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H, B, C, L    concentraciones totales (analíticas) de H+, V(V), V(IV), ácido glutámico 

h, b, c, l concentraciones en equilibrio de H+, V(V), V(IV), ácido glutámico 

βpqrs constante de equilibrio en el nivel HL ó H2L 

pqrs cociente de coeficientes de actividad  =   fpqr / (fH
p.fvo

q .fHC
r) 

f coeficiente de actividad 

β*pqrs constante de equilibrio en el nivel L2- 

(p, q, r) designación abreviada de un complejo en el nivel HL ó H2L 

(P, q, r) designación abreviada de un complejo en el nivel L2- 

emf(H) medidas de fuerza electromotriz con un electrodo reversible a H+ 

E potencial (mV) de la pila [  ] 

Eo potencial estándar (mV) de la pila  [  ] 

EV electrodo de vidrio 

REF Semi-pila de referencia 

M moles/L 

mM milimoles/L 

pH -log h           

S, T            disoluciones del reactor y bureta 

θL n° medio de H+ asociados por mol de ligando 

θB n° medio de H+ asociados por mol de vanadio V(V) 

θC n° medio de H+ asociados por mol de vanadio V(IV) 

θLf n° medio de H+ asociados por mol de ligando (L2- ó H2L) pero separando 
las contribuciones en H+ de las reacciones de hidrólisis de los  metales 
V(V) y V(IV), Σpcpqro y ácido-base del ligando, Σpcp001 y  Σpcp001, 

U suma de mínimos cuadrados 

σ(θ)             
dispersión o desviación estándar  ≡  

  nknpns

U


  

ns n° de experimentos 

np n° de puntos en un experimento 
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1.1. Química del Vanadio 

 

1.1.1 Generalidades 

 

 El vanadio es un elemento químico de símbolo V, número atómico 23, peso 

atómico 50.942 g/mol, está ubicado en la primera serie de transición, perteneciente al 

grupo 5B de la tabla periódica. Posee la configuración electrónica [Ar] 3d34s2 con sus 

capas internas completas y tiene 2 isótopos estables. 1 

 

El vanadio está presente en una proporción aproximada del 0.02% en la corteza 

terrestre, sin embargo está ampliamente distribuido en una gran cantidad de minerales 

(se calcula que en más de 65), entre los que destacan la patronita, VS4 (un sulfuro 

complejo), la vanadinita, Pb5(VO4)3Cl (vanadato de cloro y plomo) y la carnotita, 

[K(UO2)VO4.3/2 H20]; este último es más importante como mineral de uranio, pero por lo 

general se recupera también el vanadio. 1  

 

En su forma pura es blando y dúctil. Puede trabajarse en caliente y frío 

fácilmente, pero debe calentarse en una atmósfera inerte o al vacío a causa de que se 

oxida rápido a temperaturas por encima del punto de fusión de su óxido. La resistencia 

del vanadio a los ácidos clorhídrico y sulfúrico es notable y resiste el ataque del agua 

regia mejor que la mayor parte de los aceros inoxidables. Sin embargo, el vanadio no 

resiste al ácido nítrico.2 

 

 Fue descubierto originalmente por Andrés Manuel del Río, mineralogista 

mexicano de origen español, en 1801. Del Río extrajo el elemento de una muestra de 

plomo "marrón" de mineral mexicano, cuyas sales presentaban una gran variedad de 

colores, y como resultado llamó al elemento Panchromium (que significa "todos los 

http://es.wikipedia.org/wiki/Andr%C3%A9s_Manuel_del_R%C3%ADo
http://es.wikipedia.org/wiki/Plomo
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colores"). Más tarde, Del Río cambió el nombre del elemento a Erythronium (que 

significa "rojo"), ya que la mayoría de sus sales al calentar  tomaron una tonalidad 

rojiza. En 1805, el químico francés Hippolyte Victor Collet-Descotils, respaldado por 

Alexander von Humboldt, declararon incorrectamente que el nuevo elemento 

descubierto por del Río había sido sólo una muestra impura de cromo. Del Río aceptó 

la declaración de Collet-Descotils, y se retractó de su afirmación.3 

 

 En 1831, el químico sueco, Nils Gabriel Sefström, redescubrió el elemento en un 

óxido mientras trabajaba con minerales de hierro. Más tarde, ese mismo año, Friedrich 

Wöhler confirmó los principios de la obra de Del Río. Sefström eligió un nombre que 

comenzase con V, ya que la letra no había sido asignada aún a ningún otro elemento. 

Lo llamó vanadio en honor a la diosa escandinava Vanadis, nombre que oficialmente 

mantiene hasta la fecha, debido a los numerosos compuestos químicos de colores que 

produce.4 En 1831, el geólogo George William Featherstonhaugh sugirió que el vanadio 

debería llamarse "Rionium" en honor a Del Río, pero esta sugerencia no fue seguida.5  

  

 El aislamiento del vanadio fue difícil. En 1831, Jöns Jacob Berzelius informó la 

obtención del metal, pero Henry Enfield Roscoe demostró que en realidad había 

obtenido nitruro de vanadio (VN). Roscoe obtuvo finalmente el metal en 1867 por la 

reducción de vanadio (III), VCl3, con el hidrógeno.6  

 

 El vanadio es un metal traza que se encuentra de forma natural tanto en el suelo 

como en el agua,7 presenta estados de oxidación de +2, +3, +4 y +5, estos  reaccionan 

fácilmente con carbono, nitrógeno y oxígeno a temperaturas elevadas. Los iones del 

vanadio constituyen buenos ejemplos de los colores que son típicos de los compuestos 

de los metales de transición. El V+5 como VO4
-3 es incoloro. En disolución acuosa el ión 

vanadilo VO+2 es azul oscuro, el ión V+3 es verde, y el ion V+2 es violeta.8 La química de 

http://es.wikipedia.org/wiki/Hippolyte_Victor_Collet-Descotils
http://es.wikipedia.org/wiki/Alexander_von_Humboldt
http://es.wikipedia.org/wiki/Nils_Gabriel_Sefstr%C3%B6m
http://es.wikipedia.org/wiki/Friedrich_W%C3%B6hler
http://es.wikipedia.org/wiki/Friedrich_W%C3%B6hler
http://es.wikipedia.org/wiki/Vanadis
http://es.wikipedia.org/wiki/George_William_Featherstonhaugh
http://es.wikipedia.org/wiki/J%C3%B6ns_Jacob_Berzelius
http://es.wikipedia.org/wiki/Henry_Enfield_Roscoe


7 

 

los dos últimos estados de oxidación, en las formas de vanadilo (vanadio (IV)) y 

vanadato (vanadio (V)), es particularmente relevante para la acción y los efectos de los 

compuestos de vanadio en los mamíferos.7 

 

 El vanadio en medio acuoso presenta una química muy variada en todos sus 

estados de oxidación, tabla 1, cada uno de los cuales exhiben características y 

propiedades diferentes. 

