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Resumen 



 
 

 

     Se estudiaron los sistemas H+ - 8-hidroxiquinolina, H+- ácido láctico, H+- ácido oxálico, H+- 

ácido cítrico y H+- ácido fosfórico, en KCl 3,0M a 25ºC y se determinaron sus respectivas 

constantes de acidez mediantes medidas emf (H), las cuales se resumen en la siguiente tabla:  

 

     Tabla 1. Constantes de acidez para los sistemas H+- HC (8-hidroxiquinolina), H+- H3L (ácido 

cítrico, y fosfórico), H+- H2L (ácido oxálico) y H+- HL (ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 ºC.  

 

Ligando Reacción pKai 

 

8-Hidroxiquinolina 

(HC) 

H2C
+             

HC+H
+ 

pKa1 5,39(2) 

HC         C
- 
+H

+ 
pKa2 No Determinado 

Dispersión () 0,021 

 

Acido cítrico 

(H3L) 

H3L   H2L
- 
+ H

+
 pKa1 3,014(7) 

H3L   HL
= 

+ 2H
+
 pKa2 4,30(1) 

H3L   L
≡ 

+ 3H
+
 pKa3 5,36(1) 

Dispersión () 0,009 

 

Acido fos fórico 

(H3L) 

H3L   H2L
- 
+ H

+
 pKa1 1,67(3) 

H3L   HL
= 

+ 2H
+
 pKa2 6,41(4) 

H3L   L
≡ 

+ 3H
+
 pKa3 11,04(5) 

Dispersión () 0,0305 

 

Ácido Oxálico 

(H2L) 

H2L   HL
- 
+ H

+ 
pKa1 1,321(7) 

H2L   L
2- 

+ 2H
+
 pKa2 3,72(1) 

Dispersion () 0,009 

Ácido Láctico 

 (HL) 

HL   L
- 
+H

+ 
pKa1 3,86(1) 

Dispersión () 0,015 

 

     De igual manera, se estudiaron por primera vez los sistemas H+- VIII – 8-hidroxiquinolina con 

cada uno de los ligandos ácido cítrico, fosfórico, oxálico y láctico mediante medidas emf (H) en 

KCl 3,0M a 25ºC para determinar las constantes de formación de los complejos ternarios. 

     El análisis de los datos fue realizado empleando el programa computacional de mínimos 



 
 

cuadrados generalizado LETAGROP, tomando en consideración los productos de hidrólisis del 

ión VIII, las constantes de acidez de los ligandos empleados y las constantes de formación de 

los complejos binarios. 

 

     Para el sistema  H+-VIII-8-hidroxiquinolina-ácido oxálico el modelo que mejor ajustó los datos 

experimentales incluía a las especies; [V(C)(L)(OH)]- log pqrs 11,9(2) y [V(C)(L)(OH)3]
 3- log pqrs 

5,6(1), mientras que para el sistema H+-VIII- 8-hidroxiquinolina - ácido láctico se encontró la 

especie [V(C)(L)(OH)2]
- log pqrs 4,8(3), en cuanto al sistema H+-VIII- 8-hidroxiquinolina - ácido 

cítrico [V(C)(H2L)]+ log pqrs 12,63(7) y [V(C)(L)] - log pqrs 6,24(8)  y por último el sistema H+-VIII- 

8-hidroxiquinolina-ácido fosfórico con las especies [V(C)(H2L)]+ log pqrs 17,0(1), [V(C)(HL)]  log 

pqrs 15,7(1) y [V(C)(L)] -  log pqrs 13,40(8). 
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h, b, hc, hl Concentraciones en equilibrio de H+, V(III) , HC, HL  

HC 8-hidroxiquinolina 

HnL Acido cítrico, láctico, fosfórico y oxálico. 

pqrs Constante de equilíbrio en el nível HC 

Cpqrs Concentración en equilibrio de un complejo (p, q, r, s) 

emf(H) Medidas de fuerzas electromotrices (EV) 

E Potencial (mV), pila REF // S / EV  

E0 Potencial estándar (mV), pila REF // S / EV  

EV Electrodo de vidrio, pila REF // S / EV  

(H) Disolución madre de ácido fuerte (K, H)Cl 3,0 M  

(mi) Medio iónico KCl 3,0 M  

(OH) Disolución madre de base fuerte K(Cl,OH) 3,0 M  

j Parámetro relacionado con el potencial de difusión en la unión líquida //, 

pila REF // S / EV  

M moles/L  

mM milimoles/L  

Ns n° de experimentos  

Np n° de puntos en un experimento  

Nk n° de complejos  

pH -log h  

REF Semipila de referencia, pila REF // S / EV  

S Disolución problema en el reactor, pila REF // S / EV  

T Disolución titulante  

U Suma de mínimos cuadrados  

ZB número medio de moles de H+ disociados / mol de V(III)  

ZC número medio de moles de H+ disociados / mol de HC  
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    El vanadio es un metal dúctil, suave, blando, de color gris y muy poco abundante, de 

símbolo V y de número atómico 23 situado en el grupo 5 de la tabla periódica de los 

elementos, cuyo nombre procede de la diosa de la belleza, la juventud y el brillo, 

Vanadis en la mitología escandinava.
1  

 
1   Fue ampliamente utilizado a inicios del siglo pasado ya que algunos compuestos de 

este metal fueron presentados como una panacea para tratar toda clase de desórdenes 

y afecciones en el ser humano, entre las cuales se encuentra la sífi lis, la tuberculosis, 

la reducción de los niveles de colesterol y hasta la prevención de caries dentales,2 a su 

vez se encontraron algunas evidencias en torno a varias acciones poco específicas de 

los vanadatos, tales como efectos diuréticos y natriuréticos o algunas acciones sobre la 

contracción cardíaca y el aparato circulatorio.3,4 

 

     Particularmente en la década del ‘70 se presentaron diversas evidencias en torno a 

la factible importancia del vanadio para organismos superiores, 5 estudios subsiguientes 

revelaron con suficiente claridad que un gran número de los efectos antes observados 

indicaban una actividad biológica y/o farmacológica verdaderamente importante, 

respecto a ciertos compuestos de este elemento.6 

 

     Lo antes descrito junto a un interés creciente en torno a la bioquímica  durante los 

últimos años se refleja en la aparición de un cuantioso número de publicaciones y 

artículos de revisión dedicados a las posibles aplicaciones farmacológicas y a la 

toxicología del vanadio.2-7  

 

     En 1989 se consigue agrupar un significativo e inestimable conjunto de nuevas 

informaciones que hasta nuestros días permite confirmar aspectos acerca de la 

esencialidad del vanadio para diferentes organismos, incluyendo el hombre; lo cual se 

logró por medio de estudios bastante detallados con animales de laboratorio.5,8 

 
     Si bien se ha propuesto toda una gama de posibles funciones para el vanadio,  

entre las cuales destaca algún tipo de participación en el metabolismo de los azúcares 

y lípidos, así como en la estabilización de los tejidos duros; en la actualidad las pruebas 

más firmes respecto a su rol biológico derivan de bacterias (nitrogenasas que poseen 

vanadio), aisladas de especies de Azotobacter y del reino vegetal (haloperoxidasas 

http://es.wikipedia.org/wiki/N%C3%BAmero_at%C3%B3mico
http://es.wikipedia.org/wiki/Tabla_peri%C3%B3dica_de_los_elementos
http://es.wikipedia.org/wiki/Tabla_peri%C3%B3dica_de_los_elementos
http://es.wikipedia.org/wiki/Vanadis
http://es.wikipedia.org/wiki/Mitolog%C3%ADa_escandinava
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dependientes de vanadio), presentes en algunas algas y líquenes.7 Por otro lado, 

aunque la acumulación de cantidades relativamente importantes de vanadio en los 

tunicados y en el hongo venenoso conocido como amanita muscaria han sido 

claramente establecidas, aún permanece totalmente oscura la posible función de los 

sistemas conteniendo este elemento.9 

 
     Algunos estudios con animales de laboratorio demostraron que la privación de 

vanadio genera diversas anomalías en el funcionamiento de la tiroides.8 Estas 

especulaciones se ven reforzadas por el conocimiento de que en esta glándula suelen 

encontrarse niveles de vanadio relativamente elevados.10 Sin embargo, otros efectos 

reconocidos del vanadio podrían ser explicados presumiendo que tenga un rol similar o 

de potenciador antitumoral y de algunos factores de crecimiento recientemente 

descritos, así como de la insulina.5,8  Este último aspecto ha sido intensamente 

investigado en los últimos quince años, especialmente a partir del descubrimiento de 

que la administración oral de vanadatos a ratas diabéticas (hiperglicémicas) reduce sus 

niveles de glucosa en sangre a valores normales.11 Estos vanadatos son capaces de 

imitar los efectos mostrados por la insulina tanto in vitro como in vivo y actualmente se 

ha demostrado acción antidiabética del vanadio en humanos, lo que lo convierte en una 

alternativa al  tratamiento oral de la diabetes.12 

 
      En pro de lo antes mencionado, el presente trabajo exhibe el estudio de formación 

de diferentes complejos de V(III), a diferentes valores de pH a fin de conocer que 

especies se forman en solución. Ya que en la actualidad la química de coordinación de 

este metal en el estado de oxidación trivalente, ha adquirido un gran valor como 

resultado de los hallazgos de V(III) en distintos sistemas biológicos,13,14 por lo que se  

debe indagar en la determinación de propiedades químicas que permitan conocer la 

relación entre estructura y función de ciertos compuestos de vanadio mediante  la 

preparación de modelos que emulen la estructura de los complejos metálicos presentes 

en el sistema biológico.15 

 
     Ahora bien, tomando en cuenta que mayormente la función biológica de los 

compuestos se encuentra asociada a la geometría y la estereoquímica de 

coordinación,13 surge la necesidad de estudiar la química de coordinación de tales 
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compuestos que pese a su importancia, no ha sido considerablemente desarrollada 

debido a su inestabilidad electrónica, puesto a que se oxida fácilmente a mayores 

estados de oxidación.13,14      

 

     Por otra parte la 8-hidroxiquinolina es un compuesto orgánico que tiene la fórmula 

C9H7NO. Es un derivado del heterociclo quinolina, con un grupo-OH en el carbono 

número 8. Este compuesto incoloro es muy utilizado comercialmente. Sus complejos, 

así como el compuesto heterociclo exhiben características de desinfectante, antiséptico 

y ciertas propiedades de los plaguicidas.16 Su solución en el alcohol es uti lizada como 

un vendaje líquido. Alguna vez fue de interés como un medicamento contra el cáncer.17 

Debido a la propiedades interesantes mostradas por este ligando, se incluye en la 

presente investigación, como base principal de los complejos ternarios que serán 

estudiados.  

 

     Es importante resaltar que cualquier compuesto después de ser absorbido por el 

organismo puede experimentar transformaciones de intercambio de ligandos, entre las 

cuales puede ocurrir una reacción entre el ión metálico potencial y biomoléculas 

ligantes existentes en fluidos biológicos o tejidos.18 En el entorno biológico existe gran 

variedad de ligandos capaces de coordinarse al vanadio, entre los cuales se 

encuentran aminoácidos, proteínas, nucleótidos y componentes de bajo peso molecular 

del plasma sanguíneo18,19 de estos últimos destacan los ácidos láctico, oxálico, cítrico y 

fosfórico, que serán objeto de análisis en el presente estudio de la especiación 

química.  

 
     En el marco de todo lo antes descrito se plantea la realización del estudio de 

formación de los complejos ternarios de V(III) con los complejos binarios V(III)-8-

hidroxiquinolina y la interacción con los ligandos ácidos láctico, oxálico, cítrico, y 

fosfórico. 

 
     Este proyecto representa la continuación de estudios realizados por el Prof. Dr. Vito 

Lubes (Proyecto CB-003-07  (S1-2010) (DID-USB)) 2010, en su trabajo titulado: 

“Estudios de formación de complejos del ión V(III) con 1,10-fenantrolina, 2,2 

bipiridina y 8-hidroxiquinolina en solución acuosa”, en el cual se estudió la 
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formación de complejos binarios del ión V(III) con 8-hidroxiquinolina en solución 

acuosa. 

 
     Actualmente, no se conocen estudios referentes a la interacción del sistema vanadio 

(III)-8hidroxiquinolina con otros ligandos,  por lo que este trabajo es el primer informe 

de su especiación.  

 
     Ahora bien, en virtud de favorecer el entendimiento de este trabajo resulta 

indispensable conocer referente a la química de coordinación del vanadio y de los 

ligandos que intervienen en cada sistema de estudio, así como también algunas 

reseñas útiles necesarias.   

 
1.1   Compuestos de coordinación 

     Los compuestos llamados compuestos de coordinación, complejos metálicos o 

simplemente complejos, tratan de estructuras que contienen un átomo o ión central que 

generalmente es un metal, rodeado por un grupo de iones o moléculas 20 que se 

denominan ligandos o grupos ligantes. Estos grupos, están directamente enlazados al 

átomo central  mediante un enlace covalente coordinado dativo y están situados en la 

esfera de coordinación del metal.21 

     En el enlace que se forma en el complejo, el ión metálico actúa como aceptor de 

pares de electrones, debido a que posee orbitales de valencia vacíos, lo anterior ocurre 

particularmente en los iones de metales de transición, ahora bien, el ligando actúa 

donando los pares de electrones no compartidos que posee, estableciendo así el 

enlace.21  

M (aceptor) + nL (donador)          MLn(complejo)  1 

     El complejo tiende a mantener su identidad aún en solución, pero en este caso 

puede haber disociación parcial. La carga eléctrica del complejo depende de las cargas 

del átomo central y de los iones y moléculas que lo rodean y puede resultar un catión, 

un anión o neutro.20 
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     Como átomo central o aceptor de electrones actúan todos los cationes, aunque en 

diferente grado. Los mejores aceptores son aquellos que combinan la capacidad de 

atraer electrones hacia sí mismos con la disponibilidad de alojarlos en sus capas 

electrónicas.21 

     La gran facilidad con la que los metales de transición forman complejos se debe  a 

que éstos pueden alojar electrones en orbitales s, p y d.  

