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RESUMEN

Se estudiaron los sistemas H'- &cido dipicolinico, H*- acido oxalico, H'- &cido
maldnico y H*- acido ftalico en KCI 3,0M a 25 °C y se determinaron sus respectivas
constantes de acidez mediantes medidas fem(H), las cuales se resumen en la siguiente
tabla:

Tabla (a). Constantes de acidez para los sistemas H*- H,C (acido dipicolinico) y H*- H,L
(acido oxalico, malonico y ftalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Ligando Reaccion PKai

H,C* — HC+H" pKar 2,45(2)

Acido dipicolinico | H,C — CZ +H" PKao 4,66(5)
(H:C) Dispersion (o) 0,026

HL — HL+H PKas 0,89(2)

Acido Oxdlico [ H,L — L%+ 2H" PKaz 3,78(4)
(HL) Dispersion (o) 0,024

HL =— HL +H" pPKa1 2,81(1)

Acido Malénico | H,L — L2+ 2H° PKao 5,22(4)
(HaL) Dispersion (o) 0,023

HL ~— HL +H° PKaz 2,79(1)

Acido Ftalico H,L — L% +2H" PKaz 4,70(4)
(HL) Dispersion () 0,021

De igual manera, se estudiaron por primera vez los sistemas H*-V(lll)-acido
dipicolinico con cada uno de los ligandos, acido oxalico, maldnico y ftadlico mediante
medidas fem(H) en KCI 3,0 M a 25 °C para determinar las constantes de formacion de
los complejos ternarios.



El andlisis de los datos fue realizado empleando el programa computacional de
minimos cuadrados generalizado LETAGROP, tomando en consideracion los productos
de hidrdlisis del ion V(lll), las constantes de acidez de los ligandos empleados y las
constantes de formacion de los complejos binarios.

> Para los sistemas H'-V(llI)-H,C-H,L  (H2C= &cido dipicolinico) (H.L= &acido
oxalico, maldnico y ftalico) se determinaron los siguientes complejos con sus
respectivas constantes de formacion log Bpqrs de acuerdo con la reaccion general:

3+ 3g-sj-r . +
qv + SHZC + rHZL S [\/q(OH)p(HZ_jC)S(HZ_nL)r] + (p+sj+rn)H

Tabla (b). Tabla comparativa de las constantes de formacién para los complejos
ternarios formados para cada uno de los sistemas H*-V(llI)-H,C-H,L, en KCI 3,0 M a
25 °C, con su respectivo cambio de nivel.

. . log Bpqrs Z8(30) log Bpars Zgs (30) log Bpars Zs (30)
Complejo ternario o o o o o I
Acido Oxalico Acido Malénico Acido Ftalico
[VCL] 9,3(2) 8,7(2) 10,9 (1)
[VC(HL)(L)]Z' 11,2(2) 10,3 (1) 9,2<10,42
[VCL2]3' 5,7<7,0% 6,9(1) 6,9(3)
Dispersion Zg(0) 0,073 0,132 0,096

Nivel de reaccién pH* + q V3" + C* + L% & HpV,CLs P02

. . log Bpqrs Z8(30) log Bpars Zs (30) log Bpars Zs (30)
Complejo ternario o . < . -~ < . .
Acido Oxalico Acido Maldnico Acido Ftalico
[VCL] 21,08(7) 23,84(8) 25,5(7)
[VC(HL)(L)]* 23,87(9) 28,25(8) 26,6 < 27,8
[VCL,* 22,2>235 30,1(1) 29,0(1)
Dispersion Zg(o) 0,073 0,132 0,096

? constante determinada con (100 (36)/Bpq) > 20%
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INTRODUCCION



El auge que ha tomado actualmente el estudio de la quimica acuosa del
vanadio, se debe al remarcable impacto bioquimico de este metal. Los recientes
estudios desarrollados acerca de la quimica de coordinacion del vanadio han revelado
que presentan un alto potencial como agentes farmacéuticos. Se han realizado
estudios in vivo e in vitro de estos compuestos en sus diferentes estados de oxidacion,
de los cuales algunos presentan un estudio estructural completo; sin embargo, es
numerosa la cantidad de complejos de vanadio que hasta ahora no se han logrado

aislar *.