 

Tabla 1.  Características generales del vanadio en disolución acuosa.9 

 

Valencia Coloración Condiciones Especies 

+2 Violeta  V
2+

, VOH
+
 

+3 
Azul-verdoso 

Marrón 
pH < 2.5 

V
3+

, 
VOH

2+
, V2(OH)2

4+
, 

V2(OH)3
3+

 

+4 Azul marino 
pH < 3 

VO
2+

, VOOH
+
, 

VO2(OH)2
2+

, VO(OH)2 

4 < pH < 10 VO(OH)2(s), V8O42
12-

 

+5 

Amarillo claro  1 < pH < 4 VO2
+
, VO2OH 

Anaranjada 5 < pH < 7 HnV10O28
n-6

; (n=3-0) 

Incolora 

8 < pH < 10 
VO3

-
, V2O6

2-
, HV4O13

5-
, 

HV2O7
3-
 

V4O13
6-

, HVO4
2-

, V2O7
2-

 

10 < pH < 14 
HVO4

2-
, V2O7

4-
 

VO4
3-
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1.1.2 Ocurrencias naturales del Vanadio 

  

 

 El vanadio es un elemento ubicuo disperso en toda la corteza terrestre, ríos, 

lagos y océanos, 7 es en realidad el segundo elemento de transición más abundante en 

el agua de mar, solo superado por el molibdeno y claramente más abundante que el 

hierro.10 En la corteza terrestre existe naturalmente un sin número de minerales en 

estados de oxidación +3, +4 y +5. En la mayoría de los minerales el vanadio se 

encuentra como un óxido pero ocasionalmente asume el papel de un catión metálico.7 

  

 La quema o transformación de aceites ricos en vanadio (como el crudo Boscán y 

el crudo de Cerro Negro en Venezuela), en ausencia de precauciones adecuadas 

puede conducir a la liberación de cantidades significativas de vanadio 

aerotransportados en el ambiente. Tales liberaciones son frecuentemente en forma de 

óxido de vanadio(V), V2O5, y otros óxidos. Estos compuestos una vez dispersados son 

liberados, y por reacción con el agua, las formas solubles generaran V(V) oxoaniónico, 

que luego será lixiviado en los ríos, lagos y océanos, donde posteriormente ocurrirá la 

incorporación a los sedimentos.7 

 

 El vanadio a menudo se acumula en las raíces y en las semillas de las plantas, y 

en algunos alimentos como frijoles, remolacha, cebada, trigo y cereales, donde las 

concentraciones de vanadio son significativas. Aunque la función del vanadio en los 

mamíferos todavía no se conoce, no hay pruebas considerables que sugieran que el 

vanadio es un elemento esencial.7 
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1.1.3 Aplicaciones medicinales del vanadio 

 

 Las aplicaciones medicinales de los complejos de vanadio se han enfocado en la 

actividad in vitro e in vivo en el tratamiento de la deficiencia de insulina, en la diabetes 

tipo 1, la tolerancia de insulina y la diabetes tipo 2, la cual es la forma más común hasta 

ahora. Es frecuentemente padecida por las personas adultas y también un problema 

creciente en la gente joven y obesa. Actualmente se ha establecido los compuestos de 

vanadio vía oral como tratamiento para ambos tipos de diabetes, solo un compuesto, el 

complejo vanadio(IV)-maltolato, figura 1, se ha introducido en las pruebas clínicas con 

seres humanos.10 

 

                                                                                                                                           

                                                                       

 

 

Figura 1. Complejo de vanadio (IV) usado en seres humanos para el tratamiento de la 
diabetes. 10 
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1.2. Química del vanadio (IV) en disolución acuosa 

 

 En condiciones comunes este importante estado de oxidación del vanadio es el 

más estable de todos. El V(III) es oxidado a V(IV) por el oxígeno molecular y el V(V) es 

reducido a V(IV) por agentes reductores relativamente poco energéticos.1 

 

 A parte de unos pocos compuestos como el VCl4, la química del vanadio(IV) en 

disolución acuosa está basada casi exclusivamente en la del ión vanadilo(IV) 

[VO(H2O)5]
2+, brevemente VO+2, el cual es uno de los iones divalentes más estables 

conocidos. La estructura típica de sus complejos es la pirámide cuadrada y pertenece al 

grupo puntual C4v, figura 2, donde el oxígeno del vanadilo se encuentra a una distancia 

menor que las moléculas de agua que se coordinan al metal en las otras 5 posiciones, 

es decir, el oxígeno y el átomo de vanadio conviven sobre el plano definido por los 

ligandos ecuatoriales. 11,12 

 

 

 

                                   a)                                                                 b)  

 
 

Figura 2. (a) Niveles de energía en campo cristalino octaédrico y simetría comprimida 

C4v con (3Ds – 5Dt)>0. (b) Estructura del ión complejo [VO(H2O)5]
2+.11,12 



11 

 

Los complejos del ión VO2+ suelen ser especies muy estables, especialmente 

con ligandos que posean átomos donadores electronegativos, como lo son: F, O y N. 

Cuando el ligando es polidentado como la EDTA, el ión VO2+ al igual que otros iones 

metálicos, forma complejos mucho más estables que con ligandos monodentados, 

debido al llamado efecto quelato. En general, tienen una geometría de pirámide 

cuadrada o bipiramidal, figura 3, aunque se han encontrado complejos con geometría 

de bipirámide trigonal.1  

 

 

 

 

  

 

Figura 3. Geometría del ion vanadilo.13 

 

Los compuestos de oxovanadio presentan bandas de IR en la región de 900 – 

1100 cm-1. Los espectros tanto electrónicos, EPR y vibracionales del ion vanadilo son 

consistentes con la estructura del  ion [VO(H2O)5]
2-.12 

  

Comercialmente se encuentra la sal VOSO4·2H2O, la cual es soluble en agua, al 

basificar se obtiene VO(OH)2 de color amarillo, al disolver este último en HClO4 o bien 

otros ácidos se obtiene el aquo-ion [VO(H2O)5]
2+ el cual presenta una coloración azul.1 

 

Las disoluciones de VO+2 (pH < 2) se preparan por reducción de disoluciones 

ácidas de V+5 con SO2, SH2  y HCl(C), así como por reducción a potencial controlado 

(0,680 V/ENH). El método más conveniente para la preparación consiste en saturar 

iones de VO2+ en una resina catiónica fuerte (Dowex-50) con una disolución de la sal 

comercial [VOSO4(H2O)5], luego realizar un lavado con agua y extraer el V+4 de la 
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misma por elusión con una disolución del medio iónico con el cual se va a trabajar.13 

 Las disoluciones del vanadio(IV) son de color azul y su química está basada 

exclusivamente en la del ión VO2+, figura 4, el cual es capaz de hidrolizarse en el 

intervalo 2 ≤ pH ≤ 3 formando las especies [VOOH]+, [VO2(OH)2]
2+ y VO(OH)2. 

14,15,16  

  
 

A partir de pH = 4 precipita el hidróxido gris-pardo de fórmula VO(OH)2, 
17 el cual 

a pH > 9 se redisuelve formando vanadatos(IV) de fórmula aún no muy bien 

establecidas, aunque se han aislado cristales que corresponden a las fórmulas 

(HV8O19)n
5n-32 y (V18O42)

-12. 1 

 

     

 

 

 

     

                   

 

 

 

   

 
Figura 4. Estructura del ión [VO(H2O)5]

2+ calculada por el método ab initio.18,19 
(V = azul, O = rojo, H = blanco) 
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1.3.  Química del vanadio (V) 

 

 El catión V
5+ 

no existe, se presenta como el catión vanadato VO2

+

, incluso se ha 

citado en bibliografía el catión V(OH)4

+

 en medio muy ácido. La naturaleza de los iones 

y del óxido de vanadio(V) sólido, en disolución acuosa varía con el pH del medio. 1 

 

 En disolución acuosa el ion vanadato se somete a una serie de reacciones de 

hidrólisis y auto-condensación que distinguen la química acuosa de la química en un 

medio no acuoso. Estas reacciones son muy sensibles al pH de la solución y a la 

presencia de ligandos potenciales que pueden coordinar al vanadio y formar una serie 

de complejos de coordinación con geometrías diferentes. Además se presentan 

complicaciones debido a la fácil inter-conversión entre los estados de oxidación. El ion 

vanadato, bajo ciertas condiciones, es un agente oxidante y puede ser fácilmente 

reducido a V(IV) o V(III) como producto de la oxidación.7 

 

 El vanadio(V) presenta principalmente estructuras geométricas tetraédricas, 

piramidal cuadrada y octaédricas, figura 5. 9 

 

             

                                                                                                           -3 

                                                   

 

               Tetraedricas      Piramidal Cuadrada             Octaedricas 

 

                        

Figura 5. Geometría del ion vanadato.9 
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 El V2O5 se obtiene quemando el metal finamente dividido en exceso de oxígeno, 

pero se forma también cierta cantidad de óxidos inferiores.  