     Además los metales de transición presentan gran variedad de estados de oxidación, 

los cuales pueden ser estabilizados por diversos tipos de ligandos, y la estabilización 

por parte de estos ligandos es dependiente de su naturaleza.22 

     Un ligando puede ser un átomo, ión o molécula capaz de actuar como donador en 

una o más uniones coordinadas con el metal,1 para lo cual debe presentar en su 

estructura al menos un par de electrones no compartidos que donará al metal.22 Los 

ligandos pueden clasificarse respecto al número de sitios de coordinación que puedan 

ocupar, en: 

- Uni o monodentados: Ligandos que emplean sólo un átomo por vez como átomo 

donador, por lo que sólo ocupan una posición en la esfera de coordinación de un 

metal dado, como  el H2O, el NH3 y el Cl-.1 figura 1. 

 

  

Figura 1.Cloruro de Hexammincobalto(III).1  

- Polidentados: Ligandos que poseen dos o más átomos que pueden servir 

simultáneamente como donadores. Los que poseen dos átomos donadores se 

denominan bidentados, si poseen tres, tridentados, cuatro, cinco o seis, tetra, 

penta, hexadentados, respectivamente.1 figura 2. 
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Figura 2. (a) Oxalato, ligando bidentado (b) terpiridina (terpy), ligando tridentado (c) 

Anión del ácido nitrilotriacético, ligando tetradentado y (d) Anión del ácido 

etilendiamintetracético (EDTA), ligando hexadentado.1 

 

     Los ligantes polidentados cuya estructura permite la combinación de dos o más 

donantes al mismo ión metálico en forma simultánea, cerrando así uno o más anillos, 

se denominan quelatos y constituyen sin duda la clase más importante entre éste tipo 

de ligandos.1 

     El efecto quelato se refiere al aumento de la estabilidad de un sistema complejo que 

contiene uno o más anillos quelatos, en comparación con la estabilidad de un sistema 

lo más parecido posible, pero conteniendo ligandos monodentados, el principal factor 

de estabilidad es el entrópico, ya que al aumentar el número de quelatos, existe un 

correspondiente aumento de los valores positivos de entropía de formación de 

complejos, esto se debe a que en las reacciones en las cuales se forman quelatos, una 

molécula de quelato desplaza a dos o más moléculas de agua, de tal manera que el 

número de moléculas libres, sufren aumento, lo cual incrementa el desorden del 

sistema o la entropía, algunos quelatos también pueden presentar otras fuentes de 

estabilidad.1 

     La formación de complejos no se encuentra restringida a la asociación entre dos 

iones de carga opuesta. Un catión de metal, u otras especies cargadas positivamente 

pueden reaccionar con un donador de electrones, si está cargado negativamente, 

eléctricamente neutro, o incluso cargado positivamente. A su vez un anión puede 

combinarse con un aceptor de electrones, independientemente de su carga.23 
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1.2   Generalidades del vanadio  

 

     El Vanadio fue descubierto en México en 1801 por Andrés Manuel del Río, 

mineralogista español-mexicano nacido en Madrid en 1764, el descubrimiento lo realizó 

mediante el análisis de muestras minerales procedentes de Zimapán, llegando a la 

conclusión de que había encontrado un nuevo elemento metálico al que llamó 

pancromo, por la gran variedad de colores que presentaban sus óxidos, disoluciones y 

precipitados, nombre que posteriormente cambio por el de eritronio, ya que sus sales 

se coloreaban de rojo escarlata al calentarla con los ácidos y tal propiedad no la 

presentaba ninguna otra sal metálica.24 

     Andrés Manuel del Río se retractó de su descubrimiento a causa de que el químico 

francés Hippolyte Victor Collet-Descotils lo cuestionara, indicando, que lo que había 

hallado se trataba de cromo impuro.24 

 

     El elemento fue redescubierto en 1831 por Nils Gabriel Sefström, químico sueco, 

quien eligió un nombre que comenzase con V, ya que la letra no había sido asignada a 

ningún otro elemento. Lo llamó vanadio, nombre que oficialmente mantiene hasta la 

fecha, posteriormente Friedrich Wöhler, concluyó que se trataba del mismo elemento 

descubierto en 1801 por Andrés Manuel del Río.24 

  

     El vanadio está presente en la naturaleza en una proporción aproximada del 0,02%. 

Está muy distribuido y rara vez se acumula en forma de yacimientos, sus minerales 

más importantes son la patronita (V2S5) sulfuro de vanadio, la vanadita [Pb5(VO4)2Cl] 

clorovanadato de plomo y la carnotita [K(UO2)VO4
 

 
H2O] uranovanadato potásico, que 

es un mineral radioactivo. Está también muy difundido en ciertos petróleos, 

especialmente en los de Venezuela y Canadá y se pueden separar de los mismos 

como porfirinas de oxovanadio (IV).23 En el petróleo crudo, han sido reportadas 

concentraciones de hasta 1200 ppm. Cuando se queman productos derivados del 

petróleo, las trazas de vanadio pueden iniciar la corrosión en los motores y calderas. 

Se estima que 110.000 toneladas de vanadio por año se liberan a la atmósfera por la 

quema de combustibles fósiles.25  

 

http://es.wikipedia.org/wiki/Andr%C3%A9s_Manuel_del_R%C3%ADo
http://es.wikipedia.org/wiki/Zimap%C3%A1n
http://es.wikipedia.org/wiki/Nils_Gabriel_Sefstr%C3%B6m
http://es.wikipedia.org/wiki/Partes_por_mill%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Derivados_del_petr%C3%B3leo
http://es.wikipedia.org/wiki/Derivados_del_petr%C3%B3leo
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     Gran parte de la producción de vanadio en el mundo proviene de la magnetita. El 

vanadio es extraído principalmente de Sudáfrica, el noroeste de China, y el este de 

Rusia. En 2007 estos tres países habían extraído más del 95% de las 58.600 toneladas 

de vanadio producido.26 

 

     El vanadio también se ha detectado en la luz espectroscópica del Sol y otras 

estrellas.27
 El vanadio es uno de los elementos redox más activos, y puede formar tanto 

complejos aniónicos como catiónicos en el intervalo de pH fisiológico (2-8).28 A nivel 

fisiológico, la concentración total puede variar entre 100 – 200 μg. El vanadio se 

encuentra presente en plantas y células animales en concentraciones tan bajas como 

10 – 20 ng. 1,29 

 
     En el hombre el tema es controversial, pues es un elemento que se encuentra en 

trazas. Se ha demostrado que en el organismo humano, el vanadio actúa como 

catalizador en la reducción de nitrógeno.30 Se estima que el consumo de unos 10 a 30 

µg/día es obtenido a partir de carnes, leguminosas, cereales, hígado, pescado, 

espinacas, ostras, etc.31 

 

     El vanadio es un metal de transición que presenta una alta resistencia a las bases, 

al ácido sulfúrico (H2SO4) y al ácido clorhídrico (HCl). Se obtiene de distintos minerales, 

así como de petróleos. También se puede obtener de la recuperación del óxido de 

vanadio (V) en polvos procedentes de procesos de combustión. Es un elemento 

esencial en algunos seres vivos, aunque no se conoce con claridad cuál es su función 

hasta el momento.32 

 

     Aproximadamente el 80% del vanadio producido se emplea como ferrovanadio o 

como aditivo en aceros.33 

 
     Se emplea en acero inoxidable usado en instrumentos quirúrgicos y herramientas, 

en aceros resistentes a la corrosión, y mezclado con aluminio en aleaciones 

de titanio empleadas en motores de reacción.33 

 
     A su vez se utiliza en algunos componentes de reactores nucleares, forma parte de 

algunos imanes superconductores, algunos compuestos de vanadio se uti lizan 

http://es.wikipedia.org/wiki/Sud%C3%A1frica
http://es.wikipedia.org/wiki/China
http://es.wikipedia.org/wiki/Rusia
http://es.wikipedia.org/wiki/Sol
http://es.wikipedia.org/wiki/Metal_de_transici%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/%C3%81cido_sulf%C3%BArico
http://es.wikipedia.org/wiki/%C3%81cido_clorh%C3%ADdrico
http://es.wikipedia.org/wiki/Elemento_esencial
http://es.wikipedia.org/wiki/Elemento_esencial
http://es.wikipedia.org/w/index.php?title=Ferrovanadio&action=edit&redlink=1
http://es.wikipedia.org/wiki/Acero
http://es.wikipedia.org/wiki/Acero_inoxidable
http://es.wikipedia.org/wiki/Corrosi%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Aluminio
http://es.wikipedia.org/wiki/Titanio
http://es.wikipedia.org/wiki/Motor_de_reacci%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/w/index.php?title=Im%C3%A1n_superconductor&action=edit&redlink=1
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como catalizadores en la producción de anhídrido maléico y ácido sulfúrico. 

Concretamente, es muy usado el pentóxido de vanadio, V2O5, que también se emplea 

en cerámica.33 

 

     El vanadio es un elemento que exhibe en disolución acuosa un amplio intervalo de 

estados de oxidación, siendo los principales, los siguientes: +5, +4, +3, +2.33 Los 

estados de oxidación +5 (ión vanadato) y +4 (ión vanadilo) son los más estables al aire. 

El V(II), es tan inestable que reacciona con el agua.34 Las soluciones acuosas de V(III)  

tienden a oxidarse y formar V(IV/V) a pH ácidos. Debido a la tendencia del V(III) a 

oxidarse, la investigación de los complejos de V(III) se ha limitado un poco; sin 

embargo, últimamente se han reportado la formación de complejos muy estables al 

aire.28,34      

     En la siguiente tabla se tienen las especies que se forman en solución acuosa bajo 

condiciones específicas, así como la coloración de éstas, de acuerdo a los distintos 

estados de oxidación del vanadio. 

 
     Tabla 2. Características de las disoluciones de los diferentes estados de oxidación 

del vanadio  en solución acuosa.35 

Estado de oxidación Coloración Condiciones Especies 

2+ Violeta  V2+ 

3+ Verde pH < 3 V3+, VOH2+ V2(OH)2
4+, V(OH)2

+ 

4+ Azul 
pH < 4 VO2+ , VOH+ V2(OH)2

2+, V(OH)2 

pH > 4 VO(OH)2 (s), (HV8O19)n
5n-32

,
 
V18O42

12-
 

5+ 

Amarillo pH < 2 VO2
+ 

Naranja 3 < pH < 7 
HnV10O28

 n-6 (n=3-0), VO3
-, V4O12

4 V2O6
2-

,V5O15
5-

 

Incolora 
8 < pH < 10 

VO3
-, V2O6

2-, HV4O13
5-, HV2O7

3-, V4O13
6 

HVO4
2-, V2O7

2- 

11 < pH < 14 HVO4
2-, V2O7

2-, VO4
3- 

     Las propiedades fisicoquímicas del vanadio se resumen en la tabla 2. 

 

 

 

http://es.wikipedia.org/wiki/Cat%C3%A1lisis
http://es.wikipedia.org/wiki/Cer%C3%A1mica_(industria)
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     Tabla 3. Propiedades características del vanadio.36  

 

 

     1.3   Química del Vanadio (III) 

 

     La química de coordinación de este metal, específicamente en el estado de 

oxidación trivalente, como ya se indicó antes no se ha desarrollado ampliamente 

debido a su baja estabilidad electrónica, ya que se oxida fácilmente a estados de 

oxidación más altos y presentan alta tendencia a hidrolizarse. Sin embargo, 

recientemente ha tomado una gran importancia, ya que el V(III) se encontró en 

diferentes sistemas biológicos. Las especies de vanadio trivalentes se han descubierto 

en las células sanguíneas de organismos marinos llamados ascidias (phallusia 

mammillata), por el Dr. Henze, en 1911, estos organismos contienen una concentración 

tan alta como 0,35 M de vanadio en las células de la sangre, lo cual corresponde 107 

veces la concentración de vanadio en el agua del mar, Las ascidias absorben vanadio 

(V) del agua de mar y son capaces de acumularlo a través de un proceso de reducción, 

bajo la forma de vanadio (IV) y vanadio (III).15   

     Investigaciones realizadas conducen a la conclusión de que este ión podía ser 

estabilizado en condiciones fuertemente ácidas o utilizando un ligando de alta 

coordinación. En el entorno biológico hay una gran variedad de ligandos capaces de 

coordinarse al vanadio. Así, los complejos de vanadio pueden jugar un papel 

importante en diferentes aspectos de sistemas biológicos, mientras que el metal 
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vanadio presente como un ión acuoso no cumple funciones importantes en el cuerpo 

humano.15 

   
     El estudio de la hidrólisis del V(III) en solución acuosa establece un punto 

significativo para el análisis del metal con otros sistemas, se debe tener en cuenta las 

posibles reacciones que compiten a medida que se aumenta el pH de la solución. 

  
     Autores como Debbie Crans37 reportan cuales son las especies resultantes de la 

hidrólisis del vanadio(III). La especie simple [V(H2O)6]
3+ existe sólo en solución 

fuertemente ácida pH < 1,0; mientras que la primera hidrólisis del complejo hexaacuo, 

[V(OH)(H2O)5]2+, ocurre entre pH 1,0 – 3,5. 