Entre las propiedades bioquimicas mas comunes que soportan el estudio de la
quimica de coordinacién del vanadio se encuentran la inhibicion enzimatica del
metabolismo de ATPasa, la estimulacion de fosfomutasas e isomerazas, se determing
que es un cofactor requerido para cierto nimero de haloperoxidasas, regula anomalias
de la tiroides, muestra actividad insulino mimética y anticarcinogénica, manifestando en
algunos casos una capacidad preventiva y terapéutica sobre la malignidad de ciertas

lineas de células tumorales, entre otras.*™

El interés de estudiar la quimica acuosa del vanadio nace con el descubrimiento
de este metal en algunas especies de Tunicados. Aun cuando, las altas
concentraciones de vanadio han sido encontradas frecuentemente en varios tejidos de
organismos Vvivos, son pocos los organismos animales que se conocen por acumular
vanadio. Sin embargo, altos niveles de este metal se han reportado en Ascidias
(Pseudopotamilla accelata), descubierto por el aleman M. Henze en 1911 y es hasta
ahora el segundo tunicado con mayor acumulacién de vanadio(lll) en el reino animal.>”
Al fondo de la bahia del Mar Negro ubicada en Sevastopol, se puede encontrar
alrededor de 400 kg de vanadio por cada milla cuadrada, localizado en la sangre y
tejidos de estos animales sedentarios.® La especie Ascidia gemmata contiene valores
tan altos como 0,35 M de vanadio en las células sanguineas lo que corresponde a 10’

veces la concentracion del metal en agua del mar.’

Si bien muchos quimicos al igual que bidlogos, han realizado grandes esfuerzos
para revelar el papel del vanadio en las ascidias, la funcion fisiolégica aun permanece

confusa e incierta. Generalmente, se busca preparar modelos de compuestos que



imiten la estructura de los complejos metalicos en el sistema biolégico, para asi
determinar las propiedades quimicas que permitan conocer la relacién estructura —
funcién de dichos compuestos en organismos vivos.” En la mayoria de los casos, la
funcién bioldgica de los compuestos viene regulada por la geometria y la

estereoquimica de coordinacién.®

La base de estos estudios la constituye la especiacion quimica de un elemento,
cualquiera que sea, esencial o tdxico, ya que la forma quimica en la que un compuesto
entra en el cuerpo determina su absorcién y propiedades de transporte; por lo tanto,

define también su actividad biolégica y fisiolégica.®

La quimica de coordinacién de este metal, especificamente en el estado de
oxidacion trivalente, no ha sido ampliamente desarrollada, debido a su baja estabilidad
electrénica, ya que se oxida facilmente a los estados de oxidaciébn mayores; sin
embargo, actualmente, ha tomado una gran importancia como consecuencia de los

descubrimientos de V(l1I) en diferentes sistemas biol6gicos.'***

Actualmente, es de gran interés, el estudio de complejos que contienen ligandos
del tipo aminocarboxilatos y acidos piridincarboxilicos, debido a que sus derivados
estan presentes en muchos productos naturales, son de especial importancia en la
quimica medicinal y pueden formar con algunos metales complejos de altos nimeros
de coordinacion. Entre ellos se encuentran: tetrametilendiamina — tetracético (tmdta),
etilendiamina — tetracético (edta), 1,3 diaminopropano — N,N,N’,N’ — tetracético (trdta),
trielilentetranim-N,N,N’,N”,N’”’,N"’- hexacético (ttha), N-(2-piridilmetil)-imino-diacetato
(pda)”®y otros de estructura mas sencilla, entre los cuales se encuentra el acido 2-
piridincarboxilico (Hpic) y el acido 2,6 -piridindicarboxilico (szipic).lz'l?’ Este Gltimo, el

acido dipicolinico respectivamente, es la base principal de los complejos ternarios

estudiados en este trabajo.

Este proyecto esta orientado a continuar los estudios realizados por el Prof. Dr.
Vito Lubes (Proyecto CB-011-03-PN (S1-2003) (DID-USB)) 2004, en su trabajo titulado:
“Estudios de formacion de complejos del ion vanadio(lll) con el acido picolinico y
el acido dipicolinico en solucién acuosa”, en el cual se estudié la formacion de

complejos binarios del ion vanadio(lll) con los acidos picolinico y dipicolinico en



solucion acuosa, y también se estudiaron la formacion de los complejos ternarios entre

el ion vanadio(lll) y los ligandos acido picolinico y acido dipicolinico.

En base a lo anteriormente planteado, se hace necesario estudiar lo relacionado
con la quimica de coordinaciéon del vanadio(lll), la quimica de los ligandos que
intervienen en cada sistema, y ademas se haran resefias que facilitaran al lector

entender con claridad este trabajo.

1.1 Breve resefia histdrica de la actividad biol6gica del vanadio

Desde hace muchos afios es conocido que el vanadio aporta al organismo
algunos beneficios, aun cuando es un elemento que se encuentra en cantidades trazas
en varios sistemas biolégicos.*® Entre las principales actividades farmacoldgicas que
este metal ha manifestado se encuentran la actividad insulino mimética y la actividad

anticarcinogénica.