  

El método habitual de preparación consiste en calentar el metavanadato de 

amonio (NH4VO3) [1]. 1 

 
                                     2NH4VO3               V2O5 + 2NH3 +H2O    [1] 

 

  Se le obtiene como polvo de color anaranjado que funde a 650 C y solidifica al 

enfriarse dando cristales anaranjados en forma de agujas rómbicas. Agregando ácido 

sulfúrico diluido a soluciones de NH4VO3 se obtiene un precipitado de color rojo brillante 

de V2O5. Es ligeramente soluble en agua (0.007 g/L) para dar soluciones ácidas de 

color amarillo pálido. El V2O5 posee carácter fundamentalmente ácido y por ello es 

fácilmente soluble en bases, pero también se disuelve en ácidos.1 

 

 Las disoluciones de vanadio(V) generalmente se preparan disolviendo el óxido 

V2O5 en medio ácido o alcalino, pues este óxido es poco soluble en agua. En 

disoluciones  muy   diluidas  ligeramente ácidas predominan el catión vanadio(V) VO2 

(H5O)4
+ brevemente VO2

+ (pKa = 3.30 NaClO4 0.50 M),  la molécula neutra HVO3 (pKa= 

7.00, NaClO4 0.50 M)  y  el   ion metavanadato VO3
-  (pKa= 7.7, NaCl 0.5 M).20,21 

  

 Sin embargo, en disoluciones concentradas, figura 6 22,23 donde se representa 

la carga por átomo  de vanadio, ξ en  función del  pH para distintas concentraciones 

totales de metal B, se observan tres regiones bien diferenciadas, dos de equilibrios 

rápidos en medio ácido y alcalino respectivamente, separadas por una tercera de 

equilibrios lentos entre 0.6 < ζ < 1.0, que se denomina región de inestabilidad. 

21,22,23,24,25 Se  forman  una  serie  de  decavanadatos  HnV10O28
n-6  (n=0 – 3) de  color 

anaranjado intenso y en medio   alcalino  otros vanadatos de diferente nuclearidad, 

dependiendo del pH y B. 9,26 
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Figura 6. Carga por átomo de vanadio, ζ, en función del pH y la concentración total de 
V (V), B.9,26 

 

 Por desplazamiento de moléculas de agua el ion VO2
+ puede formar complejos 

con diferentes tipos de ligandos y geometría como las mostradas en la figura 7, por 

ejemplo, VO2(EDTA)-3 , VO2(ox)2
-3 , VO2(NTA)2 

3-  etc. 1,26  

 

 

 

Figura 7. Geometrías del ion vanadilo.26 
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1.4. Complejos de valencia mixta de V(V, IV) 

 

 Los complejos de valencia mixta tienen propiedades únicas en lo que respecta a 

la capacidad para una rápida transferencia de electrones de un sitio metálico a otro. 

Desde la caracterización de la primera especie molecular discreta de valencia mixta, el 

complejo de Creutz-Taube [(NH3)5Ru-pyz-Ru(NH3)5]
+5,27 sintetizado hace más de 30 

años, un gran número de nuevos complejos simétricos de valencia mixta han sido 

preparados e investigados; los complejos asimétricos de valencia mixta no han sido tan 

extensamente estudiados, pues presentan complejidades adicionales a los simétricos.28 

 

Los complejos de valencia mixta son especies que contienen dos o más 

elementos metálicos, cuya característica fundamental son sus  estados de oxidación 

diferente, por lo que cada elemento posee diferente cantidad de electrones en la capa 

de valencia; el electrón o los electrones que causan esta diferencia no permanecen 

inmóviles, sino que son capaces de trasladarse a la capa de valencia de los otros 

centros metálicos y es precisamente la velocidad con que se desplaza estas partículas 

a través de los centros metálicos, lo que nos permite clasificarlos.   

 

En un extremo podemos ubicar aquellos compuestos en donde el electrón se 

deslocaliza muy lentamente y se podrían diferenciar entonces las características y 

propiedades de cada centro metálico. Estas propiedades están determinadas por la 

superposición de las propiedades de los dos tipos de iones. En el otro extremo 

encontramos que el electrón salta tan rápidamente de un núcleo al otro que ningún 

método experimental actual es capaz de distinguir los respectivos estados de oxidación 

puntuales de cada núcleo. En este caso, las propiedades  metálicas del complejo son 

aun más acentuadas. Entre ambos extremos se extiende un amplio abanico de 

compuestos capaces de deslocalizar más o menos rápido los electrones.29,30 
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VO
2+

+ VO2
+

+ +pH2O V2O3(OH)  
3-

p
p

pH
+

Desde comienzos del siglo XVIII ha sido conocida la existencia de los complejos 

de valencia mixta, cuyas características más resaltantes son su intensa coloración y 

conductividad eléctrica, lo que genera un sin número de aplicaciones entre las cuales 

se encuentran la fabricación de tinturas, catálisis, dispositivos de fijación, relojería y en 

la elaboración de soportes antiestáticos. 31 

 

Se ha demostrado que cuando se mezclan disoluciones ligeramente ácidas de 

vanadio(IV) y vanadio(V), se forma una coloración intensa que va desde el amarillo ocre 

hasta llegar a un verde casi fosforescente. El modelo que mejor ajustó los datos 

experimentales fue el formado por las especies V2O3
3+, V2O3(OH)2

+, V2O3(OH)3
 y 

V2O3(OH)4
-  con las siguientes constantes  de  estabilidad: 011 = 101.51(3),   -211= 10-2.82(3) 

, -311= 10-7.5(1)  y  -411 = 10-10.5(1), según la reacción general [2]. 29
 

 

 [2] 

          

El ion V2O3
3+ también ha sido detectado en estado sólido en complejos con 

ácidos poliaminocarboxílicos y otros ligandos. 32 

 

La asociación de los iones VO2+ y VO2
+ para  formar el dímero V2O3

3+ tiene una 

constante de asociación  32, la cual se puede comparar  con el valor 133 que 

caracteriza la bien conocida asociación de dos iones HCrO4
- para formar el dímero 

Cr2O7
2- en KCl 3.0 M a 25 C.33 
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1.5. Química de los aminoácidos 

 

1.5.1. Generalidades 

 

 Los aminoácidos son los componentes primordiales de las proteínas.34 Todas las 

proteínas son polímeros, y los -aminoácidos son los monómeros que se combinan 

para formarla.35  

 