 
     En disoluciones acuosas muy ácidas, el V(III) se encuentra como el ión hexaacuo 

[V(H2O)6]
3+, brevemente V3+ de color azul claro en HClO4  y verde en HCl, posee 

simetría octaédrica y presenta dos bandas de absorción en 580 y 400 nm.  A pH > 1 se 

hidroliza formando los complejos VOH2+, V2(OH)2
4+ y V2(OH)3

3+, los cuales parecen 

conservar la misma simetría octaédrica que el ión hexaacuo.38,39 

 

     A medida que se incrementa el pH de la solución a valores mayores de pH de 3,5, el 

V(III) dimeriza a la forma [V2(μ
2-O)(H2O)10]

4+, esta especie se puede observar 

espectroscópicamente en 420 nm con una constante de absortividad molar 

aproximadamente de 3000 ± 50 M-1 cm-1. Al seguir aumentando el pH aparece la 

formación del trímero y el tetrámero [V3(OH)8(H2O)10]
+ y V4(OH)12(H2O)12 

respectivamente. La existencia de estas dos últimas especies aún se encuentra 

cuestionada por diferentes autores. En trabajos realizados por P. Buglyó y D. Crans35, 40 

señalan la hidrólisis del vanadio hasta el trímero, el cual difiere de los resultados 

obtenidos por R. Meier y Kanamori 41,42 en donde proponen la existencia del tetrámero, 

lo cual se debe a que la especiación de la hidrólisis es sensitiva a la concentración del 

medio iónico que se utiliza.34 

 

     Finalmente, con el sucesivo incremento del pH de la solución, aproximadamente pH 

= 4,5 comienza a formase una turbidez de la misma, lo cual ocurre como consecuencia 

de la formación del hidróxido de vanadio, V(OH)3 (Kps = 4x10-35 ), insoluble en solución 

acuosa.37  
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VO
2+

+ H
+

+ 1/2 H2 V
3+

+ H2O

     Cuando se mezclan soluciones de V2+ y VO2+ se forma el V3+, aunque también se 

presenta el VOV4+, el cual es una especie intermediaria de color café que presenta un 

puente oxo.1 

 

     Las disoluciones de vanadio (III) son preparadas usualmente por reducción 

catalítica (Pt-H2) de disoluciones de VO2
+ o VO2+.43  El hidrógeno en estas condiciones 

es una excelente fuente de electrones para la preparación de iones con bajos estados 

de oxidación, especialmente en sistemas que tengan un potencial normal redox por lo 

menos 200 mV mayor que el sistema H+/H2.
38 El potencial normal del sistema VO2+ / 

V3+  a 25 °C y en KCl 3,0 M de acuerdo a la reacción [2] es de 363 mV. 

   

                                                                                                                [2] 

 
     A temperaturas elevadas el V3+ se combina con la mayoría de los no metales, 

originando con el oxígeno el pentaoxido de vanadio (V2O5) el cual se recupera del 

polvo en los gases de combustión y está contaminado con óxidos inferiores. También 

puede combinarse con el nitrógeno para dar el nitruro intersticial (VN).1 

 

1.4   Química de los ligandos 

 

     Es importante resaltar la química de coordinación de los ligandos, ya que la 

estructura, estequiometría y estabilidad de los complejos que se forman, depende de 

ésta. Ahora bien, las principales características de cada uno de los ligandos que 

intervienen en la formación de los complejos ternarios en este estudio, se presentan 

seguidamente. 

 

1.4.1 8-hidroxiquinolina 

 

     La 8-hidroxiquinolina u oxina, es un compuesto orgánico que presenta la fórmula 

empírica de C9H7NO,16 un Peso molecular de 145,158g/mol, una densidad de 1,03 

g/cm3, un punto de fusión de 76°C, un punto de ebullición de 267 °C44 y la siguiente 

estructura: 

http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Masse_molaire&usg=ALkJrhjLtQzkeiY8rWOv_u7bhM9g95E7kg
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Gramme&usg=ALkJrhiR-vR8s4_lo1cwYd9vwy7akRVJqQ
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Mole_%28unit%25C3%25A9%29&usg=ALkJrhjkjefV8P6el2K-NlrXXnyrIS88tg
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Masse_volumique&usg=ALkJrhh1lNBAKmNjcHk7qR2K_fJhzUNNsw
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Point_d%27%25C3%25A9bullition&usg=ALkJrhjex5HyMxs_WCW5gmjSVMFeajRswg
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                                          Figura 3. Molécula de 8-hidroxiquinolina.16 

 

     La 8-hidroxiquinolina es un policiclo derivado del heterociclo aromático quinolina, 

con un grupo -OH en el carbono número 8.16 Es un recuperador de metales muy 

utilizado dado que forma complejos extraíbles con los metales.45 

 

     La 8-hidroxiquinolina es soluble en acetona. Insoluble en agua fría y caliente, 

fácilmente soluble en alcohol, benceno, cloroformo y soluciones acuosas de ácidos 

minerales, también es soluble en ácidos acético, fórmico, ácido clorhídrico, y ácido 

sulfúrico. Aunque el reactivo es estable, debe ocultarse de la luz, ya que se oscurece 

cuando se expone a ésta.45 

 

     La 8-hidroxiquinolina es un agente quelante, monoprótico bidentado. En solución 

neutra, el hidroxilo se encuentra en la forma protonada (pKa = 9,89) y el nitrógeno está  

no protonado (pKa = 5,13), Sin embargo, existe un estado excitado isómero de ion 

híbrido, zwitterión en el que un H+ se transfiere desde el oxígeno (dando un anión 

de oxígeno) al nitrógeno (generando un catión nitrógeno protonado). 44 

 

     La reacción de 8-hidroxiquinolina con aluminio (III) resulta en tris(8-hidroxiquinolina) 

aluminio (III) (Alq3), un componente común en la fabricación de diodos orgánicos 

emisores de luz (LED) cuyas variaciones en los sustituyentes del anillo de quinolina 

modula la luminiscencia.44   

 
     Las raíces de la planta invasora Centaurea diffusa, libera  8-hidroxiquinolina, la cual 

presenta un efecto negativo sobre las plantas que no se han desarrollado con éstas.44 

 
     La 8-Hidroxiquinolina fue uti lizada como un estabilizador de peróxido de hidrógeno 

en un oxidante de combustible para cohetes (T-Stoff) por el alemán Messerschmitt, en 

la Primera Guerra Mundial.44 

http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Chelation&usg=ALkJrhg1o26zLGL5ixEWHePR79V8zoueGw
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Tris%288-hydroxyquinol%25C3%25A9ine%29aluminium%28III%29&usg=ALkJrhhOYqz6lEWptQR0kiub6NPq9ZMS7g
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Tris%288-hydroxyquinol%25C3%25A9ine%29aluminium%28III%29&usg=ALkJrhhOYqz6lEWptQR0kiub6NPq9ZMS7g
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Tris%288-hydroxyquinolinato%29aluminium&usg=ALkJrhgEF4eZW6H76dab8Aa3D5hmoseR-w
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Organic_light-emitting_diode&usg=ALkJrhikPvPoEwaqNSC--AiEoCnZGFWWFQ
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Organic_light-emitting_diode&usg=ALkJrhikPvPoEwaqNSC--AiEoCnZGFWWFQ
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Quinol%25C3%25A9ine&usg=ALkJrhiRD-tlYHD3n1fjALb_e1onJ0WXNQ
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=fr%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://fr.wikipedia.org/wiki/Luminescence&usg=ALkJrhgnTB0luEht_O69Vi3lQHOlSZyEuw
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Diffuse_knapweed&usg=ALkJrhjJm60EJDEezxG4Xqdyj3jeveII5g
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Co-evolution&usg=ALkJrhiP2utDO32RgYvDQD5mwTaFWQ5kHA
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Hydrogen_peroxide&usg=ALkJrhhFW6q7DgzmTPG4V7lK9MGsBBIS5g
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/T-Stoff&usg=ALkJrhg38ah6JrLmakyG8Nl6iP8z_ZDYMw
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?hl=es&langpair=en%7Ces&rurl=translate.google.co.ve&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Messerschmitt_Me_163&usg=ALkJrhjDqyOFo4kG75L9oe3RcK4VAnMzJQ
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     Las constantes de protonación utilizadas en este estudio se basan en los valores 

reportados en los estudios realizados por el Dr. Lubes V.46 cuyos resultados se 

muestran en la tabla 4. 

 
     Tabla 4. Constantes de acidez de 8-hidroxiquinolina determinadas en KCl 3.0 M a 

25°C. 

Reacciones log βpr (3s) 

L- + H+       HL  - 

HL + H+        HL2
+ - 5,48(2) 

Dispersión 0,016 

pKa1 5,4846 
5,2047 

pKa2 9,6248 

Los valores entre paréntesis son tres veces las desviaciones estándar [3σ (Log10 β)] en la última cifra 

significativa. 

 
1.4.2 Ácidos carboxílicos  

 

     Un ácido carboxílico es un compuesto orgánico que contiene el grupo carboxilo, (-

CO2H). El grupo carboxilo se encuentra conformado por un grupo carbonilo y un grupo 

oxhidrilo; las interacciones de estos dos grupos conllevan a una reactividad química 

que los hace únicos. Una de las propiedades químicas más notable de los ácidos 

carboxílicos es su acidez (valores de pKa alrededor de 5). Debido a que el grupo 

carboxilo es polar y no se encuentra impedido, sus reacciones no son afectadas en 

gran medida por el resto de los componentes de la molécula.49 

 

     Los ácidos carboxílicos ebullen  a temperaturas más altas que los alcoholes, 

cetonas o aldehídos de pesos moleculares semejantes. Los puntos de ebullición de los 

ácidos carboxílicos son el resultado de la formación de un dímero estable con puentes 

de hidrógeno. Los ácidos carboxílicos que contienen más de ocho átomos de carbono, 

por lo general son sólidos, a menos que contengan dobles enlaces. La presencia de 

dobles enlaces (especialmente dobles enlaces cis) en una cadena larga impide la 

formación de una red cristalina estable, lo que ocasiona un punto de fusión más bajo.50  

 

http://www.monografias.com/trabajos/alcoholismo/alcoholismo.shtml
http://www.monografias.com/trabajos34/hidrogeno/hidrogeno.shtml
http://www.monografias.com/trabajos14/ciclos-quimicos/ciclos-quimicos.shtml#car
http://www.monografias.com/Computacion/Redes/
http://www.monografias.com/trabajos54/modelo-acuerdo-fusion/modelo-acuerdo-fusion.shtml
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     Los puntos de fusión de los ácidos dicarboxílicos son muy altos, puesto que al 

poseer dos grupos carboxilos, los puentes de hidrógeno son mucho más fuertes y se 

necesitaría una alta temperatura para romper la red de puentes de hidrógeno en el 

cristal y fundir el diácido.50 

     Los ácidos carboxílicos forman puentes de hidrógeno con el agua, y los de peso 

molecular más pequeño (de hasta cuatro átomos de carbono) son miscibles en agua. A 

medida que aumenta la longitud de la cadena de carbono disminuye la solubilidad en 

agua; los ácidos con más de diez átomos de carbono son esencialmente insolubles. 

También son muy solubles en los alcoholes, porque forman enlaces de hidrógeno con 

ellos. Además, los alcoholes no son tan polares como el agua, de modo que los ácidos 

de cadena larga son más solubles en ellos que en agua. La mayor parte de los ácidos 

carboxílicos son bastante solubles en solventes no polares como el cloroformo porque 

el ácido continua existiendo en forma dimérica en el solvente no polar. Así, los puentes 

de hidrógeno de dímero cíclico no se rompen cuando se disuelve el ácido en un 

solvente polar.50 

 

     Los ácidos dicarboxílicos y los ácidos carboxílicos que contiene otros grupos 

funcionales muestran con frecuencia propiedades químicas únicas.49 

 

     Un ácido diprótico es el que reacciona con dos equivalentes de base. En general los 

ácidos carboxílicos dipróticos tienen una química análoga a la de los ácidos 

monocarboxílicos. En cualquier ácido diprótico (inorgánico u orgánico), el primer protón 

se elimina más cómodamente que el segundo. Por lo que la diferencia entre el pKa1 y el 

pKa2  disminuye al aumentar la distancia entre los grupos carboxilos.49  

 

     1.4.2.1. Ácido cítrico 

 

     El ácido cítrico o ácido 3-hidroxi-1,3,5-pentanotricarboxílico es un polvo cristalino 

blanco, corresponde a un ácido tricarboxílico figura 4 a lo cual se le atribuye su acidez 

(pKa1=3,15; pKa2=4,77; pKa3=6,40), se encuentra presente en la mayoría de las frutas, 

especialmente en los cítricos como el limón y la naranja. Puede existir en una forma 

anhidra, o como monohidrato que contenga una molécula de agua por cada molécula 

http://www.monografias.com/trabajos/termodinamica/termodinamica.shtml
http://www.monografias.com/Computacion/Redes/
http://www.monografias.com/trabajos14/problemadelagua/problemadelagua.shtml
http://www.monografias.com/trabajos14/problemadelagua/problemadelagua.shtml
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de ácido cítrico. La forma anhidra se cristaliza en el agua caliente, mientras que la 

forma monohidrato se cristaliza en agua fría. El monohidrato se puede convertir a la 

forma anhidra calentándolo sobre 74 °C.51  

 

Figura 4. Estructura del ácido cítrico o ácido 3-hidroxi-1,3,5-pentanotricarboxílico.51 

 

     Es un buen conservante y antioxidante natural que se emplea industrialmente 

como aditivo en el envasado de muchos alimentos.51 

 

     La siguiente tabla reúne los valores de las constantes de acidez para el ácido cítrico 

reportados en la bibliografía en diferentes condiciones. 

 

     Tabla 5. Constantes de acidez en términos del -log  pr(3s) del sistema H+-ácido 

cítrico (H3L) en distintas condiciones. 