1.1.1 Actividad insulino mimética de los complejos de vanadio

En el afio 1899 se da el primer reporte de la aplicacion de compuestos de
vanadio en pacientes que padecian de diabetes®, se observé que el uso de vanadato
de sodio en pacientes diabéticos, generaba una disminucion en el contenido de
glucosa excretada por la orina. Pero este hallazgo perdié valor con el descubrimiento
de la insulina en 1922, la cual se sigue empleando actualmente para el tratamiento de
la diabetes tipo | (pacientes insulino—dependientes); sin embargo, el interés por los
compuestos de vanadio para este fin, resurgio con los primeros reportes de la actividad
insulino mimética de compuestos de vanadio in vitro en 1979 e in vivo en 1985,
grandes esfuerzos se han realizado para preparar complejos de V(IV)y V(V) con alta

actividad y baja toxicidad, que sean realmente absorbidos por el organismo.*®



La clave del mecanismo de la actividad insulino mimética del vanadio envuelve
la inhibicion la proteina fosfotirosina fosfatasa (SHPTP2) y activacion de la proteina

tiroxina kinasa, pero el mecanismo de accién no se conoce con claridad.®

1318 en los que los siguientes complejos:

En 1990, se publicaron trabajos
bis(metilcistinato) de vanadilo [VO(cysm),]*, bis(oxalato) de vanadilo [VO(0x)]%,
bis(salicilaldehido) de vanadilo [VO(sal);]* y bis(maltolato) de vanadilo [VO(mal);]*
(BMOV), presentaron actividad insulino mimética cuando fueron administrados
oralmente a ratas Wistar con diabetes inducidas con estreptozotocina (STZ), que es un
antibidtico con propiedades antitumorales que destruye las células 3 del pancreas
generando una deficiencia de insulina y por ende hiperglicemia. Los compuestos
anteriores mostraron el siguiente orden en la disminucién de niveles de glicemia:
VO(mal), > VO(cysm), > VO(sal); > VO(0x),.*® La estructura del bis(maltolato)
oxovanadio(lV) se muestra en la figura 1, este compuesto se ha considerado como

compuesto de referencia gracias a la eficiencia con la que controla la enfermedad.

Hs
= \ﬁ /D =
SN e V\DJQ
CHgy
BMOV, [VO(ma)a]

Figura 1. Estructura del bis(maltolato)oxovanadio(lV), BMOV. 2

Ya para principios de este siglo, un grupo de investigadores entre los cuales se
encontraba Chris Orvig,*’ reportaron el primer complejo de vanadio(lll) con actividad
farmacoldgica para disminuir los niveles de glucosa en pacientes diabéticos. Basados
en las propiedades del complejo BMOV, estudiaron el sistema vanadio(lll) con
maltolato para dar el producto tris(maltolato) vanadio(lll) [V(mal)s], el cual mostré una

actividad similar al compuesto de referencia.’



Considerando los resultados obtenidos con el vanadio trivalente, K. H.
Thompson y C. Orvig® se preocuparon por estudiar la actividad del complejo de V/(lII)
con acido picolinico [V(pic)s] el cual habia sido sintetizado previamente.'® Una premisa
gue podria predecir el efectivo comportamiento de este complejo se debe a la eficiencia

del complejo analogo con V(1V), [VO(pic),] en disminuir los niveles de glucosa.’

Recientemente, Debbie C. Crans y colaboradores®®, reportaron un estudio de la
actividad insulino mimética de los complejos de vanadio(lll) con dipicolinato,
demostrando que el complejo tiene cierta actividad insulino mimética. También,
aportaron otros resultados con los que fueron capaces de comparar varios complejos
con el mismo ligando, pero que diferian en los estados de oxidacion del vanadio (lll, IV
y V), y observaron que los complejos con vanadio (V) mostraron una mejor actividad
para el descenso de los niveles de glucosa en las ratas, concluyendo que la efectividad
de los complejos de vanadio depende tanto del ligando como del estado de

oxidacion.'®

1.1.2 Actividad anticancerigena de los complejos de vanadio

Desde hace mucho tiempo el interés en el laboratorio se ha dirigido en conocer
el papel biolégico del vanadio, y se ha descubierto que ciertos complejos pueden ser
usados como drogas anticancerigenas debido a su interaccion con nucleétidos simples
o sus polimeros, es decir, con el ADN o el ARN.* Sin embargo, son muy escasos los
reportes que se tienen a cerca de esta propiedad del vanadio, y los pocos reportes
encontrados en la literatura, en los que se prueba in vitro la actividad antitumoral y
anticarcinogénica, datan de principios de este siglo. Por lo tanto, muchos compuestos
de vanadio estan bastante lejos de ser investigados entre los cuales, los mas activos

son los derivados de vanadocenos y peroxovanadatos.*

Entre los compuesto mas importantes usados como drogas anticancerigenas se
encuentran los complejos con L—cisteina y V(lll) (Figura 2), que se han estudiados para

diferentes tratamientos entre los cuales se tiene: contra la leiomyosarcoma inducida en



ratas,’® en lineas de células de tumores hepéticos (Morris 5123),*y para el control de

antimetastasis en ratas tratadas con 3,4 benzopirona.*

A / 1,”||l —
HaN o 5 Hf—CH I H’_(: CH>
\ o om0 O
o d _ |
H& () (b)

Figura 2. Estructura de los complejos [V(HCys) 3] (@) y [V(Cys) 2]_ (b). !