 El nombre de aminoácido alude a que son ácidos orgánicos (carboxílicos) con un 

grupo amino (-NH2) situado en posición , es decir, en el carbono contiguo al grupo 

carboxilo (-COOH); a este carbono también están unidos un átomo de hidrogeno y una 

cadena lateral (R).34,35  

 

 Los distintos -aminoácidos se diferencian por sus cadenas laterales. La 

estructura general de un -aminoácido puede escribirse de la forma mostrada en la 

figura 8. 35 

 

 

 

 

Figura 8. Estructura de los -aminoácidos.35 
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 No obstante, esta representación, a pesar de ser químicamente correcta, no 

tiene en cuenta las condiciones in vivo. La mayor parte de la bioquímica se produce en 

el margen de pH fisiológico próximo a la neutralidad.35 

 

 El pKa del grupo carboxilo y del grupo amino de los -aminoácidos es 

aproximadamente de 2 y 10 respectivamente, por consiguiente, en la proximidad del pH 

neutro, el grupo carboxilato habrá perdido un protón y el grupo amino habrá ganado un 

protón, para dar la forma zwitterion que se presenta en la figura 9.35 

 

 

 

Figura 9. Representación de un -aminoácido en su forma iónica y en su forma de 

zwitterion a pH neutro.35 

 

 
 Para facilitar el análisis de las estructuras de los 20 aminoácidos encontrados en 

las proteínas, se debe considerar el hecho de que a estos se les puede agrupar en 

familias basadas en las propiedades de los grupos R, en particular de su polaridad, es 

decir, su tendencia a interactuar con el agua a pH próximos a la neutralidad. Los grupos 

R de los aminoácidos varían mucho en polaridad, desde los grupos R totalmente no 

polares o hidrofóbicos (que repelen el agua) hasta los grupos R muy polares o 

hidrofílicos (que atraen el agua). Entonces, un aminoácido que puede actuar como 

ácido o como base se le conoce como anfotérico.36  
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En base a esto los aminoácidos se pueden clasificar de la siguiente manera:37 

 

 no polares ó hidrofóbicos: se encuentran los aminoácidos que presentan 

grupos R alifáticos (alanina, valina, leucina, isoleucina, metionina) así como 

aromáticos (fenilanalina y triptófano) los cuales son hidrofóbicos.     

 

 polares pero sin carga eléctrica: gran parte de estos aminoácidos presentan 

grupos R polares que participan en un enlace por puente de hidrogeno. Algunos 

poseen un grupo hidroxílico y otros grupos amidas. 

 
 polares debido a una carga negativa: este grupo comprende a los dos ácidos 

dicarboxílicos; ácido glutámico y aspártico, en los cuales sus segundos grupos 

carboxílicos se disocian a pH neutro. 

 
 polares debido a una carga positiva: en este grupo se incluyen tres 

aminoácidos, la lisina, la arginina y la histidina, este último es el único 

aminoácido que presenta un protón que se disocia a pH = 7.  

 

Tabla 2. Clasificación de los aminoácidos según los sustituyentes en sus cadenas 
laterales.38 
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Continuación de la tabla 2.38 
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1.5.2. Estereoquímica de los -aminoácidos 

 

  Cuando un átomo de carbono tiene cuatro sustituyentes distintos fijados a él, 

formando una molécula asimétrica, se dice que el carbono es quiral. También se le 

suele llamar carbono asimétrico.35  

 

 Si una molécula contiene un carbono asimétrico, existen dos estereoisómeros 

distinguibles; se trata de imágenes especulares que no se pueden superponer una a la 

otra, o enantiómeros, figura 10. Los enantiómeros L y D pueden distinguirse entre sí 

experimentalmente debido a que sus soluciones rotan el plano de luz polarizada en 

direcciones opuestas. Por esta razón todos los enantiómeros se llaman a veces 

isómeros ópticos.35,39 

 

 

 

Figura 10. Estructura general e isómeros L y D de los aminoácidos.39 

 

 

 Todos los aminoácidos, excepto la glicina, pueden existir en las formas D y L, ya 

que en todos los casos el carbono  es quiral. La única excepción es la glicina, dado 

que dos de los grupos unidos al carbono  son iguales (H), con lo que se elimina la 

quiralidad.35 
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  1.5.3. Aminoácidos esenciales y no esenciales 

 

 Los seres humanos  son incapaces de sintetizar nueve de los 20 aminoácidos 

estándar que se utilizan en la síntesis de proteínas, estos aminoácidos, llamados 

esenciales, pueden ser elaborados por las plantas y diversos microorganismos a través 

de rutas metabólicas complejas.  Aquellos aminoácidos que si son posibles sintetizar se 

llaman aminoácidos no esenciales.36 

 

Tabla 3. Aminoácidos esenciales y no esenciales. 36 

  

Aminoácidos esenciales Aminoácidos no esenciales 

Histidina, Isoleucina, Leucina, Lisina 

Metionina, Fenilalanina, Treonina, Trptófano 

y Valina 

Glutamato, Glutamina, Aspartato; 

Asparagina, Alanina, Prolina, Tirosina, 

Cisteína, Arginina, Glicina y Serina 

 

 
 Los aminoácidos no esenciales que sintetizan las células de los mamíferos son 

precursores de otros constituyentes celulares no proteicos. Algunos aminoácidos 

pueden ser descritos como no esenciales porque es posible formarlos a partir de 

aminoácidos esenciales; un ejemplo es la tirosina que se puede elaborar a partir de la 

fenilalanina.36 
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1.5.4. Sistema H+ -  ácido glutámico 

 

 El ácido glutámico (ácido 2-amino-pentanodióico) fue descubierto en el año 1866 

por el científico alemán Karl H.L Ritthausen,40  es uno de los 20 α-aminoácidos que 

forman parte de las proteínas y es un aminoácido no esencial.  

 

Este aminoácido se encuentra en la médula espinal y en el cerebro. En la médula 

espinal hay altas concentraciones en las fibras primarias aferentes de las raíces 

dorsales y por lo tanto se cree que actúa en la neurotransmisión sensorial. En el 

cerebro hay altas concentraciones de este aminoácido, así como en la corteza cerebral, 

hipocampo y cerebelo; y bajas concentraciones en el hipotálamo.41 

 

El ácido glutámico es uno de los elementos fundamentales responsables de 

unami. El unami es un elemento saborizante, que a diferencia de los otros sabores 

básicos, tiene la propiedad adicional de “realzar” el sabor, exteriorizando el sabor 

intrínseco del alimento y llegando a ofrecer un sabor completo y global. 41 

 
El ácido L-glutámico se encuentra de forma natural en todos los seres vivos y en 

casi todos los alimentos. La funcionalidad como potenciador del sabor la ofrece cuando 

se encuentra en forma libre, como se da especialmente en tomates, champiñones y en 

los peces de la familia de los túnidos. 41 

 
Industrialmente se obtiene por una fermentación de la bacteria Corynebacterium 

Glutamicum de azúcares residuales de la industria agroalimentaria. El ácido D-

glutámico es muy parecido químicamente, pero no tiene actividad como potenciador del 

sabor.40 

 

 El ácido glutámico es un ácido dicarboxílico ya que presenta dos grupos 

carboxilo en su estructura, figura 11, por lo que el efecto atractor por inducción de 
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electrones aumenta la acidez de los protones y el valor de la primera constante  de 

disociación es mayor que para los monocarboxílicos con igual número de átomos de 

carbono, mientras que el valor de la segunda constante de disociación depende del 

número de átomos de carbono entre los dos grupos carboxilo.42 

 

 

 

 