 

Medio iónico - log β-11 - log β-21 - log β-31 Referencia 

KCl 3,0 M / 25 °C 3,05(1) 7,41(2) 12,92(2) 35 

KCl 0,2 M / 25 °C* 2.87 5,57 9,84 52 

KCl 0,15 M / 37 °C* - 5,51 9,74 53 

KCl 0,10 M / 25 °C* 2,89 5,83 10,17 54 

KCl 0,10 M / 25 °C* 2,94 5,72 10,09 55 

KCl 0,10 M / 25 °C* 2,91   5,70 10,05 56 

KCl 0,10 M / 15 °C* 2,96 5,67 10,06 57 

KCl 3,0 M / 25 °C 3,04(1) 7,40(2) 12,85(2) 58 

KCl 3,0 M / 25 °C 2,97(1) 7,20(2) 12,48(2) 59 

 * los valores que no tienen ( ) significa que los errores no fueron reportados. 

 

 

 

http://es.wikipedia.org/wiki/Antioxidante
http://es.wikipedia.org/wiki/Aditivo_alimentario
http://es.wikipedia.org/wiki/Alimento
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     1.4.2.2. Acido fosfórico 

 

     El ácido fosfórico, ácido orto fosfórico o ácido de fósforo blanco figura 5,  es un 

ácido triprótico, en su forma cristalina es un sólido puro, inodoro y de color blanco, 

mientras que en su forma líquida es viscoso y de incoloro a ligeramente amarillento.51 

 

     El anión asociado al ácido fosfórico se conoce como ion fosfato figura 5 y es muy 

importante en la biología, principalmente en los compuestos derivados de los 

azúcares fosfori lados, como el ADN, el ARN y la adenosina trifosfato (ATP).51 

 

 

 

Figura 5. Estructura del ácido fosfórico y el ión fosfato.50 

 

     El ácido fosfórico tiene tres protones disociables según el siguiente esquema de 

reacciones, figura 6.  

 

 

 

Figura 6. Equilibrios ácido-base del ácido fosfórico.50 

 

     El ácido es muy útil en el laboratorio debido a su resistencia a la oxidación, a la 

reducción y a la evaporación. Entre otras aplicaciones, el ácido fosfórico se emplea 

como ingrediente de bebidas no alcohólicas (la gaseosa), como pegamento de prótesis 

dentales, como catalizador en metales inoxidables y para fosfatos que se uti lizan como 

http://es.wikipedia.org/wiki/Ani%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/Fosfato
http://es.wikipedia.org/wiki/Fosforilaci%C3%B3n
http://es.wikipedia.org/wiki/ADN
http://es.wikipedia.org/wiki/ARN
http://es.wikipedia.org/wiki/Adenosina_trifosfato
http://es.wikipedia.org/wiki/%C3%81cido
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ablandadores de agua, fertilizantes y detergentes. Muy utilizado en laboratorios 

químicos en la preparación de disoluciones tampón o reguladoras del pH.51 

 

     En la tabla 6 se muestra las constantes de acidez, reportadas en la  bibliografía, en 

diferentes condiciones de temperatura y medio iónico. 

 
     Tabla 6.  Constantes de acidez en términos de pKa del sistema H+ - ácido fosfórico 

(H3L), reportadas en la bibliografía, en diferentes condiciones.48  

Condiciones 
experimentales 

pKa1 (3s) 

 

pKa2 (3s) 

 

pKa3 (3s) 

 

Referencia  

KCl 3,00 M/25 °C 1,25(1) 6,46(2) 11,55(2) 
35 

KCl 3,00 M/25 °C 1,67(3) 6,41(3) 11,04(4) 
59 

KCl 3,00 M/25 °C 1,44(1) 6,32(1) 11,02(2) 
60 

KCl 0,2 M/25 °C*  6,63 11,48 
61 

KCl 0,1 M/¿? * 1,93 6,79 11,69 
62 

KCl 0,16 M/25 °C* 1,90 6,689 11,56 
63 

KCl 3,00 M/25 °C* - 6,77 - 
64 

KCl 3,00 M/25 °C* - - 11,28 
65 

KCl 3,00 M/25 °C* - 6,279 - 
66 

KCl 1,00 M/25 °C* - 7,393 12,062 
67 

KCl 1,00 M/25 °C* - 6,70 - 
68 

KCl 0,15 M/37 °C* - 6,84 - 
69 

KCl 0,20 M/25 °C* 1,68 6,40 11,18 
70 

* Los valores que no tienen ( ) significa que los errores no fueron reportados, ¿? No se reporta la 
temperatura.  

 

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

de escalas de actividades distintas.  

 

1.4.2.3. Ácido láctico  

 

     El ácido láctico figura 7 es también conocido como ácido 2-hidroxi-propanóico o 

ácido α-hidroxi-propanóico (pKa=3,5), es un líquido con aspecto pegajoso y 

amarillento, tiende a absorber agua.71 En solución puede perder el protón del hidroxilo  y 

convertirse en el ión lactato, en comparación con el ácido acético, su pKa es una 

unidad más pequeña, es decir, el ácido láctico se desprotona diez veces tan fácilmente 

http://es.wikipedia.org/wiki/Tamp%C3%B3n_qu%C3%ADmico
http://es.wikipedia.org/wiki/PH
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?depth=1&ei=IEXnUO3-AujO0QHxzoD4Cg&hl=es&prev=/search%3Fq%3Dlactic%2Bacid%26hl%3Des%26sa%3DN%26tbo%3Dd%26biw%3D1366%26bih%3D667&rurl=translate.google.co.ve&sl=en&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Acetic_acid&usg=ALkJrhgecycFzIUez5xY0GWX2gIu419O1Q
http://translate.googleusercontent.com/translate_c?depth=1&ei=IEXnUO3-AujO0QHxzoD4Cg&hl=es&prev=/search%3Fq%3Dlactic%2Bacid%26hl%3Des%26sa%3DN%26tbo%3Dd%26biw%3D1366%26bih%3D667&rurl=translate.google.co.ve&sl=en&u=http://en.wikipedia.org/wiki/Acid_dissociation_constant&usg=ALkJrhienVT2UE-bbWYPimSn5O_MlSm22g
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como lo hace el ácido acético. Esta acidez más alta es la consecuencia del puente de 

hidrógeno intramolecular entre el α-hidroxilo y el grupo carboxi lato, lo que genera que 

este último sea menos capaz de atraer fuertemente su protón.72 El ácido láctico en 

estado natural se encuentra en la leche ácida, en la mantequilla, en el jugo gástrico, en 

el cerebro.69 Se obtiene como producto intermedio del metabolismo, principalmente del 

ciclo de los carbohidratos y deriva de las células musculares y la fermentación láctea, 

pero también se puede obtener por vía sintética.72 

  

 

Figura 7. Estructuras del ácido láctico y el ion lactato.50  

 

     El ácido láctico posee dos isómeros ópticos; uno es el dextrógiro ácido D-(-)-láctico 

o d-ácido láctico, el otro es el levógiro ácido L-(+)-láctico o ℓ-ácido láctico, que es el que 

tiene importancia biológica. La mezcla racémica (cantidades idénticas de estos 

isómeros) se llama d,ℓ-ácido láctico.72 

 

     El ácido láctico se utiliza en la industria alimenticia para hacer más ácidos los zumos 

de fruta, la cerveza, las conservas, también se emplea en la industria de resinas 

sintéticas en pro de sintetizar resinas de poliéster y también se utiliza en la industria 

farmacéutica para preparar ésteres y sales.72 

 

     En la tabla 7 se muestra las constantes de acidez en términos de  pKa, reportadas 

en la  bibliografía, en diferentes condiciones de temperatura y medio iónico. 
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     Tabla 7.  Constantes de acidez, en términos de pKa del sistema H+ - ácido láctico 

(HL), reportadas en la bibliografía, en diferentes condiciones.48 

 
Condiciones 

experimentales 

 
pKa (3s) 

 
Referencia  

KCl 3,0 M/25 °C 3,94(2) 
35 

KCl 3,0 M/25 °C 3,94(2) 
58 

KCl 3,0 M/25 °C 3,75(2) 
59 

KCl 3,0 M/25 °C 3,927(5) 
60 

KCl 0,2 M/20 °C* 3,76 
73 

KCl 0,20 M/25 °C*  3,58 
74 

KCl 0,10 M/25 °C* 3,81 
75 

KCl 0,20 M/20 °C* 3,739 
76 

           * Los valores que no tienen ( ) significa que los errores no fueron reportados 

                                                                                                

1.4.2.4 Ácido oxálico  

 

     El ácido oxálico o ácido etanodióico es un sólido blanco cristalino, soluble en alcohol 

y agua, posee la estructura más sencilla entre todos los ácidos orgánicos diácidos, 

figura 8. Es un ácido fuerte (pKa1 =1,46; pKa2 = 4,40), que forma compuestos 

solubles en solución acuosa con las sales de K+ y Na+ y otros menos solubles con 

metales alcalinotérreos,77 se encuentra presente en algunas vegetales, legumbres, 

frutas, cereales, cerveza de raíz, chocolates, leche de soya, etc.78 

 

 

Figura 8. Estructuras del ácido oxálico y el ion oxalato.50  

     La tabla 8 reúne las constantes de acidez del ácido oxálico a diferentes 

condiciones. 
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     Tabla 8.  Constantes de acidez en términos de pKa del sistema H+ - ácido oxálico 

(H2L), reportadas en la bibliografía, en diferentes condiciones.79,80 

Condiciones 
experimentales 

pKa1  (3s) 

 

pKa2 (3s) Referencia 

KCl 3,0 M/25°C 1,20 3,77 
35 

KCl 3,0 M/25°C 1,31(2) 3,78(4) 
58 

KCl 3,0 M/25°C 1,47(2) 3,63(2) 
59 

KCl 3,0 M/25°C 1,277(8) 3,790(8) 
60 

KCl 0,15 M/ 37 °C - 3,99 
69 

KCl 0,20 M / 25 °C 1,20 3,82 
73 

KCl 0,20 M / 25°C  1,14 3,85 
76 

KCl 3,0 M/25°C 1,27(1) 3,93(4) 
79 

KCl 3,0 M/25°C 1,24(2) 3,73(1) 
81 

KCl 3,0 M/25°C 1,22(4) 3,76(2) 
82 

KCl 0,1 M/ 25 °C - 3,86 
83 

KCl 0,1 M/ 25 °C -  3,79(6)  
84 

Nota: la bibliografía no reporta los errores de los pKa de la tabla 

 
     Se observa gran similitud entre los valores de los pKa  reportados, a pesar emplear 

escalas de actividades diferentes.  

 
     1.5   Características espectroscópicas del vanadio(III)  

  

     Los diversos arreglos entre los átomos de una molécula son responsables del 

comportamiento químico y físico de un compuesto. En el caso de las transiciones 

electrónicas de complejos metálicos, la formación de cromóforos está determinada por 

la estructura electrónica del estado fundamental de la molécula y de la ubicación de los 

estados excitados.58  

 
     La espectroscopia UV – visible resulta una herramienta de gran utilidad para la 

caracterización de complejos que no se han aislado. El cambio en las bandas de 

absorción, tales como, ensanchamiento, corrimiento a valores de mayor o menor 

longitud de onda (λ), aumento ó disminución de la intensidad de la absorbancia, son 

resultados de que, en el átomo metálico central está ocurriendo un cambio químico y 

que posiblemente se encuentre asociado a la coordinación de uno o más ligandos al 

centro metálico. En algunos casos, los cambios en el espectro también pueden 

originarse debido a cambios en el estado de oxidación. Por otra parte, resulta  muy 
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común observar la aparición de bandas generalmente de alta intensidad, las cuales 

corresponden a transferencias de carga entre orbitales del ligando y orbitales del 

metal.58 

 

     Es importante conocer que la intensidad de las bandas en un espectro elect rónico 

puede ser explicadas a través de las reglas de selección, la cuales permiten predecir 

que: a) no pueden ocurrir transiciones con cambios en la multiplicidad de spin 

(prohibidas por el spin) y b) en todas las moléculas con centro de simetría están 

prohibidas las transiciones por la paridad, (gg) o (uu), (prohibidas por Laporte). 