En este trabajo se presenta el estudio de formacién de diferentes complejos de
V(lll) el cual ha tomado una gran importancia como consecuencia de los
descubrimientos de este metal en diferentes sistemas bioldgicos'®*! como se mencioné
anteriormente y gracias a investigaciones quimicas se conoce que este ion se puede

estabilizar bajo un medio muy &cido o usando algun ligando fuertemente coordinante®.

Por otra parte, debido a que cualquier compuesto después de ser absorbido por
el organismo puede experimentar transformaciones de intercambio de ligandos, en el
cual puede ocurrir una reaccién entre el ion metélico potencial y biomoléculas ligantes
presentes en fluidos biolégicos o tejidos®, es necesario estudiar la fuerza relativa entre
los complejos, la estabilidad y la especiacion quimica tomando en consideracion los
ligandos, y también es de vital importancia conocer todo lo referente a la quimica del

vanadio.



1.2 Generalidades del vanadio

Fue descubierto en un principio por el mineralogista espafiol-mexicano nacido en
Madrid en 1764 Andrés Manuel del Rio, en México, en 1801, al analizar un mineral de
plomo, pardo de Zimapan, encontr6 un nuevo elemento metalico al que llamo
Pancromo, por la gran variedad de colores que presentaban sus 6xidos, disoluciones y
precipitados, nombre que posteriormente cambio por el de Eritronio, debido a que sus
sales se coloreaban de rojo escarlata al calentarla con los acidos, propiedad que no

presentaba ninguna otra sal metélica.?

Sin embargo, el quimico francés Hippolyte Victor Collet-Descotils cuestiond este
descubrimiento diciendo, errbneamente, que se trataba de cromo impuro. Esto provoco

que Andrés Manuel del Rio se retractara de su descubrimiento.?

Treinta afios mas tarde el quimico sueco Nils Gabriel Sefstrom encontr6 un
nuevo elemento al que dio el nombre de Vanadio (de la diosa de la belleza en la
mitologia escandinava Vanadis, debido a los colores de sus compuestos). Después, en
1831, Friedrich Wohler, concluydé que se trataba del mismo elemento descubierto en
1801 por Andrés Manuel del Rio.*

El vanadio esta presente en la naturaleza en una proporcion aproximada del
0,02%. Se encuentra ampliamente distribuido, pero existen algunos depoésitos ricos.
Entre sus minerales mas importantes se nombra la patronita, la vanadita (Pbs(VO4)sCl)
y la carnosita (K(UO,)VO, . 3/2H,0). El vanadio también esta muy difundido en ciertos

petréleos, especialmente los de Venezuela.?

Es un metal de aspecto plateado con brillo azulado, que en su estado puro es
muy ductil. No se oxida al aire, ni es atacado por el agua. Calentando al aire o mejor
en atmoésfera de oxigeno, origina sucesivamente una serie de Oxidos de distintos
colores: forma V.0 6 VO, pardos; luego V.03, negro; continuado por V.04, azul, y
terminando en V,0s, rojizo. Puede haber mezclas de dichos éxidos con coloraciones

diferentes a las antes descritas.?*



Las propiedades fisicoquimicas de éste compuesto se resumen a continuacion

en la tabla 1.

Tabla 1. Propiedades Fisicoquimicas del vanadio.??

Simbolo quimico \%
Numero atémico 23
Estados de oxidacion +2,+3,+4,+5
Electronegatividad 1,63
Radio covalente (A) 1,21
Radio ionico (A) 0,78
Radio atémico (A) 1,24
Configuracién electrénica [Ar]3d°4s”
ler potencial de ionizacion (Kj/mol) 650,7
Masa atémica (g/mol) 50,9415
Densidad (g/ml) 6,11
Punto de ebulliciéon (°C) 3409
Punto de fusién (°C) 1902

1.3 Quimica del vanadio en solucién.

La quimica del vanadio es muy compleja, sus principales estados de oxidacion
en disolucién acuosa son: +5, +4, +3, +2, el cual se pueden observar en la tabla 2 la
coloracion de sus disoluciones y especies que se forman. Siendo los estados de
oxidacion +5 y +4 los mas estables al aire. Las disoluciones acuosas de V(lll) tienden
a oxidarse y formar V(IV/V) a pH é&cidos, mientras que el V(lIl), es tan inestable que

reacciona con el agua.?®
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Tabla 2. Estados de oxidaciéon del vanadio en disolucién acuosa, coloracién de sus

disoluciones y especies que las forman.?