Figura 11. Estructura del ácido glutámico en 2D y 3D 39
 

 
  

 Cuando el ácido glutámico se disuelve en agua, una proporción de sus 

zwitteriones se disocian y el pH disminuye debido a la ionización de sus grupos 

carboxilos, figura 12. El equilibrio se alcanza a pH 3.1 donde el aminoácido todavía 

está presente en su forma de zwitterion. Cuando el ácido glutámico se disuelve en 

tampones de pH 2.2 a 4.0 su forma de zwitterion predomina otra vez; aunque en 

tampones de pH  7 el aminoácido está presente casi completamente en su especie de 

carga negativa –OOC.(CH2)2.(CH(NH3
+).COO- . 43                                                          
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Figura 12. Curva de titulación del ácido glutámico 0.1 M con HCl y NaOH a 25C.43  

 

 La curva de titulación muestra que se requieren dos equivalentes de álcali  para 

neutralizar el ácido glutámico.43 

 

Existe una amplia bibliografía, tabla 4 acerca de la determinación de las 

constantes de acidez del ácido glutámico. Diversos investigadores han utilizado 

diferentes escalas de actividades. 
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Tabla 4. Valores de pka del ácido glutámico reportados en la bibliografía en diferentes 

medios iónicos y temperaturas. 
 

 

Condiciones pKa1 

 

pKa2 pKa3 Método  Ref. 

KCl 0.1 M / 25 °C* 2.30 4.28 9.67 emf(H) 44 

KCl 0.1 M / 25°C* - - 9.36 emf(H) 45 

KCl 0.2 M / 25°C* 2.04 4.09 9.50 emf(H) 46 

KCl 0.5 M / 25 °C* 2.254 4.153 9.556 emf(H) 47 

KCl 0.2 M / 25 °C* 2.12 4.11 9.51 cal. 48 

KCl 0.2 M / 20 °C* 2.14 4.08 9.52 emf(H) 59 

KCl 3.0 M / 25 °C 2.59(1) 4.49(2) 9.75(3) emf(H) 50 

KCl 3.0 M / 25 °C 2.59(1) 4.49(2) 9.75(3) emf(H) 51 

KCl 3.0 M / 25 °C 2.61(2) 4.52(2) 9.70(5) emf(H) 52 

KCl 3.0 M / 25 °C 2.46(2) 4.49(2) 9.89(5) emf(H) 53 

Nota: *no se reporta el error 

 

Se observan  valores similares entre los valores  reportados por otros autores  en 

las mismas condiciones y las pequeñas diferencias en los valores de los pKa son 

atribuidas a la pureza del reactivo empleado.   
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1.6. Complejos de vanadio (IV) con el ácido glutámico 

 

 La tabla 5 reúne la información correspondiente a los complejos formados en el 

sistema H+-V(IV)-ácido glutámico.50,54,55  

 

Tabla 5. Constantes de formación de los complejos del sistema H+ - VO2+ - ácido 
glutámico reportadas en la bibliografía.50,54,55 

 

Especies                        log pqr  

VOL -7.3(>-6.7) -10.27 - 

[VOL2]
2- -11.2(4) -21.9 - 

[HVOL]+ -2.16(7) - -1.9(2) 

[HVOL2]
-
 -7.3(2) - -8.9(2) 

[H2VOL]2+ 2.26(3) - 1.0(3) 

H2VOL2 -3.8(3) - -4.5(2) 

[H4VOL]4+ 6.31(3)   

[H4VOL2]
2+ 4.0(1) - 1.2(4) 

[H3VOL2]
+ 0.1(2)   

[OHVOL2]
- -15.1(>-14)  -20.3(2) 

ºC  25 25 

Medio iónico KCl 3.0 M NaClO4 0.1 M NaNO3 2.25 M 

Autor L. Martínez Singh y Srivastava Pessoa et al. 

Referencias 50 54 55 

 

En resumen, se puede decir, que en las constantes dadas en KCl 3.0 M, 25C 

existen los complejos: [H4VOL]4+, [H3VOL]3+, [H2VOL]2+, [HVOL]+, VOL, [OHVOL]-, 

[(OH)2VOL]2-, [H4VOL2]
2+, [H3VOL2]

+, H2VOL2, [HVOL2]
-, [VOL2]

2- y [OHVOL2]-, de los 

cuales las especies VOL y [VOL2]
2- ya habían sido reportadas previamente por Singh y 

Srivastava en NaClO4 0.1M, y las especies [H2VOL]2+, [HVOL]+, [H4VOL2]
2+, H2VOL2, 

[HVOL2]
- y [OHVOL2]

-, por Pessoa et al. en NaNO3 2.25 M, aunque en general los 

valores de las constantes de equilibrio de ambas referencias difieren entre sí.50  
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1.7. Complejos de vanadio (V) con el ácido glutámico 

 

 La tabla 6  reúne la información correspondiente a los complejos formados en el 

sistema H+-V(V)-ácido glutámico.51  

 

Tabla 6. Constantes de equilibrio pqr (nivel H+ - VO3
- - H2C) y  βPqr (nivel H+ - VO2

+ - L2-)  

de los complejos (p, q, r) del sistema H+- V(V) - ácido glutámico (KCl 3.0 M, 25ºC). 
 

Especies pqr Log βpqr Log βPqr 

[H2VO3(H2L)]+  [H2VO2L]+ 211 10.15(3) 10.28(3) 10.26(6) 17.5(1) 

[HVO3(H2L)]  [HVO2L] 111 8.31(1) 8.34(2) 8.39(2) 15.6(1) 

[VO3(H2L)]-  [VO2L]- 011 4.66(0) 4.70(4) 4.73(2) 11.9(1) 

[HVO3(H2L)2]  [H3VO2L2] 112 10.1(1) 10.27(7) 10.20(7) 31.7(2) 

[VO3(H2L)2]
-    [H2VO2L2]

- 012 7.29(4) 7.39(5) 7.39(3) 28.8(2) 

 (θL) 0.022(4)    

  
 

En la última columna de esta tabla también se dan los valores de las constantes 

de equilibrio βPqr (nivel H+ - VO2
+ - L2-). 

 

 

Como se deduce de los valores de la dispersión (θL), hay un excelente ajuste 

entre los datos experimentales y el modelo propuesto. 51 
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1.8. Complejos de valencia mixta V(IV,V) con el ácido glutámico 

 

Después de una revisión bibliográfica exhaustiva,  no  se halló información sobre 

los posibles complejos de valencia mixta de vanadio(IV,V) y el ácido glutámico, lo  que 

motivó a la realización de éste Trabajo Especial de Grado. 
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2. FUNDAMENTO TEÓRICO 
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2.1.  Ley de acción de masas  

 

En general en  disolución  acuosa la interacción de varios reactivos A, B, C, L 

para formar uno o varios complejos ApBqCrLs, brevemente (p,q,r,s), según el esquema 

general de reacciones [3], se cuantifica en el   equilibrio por la  ley  de  acción  de  

masas [4],   

 
                     p A   +  q B  +   r C + s L                      ApBqCrLs                          [3] 

                                             cpqrs = Φpqrs βpqrs a
p bq cr ℓs                                 [4]    

 

donde a, b, c y ℓ   son las concentraciones en equilibrio de los reactivos A, B, C, L y 

cpqrs, pqrs  y pqrs representan la concentración, la constante de equilibrio y el producto 

de los coeficientes de actividad de un determinado complejo (p,q,r,s), 

respectivamente.53  

 
 El  balance de masas correspondiente para la reacción [3], establece que el 

número de átomos de un reactivo dado (bien sea A, B, C, L) debe permanecer 

constante a través de reacciones químicas ordinarias.  