Transiciones prohibidas por el spin y por Laporte son de baja intensidad, por el 

contrario las permitidas por ambas leyes poseen coeficientes de absorción molar 

elevados.58 

  
     La configuración electrónica del vanadio cero valente es [Ar]3d34s2, por lo tanto, 

para el V(III) la configuración electrónica de la última capa de valencia corresponde a 

un d2 (t2g
2, eg

0), en geometría octaédrica. El término espectroscópico fundamental para 

esta configuración es 3F(T2g) la cual se desdobla en tres estados excitados que son 

3T2g y 3A2g del término F y 3T1g del término espectral P. Este efecto se muestra en el 

siguiente diagrama de Orgel, las líneas punteadas corresponden al estado fundamental 

del ión libre, y las líneas continuas señalan el desdoblamiento en los niveles de 

energías del estado fundamental al estado excitado.58  

 

Figura 9. Diagrama de Orgel para un ion d
2 

de configuración octaédrica.58  
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     En el diagrama de Orgel se observa que hay tres transiciones posibles, la de menor 

energía, que aparece a mayor longitud de onda, corresponde a la transición de 
3

T
1g

(F) 

a 
3

T
2g

(F) (λ = 595 nm)
14 

y posee un coeficiente de extinción molar ε = 6,0 M
-1

. cm
-1

; la 

segunda ocurre como consecuencia de la transferencia electrónica del 
3

T
1g

(F) 

3

T
1g

(P),
11 

aparece en 400 nm con ε = 9,5 M
-1

.cm
-1

, y la tercera banda, la más 

energética, la cual envuelve dos electrones en e
g

2

, no se observa en el intervalo de 300 

– 800 nm, y emerge como una banda muy intensa en la región ultravioleta. 85
 

 

 
     Aparte de los bandas de transición d – d ya señaladas, también pueden aparecer 

otras como consecuencia de la coordinación de los ligandos, por ejemplo bandas de 

transferencia de carga ligando – metal y otras que aparecen como consecuencia del 

número de coordinación.85 

 

          1.5.1   Bandas de transición d – d en compuestos heptacoordinados  

 
     A lo largo de los años muchos investigadores se han encontrado con sistemas de 

vanadio(III) que forman complejos con números altos de coordinación, como por 

ejemplo complejos heptacoordinados. Ahora bien, en pro de diferenciar entre 

compuestos de NC 6 y NC 7 se ha hecho común el uso de técnicas espectroscópicas, 

como absorción UV – visible, ya que diferentes autores han observado que 

exclusivamente en complejos heptacoordinados aparece una banda característica 

entre 700 y 800 nm. Por lo que este criterio ha sido aplicado para asignar números de 

coordinación a complejos que aún no han sido aislados.86
  

 

 
     Kanamori estudió diferentes ligandos aminopolicarboxílicos y encontró diferencias 

entre los ligandos estudiados,87
 

entre ellos se tiene los espectros de absorción para el 

complejo hexacoordinado con (tmdta), [V(tmdta)]
- 

y el complejo heptacoordinado con 

(edta), [V(edta)(H
2
O)]

-

, los cuales se muestran en la figura 10. 
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Figura 10. Espectro de absorción UV – visible para los complejos [V(tmdta)]
- 

y 

[V(edta)(H
2
O)]

-  87

 

     En la figura 10 se puede observar la banda que se forma en ~ 800 nm como 

consecuencia de la heptacoordinación del complejo con edta, mientras que el complejo 

hexacoordinado mantiene las bandas en 595 nm y 400 nm descritas anteriormente 

como transiciones d – d.
58

  

 
     Este efecto se puede explicar por el tipo de desdoblamiento que sufren los orbitales 

cuando la molécula toma alguna conformación mayor a la octaédrica, lo cual se puede 

observar en la figura 11.
58 

 

 

Figura 11. Espectro de absorción de microcristales de Na[V(tmdta)] (izquierda), y 

Na[V(edta)(H2O)] (derecha).
87 
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     En la figura 11 se observa cómo ocurre un rompimiento de la degeneración del 

estado triplete 3T1g(F) cuando se pasa de un configuración octaédrica a un estado de 

mayor geometría. Esto origina una nueva transición que es la responsable de la banda 

entre 700 – 800 nm.
58 

 
          1.5.2   Bandas de transferencia de carga relacionadas con el dímero V-O-V  

 

     Los oxo - complejos de vanadio(III) han sido un tema de considerable importancia 

en los últimos años, motivado por el interés de su estructura, propiedades magnéticas y 

espectroscópicas. El espectro electrónico de todos los complejos oxo- enlazados 

exhiben una intensa banda de absorción máxima (ε > 3000 M-1.cm-1) en la región 

visible.88 La formación del dímero, que da color marrón oscuro a la solución, viene 

acompañado con la aparición de dos bandas una alrededor de 500 - 530 nm (mayor 

intensidad) y otra cerca de 620 nm.58 

 
     1.6  Antecedentes bibliográficos de los diferentes sistemas en estudio. 

 

     En el siguiente apartado se hará mención de los antecedentes en la química de 

coordinación del V(III) con los distintos ligandos que serán empleados en este estudio. 

 
1.6.1  Complejos de V(III) con  8-hidroxiquinolina 

 

     En la siguiente tabla se reúnen los valores de las constantes reportadas en la 

bibliografía para el sistema H+ - V(III) – 8-hidroxiquinolina.46 

 
     Tabla 9. Constantes de formación log βpqr (3s) del sistema H+-V(III)-8-

hidroxiquinolina  reportadas en la bibliografía (KCl 3,0 M a 25 oC).46 
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1.6.2  Complejos de V(III) con el ácido cítrico (H3L)58 
 

     En el año 2006, F.L. Da Costa realizó el estudio de la formación de los complejos 

entre el V(III) y el ácido cítrico utilizando medidas de emf(H), reportando la formación 

de los complejos:  

 

    Tabla 10. Constantes de formación log βpqr (3s) del sistema H+-V(III)– ácido cítrico  

reportadas en la bibliografía (KCl 3,0 M a 25 oC).58 

 

Complejos log βpqr 

[V(HL)]+ -1,27 

VL  -4,62 

[V(HL)2]- -5,8 

[V(HL)(L)]2-  -8,44 

[VL2]
3- -13,09 

[V(OH)L2]
4-  -19,02 

  

 
1.6.3  Complejos de V(III) con el ácido fosfórico (H3L)80 

 
     R. Haushalter y col.,89

 

sintetizaron complejos de V(III) empleando fosfato como 

ligando, y obtuvieron polímeros con unidades hexa- y heptacoordinados, como el 

monómero  Cs[V III
2(HPO4)2(PO4)(H2O)], el cual corresponde a un octaedro 

distorsionado de seis oxígenos donadores, con cinco {PO4} y una molécula de agua 

enlazada figura 12. 

 
 

  

 

 

 

 
Figura 12. Estructura del complejo Cs[VIII

2(HPO4)2(PO4)(H2O)].85 



28 
 

     En el año 2006, F.L. Da Costa58 realizó estudios referentes a la formación de los 

complejos entre el V(III) y el ácido fosfórico uti lizando medidas de emf(H) y medidas de 

UV-Vis, reportando la formación de los complejos:  

 

     Tabla 11. Constantes de formación log βpqr (3s) del sistema H+-V(III)– ácido fosfórico  

reportadas en la bibliografía (KCl 3,0 M a 25 oC).58 

 

Complejos log βpqr 

[V(H2L)]2+ 1,01 

[V(L)(H2L)]-  -0,4 

[V(HL)]+ -1,21 

[V(HL)2]- -2,44 

  

 
1.6.4  Complejos de V(III) con el ácido láctico (HL) 

 

     F.L. Da Costa58 en el 2006, realizó estudios sobre la formación de los complejos 

entre el V(III) y el ácido láctico, empleando medidas de emf(H) reportando la formación 

de las especies:  

 

     Tabla 12. Constantes de formación log βpqr (3s) del sistema H+-V(III)– ácido láctico  

reportadas en la bibliografía (KCl 3,0 M a 25 oC).58 

 

Complejos log βpqr 

[VL]2+ 0,06 

[VL(OH)]+ -2,28 

[V(H2L)]2+ -7,77 

 

1.6.5  Complejos de V(III) con el ácido oxálico (H2L)80 

 
     Bricual y col.80 en el año 2004, estudiaron el sistema H+-V(III)–ácido oxálico, 

empleando medidas de emf(H) reportando la formación de las especies:  
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     Tabla 13. Constantes de formación log βpqr (3s) del sistema H+-V(III)– ácido oxálico  

reportadas en la bibliografía (KCl 3,0 M a 25 oC).58 

 

Complejos log βpqr 

V(OH)L 0,967 

[V(OH)L3]
-4 1,15 

[V(OH)L2]
-2 1,6 

[VL]+ 5,16 

[VL2]
- 6,37 

[VHL]2+ 6,84 

[VL3]
-3 7,23 

[V(OH)2L]-  -4,76 

 

 

       1.7  Antecedentes bibliográficos de estudios de complejos ternarios de 

Vanadio (III)- 8-hidroxiquinolina con los ácidos: cítrico, fosfórico, láctico y 

oxálico. 

 

     No existe bibliografía sobre la formación de complejos ternarios de V(III)- 8-

hidroxiquinolina con los ácidos: cítrico, fosfórico, láctico y oxálico; de allí la motivación 

para la realización de este trabajo. 
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2. FUNDAMENTO TEÓRICO 
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     2.1.   Ley de acción de masas 

 

     La interacción de varios reactantes como un ácido, un metal y dos ligandos cuyas 

concentraciones son H, B, C y L respectivamente, para formar uno o varios complejos 

de forma HpBqCrLs (brevemente (p, q, r, s)) según la reacción de equilibrio [3] en 

disolución acuosa, se cuantifica a través de la ley de acción de masas (LAM) según la 

ecuación [4].    

 

                 pH  +  qB  +  rC + sL           HpBqCrLs         [3] 

 cpqrs  = Φpqrs
-1

 βpqrs h
p bq cr ls                           [4] 

              

 

     Siendo h, b, l, s  las concentraciones en el equilibrio del ácido, metal y ligando ; p, q, 

r y s los coeficientes estequiométricos del ácido, metal y ligandos, cpqrs  la 

concentración en el equilibrio de un complejo (p,q,r,s), pqrs  la constante de formación 

del complejo HpBqCrLs y pqrs  el producto de los coeficientes de actividad media.80 

 

     La ley de acción de masas permite realizar cálculos y predicciones sobre el 

equilibrio químico de una reacción; ya que establece que para una reacción reversible 

en equilibrio en condiciones de presión y temperatura determinadas, una relación 

determinada de concentraciones de reactivos y productos adquieren un valor 

constante, es decir, predomina una especie determinada. De lo anterior deriva la 

importancia de conocer las concentraciones en equilibrio de las especies existentes en 

un sistema en solución.80 

 

     2.2.   Escala de actividades y constantes de estabilidad 

 

     Desde los años cincuenta se ha desarrollado el uso del método del medio iónico en 

el estudio de equilibrios de disolución. En lugar de agua como disolvente, se utiliza una 

disolución concentrada de una sal inerte, como KCl 3,0 M, manteniendo la 

concentración de las especies reaccionantes, por ejemplo, H+, V3+, HC, HnL  y  
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productos (p, q, r, s) mucho más baja que los iones del medio, es decir K+ y Cl-, con lo 

que resulta posible emplear concentraciones en lugar de actividades en expresiones 

termodinámicas como la ley de acción de masas, la ecuación de Nerst, etc. 90 

   

     Experimentalmente se ha demostrado que en presencia de un electrolito inerte de 

concentración elevada, es decir, un medio iónico, los coeficientes de actividad 

permanecen constantes y por definición iguales a la unidad, dentro de los errores 

experimentales, de tal manera que las constantes de estabilidad que se obtengan en la 

escala de actividades de un medio iónico determinado, resultan ser cantidades 

termodinámicas referidas a un estado normal en el cual los coeficientes de actividad 

son unitarios a una concentración nula de especies reaccionantes (dilución infinita), de 

forma análoga a la tradicional escala de actividades de agua.91  

 
     Las reacciones que forman los complejos metálicos, generalmente, ocurren en 

etapas sucesivas, y cada una posee una constante de equilibrio K i. Las constantes de 

equilibrio sucesivas Ki son denominadas constantes de estabilidad porque cuanto 

mayor sea su valor, mayor será la concentración del complejo al alcanzar el estado de 

equilibrio, es decir, son una medida de la magnitud de la asociación de los reactantes.20 

  
     Termodinámicamente, la constante de equilibrio de una reacción es una medida de 

la cantidad de calor liberado y de la variación de entropía que tuvo lugar durante la 

misma. Cuanto mayor sea la cantidad de calor que se libera, mayor será la estabilidad 

de los productos de reacción. Mientras mayor sea el desorden de los productos en 

relación con los reactivos, mayor será el aumento de entropía que acompaña a la 

reacción así como también la estabilidad de los productos.20 La constante de 

estabilidad relaciona estos cambios de energía, mediante la ecuación [5]. 

 

                                  ΔGpqrs = -RT ln βpqrs                                    [5] 

 

     Los cambios de entropía involucrados en la formación de complejos, pueden 

calcularse a través de la ecuación [6]. Tales cambios derivan de la energía de 

solvatación, así como también de los cambios energéticos producidos por la ruptura de 
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enlaces en los reactantes y la formación de nuevos enlaces en los complejos 

resultantes.20, 92  

 

   
             

 
                             [6] 

 

     Por otra parte, la estabilidad de muchos complejos también se puede explicar 

mediante un simple modelo electrostático, lo cual permite predecir el calor de reacción 

producido durante la formación de un complejo. La actividad de una sustancia en una 

disolución es una medida de la tendencia de la sustancia a escapar de la disolución a 

otras disoluciones con menor actividad. Finalmente el coeficiente de actividad es una 

medida del grado de divergencia del comportamiento de la sustancia con respecto al 

ideal; este coeficiente depende del radio y la carga del ión, la temperatura de la 

disolución y la concentración del electrolito.20,92 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



34 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

3. OBJETIVOS 
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     3.1   Objetivo general 

 

     Determinar por medio de  medidas de emf(H) (KCl 3,0M, 25oC), las constantes de 

formación de los complejos ternarios de V(III) y 8-hidroxiquinolina en componentes del 

plasma sanguíneo de bajo peso molecular. 

 

     3.2   Objetivos específicos 

 

 Determinar las constantes de formación de complejos ternarios del sistema H+- 

V(III) – HC - H3L, HC = 8-hidroxiquinolina; H3L = ácido cítrico, empleando 

medidas de  emf(H) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

 Determinar las constantes de formación de complejos ternarios del sistema H+-

V(III) – HC - H3L, HC = 8-hidroxiquinolina; H3L = ácido fosfórico, empleando 

medidas de  emf(H) en KCl 3,0 M a 25 °C.  

 

 Determinar las constantes de formación de complejos ternarios del sistema H+-

V(III) – HC - HL, HC = 8-hidroxiquinolina; HL = ácido láctico, empleando medidas 

de  emf(H) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

 Determinar las constantes de formación de complejos ternarios del sistema H+-

V(III) – HC - H2L, HC = 8-hidroxiquinolina; H2L = ácido oxálico, empleando 

medidas de  emf(H) en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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4. METODOLOGÍA EXPERIMENTAL 
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     4.1   Reactivos 

 

 HCl, KOH ampollas Fixanal Riedel de – Haën 0,1 M. 