Valencia Coloracion Condiciones Especies
2+ Violeta v
3+ Verde pH<3 V3, VOH? V,(OH),*, V(OH),"
pH < 4 VO#*, VOH" V,(OH),**, V(OH),
VO(OH); (s)
4+ Azul
pH >4 (HV5O10)n™"
V1504,"%
Amarillo pH <2 VO,
HnV10028 " (n=3-0
Anarananjada 3<pH<7 V10028 " ( ) )
VO3, V401", V206", Vs0i5™
VO3, V,06%
5+
HV,015>, HV,0;*
8<pH<10
Incolora V,045%, HVO,*
V,0,%
11<pH<14 HVO,*, V.07, VO,

Los complejos de vanadio en cualquiera de sus estados de oxidacion pueden
existir en solucién acuosa, pero en el caso de V(Ill) y V(Il), es necesario mantener
condiciones especiales. Los iones de V(IV) y V(V) estan gobernados por la formacién

de oxovanadios, y contienen la unidad VO®* y VO," respectivamente.'®

Forma complejos tanto aniénicos como catidénicos en el intervalo de pH
fisiolégico (2-8).2 Como metal duro, los iones de vanadio prefieren la coordinaciéon de
moléculas O-donadoras, y especialmente que contengan ligandos O-donadores con

carga negativa, tal y como los carboxilatos, fenolatos, fosfatos, alcoholatos, etc.** En
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proporcion similar, el metal también favorece la coordinacion con bases nitrogenadas,
con el atomo de nitrégeno aportando su par de electrones disponibles. De igual
manera, se pueden comportar también los atomos de azufre, como los pertenecientes
a grupos tioles. Ejemplos de estos modos de coordinacion se han estudiado en su
mayoria con bioligados como la histidina, la cisteina, adenina, glicina, acido aspartico,
penicilina y otros compuestos aminocarboxilicos y piridincarboxilicos.'t*314%4
Principalmente para este trabajo, importa sefialar la quimica del vanadio(lll) con

compuestos de este tipo.

1.3.1 Quimica acuosa del vanadio(lll)

El vanadio(lll) es el estado de oxidacion mas bajo que puede ser
razonablemente considerado estable en solucién acuosa. El acuo ién [V(H»0)s]** puede
ser obtenido disolviendo el 6xido V,03en medio acido; por electrdlisis, a través de una
reduccién quimica de una solucién acuosa de vanadio(IV) o (V),” también se puede
lograr por la disolucién acuosa en medio &cido de la sal VCls."® Debido a la facilidad
con la que estas soluciones se oxidan al aire, con un potencial estandar de reduccion
de 0,337 V (vs NHE) en solucion fuertemente &cida, para su estudio se hace
indispensable la presencia de un medio completamente anaerdbico, que se puede

conseguir manteniendo la solucion bajo una atmésfera continua de nitrégeno o argon.

El ion acuoso de vanadio(lll) es de color azul — verdoso y exhibe bandas de
absorcion caracteristicas en la region visible con Ayin= 400 nm (€ = 9,3) ¥ Amax= 595 nm
(6,0)> (Figura 3), estos maximos han sido atribuidos a las transiciones 3Tlg(F) —
Tig(P) ¥ *T1g(F) — *Tog. %
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Figura 3. Espectro de absorcion UV-visible del Vanadio(lll) en solucién acuosa.®

1.3.2 Estudio de la hidrélisis del vanadio(lll) en solucion acuosa

El estudio de la hidrélisis del vanadio(lll) en solucién acuosa constituye un punto
importante para el andlisis del metal con otros sistemas, ya que hay que tomar en
cuenta cuales son las posibles reacciones que compiten a medida que se aumenta el

pH de la solucion.

Autores como Debbie Crans’ reportan cuales son las especies resultantes de la
hidrélisis del vanadio(lll). La especie simple [V(H,O)¢]** existe sélo en solucién
fuertemente acida pH < 1,0; mientras que la primera hidrélisis del complejo hexaacuo,
[V(OH)(H,0)s]**, ocurre entre pH 1,0 — 3,5.

A medida que se incrementa el pH de la solucién a valores mayores de 3,5, el
V(lIl) dimeriza a la forma [Va(u%-O)(H20)10]**, esta especie, de la cual se hablard mas
adelante con mayor énfasis, se puede observar espectroscopicamente en 420 nm con
una constante de absortividad molar aproximadamente de 3000 + 50 M™.cm™. Al seguir
aumentando el pH aparecen la formacion del trimero y el tetramero [V3(OH)g(H20)10]" Y
V4(OH)12(H20)1, respectivamente. Todavia la existencia de estas dos ultimas especies
estd cuestionada por diferentes autores. En trabajos realizados por P. Bugly6é y D.