 

  Para este caso se tienen los balances de masas [5],  [6], [7] y [8]   

 
 

                     A   =   a   +   ΣΣΣ p Φpqrs βpqrs a
p bq cr ℓs                      [5] 

 
B    =  b   +   ΣΣΣ  q Φpqrs βpqrs a

p bq cr ℓs                      [6] 

 
C    =  c  +   ΣΣΣ r Φpqrs βpqrs a

p bq cr ℓs                                   [7] 

 
L    =  ℓ  +   ΣΣΣ r Φpqrs βpqrs a

p bq cr ℓs                                 [8] 
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2.2.  Escala de actividades 

 

     

Biederman y Sillén 56  demostraron que en disoluciones de un electrolito inerte  y con 

altas concentraciones del mismo, tanto los coeficientes de actividad de los reactivos y 

complejos permanecen constantes e iguales a uno (Фpqr = 1), siempre que la 

concentración de las especies reaccionantes y los productos mantengan un nivel por 

debajo del 20 % de la concentración de los iones del medio iónico. Debido a esto es 

posible trabajar con concentraciones en lugar de actividades en  las expresiones 

termodinámicas como la Ley de acción de Masas, la Ecuación de Nernst, etc., lo cual 

ha permitido en los últimos años que en el estudio de equilibrios complicados sea 

empleado el método del medio iónico inerte. 

 

 En otras palabras, en soluciones acuosas la escala de actividades se considera 

el coeficiente de actividad como Фpqr = 1 en la ecuación [9] conforme se disminuye 

notablemente la concentración (dilución infinita) y, análogamente, en la escala de medio 

iónico inerte se define suponiendo que los coeficientes de actividad se hacen iguales a 

la unidad, según la composición de la disolución se acerca a la del medio iónico.  

Por lo tanto la Ley de acción de masas [4] se reduce a la ecuación [9].56 

 

cpqrs = βpqrs a
p bq cr ℓs                                             [9] 
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3. OBJETIVOS 
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 El objetivo fundamental de este trabajo es realizar el estudio del sistema H+- 

vanadio  valencia  mixta  (IV, V) – ácido glutámico por medio de medidas de emf(H). 

 

Para llevar a cabo este trabajo se estudiaron los sistemas: 

 

 Sistema H+-H2L (H2L= ácido glutámico) empleando como médio iónico KCl 

3.0 M a 25 °C, en el cual se determinaron las constantes de acidez del 

ligando. 

 

 Sistema H+- V(V,IV) - H2L (H2L= ácido glutámico) en medio iónico de KCl 

3.0 M a 25°C, en este sistema se determinaron las constantes de 

formación de los complejos obtenidos. 
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4.  METODOLOGIA EXPERIMENTAL 
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4.1. Reactivos y disoluciones 

 
a.    Calibración del material volumétrico. 

b.     Se utilizaron los siguientes reactivos. 

 HCl ampolla Fixanal Riedel-de Haën 0.100M. 

 KOH ampolla Fixanal Riedel-de Haën 0.100M. 

 KCl producto comercial recristalizado. 

 Acido glutámico Merck p.a. 

 V2O5  KTH p.a. 

 VOSO4.5H2O Merck p.a. 

 N2 libre de CO2  

 Agua tridestilada 

a partir de los cuales se prepararon las  disoluciones mostradas en la tabla 7. 

 

Tabla 7. Disoluciones  empleadas en este trabajo.16 

Disoluciones Preparación y estandarización 

 
{mi} 

El medio iónico 3.0 M. empleado KCl seco a 110 °C por pesada, 
disolución y aforo en atmósfera de N2. 

 
{H}   

Se pesó una cantidad de (K, H) Cl 3.0 M, previa adición de la ampolla de 
HCl; se aforó. La disolución resultante  se normalizó frente a la solución 
básica {OH}. 

 
{OH} 

Se pesó una cantidad de (K, H) Cl 3.0 M, previa adición de la ampolla de 
HCl; se aforó en atmósfera de N2 y se normalizó frente a ftalato ácido de 
potasio (KHC8H4O4). 

 
{V(V)} 

Esta disolución se preparó a partir del V2O5 el cual se disolvió en KOH, 
(KCl 3.0 M), en atmósfera de N2. La disolución resultante se normalizó 
con una disolución de Fe(II) en H2SO4 1.0 M, la cual a su vez se valoró 
vs KMnO4. 

{V(IV)} El V(IV) se empleó por pesada directa de la sal VOSO4.5H2O. 

Ácido glutámico 
 

El ácido glutámico se empleó por pesada directa del producto comercial 
recristalizado y seco. 
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4.2. Medidas de fuerzas electromotrices emf(H)  

 

              La medida de emf(H) es el método más conveniente para la determinación de 

constantes de estabilidad debido a que permite medir al menos una de las 

concentraciones en equilibrio de las especies iónicas en disolución con gran exactitud y 

sin suposiciones.  En este trabajo la concentración de los iones H+ en equilibrio h se 

determinó  mediante la pila  [10],  donde  REF = KCl 3.0 M /KCl 3.0 M, Hg2Cl2 / Hg, Pt; 

                                     

                            REF //  S  / EV                                         [10] 

 

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

 
A 25 ºC el potencial (mV) de la pila [10] viene dado por la ecuación [11], siendo 

EO el potencial normal y J, una constante relacionada con el potencial de la unión 

líquida //. 56 

                                            E  =  EO   +   J h  + 59.16 log h                                          [11] 

 

Ahora bien, en disoluciones que sólo contengan ácido o base fuerte, se cumple 

el balance de H+  [12].57  

                                                         h  =  H + KW h-1                                            [12] 

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

                 

                                          E -  59.16 log H  = EO  + J H                                  [13] 

 

En consecuencia, se pudo comprobar el funcionamiento correcto de la pila [10], 

valorando una alícuota de la solución {H} por adiciones sucesivas de la disolución {OH}, 

hasta alcanzar el punto de equivalencia.57  
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4.3. Instrumentos de medida  

 

  Se emplearon los siguientes equipos, figura 13 58 y materiales: 

 
 Electrodo de vidrio con referencia interna Radiometer pHC2401-8. 

 Potenciómetro Orión 420 A+. 

 Baño - Termostato de agua fabricado en el CES. 

 Reactor de vidrio Metrohm EA 876-5. 

 Material volumétrico calibrado. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 13. Imagen del equipo empleado.58
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4.4. Procedimiento de medida 

 

Las medidas potenciométricas se realizaron valorando la solución S contenida en 

un reactor, con alícuotas sucesivas de una solución T añadidas desde una bureta 

apropiada,  previamente calibrada. El reactor es un vaso cónico de vidrio Pyrex de unos 

100ml de capacidad y de paredes dobles, el cual es termostatizado a 25 °C haciendo 

bombear agua desde un termostato de precisión, el reactor se encuentra provisto de 

una tapa con varias bocas disponibles para el electrodo de vidrio, la bureta, la entrada y 

salida del N2. 

 
         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 

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

M, KOH 0.1 M y KCl 3.0 M, con el fin de eliminar O2, impurezas básicas, impurezas 

ácidas y mantener la presión de vapor del medio iónico, respectivamente. Tanto el 

equipo, como el operador se mantuvieron en un ambiente termostatizado a 25.0 (1) ºC. 