 KCl Riedel de – Haën. 

 8-hidroxiquinolina Merck.  

 Citrato de sodio . 2H2O Scharlau p.a. 

 Lactato de sodio, solución al 50% extra puro. (Riedel-De Haen). 

 Fosfato de sodio (Riedel De Haen). 

 Oxalato de sodio, (analar. p.a.). 

 VCl3 Mrck. 

 N2 libre de O2 y CO2.  

 Agua tridestilada. 

 

     4.2   Disoluciones 

 

{mi} Ξ disolución de medio iónico KCl 3,0 M. Se preparó por pesada de KCl seco, una 

disolución y su aforó en atmósfera de N2. 

 

{H} Ξ disolución de (K, H)Cl 3,0 M, Ho M en H+, igualmente por pesada de KCl y luego 

se agregó la ampolla de HCl, se realizó el aforo en atmósfera de N2 y se normalizó vs. 

KHCO3 recristalizado y seco. 

 
{OH} Ξ disolución de K(OH,Cl) 3,0 M, Ao M en OH-, igualmente por pesada de KCl y 

después se agregó la ampolla de KOH, luego se aforó en atmósfera de N2 y se 

normalizó en medio ácido frente a ftalato ácido de potasio. 

 
{V3+} Ξ disolución de V(III) se preparó por pesada de la sal VCl3 y posteriormente se 

normalizó. 

     Para el caso de los ligandos, se prepararon disoluciones madres de cada uno de 

ellos en  KCl 3,0 M. 

 
     Los ligandos se emplearon por pesada directa del producto comercial. 
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     4.3   Materiales utilizados  

 

 Vaso de reacción (100 mL) Metrohm EA 876-20. 

 pH-metro Orion modelo 520 A. 

 Electrodo de vidrio con referencia interna Radiometer PH C2401-8.  

 Frascos lavadores de N2. 

 Material volumétrico calibrado.  

 Reactor Metrohm con tapa ajustable de 5 bocas y chaqueta termostatizable. 

 Balanza AdventurerOhaus de apreciación 0,0001g. 

 Pipetas Corning de 2; 4; 5; 10; 15; 50 y 100 mL. 

 Bureta Kimax de 25 mL. 

 Agitador magnético de 1”. 

 Controlador de temperatura Cole-Parmer. Polystat. 
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     4.4   Instrumento de medida  

 

     El vaso de reacción de paredes dobles es de vidrio pirex de 100mL y es 

termostatizado a 25 ºC. El sistema de medidas de emf(H) utilizado es el siguiente:93  

 

             

Figura  13. Esquema del sistema de medidas de emf(H). 

 

 

 

     4.5   Medidas de emf(H) 

 

     La medida de emf(H) es un método muy eficiente para determinar constantes de 

estabilidad, y resulta muy conveniente puesto que también permite medir, al menos 

una concentración en equilibrio de las especies iónicas presentes en disolución con 

mayor exactitud. Para este trabajo en particular, la concentración de los iones H+ en 

equilibrio h se determinará  mediante la pila  [7],  donde  REF = KCl 3,0M/KCl 3,0M, 

AgCl/Ag:76,79  

 

REF //  S  / EV                                                [7] 

 

     S = disolución problema en equilibrio y EV = electrodo de vidrio. 

(f) 

(e) 

(d) 

(c) 
(b) 

(a) 

(a) vaso de reacción de 100 mL Metrohm EA 876-20, 

(b) pH-metro,  (c) pila [7], (d) termostato de agua, 
(e) frascos lavadores, paso de gas N2, (f) bureta. 
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     A la temperatura de trabajo (25 °C) se puede determinar el potencial (mV) de la pila 

[8] por medio de la siguiente ecuación:  

 

E  =  EO   +   J h  + 59,16 log h                             [8] 

donde: 

Eo = potencial normal de la pila. 

J = constante relacionada con el potencial de unión líquida. 

 

     En disoluciones que sólo contengan ácido o una base fuerte, se cumple el balance 

de protones  por medio de la ecuación [9].94  

 

h  =  H + KW h-1                         [9] 

 
     Y si el  pH < 7, se igualan las concentraciones (h = H) y la ecuación [9] se 

transforma en lo siguiente [10].  

 

E -  59,16 log H  = EO  + J x H         [10] 

 

     De esta manera, al valorar una alícuota de la solución {H} por adiciones sucesivas 

de la disolución de {OH} se puede comprobar el correcto funcionamiento de la pila [6] 

cuando se alcanza el punto de equivalencia.76 

 

     4.6   Procedimiento de medida 

     Las medidas de emf(H) se realizaron valorando la solución  contenida en el vaso de 

reacción, con alícuotas sucesivas de otra solución que se añadió desde una bureta. 

 

     La disolución del reactor se mantuvo agitada magnéticamente bajo atmósfera de N2, 

libre de CO2 y O2, burbujeando el gas a través de una serie de frascos lavadores , con 

lo que se mantuvo la presión de vapor del medio iónico, respectivamente. Tanto el 

equipo, como el operador se mantuvieron en un ambiente termostatizado a 25,0 (1) ºC. 
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     Los experimentos realizados constaron de dos etapas: 

 

     Etapa 1: consistió en una titulación ácido – base que permitió la determinación de 

los parámetros de la ecuación [10], es decir, Eo y J. Para lo cual se valoró una alícuota 

de solución {H} por adición sucesiva de la disolución {OH} hasta que se alcanzó el 

punto de equivalencia. 

 

     En cuanto a la etapa 2, se tiene que fue dependiente del sistema en estudio. 

 
     Etapa 2 (sistema H+-ligando): se añadió una alícuota de ligando y se valoró la 

disolución resultante con adiciones sucesivas de la disolución de {OH} a partir de lo 

cual se obtuvieron valores de log β que posteriormente dieron lugar a los valores de  

constantes de acidez.  

 

     Etapa 2 (sistema H+-VIII-8-hidroxiquinolina-ligando): se añadió en el reactor una 

alícuota de 5 mL de VIII, una alícuota del 8-hidroxiquinolina y una alícuota del ligando 

HnL respectivamente, valorando posteriormente la disolución resultante con adiciones 

sucesivas de la disolución (OH). A partir de esto se determinaron constantes de 

formación de los complejos ternarios en términos de log β, teniendo en cuenta las 

distintas relaciones empleandas V III:8-hidroxiquinolina:ligando R = 1:1:1, 1:1:2 y 1:2:1. 

 

     4.7   Análisis de los datos 

     Los datos experimentales [H, B, C, L, Eo, J, (v, E)np]ns  donde ns = nº de 

experimentos, y np = n° de puntos en cada experimento, se trataron utilizando el 

programa computacional de mínimos cuadrados generalizados LETAGROP.95 

 

     Para la etapa 1, los valores de Eo y J de la pila [10] se obtuvieron por minimización 

de la siguiente función:  

       U1 =  (h - H)2                           [11] 
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     Para la etapa 2, los datos de forma similar al caso anterior, se analizaron mediante 

el programa LETAGROP,95  minimizando  la   función [12]  donde, ZC (= (h - H ) / C) ó 

ZB (= (h - H ) / B) será el número medio de protones disociados por mol ligando y de 

metal respectivamente. 

 

U2 = Σ (ZC – ZC*)2      [12] 

 

     ZC* y ZB* representaron los valores calculados según el modelo de nk especies  (p, 

q, r, s, βpqrs)nk   en cada caso.        

 

     La suma de mínimos [12], se pudo considerar como una función [13] de las 

constantes de estabilidad βpqrs y de los posibles errores sistemáticos que se han podido 

cometer en la determinación de los parámetros de Eo y J, o bien en las 

concentraciones totales H, B, L y C de cada uno de los reactivos involucrados: 

 

U = U [ (βpqrs)nk, (ks)nks]             [13] 

 

     Variando sistemáticamente  la combinación de nk especies y nks errores, se pudo  

encontrar el modelo (p, q, r, s βpqrs)nk  que en el último término pudo incluir todas las 

especies posibles, hasta que se alcanzó un mínimo para [13] o bien para la desviación 

típica o estándar [14], siendo n el número de puntos experimentales. 

 

nkn

U
Z


)(                  [14]
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5. RESULTADOS EXPERIMENTALES Y DISCUSIÓN 
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     5.1   Constantes de acidez de los ligandos 

 

     Las constantes de acidez de los ligandos se estudiaron empleando el siguiente nivel 

de reacción. 

HnC              Hn-pC
-p  + pH+       [15] 

Donde:  

p: número de protones disociados 

HnC: forma abreviada del ligando y nivel de referencia  

n: es un valor que dependerá de la cantidad de protones que pueden disociarse. 

En este caso, n = 1 para 8-hidroxiquinolina y ácido láctico, n=2 para el ácido 

oxálico y n=3 para el ácido cítrico y el ácido fosfórico. 

 

          5.1.1   Sistema H+ - 8-hidroxiquinolina- (HC) 

     Los datos del sistema H+-8-hidroxiquinolina (HC) fueron analizados empleando el 

programa computacional LETAGROP minimizando la función ZC [11]. En la figura 14 

se observan los resultados obtenidos en términos de la función ZC vs pH, utilizando el 

nivel de reacción [15] con n=1. Esta curva de trazo continuo fue construida a partir de 

los valores de las constantes de formación dadas en la tabla 14 y los puntos son los 

valores experimentales.  

 

 

Figura 14.Gráfico de ZC(pH) del sistema H+- HC(8-hidroxiquinolina) en KCl 3,0 M a 25 ° C. 
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     De la gráfica anterior se observa un buen ajuste del modelo propuesto con los datos 

experimentales, donde la especie protonada H2C
+ puede perder dos protones 

sucesivos para convertirse en la especie neutra HC y el ion C - respectivamente.     

 
     Tabla 14. Constantes de acidez del sistema H+- (HC) 8-hidroxiquinolina en términos 

de log  pr  y pKa en KCl 3,0 M a 25 ° C. 

Reacción log  pr(3) pKa(3) 

HC +  H+                      H2C
+   -  5,39(2) 5,39(2) 

      C-   + H+                HC No determinado No determinado 

Dispersión () 0,021 

 
     El primer valor de pKa obtenido tabla 14 corresponde a la desprotonación de la 

piridina protonada perteneciente a la especie H2C
+; el segundo valor de pKa 

corresponde a la desprotonación del grupo hidroxilo para formar el ion C-, en la tabla 

14 se puede observar que este último valor no pudo ser determinado debido a que en 

este intervalo de pH existen muchos errores experimentales . 

 
     A partir del valor de la constante expuesto en la tabla 14 se construyó el diagrama 

de distribución de especies de este sistema figura 15, donde la intersección de las 

curvas corresponde al valor del  pKa obtenido. 

 

Figura 15. Diagrama de distribución de especies del sistema H+ - (HC) 8-hidroxiquinolina 

en KCl 3,0M  a 25ºC. 
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     De la figura 15 se tiene que la especie totalmente protonada H2C
+ es predominante 

en el intervalo 2 ≤ pH ≤ 5,5 y la especie neutra HC a pH ≥ 5,5. 

 

     En la tabla 15, se muestran a modo comparativo el valor de pKa obtenido en este 

trabajo y el reportado en la bibliografía por Vito L.46 observando correspondencia entre 

los mismos. 

 

     Tabla 15. Tabla comparativa de valores de  pKa reportados en la  bibliografía para 

8-hidroxiquinolina (HC) en KCl 3,0 M a 25ºC con los obtenidos en este trabajo. 

Equilibrio pKa pKa 

H2C
+            HC + H+        5,48(2) 5,39(2) 

H2C
+       C- + 2H+ No determinado No determinado 

Dispersión 0,016 0,021 

Referencia 46 Este trabajo 

 

          5.1.2   Sistema H+ - ácido oxálico (H2L) 

     Al igual que en el caso anterior en la figura 16 se puede observar los resultados 

obtenidos en términos de ZL (pH) empleando el nivel de reacción [16] con n=2. Esta 

curva de trazo continuo se construyó a partir de los datos de la tabla 16. 

HnL          Hn-pL
-p  + pH+       [16] 

 

Figura 16. Gráfico de ZL (pH) del sistema H+ - H2L (ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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     De la gráfica anterior se observa un buen ajuste de los datos experimentales al 

modelo propuesto. 

 

     Tabla 16. Constantes de acidez en términos de log  ps y pKa, del sistema H+ - H2L 

(ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 ° C. 

Reacción log  ps(3) pKa(3) 

H2L                HL- + H+ -1,321(7) 1,321(7) 

H2L                L2- + 2H+ -5,038(7) 3,72(1) 

Dispersión () 0,009 

 

     El valor obtenido de (ZL) muestra el buen ajuste de los datos experimentales con el 

modelo propuesto. 

 

      A partir de los valores de las constantes de acidez dadas en la tabla 16, fue 

construido el correspondiente diagrama de distribución de especies de este sistema.  

 

 

Figura 17. Diagrama de distribución de especies del sistema del H+ - H2L (ácido 

oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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especie HL- (intervalo 1,3 ≤ pH ≤ 3,7) para convertirse en la especie L2- 

respectivamente.  

 

     A modo comparativo la tabla 17 muestra los valores de las constantes de acidez de 

este sistema reportados en la bibliografía con los obtenidos en este trabajo en KCl 

3,0M  a 25 °C.  

 

     Tabla 17. Tabla comparativa de los valores de  pKa, reportados en la  bibliografía 

para el ácido oxálico (H2L)  en KCl 3,0 M a 25ºC con los obtenidos en este trabajo. 