5,24

Crans sefalan la hidrélisis del vanadio hasta el trimero, el cual difiere de los
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resultados obtenidos por R. Meier y Kanamori®’ en donde proponen la existencia del
tetrAmero. Esto se debe a que la especiacion de la hidrélisis es sensitiva a la
concentracién del medio i6nico que se utiliza.?* En la figura 4 se muestran las
estructuras del ion hexaacuo de vanadio(lll), y el producto de las primeras dos hidrolisis

propuestas por Debbie Crans.’

DH2 _]3+ OH2_|2+ HE‘Cl} H200H2 _|4+
HzO. | ~OH, HyO- ‘v‘ _OH, HED: OH; ,,J.f
H,0 DHOHQ H,0” | ~OH H0" | "0 OHEHE

Figura 4. Estructuras de las especies que se forman con la hidrdlisis del \V(lII).
(a) ion hexaacuo [V(H20)e]**, (b) [V(OH)(H20)s]**, (c) estructura del dimero
[V2(u?-0)(H20)10]*". °

Finalmente, con el sucesivo incremento del pH de la solucién, aproximadamente
a pH = 4,5 comienza a formase una turbidez de la misma, lo cual ocurre como
consecuencia de la formacién del hidréxido de vanadio, {V(OH)s}, (Kps=4 x 10>*M)*,

insoluble en solucién acuosa.’

A continuacién se muestra la hidrolisis del V(IIl) y sus respectivas constantes de

formacién en la tabla 3.
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Tabla 3. Hidrolisis del V(II) y constantes de formacion 3,0 M KCl, 25 -C.

Notacion log B | Referencia
VoM |-307

4+
[V (OH) ] 3 3,94 -
[V O(OH)] | -7.87
MOH) |27

4+
[V,(OH)] | -276
voH)] |27 | 182
V,(OH)] |-21,96
VM) |-2:60

4+
[VZ(OH)ZJ]r 3,59
[V(OH)] | -6.83 27
V,(OH)] |-233
[V,(OH) ] |-33,80

1.3.3 Estudio de la formacion del dimero [Va(p?-O)(H20)10]**

Los complejos de vanadio (Ill) que muestran un puente oxo-enlazante ha sido un
tema de gran interés en los ultimos afios. El estudio de esta especie esta motivado por

las propiedades magnéticas y espectroscépicas que presenta.”

La primera evidencia fisica que se observo entre las diferentes especies de
vanadio que se forman en solucion acuosa fue un intenso cambio de color del verde—
azulado, caracteristico del acuo cation, a un color marrén oscuro. Adicionalmente, en el

espectro de absorcion se observa conjuntamente la aparicion de una intensa banda
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alrededor de 420 nm durante la hidrélisis. Este mismo efecto fue observado en la
especie Ascidia oblicua por Boeri y Ehrenberg, y mas recientemente en Ascidia

ceratodes por Anderson y Swinehart.*

Pajdowski sefiald6 que dicha banda se debia a la especie de color marrén y
correspondia a una banda de transferencia de carga (TC) para el complejo dimérico de

V(lII), el cual defini6 como un puente di(u-hidroxo) — enlazante.

La especie de color marron fue analizada por espectroscopia Raman con una
solucién acuosa de V,(SO,)s3 y dos alternativas fueron planteadas para la estructura del

dimero, cuyas estructuras se muestran en la figura 5.

0
T
1'"'3 ;,‘I.-' YV—0O—V
0
H
difp-hyvdroxo) L= DA

Figura 5. Estructuras propuestas para el dimero de V/(lI).’

La estructura del dimero fue determinada por Kanamori y colaboradores’ usando
una mezcla isotépica (1:1) de H,™°0 y H,™O. Si la especie marrén adoptaba la
estructura di(u-hidroxo), tres especies isotopicas deberian encontrarse en solucion,
V(*®OH),V, V(**OH)(**0H)V y V(**OH),V en relacién 1:2:1. Por el contrario, si la
especie dimérica adoptaba la configuraciéon p-oxo, sé6lo dos especies isotopicas
deberian verse, V —°0 = V y V —=*0 — V en relacién 1:1. Por espectroscopia Raman se
observé sélo dos sefiales en una relacion 1:1 indicando que el oxo compuesto es la

unidad que se encuentra presente en el dimero.’

La relevancia de la banda de absorcién en 420 nm y su correlacion con el oxo-
dimero fue confirmada luego por Kanamori y colaboradores, *° a través de un analisis

cristalografico de rayos X de la especie [V2(L-his)4(0)]-2H,0 (L-his = histidinato).
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No todos los compuestos de vanadio generan la formacion del dimero, existen
algunos tipos de ligandos que favorecen su formacion, mientras que hay otros que la
evitan. Por lo tanto, se hace interesante identificar qué tipo de ligandos son capaces de
hacer que el vanadio dimerice y cuéles no. Kanamori’ estudié la coordinacién del
vanadio(lll) con diferentes ligados aminopolicarboxilatos y encontr6 que aquellos
ligandos que favorecian la hexacoordinacion generaban la formacion del dimero,
mientras que aquellos que dirigian la estereoquimica hacia especies heptacoordinadas
no permitian la formacion del py-oxo compuesto.” De acuerdo a lo antes expuesto, se

hace necesario investigar la importancia de la quimica de los ligandos.