 
 Se realizaron varios experimentos, cada uno de los cuales comprendió dos etapas. 

La etapa 1,  una titulación ácido-base fuerte, que permitió determinar los parámetros Eo 

y J de la pila [10].   En el estudio del sistema   H+ - V(V,IV)- ácido glutámico, después de 

culminar la etapa 1, en la etapa 2  se agregó una cantidad pesada de VOSO4.5H2O, 

seguidamente una alícuota de disolución de {V(V)} y finalmente una cantidad pesada 

de ligando, al disolverse éste completamente, se agregó desde una bureta porciones de 

la disolución {H} o bien de {OH} con la finalidad de determinar la estequiometría (p, q, r, 

s) y las constantes de estabilidad βpqr de las especies formadas.  

 

         Se utilizaron varias relaciones R H+:V(IV):V(V):L = 1:1:1:2, 1:1:1:4, 1:1:1:8       
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4.5. Tratamiento de los datos  

 

 

 Los datos se trataron por el programa de mínimos cuadrados generalizados 

LETAGROP. 58 

 

 En la etapa 1 se minimizó la función [14], a  fin  de  obtener  los  parámetros  

Eo y J de la pila [10. 

 

                                                   U =   (h - H)2                      [14] 

 
Los datos de la etapa 2 , para sistema H+-ácido glutámico se analizaron 

minimizando la función [15], donde L representa  el nº medio de iones H+ asociados por 

mol de ligando y se calculó empleando la  ecuación [16]. 

 

                                                       U2 =  (L - L*)
2                       [15] 

      

                                                                           [16] 

Para el caso  de la etapa 2, pero para sistema H+-VO2
+-VO2+-L2- se analizaron 

minimizando   las    funciones   [17]  y  [18],    

 

                                                       U3 =  (Lf - Lf*)
2                                 [17] 

 

                    [18] 
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  nknpns

U



Donde ahora Lf representa la misma función  [16]  pero separando las contribuciones 

en H+ de las reacciones de hidrólisis de los  metales V(V) y V(IV), Σpcpqro y ácido-base 

del ligando, Σpcp001 y  Σpcp001, de tal manera que en esta función [17] solamente está 

involucrado la contribución de los complejos (p, q, r, s) de nuestro interés, Σ p cpqrs,  Σ q 

cpqrs, Σ r cpqrs y  Σ s cpqrs, según el caso. Los valores de *L y  *Lf los correspondientes 

valores calculados, según el modelo  (p, q, r, s, pqrs) de especies más probable. Para el 

análisis de éstos  datos de Lf  se empleó el programa LETAGROP/FONDO.58,59 Este 

programa se comenzó a desarrollar hace años en este laboratorio, para analizar 

sistemas con especies de poca capacidad coordinativa. 

 
Ahora bien, como la suma de mínimos cuadrados [16 y 18] pueden considerarse 

una  función [19]  de  las  nk  constantes  pqrs  y  los  nks  errores  sistemáticos  en   Eo  

y  en  las   concentraciones H, B, C y L, se  puede  buscar  aquel   modelo,  que   

incluya   todas   las   especies  razonables  posibles,  variando 

 

                                   U = U ((pqrs)nk,(ks)nks)                         [19] 

 

sistemáticamente la combinación de constantes de equilibrio y errores, hasta alcanzar 

un valor mínimo de las sumas de mínimos cuadrados U o bien, de las respectivas 

dispersiones [20], donde ns es el n° de experimentos y n = ns.np,  el n° de datos en 

cada uno de ellos.59 

 

 

                                                         (θ) =                        [20] 
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5.- RESULTADOS Y DISCUSIÓN 
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5.1.  Sistema H+ - ácido glutámico  

            

Las constantes de acidez en términos de log p00r y pKa, tabla 8, del sistema H+- 

ácido glutámico fueron calculadas empleando el programa LETAGROP, minimizando la 

función L que representa el número medio de protones por mol de ácido glutámico. 

 

Tabla 8. Valores de pKa del ácido glutámico (KCl 3.0 M, 25 ºC). 

reacciones log p00r pKa 

L2- + H+            HL-
 9.63(1) 2.30(1) 

L2- + 2H+          H2L 14.06(1) 3.89(1) 

L2- + 3H+          H3L
+
 16.62(1) 9.86(2) 

(L) 0.0160  

 

 

 

La figura 9 se muestran los datos experimentales en términos de θL(-log h). 

 

 

 

Figura 9. Datos θL(-log h) para el sistema H+ - acido glutámico (KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC) 
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  Se observa un buen ajuste entre los datos experimentales (puntos) y el modelo 

teórico θL
*(-log h) línea de trazos continuo. Se observa que en el intervalo de 3  -log h 

 5.5 predomina la especie  neutra  H2L (zwiterión H2L
)  la  cual  pierde sucesivamente 

un protón (-log h  5.5, L = 1) y el segundo protón (-log h  10 L= 0) formando las 

especies HL- y L2- respectivamente. Por otro lado, la especie H2L es capaz de aceptar 

un H+ (-log h  3, L ~ 3) para formar la especie H3L
+.  

 

A partir de  los datos dados en la tabla 8, fueron construidos los 

correspondientes diagramas de distribución de especies, figura 10. La intersección de 

las curvas representan los valores de pKa calculados; el pKa1 corresponde al paso de 

H3L
+ a H2L,  el  valor de pka2 de H2L y HL- y el pka3 de HL- y L2-.   

 

 

 

Figura 10. Diagrama de distribución de especies del ácido glutámico  

(KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC) 
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En el diagrama de la figura 10 se observa que en la zona ácida la especie más 

abundante es la H3L
+, en el intervalo 2 ≤ pH ≤ 4. El  zwiterión, H2L

 es abundante entre 

2 < pH ≤ 6. La especie más abundante es  HL- en un amplio intervalo de pH. Finalmente 

en la zona más alcalina se presenta la especie totalmente desprotonada L2-.  

 

 

A modo comparativo, la tabla 9 muestra los valores de pKa reportados en la 

bibliografía,50, 51, 52, 53 y los obtenidos en este trabajo.  

 

Tabla 9. Valores de pKa para el ácido glutámico 
 

Medio iónico/ºC pKa1 pKa2 pKa3 Ref. 

KCl 3.0 M/ 25 2.59(1) 4.49(2) 9.75(3) L. Martínez (2008) 

KCl 3.0 M/ 25 2.59(1) 4.49(2) 9.75(3) R. Espinoza (2008) 

KCl 3.0 M/ 25 2.52(2) 4.50(2) 9.72(5) M. Mendoza (2004) 

KCl 3.0 M/ 25  2.46(2) 4.49(2) 9.89(5) C. Palma (2009) 

KCl 3.0 M/ 25 2.56(1) 4.43(1) 9.63(2) Este Trabajo 

 

 

Se observan que los valores obtenidos en este trabajo son muy  similares a los 

reportados en la bibliografía  en las mismas condiciones, las pequeñas diferencias en 

los valores de los pKa son atribuidas a errores experimentales.   
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5.2 Sistema H+ - Vanadio (V) - Vanadio (IV) - ácido glutámico 

 

 
  Los datos del sistema H+ - V(V) – V(IV) - ácido glutámico fueron analizados de 

acuerdo a la ecuación  de reacción general [21], empleando el programa de mínimos 

cuadrados LETAGROP. En este caso fueron analizadas las funciones: θL (#moles de H+ 

asociados/mol de ácido glutámico), θB (#moles de H+ asociados /mol de V(V)), θC 

(#moles de H+ asociados /mol de V(IV)), θBf (#moles de H+ asociados /mol de V(V) 

descontando las reacciones ácido-base del ligando y las reacciones de hidrólisis del 

metal V(V) y V(IV)) y θCf (#moles de H+ asociados /mol de V(IV) descontando las 

reacciones ácido-base del ligando y las reacciones de hidrólisis del metal V(V) y V(IV)) y 

θLf (#moles de H+ asociados /mol de ácido glutámico descontando las reacciones ácido-

base de éste y las reacciones de hidrólisis del metal V(V) y V(IV)). 

