se acompleja de manera bidentada y el otro de manera 

monodentada, el grupo hidroxilo se encuentra asociado a uno de los centros metálicos.  
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Figura 19. Estructura propuesta del complejo [(OH)2(MoO3)2C2]
4- . 

 

Finalmente la figura 19 muestra la estructura propuesta del complejo 

[(OH)2(MoO3)2C2]
4-. Al igual que la estructura de la especie [(OH)(MoO3)2C]2-, los 

centros metálicos están unidos entre sí a través de una molécula de ligando. La otra 

molécula de ligando presente en el complejo se encuentra enlazada a uno de los 

centros metálicos de forma monodentada. Los grupos carboxílicos están enlazados, 

cada uno a un centro metálico. 
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6. CONCLUSIONES  
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1. Se determinaron las constantes de protonación del  sistema H+-arginina, en NaCl 

1.0 M a 25 ºC, mediante medidas de fuerzas electromotrices emf(H). El análisis 

de los datos por medio del programa de mínimos cuadrado LETAGROP, arrojo 

como resultado los siguientes valores de constantes de protonación log p0r 

(3σ): 11.12 (3); 20.34 (2) y 22.65 (2).  

 

2. Con los valores de las constantes de protonación fueron calculados los 

correspondientes valores de pKa; pKa1 =  2.31 (4);  pKa2 =  9.22 (5) y pKa3 =  

11.12 (3). Los valores obtenidos son muy parecidos a los valores reportados en 

la bibliografía.  

 

3. Se reporta por primera vez los valores de pKa en NaCl 1.0 M a 25 ºC. 

 

4. Se estudió el sistema H+- Mo(VI) – arginina mediante medidas de fuerzas 

electromotrices emf(H) en un medio iónico de NaCl 1.0 M a 25°C, utilizando las 

relaciones ligando-metal R= 0.8, 1.6 y 3.2.  El análisis de datos por medio del 

programa LETAGROP, indico la presencia de las especies [H2(MoO3)C]+ , 

 H(MoO3)C, [(MoO3)C]-, [(OH)(MoO3)2C]2-,   [H3(MoO3)C2]
+ y  [(OH)2(MoO3)2C2]

4-; 

con las siguientes constantes de formación: :  log 2,1,1= 23.99(8), 19.8 > log 

1,1,1> 20.1, log 0,1,1= 15.56(4), 14.3 > log -1,1,1 > 14.9, log 3,1,2= 42.95(9) y log 

-2,2,2= 15.0(1). 

 

5. Se obtuvo la formación de dos complejos polinucleares, el [(OH)(MoO3)2C]2- y 

 [(OH)2(MoO3)2C2]
4-.    

 

6. Se observó la formación de complejos que emplean dos moléculas del ligando 

en una misma estructura. Estos fueron los complejos [(OH)2(MoO3)2C2]
4- y 

[H3(MoO3)C2]
+. 
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7. La formación de los complejos mayoritarios, [H3(MoO3)C]+, [H(MoO3)C]-, 

[(OH)2(MoO3)2C2]
2- del sistema H+- Mo(VI) – arginina se encuentra en un rango 

de pH entre 4 y 10, el resto de las especies de este sistema se hallan en 

cantidades despreciables.   
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