1.4 Quimica de los ligandos (acido dipicolinico, acido oxalico, acido ftalico y
acido maloénico)

Es importante sefalar la quimica de coordinacion de los ligandos, debido a que
de estos dependen la estructura, estequiometria y estabilidad de los complejos que
estos forman. A continuacion se sefialan las principales caracteristicas de cada uno de

los ligandos que intervienen en la formacién de los complejos ternarios en este trabajo.

1.4.1 Acido dipicolinico

El acido dipicolinico (H.dipic) es el nombre abreviado del &cido piridin-2,6-
dicarboxilico. Recientemente este acido ha llamado la atencién de los investigadores
por su baja toxicidad para ser utilizado como ligando.?' Posee dos grupos carboxilatos
en posicién orto que se encuentran adyacentes al nitrdgeno del anillo piridinico, y se

comporta como un ligando potencialmente tridentado (Figura 6).
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Figura 6. Estructura basica del &cido dipicolinico.

El acido dipicolinico es un versatil donador N-O capaz de formar complejos
guelatos estables. Este puede formar complejos con diversos iones metalicos en los
cuales puede estar como un ligando, bidentado o tridentado, estabilizando estados de
oxidacion poco estables. Ha mostrado ser muy util en quimica analitica, como inhibidor
de corrosion, descontaminante de reactores nucleares y otros intereses bioldgicos
dentro de los cuales cabe mencionar su capacidad para inhibir la enzima GA 2[-

hidroxilasa e inhibe el mecanismo relacionado con la enzima 4-hidroxilasa.*

El comportamiento de este ligando y el vanadio se ha estudiado con la formacion
de compuestos de oxovanadio(V) y oxovanadio(lV). El complejo con V(V), [VOdipic]’,
fue caracterizado por D. Crans y colaboradores.*! La coordinacién de este ligando con
vanadio(lll) es un tema reciente de estudio. En 1998, Chatterjee reportd el primer
complejo con acido carboxilico a-N-heterciclico, con una geometria bipiramide
pentagonal; este complejo, el [V(dipic)(pic)(H.0),]-H.O, fue estudiado por cristalografia
de rayos X y mostré que ambos ligandos pirdincarboxilicos ocupaban la posicion
ecuatorial del pentdgono mientras que, dos moléculas de agua se ubicaban en las

posiciones axiales.*

Por otro lado, se estudi6 la especiacion y la actividad bioldégica de varios
complejos de vanadio en sus tres estados de oxidacion y su interaccion con este
ligando. En el afio 2005 se reportd la actividad insulino mimética de los complejos
NH4[VO.dipic], [VOdipic(H.0),] y H[V(dipic),H,0]-3H,O cuyas estructuras se muestran

en la figura 7.8



[VOdipic(H,0),]
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Figura 7. Estructura de los complejos de V(V,IV y 1) con &cido dipicolinico.*®

La actividad insulino mimética de estos complejos se evalué como la capacidad

de disminuir los niveles de glucosa en plasma sanguineo en ratas Wistar con diabetes

inducida con estreptozotocina (STZ), y los resultados obtenidos indican una mejor

actividad para el complejo con vanadio(V), mientras que el ligando s6lo no mostro

disminuciones significativas de la glicemia.*®

En la tabla 4 se presentan valores de pK, del acido dipicolinico, obtenidos por

medio de medidas de fem(H) en condiciones

realizacion del presente trabajo. *

similares a las establecidas para la

Tabla 4. Valores de pK, reportados en la bibliografia para el sistema

H*-dipicolinico.

Medio iénico / °C | pKa (30) pKa2 (36) | Referencia
KCI1.0M/25 - 4,424 34
KCI3.0M/25 2,57 (2) 4,68 (3) 35
KCI 0.1 M /30 2,16 4,76 36

NaClO, 0,5M / 25 2,18 0,49 37
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1.4.2 Acido oxalico

El acido oxalico o también conocido como acido etanodidico (HOOC-COOH)
(Figura 8), es un solido blanco cristalino, y entre todos los acidos organicos diacidos,
éste es el de estructura mas sencilla, de masa molecular 90,03 g/mol, punto de fusion
101 °C, punto de ebullicién 157°C(sublimacion). Es un acido fuerte (pKa1 = 1,46; pKao=
4,40), el cual forma compuestos solubles en solucion acuosa con las sales de Ky Na',

y otras menos solubles con metales alcalinotérreos.