 

    p H+  + q VO2
+  + r VO2+  + s L2-                   Hp(VO)q(VO2)r Ls

(p+q+2r-2s)                     [21] 

 

Tabla 10. Valores de la constantes de equilibrio de los complejos  del                   
sistema  H+ - V(V) – V(IV) - ácido glutámico (KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC). 
 

Especies log βpqrs 

[H2(HV2O3)L]4+  40.25(5) 40.26(5) 40.30(4) 40.32(4) 40.35(4) 40.37(4) 

[H2V2O3L]3+  37.0(37.6) 37.5(3) 37.5(2) 37.6(2) 37.7(2) 37.8(2) 

[HV2O3L]2+ 35.76(4) 35.79(4) 35.80(4) 35.81(4) 35.83(4) 35.83(4) 

[V2O3L]+ 32.0(2) 32.2 (1) 32.34(9) 32.45(8) 32.53(7) 32.59(7) 

[H2V2O3L2]
+ 48.2(3) 48.2(4) 48.1(2) 48.18(1) 48.24(4) 48.3(1) 

OHV2O3L 28.94(7) 28.91(7) 28.90(7) 28.91(7) 28.90(8) 28.88(9) 

[(OH)2V2O3L]- 24.89(4) 24.95(4) 25.00(4) 25.06(4) 25.09(4) 25.13(4) 

σ(θL) 0.0361      

σ(θB)  0.1177     

σ(θC)   0.1057    

σ(θBf)    0.1115   

σ(θCf)     0.1068  

σ(θLf)      0.0969 
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El modelo que mejor ajusto los datos fue considerando la formación de las 

especies: [H2(HV2O3)L]4+, [H2V2O3L]3+, [HV2O3L]2+, [V2O3L]+, [H2V2O3L2]
+, OHV2O3L y 

[(OH)2V2O3L]-. Se observa que la mejor dispersión fue obtenida al minimizar la función  

(θL). Las  figuras  11, 12 y 13  presentan los  datos  experimentales   para  el   sistema 

H+-V(IV)-V(V)-L2-, en términos de la funciones de formación θB(log h), θc(log h) y θL(log 

h), para las diferentes relaciones R= 1:1:1:2, R= 1:1:1:4 y R= 1:1:1:8. Las líneas de 

trazos fueron construidas empleando las constantes de estabilidad de la tabla 10. 
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Figura 11. Datos θB(-log h) para el sistema H+
 

- V(V)-V(IV)-L2-  (KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC). 
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Figura 12. Datos θC(-log h) para el sistema H+
 

- V(V)-V(IV)-L2- (KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC) 

Figura 13. Datos θL(-log h) para el sistema H+
 

- V(V)-V(IV)-L2-  (KCl 3.0mol*dm-3, 25 ºC). 
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En las  figuras 11,12 y 13, se aprecia un muy buen ajuste de los datos 

experimentales con el modelo propuesto. Las formas de las gráficas de las figuras 11 y 

12 son muy similares, la separación de las curvas al aumentar la relación R, indica la 

gran cantidad de protones  involucrados en la  formación de los complejos. Para el caso 

de la figura 13, las curvas se superponen a pH muy ácidos, donde la formación de los 

complejos en esta región se hace independiente de la relación empleada (cuando se 

minimizan los datos empleando la función L); a pH  2 éstas se separan por la misma 

razón que lo hacen en las figuras 11 y 12.  

 

Para ver el buen ajuste de las curvas anteriores, figuras 11-13, fueron 

calculados los residuales de cada una de las funciones, en la figuras 14-16, esto 

consiste en la diferencia de cada uno de los valores experimentales de B o C o L y 

sus valores teóricos correspondientes en función del pH.  Se observa la distribución 

uniforme de los errores de cada función analizada, comprobando el buen ajuste del 

modelo propuesto con los datos experimentales. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 14. Distribución de los errores cuando se emplea la función B(pH). 
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Figura 15. Distribución de los errores cuando se emplea la función C(pH). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 16. Distribución de los errores cuando se emplea la función L(pH). 
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A partir de los valores de las constantes de las especies dadas en la tabla 10, 

fueron construidos los correspondientes diagramas de distribución de especies de este 

sistema para las diferentes relaciones R H+:V(IV):V(V):L, figuras 17-19. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 17. Diagrama de distribución de especies del sistema H+
 

- V(V)-V(IV)-L2- para 

 R =1:1:1:2 (B = 5 mmol*dm-3), en KCl 3.0 mol*dm3-, 25 ºC. 
 

    
(B = 5 mmol*dm-3), en KCl 3.0 mol*dm-3, 25 ºC 

 
 

Figura 18. Diagrama de distribución de especies del sistema  H+
 

- V(V)-V(IV)-L2- para  
R =1:1:1:4

 

(B = 5 mmol*dm-3), en KCl 3.0 mol*dm3-, 25 ºC
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En las figuras 17-19 se observa, que al aumentar la relación metal ligando, la 

concentración de la especie [H2V2O3L2]
+ también aumenta, ya que esta especie tiene 

dos ligandos en su estructura. Los complejos con un solo ligando ([H2(HV2O3)L]4+, 

[H2V2O3L]3+, [HV2O3L]2+, [V2O3L]+, OHV2O3L y [(OH)2V2O3L]-) no cambian su 

concentración al variar la relación R. Las especies más abundantes son [H2V2O3L2]
+ en 

el intervalo  1.5 < pH < 3, el [HV2O3L]2+ en el intervalo de  2.0 < pH < 3.5 y la 

hidroxoespecie [(OH)2V2O3L]- en la zona alcalina. 

 

 

 

 

 

Figura 19. Diagrama de distribución de especies del sistema  H+
 

- V(V)-V(IV)-L2- para  
R =1:1:1:8

 

(B = 5.0 M), en KCl 3.0 M, 25 ºC.
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6.- CONCLUSIONES 
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1. Se determinaron las constantes de acidez del ácido glutámico (H2L) por medio de 

medidas de emf (H) en KCl 3.0 M y a 25 ºC. El análisis de los datos por medio de 

LETAGROP arrojó los siguientes valores:  pKa1 = 2.56 (1), pKa2 = 4.43 (1), pKa3 = 

9.63 (2), siendo estos muy similares a los encontrados en la bibliografía 

trabajando en la misma escala de actividades. 

 

2. Se estudió el sistema H+ -  V(V, IV) – ácido glutámico  por medio de medidas de 

emf (H) en KCl 3.0 M y a 25 ºC. El análisis de los datos mediante LETAGROP 

arrojó las siguientes especies y constantes de estabilidad:  [H2(HV2O3)L]4+ 1040.25, 

[H2V2O3L]3+ 1037.0, [HV2O3L]2+ 1035.76, [V2O3L]+ 1032.0, [H2V2O3L2]
+ 1048.1, OHV2O3L 

1028.88 y [(OH)2V2O3L]- 1024.89 
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