Equilibrio pKa pKa 

H2L                 HL- + H+ 1,31(2) 1,321(7) 

 H2L                 L2- + 2H+ 3,78(2) 3,72(1) 

Dispersión 0,016 0,009 

Referencia  58 Este trabajo 

 

     Los valores obtenidos son bastante similares a los valores reportados en la 

bibliografía, las diferencias observadas para el segundo valor de pKa pueden ser 

atribuidas a errores experimentales.  

 

5.1.3  Sistema H+ - ácido láctico (HL). 

 

     Similar a los sistemas anteriores los datos fueron analizados empleando el 

programa de mínimos cuadrados LETAGROP utilizando el nivel de reacción [16] con 

n=1. 

 

     En la tabla 18, se muestran las constantes de acidez en términos de log ps  y  pKa, 

para este sistema. 

 

     La figura 18 muestra los valores de la función ZL(pH). La curva de trazo continuo 

fue construida suponiendo el modelo de especies dado en la tabla 18 y los puntos 



49 
 

representan los datos experimentales, se observa un buen ajuste del modelo propuesto 

con los datos experimentales. 

 

Figura 18. Gráfico de ZL(pH) del sistema H+ - HL (ácido láctico)  KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

     Tabla 18. Constantes de acidez en términos de log  ps y pKa, del sistema H+ - HL 

(ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 ° C. 

Reacción log  ps(3) pKa(3) 

HL                 L-  +  H+ -3,86(1) 3,86(1) 

Dispersión () 0,015 

 

     El pequeño valor de (ZL) muestra el buen ajuste de los datos experimentales con el 

modelo propuesto. 

 

     A partir del valor de la constante de acidez dada en la tabla 18 fue construido el 

correspondiente diagrama de distribución de especies de este sistema.  

 

 

Figura 19. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+ - HL (ácido 

láctico)  en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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     De la figura anterior se observa que la especie HL predomina a valores de pH muy 

ácidos. El primer valor de pKa corresponde a la desprotonación del grupo carboxílico 

para convertirse en la especie L-  en el intervalo 0 ≤ pH ≤ 3,9 (intersección de las curvas 

de las especies HL y L-).   

 
     A modo comparativo en la tabla 19 se observan el valor de pKa del ácido láctico 

reportado en la bibliografía y el valor obtenido en este trabajo. 

 
     Tabla 19. Tabla comparativa del valor de pKa reportado en la bibliografía para el 

ácido láctico (HL), en KCl 3,0 M a 25ºC y el obtenido en este trabajo. 

Equilibrio pKa pKa 

HL                L- + H+  3,94 (2) 3,86 (1) 

Dispersión 0,016 0,015 

Referencia 58 Este trabajo 

 

     Se observa que la diferencia entre el valor reportado en la bibliografía y el obtenido 

en este trabajo es pequeña y a su vez puede ser atribuida a errores experimentales. 

 
          5.1.4   Sistema H+ - ácido cítrico (H3L). 

     El análisis de los datos de este sistema se realizó de manera similar a los 

anteriores, empleando el nivel de reacción [16] con n=3. Los resultados se muestran en 

la figura 20 y la tabla 20. 

 

Figura 20. Gráfico de ZL (pH) del sistema H+ - H3L (ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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     A partir de la figura 20 se observa un buen ajuste del modelo propuesto tabla 20, 

con los datos (puntos sobre la curva). La especie más protonada se encuentra a 

valores de pH más ácidos. 

 

     Tabla 20. Constantes de acidez en términos de log  ps y pKa, del sistema H+ - H3L 

(ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 ° C. 

Reacción log  ps(3) pKa(3) 

H3L   H2L
-  +  H+ -3,014 (7) 3,014 (7) 

H3L   HL2-  + 2H+ 
-7,313 (7) 4,30 (1) 

H3L   L3-  +  3H+ 
-12,678 (7) 5,36 (1) 

Dispersión () 0,009 

 

     De la tabla anterior se observa un buen ajuste expresado en términos de una baja 

dispersión, (ZL). 

 

     A partir de los valores de las constantes obtenidos, fue construido el diagrama de 

distribución de  especies, figura 21.  

 

 

Figura 21. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+ - H3L 

(ácido cítrico)  en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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     En este diagrama se tiene que la especie H3L predomina en el intervalo 1 ≤ pH ≤ 3, 

la especie H2L
- prevalece en el intervalo 3 ≤ pH ≤ 4,3 mientras que la especie HL2- se 

encuentra en mayor proporción en el intervalo de pH 4,3 ≤ pH ≤ 5,4 y finalmente la 

especie L3- es muy abundante a valores de pH mayores a 5,4. La intersección de las 

curvas representa los valores de pKa mostrados en la tabla 20. 

 

     A modo comparativo en la tabla 21 se exponen los valores de las constantes de 

acidez de este sistema y los obtenidos en este trabajo en KCl 3,0 M a 25 °C. 

  

     Tabla 21. Constantes de acidez en términos del pKa del sistema H+- (H3L) ácido 

cítrico obtenidas en este trabajo y reportadas en la bibliografía en KCl 3,0 M a 25 °C. 

Equilibrio pKa pKa 

H3L   H2L
-  +  H+ 3,04 (1) 3,014 (7) 

H3L   HL2-  + 2H+ 4,36 (3) 4,30 (1) 

H3L   L3-  +  3H+ 5,45 (4) 5,36 (1) 

Dispersión 0,016 0,009 

Referencia 58 Este trabajo 

 

Se observa poca diferencia en los valores de pKa, atribuido probablemente a 

errores experimentales. 

 

          5.1.5   Sistema H+ - ácido fosfórico (H3L). 

 
     Los resultados del análisis de los datos de este sistema se muestran en la figura 22 

y la tabla 22. 



53 
 

 

 
Figura 22. Gráfico de ZL (pH) del sistema H+ - H3L (ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

     Del gráfico anterior se observa un buen ajuste del modelo propuesto tabla 22, con 

los datos (puntos sobre la curva). La especie más protonada se encuentra a valores de 

pH más ácidos. 

 

     Tabla 22. Constantes de acidez en términos de log  ps y pKa, del sistema H+ - H3L 

(ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 ° C. 

Reacción log  ps(3) pKa(3) 

H3L                 H2L
-  +  H+ -1,67(3) 1,67(3) 

H3L                 HL2-  + 2H+ -8,08(3) 6,41(4) 

H3L                  L3-  +  3H+ -19,12(4) 11,04(5) 

Dispersión () 0,030 

 

     El valor obtenido de (ZL) indica un buen ajuste de los datos experimentales con el 

modelo propuesto. 

 

     A partir de los valores de las constantes dados en la tabla anterior, fue construido el 

diagrama de distribución de  especies, figura 23.  
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Figura 23. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+ - H3L 

(ácido fosfórico)  en KCl 3,0 M a 25 °C. 
 

     En este diagrama se puede observar como la especie H3L predomina en el intervalo 

1 ≤ pH ≤ 1,7, la especie H2L
- prevalece en el intervalo 1,7 ≤ pH ≤ 6,4 mientras que la 

especie HL2- se encuentra en mayor proporción en el intervalo de pH 6,4 ≤ pH ≤ 11 y 

finalmente la especie L3- es muy abundante a valores de pH mayores a 11. La 

intersección de las curvas representa los valores de pKa, dados en la tabla 22. 

 

     A modo comparativo la tabla 23  muestra los valores de las constantes de acidez de 

este sistema, con las obtenidas en este trabajo en KCl 3,0 M a 25 °C.  

 

     Tabla 23. Constantes de acidez en términos del pKa del sistema H+- (H3L) ácido 

fosfórico obtenidas en este trabajo y reportadas en la bibliografía en KCl 3,0 M a 25 °C. 

Equilibrio pKa pKa 

H3L   H2L
-  +  H+ 1,44 (1) 1,67(3) 

H3L   HL2-  + 2H+ 6,32 (1) 6,41(4) 

H3L   L3-  +  3H+ 11,02 (2) 11,04(5) 

Dispersión 0,017 0,030 

Referencia 60 Este trabajo 
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Se observa poca diferencia en los valores de pKa, atribuido probablemente a 

errores experimentales. 

 

5.2  Constantes de formación de los complejos ternarios  

 

     Para el estudio de las constantes de formación de los complejos ternarios de V III con 

8-hidroxiquinolina y los distintos ligandos, se emplearon diversas relaciones VIII–8-

hidroxiquinolina–ligando; las cuales fueron R = 1:1:1, 1:1:2 y 1:2:1. Para cada una de 

estas relaciones se minimizó la función ZB(pH) empleando el programa computacional 

de mínimos cuadrados LETAGROP.  

 

          5.2.1   Sistema H+ - VIII – 8-hidroxiquinolina (HC) – ácido oxálico (H2L) 

     Para el caso del sistema H+-V III-HC-H2L (ácido oxálico), los experimentos se 

realizaron en el intervalo 1 ≤ pH ≤ 3,3 debido a la inestabilidad de los potenciales a pH 

> 3,3. En la figura 24 se muestran los datos de ZB
 (pH) donde ZB

 representa el número 

de moles de protones disociados por mol de VIII. Los puntos representan los datos 

experimentales y la línea de trazo continuo fue construida con el modelo y las 

constantes dadas en la tabla 24, para cada relación se observa un buen ajuste del 

modelo propuesto. 

 

 
Figura 24. Gráfico de ZB(pH) del sistema ternario H+-V III-HC-H2L (HC = 8-

hidroxiquinolina y H2L = ácido oxálico)  en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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     Tabla 24. Constantes de formación en términos de log pqrs, del sistema ternario 

H+-V III-HC-H2L (HC = 8-hidroxiquinolina y H2L = ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

Equilibrio Especies log  pqrs(3) 

V3+ + HC + H2L               [V(C)(L)(OH)]- + 4H+ (-4,1,1,1)  11,9(2) 

V3+ + HC + H2L               [V(C)(L)(OH)3]3- + 6H+ (-6,1,1,1)  5,6(1) 

Dispersión ()  0,090 

 

     En la tabla 24 se puede observar las respectivas constantes de formación de los 

complejos ternarios y a partir de estas han sido construidos los correspondientes 

diagramas de distribución de especies de este sistema, para las tres relaciones R  

empleadas: 

 

 

Figura 25. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+ - VIII-HC-H2L 

(HC = 8-hidroxiquinolina y H2L = ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:1. 
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     A partir del gráfico anterior para la relación R = 1:1:1, se observa que el complejo 

ternario más abundante es el hidroxocomplejo [V(OH)(C)(L)] - el cual predomina en un 

intervalo de (1,2 ≤ pH ≤ 3,2), mientras que el hidroxocomplejo [V(OH)3(C)(L)]3- se 

encuentra en menor proporción en dicho intervalo y aumenta significativamente a 

valores de pH ≥ 3,2. A su vez se observa la existencia de especies como [V(HL)]2+, 

[V(C)3],
 [V(L)2]- y [V(L)]+ en un intervalo de (1 ≤ pH ≤ 2) donde las últimas tres especies 

se encuentran en un porcentaje menor al 20% y la especie [V(HL)]2+ presenta mayor 

proporción (alrededor de 40%) en el intervalo 1 ≤ pH ≤ 1,2.  

 

 

Figura 26. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+-V III-HC-

H2L (HC = 8-hidroxiquinolina y H2L = ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:2. 

 

     Al aumentar la concentración de ácido oxálico, es decir al pasar a la relación R = 

1:1:2, se puede observar que disminuyen las proporciones de los hidroxocomplejos 

[V(OH)(C)(L)]- y [V(OH)3(C)(L)]3-, los cuales siguen predominando en los intervalos de 

pH antes mencionados. A su vez se observa la disminución de la proporción de las 
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especies [V(HL)]2+, [V(L)]+ y [V(L)2]
- donde las dos primeras aparecen en el intervalo de 

(1 ≤ pH ≤ 1,5) y la tercera sigue apareciendo en el intervalo de (1 ≤ pH ≤ 2), en cuanto 

a la especie [V(C)3] se tiene que aumenta el intervalo de aparición (1 ≤ pH ≤ 3) con una 

proporción constante de 20% que disminuye dramáticamente alrededor de pH = 2,8. 

Por último para esta relación R = 1:1:2  se tiene que aparece una nueva especie 

[V(L)3]
3- que en el intervalo (1,2 ≤ pH ≤ 3,2) presenta un 26% de proporción, mientras 

que en la R = 1:1:1 la existencia de esta especie es prácticamente nula. 

 

 

Figura 27. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+-V III-HC-

H2L (HC = 8-hidroxiquinolina y H2L = ácido oxálico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:2:1. 

 

     Finalmente, cuando se duplica la cantidad de HC (8-hidroxiquinolina), es decir, 

cuando se mantiene la relación R = 1:2:1, las proporciones de los hidroxocomplejos 

[V(OH)(C)(L)]- y [V(OH)3(C)(L)]3- disminuyen aún más respecto a las dos relaciones 

antes estudiadas y solo predomina una especie [V(C)3] en todo el intervalo de estudio 

(1 ≤ pH ≤ 4), en cuanto a la proporción de las especies [V(HL)]2+, [V(L)]+, [V(L)2]
- y 
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[V(L)3]
3- se observa que disminuyen considerablemente con referencia en la relación 

anterior R = 1:1:2.  

 

5.2.2  Sistema H+-VIII– 8-hidroxiquinolina (HC) – ácido láctico (HL) 

 

     Los datos del sistema ternario H+-V III-HC-HL (HC= 8-hidroxiquinolina y HL= ácido 

láctico) se analizaron empleando el programa LETAGROP. Los experimentos se 

realizaron en el intervalo (1 ≤ pH ≤ 3), debido a la formación de un precipitado insoluble  

a pH ≥ 3. El modelo de especies que mejor se ajustó a los datos experimentales fue el 

de la especie [V(OH)2(C)(L)]-. En la figura 28 se muestran los datos de ZB(pH) donde 

ZB
 representa el número de moles de protones  disociados por mol de V III. Los puntos 

representan los datos experimentales y la línea de trazo continuo fue construida con el 

modelo y las constantes dadas en la tabla 25. 

 

 
 
 

Figura 28. Gráfico de ZB(pH) del sistema ternario H+-V III-HC- HL (HC= 8-

hidroxiquinolina y HL= ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 
 

     Tabla 25. Constante de formación en términos de log pqrs, del sistema ternario H+-

VIII-HC- HL (HC= 8-hidroxiquinolina y HL= ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 
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Equilibrio Especies log  pqrs(3) 

        V3+ + HC + HL               [V(OH)2(C)(L)]-  + 4H+ (-4,1,1,1)  4,8(3) 

Dispersión ()  0,077 

 

     A partir de la constante de la tabla anterior se ha construido los distintos diagramas 

de distribución de especies correspondientes a este sistema para las tres relaciones R  

empleadas. 

 

 
 

Figura 29. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+- VIII-HC- HL 

(HC= 8-hidroxiquinolina y HL= ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:1. 

 

     En la figura 29 se observa que el hidroxocomplejo [V(OH)(C)]+ es la especie que 

predomina prácticamente en todo el intervalo de pH empleado (1 ≤ pH ≤ 2,8) en el 
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estudio de este sistema ternario, superado solamente por el hidroxocomplejo 

[V(OH)2(C)] a pH ≥ 2,8. 

 

     La especie hexaacuo V(III) y las especies [V(C)2]+ y [V(OH)2(C)(L)]- se encuentran 

en una pequeña proporción (≤ 12%), donde las dos primeras se encuentran en un 

intervalo de (1 ≤ pH ≤ 1,5) y la última en un intervalo de (2.5 ≤ pH ≤ 3) con una 

proporción no mayor a 7% aproximadamente.   

 

 
 

Figura 30. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+-V III-HC-HL 

(HC= 8-hidroxiquinolina y HL= ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:2. 

 
     Al aumentar la relación R = 1:1:2, es decir, la cantidad de ácido láctico en el sistema 

se observa que las especies [V(OH)(C)]+, [V(OH)2(C)], [V(C)2]
+ y hexaacuo V(III) existen 

en la misma proporción en el mismo intervalo de pH que para la relación 1:1:1, 

mientras que la especie [V(OH)2(C)(L)]- aumenta ligeramente su proporción a 15%.   
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Figura 31. Diagrama de distribución de especies del sistema del sistema H+-V III-HC-HL 

(HC= 8-hidroxiquinolina y HL= ácido láctico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:2:1 

 

     Finalmente el diagrama de distribución de especies de la relación R = 1:2:1, muestra 

un incremento bastante significativo en las proporciones de las especies [V(C)2]+ y 

[V(C)3] en el intervalo (1 ≤ pH ≤ 3) debido al incremento de 8-hidroxiquinolina en el 

medio de reacción, la especie [V(C)3] es la predominante prácticamente en todo el 

intervalo de pH en estudio, solo superada por [V(C)2]
+ a pH ≤ 1,3. En cuanto a los 

complejos [V(OH)(C)]+, [V(OH)2(C)] y [V(OH)2(C)(L)]- se tiene que la proporción ha 

disminuido respecto a las relaciones anteriormente estudiadas.  

 
5.2.3  Sistema H+ - VIII – 8-hidroxiquinolina (HC) – ácido cítrico (H3L) 

     Los datos del sistema ternario H+-VIII-HC-H3L (HC= 8-hidroxiquinolina y H3L= ácido 

cítrico) han sido analizados empleando el programa computacional LETAGROP. En el 

estudio de este sistema se utilizó el intervalo 1≤ pH ≤ 4. 
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     En la figura 32 se muestran los datos de ZB(pH) donde los puntos representan los 

datos experimentales y la línea de trazo continuo fue construida con el modelo y las 

constantes dadas en la tabla 26, para cada relación se observa un buen ajuste del 

modelo propuesto con los datos experimentales. 

 

 

Figura 32. Gráfico de ZB(pH) del sistema ternario H+-V III-HC-H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

     Tabla 26. Constantes de formación en términos de log  pqrs, del sistema ternario H+-

VIII-HC-H3L (HC= 8-hidroxiquinolina y H3L= ácido cítrico) en  KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

Reacción Especies log  pqrs (3) 

V3+ + HC + H3L                    [V(C)(H2L)]+   +  2H+ (-2,1,1,1) 12,63(7) 

V3+ + HC + H3L                   [V(C)(L)]-    +   4H+ (-4,1,1,1) 6,24(8) 

Dispersión ()  0,091 
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     A partir de las constantes de la tabla anterior han sido construidos los 

correspondientes diagramas de distribución de especies de este sistema para las tres 

relaciones R empleadas. 

 

 

 

Figura 33. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC-H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:1. 

 

     A partir de la figura anterior se observa que el complejo ternario [V(C)(H2L)]+ 

presenta la mayor proporción en el intervalo (1 ≤ pH ≤ 3,2) con 75% desde pH ≥ 1 hasta 
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pH ≤ 2,7 donde comienza a disminuir dramáticamente y luego se ve superado por el 

complejo ternario [V(C)(L)]- a partir de pH ≥ 3,2. A su vez se observa la presencia de 

especies como [V(OH)(C)]+ (1 ≤ pH ≤ 4)  y [V(OH)2(C)] (pH ≥ 2)  que se encuentran en 

menor proporción. 

 

 
Figura 34. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC- H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:2. 

 

     Al aumentar la concentración de ácido cítrico se evidencia un incremento en las 

proporciones de los complejos ternarios [V(C)(H2L)]+ y [V(C)(L)]- y una diminución de las 

proporciones de las especies [V(OH)(C)]+ y [V(OH)2(C)], en comparación a la relación R 

= 1:1:1.  
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Figura 35. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC- H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido cítrico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:2:1. 

 

     Finalmente, cuando se cambia la relación  R = 1:2:1, aumentando la cantidad de HC 

(8-hidroxiquinolina) la distribución de las especies muestra como disminuye la 

proporción de los complejos ternarios y aparece como especie predominante el 

complejo binario [V(C)3] en todo el intervalo de estudio (1 ≤ pH ≤ 4), también se observa 

un ligero incremento en la proporción de la especie [V(C)2]
+. 

 

5.2.4  Sistema H+ - VIII – 8-hidroxiquinolina (HC) – ácido fosfórico (H3L) 

 

     Los datos del sistema ternario H+-VIII-HC-H3L (HC= 8-hidroxiquinolina y H3L= ácido 

fosfórico) han sido analizados empleando el programa computacional LETAGROP. En 

el estudio de este sistema se utilizó el intervalo 1≤ pH ≤ 3. 
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     En la figura 36 se muestran los datos de ZB(pH) donde los puntos representan los 

datos experimentales y la línea de trazo continuo fue construida con el modelo y las 

constantes dadas en la tabla 27, para cada relación se observa un buen ajuste del 

modelo propuesto con los datos experimentales. 

 

 

 

Figura 36. Gráfico de ZB(pH) del sistema ternario H+-V III-HC-H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

     Tabla 27. Constantes de formación en términos de log  pqrs, del sistema ternario H+-

VIII-HC-H3L (HC= 8-hidroxiquinolina y H3L= ácido fosfórico) en  KCl 3,0 M a 25 °C. 

 

 Reacción  Especies log  pqrs (3) 

V3+ + HC + H3L               [V(C)(H2L)]+ + 2H+ (-2,1,1,1) 17,0(1) 

V3+ + HC + H3L                V(C)(HL) +  3H+ (-3,1,1,1) 15,7(1) 

V3+ + HC + H3L              [V(C)(L)]-  +   4H+ (-4,1,1,1) 13,40(8) 

Dispersión ()  0,112 

0 

1 
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3 
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6 
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ZB 

pH 

R = 1:1:1 

R = 1:2:1 

R = 1:1:2 
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     A partir de las constantes de la tabla anterior se construyeron los correspondientes 

diagramas de distribución de especies de este sistema para las tres relaciones R 

empleadas. 

 

 

 
Figura 37. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC-H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:1. 

     De la figura anterior se observa que el complejo ternario [V(C)(H2L)]+ se encuentra 

en mayor proporción en el intervalo (1 ≤ pH ≤ 1,25), la especie [V(C)(HL)] predomina en 

el intervalo (1,25 ≤ pH ≤ 2,3) y la especie [V(C)(L)]- aumenta significativamente 

predominando a valores de pH ≥ 2,3.  
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Figura 38. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC- H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:1:2. 

 

     Al aumentar la concentración de ácido fosfórico cuya relación es R = 1:1:2, se puede 

observar que las proporciones de las especies presentes en la relación R = 1:1:1 se 

mantienen iguales prácticamente iguales. 

 



70 
 

 
 

Figura 39. Diagrama de distribución de especies del sistema H+-V III-HC- H3L (HC= 8-

hidroxiquinolina y H3L= ácido fosfórico) en KCl 3,0 M a 25 °C, para R = 1:2:1. 

 

     Finalmente, cuando se cambia la relación  R = 1:2:1 aumentando la cantidad de HC 

(8-hidroxiquinolina) el diagrama de distribución de especies muestra como disminuye la 

proporción de los complejos ternarios y aumenta la proporción del complejo binario 

[V(C)3] la cual es predominante a pH ≥ 1,9. En el intervalo (1 ≤ pH ≤ 1,25) sigue 

predominando la especie [V(C)(H2L)]+ y la especie [V(C)(HL)] en el intervalo (1,25 ≤ pH 

≤ 1,9); la especie [V(C)(L)]- permanece en menor proporción en todo el intervalo de pH 

estudiado (1 ≤ pH ≤ 3). 
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     A modo comparativo la tabla 28 muestra las constantes de formación de los 

complejos ternarios formados para cada uno de los sistemas H+-V III-HC-HnL antes 

planteados y para cada relación R = 1:1:1, 1:1:2, 1:2:1, en KCl 3,0 M  a 25 °C.  

 

     Tabla 28. Tabla comparativa de las constantes de formación para los complejos 

ternarios formados en cada uno de los sistemas H+-V III-HC-HnL, en KCl 3,0 M  a 25 °C. 

  

 log pqrs 

 
Especie 

 

H
+
- V

3+
-HC- 

H3L (fosfórico) 

 

H
+
- V

3+
-HC- 

H3L (cítrico) 

 

H
+
- V

3+
-HC- 

HL (láctico) 

 

H
+
- V

3+
-HC- 

H2L (oxálico) 

 
[V(OH)(C)(L)] - 

   
--- 

 
11,9(2) 

 
[V(OH)3(C)(L)] 3 - 

  
--- 

 
--- 

 
5,6(1) 

 
[V(OH)2(C)(L)] - 

  
--- 

 
4,8(3) 

 
--- 

 
[V(C)(H2L)] + 

 
17,0(1) 

 
12,63(7) 

 
--- 

 
--- 

 
[V(C)(HL)]  

 
15,7(1) 

 
--- 

 
--- 

 
--- 

 
[V(C)(L)] - 

 
13,40(8) 

 
6,24(8) 

 
--- 

 
--- 

 

     De la tabla anterior, se observa que al comparar los sistemas estudiados, no hay 

correlación con los modelos propuestos para los sistemas H+- V3+-HC-HnL siendo HnL 

ácido láctico y ácido oxálico quizás debido a la naturaleza química de cada ligando 

frente al complejo binario V3+-8-hidroxiquinolina. 

     Respecto a los modelos propuestos para los sistemas H+- V3+-HC-H3L siendo H3L 

ácido cítrico y ácido fosfórico se tiene que el ácido fosfórico muestra un valor de 

constante de formación mayor de los complejos ternarios [V(C)(H2L)] + y [V(C)(L)] – que el 

ácido cítrico.  
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6. CONCLUSIONES 
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1. Se determinaron las constantes de acidez de todos los ligandos de estudio: 8-

hidroxiquinolina (HC),  ácido oxálico (H2L),  ácido láctico (HL),  ácido cítrico (H3L) 

y acido fosfórico (H3L) en KCl 3,0 M  a 25 °C, empleando  medidas de emf(H). 

Los valores obtenidos en este trabajo son similares a los reportados en la 

literatura. 

 

2. Se determinaron las constantes de formación de complejos ternarios (log pqrs) 

para cada uno de los sistemas de H+- V III – HC – HnL, empleando las relaciones 

R = (1:1:1), (1:2:1) y (1:1:2). Los modelos de especies que mejor ajustaron a los 

datos experimentales son los siguientes: 

 

 Para el sistema de H+-V III-HC-H2L (ácido oxálico);  [V(OH)(C)(L)] – (-4 1 1 1)  log 

pqrs 11,9(2) y [V(OH)3(C)(L)] 3- (-6 1 1 1) log pqrs 5,6(1). 

 Para el sistema de H+-V III-C-HL (ácido láctico);  [V(OH)2(C)(L)] -  (-4 1 1 1) log 

pqrs 4,8(3). 

 Para el sistema de H+-VIII-C-H3L (ácido cítrico); [V(C)(H2L)] +  (-2 1 1 1) log pqrs 

12,63(7) y [V(C)(L)]- (-4 1 1 1)  log pqrs 6,24(8). 

 Para el sistema de H+-VIII-HC-H3L (ácido fosfórico); [V(C)(H2L)] +  (-2 1 1 1) log 

pqrs  17,0(1),  [V(C)(HL)]  (-3 1 1 1) log pqrs 15,7(1)  y [V(C)(L)] – (-4 1 1 1)  log 

pqrs 13,40(8). 
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