O

OH
HO

O

Figura 8. Estructura del Acido Oxalico.

Como consecuencia de la bajas constantes de protonacion del acido oxalico,
éste ligando forma complejos bastante estables con VO(IV) a pH fuertemente acido
para generar las especies VOC y VOC,, es decir las relaciones metal — ligando 1:1 y
1:2 respectivamente. Para valores de pH mayores de 6 se presume la formacion de

especies dinucleares.®

El i6n oxalato se comporta como un ligando bidentado. Los atomos de carbono
se encuentran unidos entre si por un enlace simple. La molécula es capaz de soportar
una carga negativa, debido a que los &tomos de oxigeno son atractores de carga, a

continuacion se muestra en la figura 9 el equilibrio acido-base del &cido oxalico.
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@) ®) e}
O H - D-
O - @) " O
H,C,04 HC,0," C,04%

Figura 9. Equilibrio &cido-base del acido oxalico **°

En la tabla 5 se presentan las constantes de acidez del sistema H* - &cido
oxalico, obtenidos por medio de medidas de fem(H) en condiciones similares a las

establecidas para la realizacion del presente trabajo.

Tabla 5. Constantes de acidez del sistema H" - acido oxalico, reportadas en la
bibliografia, todas en KCI 3,0 M a 25°C.

pKa; (30) pKa, (30) Referencia
1,24 3,73 40
1,22 3,76 41
1,27(1) 3,93(4) 42
1,188(4) 4,100(4) 43

El sistema V(Ill) — &cido oxalico fue estudiado previamente por el Vito Lubes en
colaboracion con el Centro de Equilibrios en Solucion de la Universidad Central de
Venezuela,'” en este sistema se detectd la formacién de los complejos [V(Hox)]*",
[V(0x)]", [V(0x)(OH)], [V(0X)(OH)z[", [V(0x)z]", [V(0X)2(OH)I*, [V(0x)a]*'y [V(0x)s(OH)]"".
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1.4.2 Acido malénico

HO OH

Figura 10. Estructura del acido malénico

El acido malénico (nombre IUPAC: acido propanodidico) es un acido con
estructura CH,(COOH),, figura 10. Su nombre deriva de la palabra latina malum que
significa manzana. La sal calcica del acido malénico se encuentra en la raiz de la

remolacha.

El acido malodnico inhibe al succinato deshidrogenasa en el ciclo del &cido citrico.
Su férmula condensada es C3H4O4, su masa molecular es 104,06 g/mol. Tiene
importancia a causa de su amplio uso en las sintesis organicas puesto que tiene
propiedades analogas a las del acetonato de etilo. Cuando el acido malénico se
calienta por encima de su punto de fusién, pierde uno de sus grupos carboxilicos, que
se descomponen con desprendimiento de CO,, este proceso se llama

descarboxilacion. 4

El acido malénico se halla presente en el jarabe de azlcar de remolacha, pero
se encuentra poco extendido en el reino vegetal. El &cido malonico cristalizado funde a
135,6 °C, ligeramente por encima de esta temperatura desprende dioxido de carbono y

se transforma en acido acético, sus sales se llaman malonatos.*®

Seguidamente se muestran los equilibrios acido-base del acido maldnico
(Figura 11).
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O O 0O O O O

HOMOH - Ho/”\)J\ - -OMO-

Figura 11. Equilibrios acido-base del acido malonico.

En la tabla 6 se presentan las constantes de acidez del sistema H*- &cido
maldnico, obtenidos por medio de medidas de fem(H) en condiciones similares a las

establecidas para la realizacion del presente trabajo.

Tabla 6. Constantes de acidez del sistema H*- &cido mal6nico reportadas en la
literatura, en KCI 3,0 M a 25°C

pKa; (30) pKa; (30) Referencia
2,67(2) 5,14(3) 46
2,80(1) 5,20(3) 47
2,54(2) 4,99(5) 48

1.4.3 Acido ftalico

El acido ftalico (CgH4(CO2H),) o acido 1,2-bencendicarboxilico (Figura 11), es
una sustancia incolora, soluble en agua y en alcohol. Estd conformado por un anillo
bencénico con dos grupos carboxi en posicion 1y 2 lo que le permite actuar como un
ligando bidentado con coordinacion COO", COO". Su nombre deriva del naftaleno del
cual se generaba antiguamente por oxidacién. Hoy en dia la sintesis se basa en la

oxidacion de o-xileno.*
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OH

OH

8]
Figura 12. Estructura del &cido ftalico.

A continuacion se muestran los equilibrios &cido-base del acido ftalico 6 4cido
1,2-bencendicarboxilico (Figura 13).

COOH fT’Z[}(}H (r‘UU -
COOH COO ™ CO0 ™
ToH ToHT

Figura 13. Equilibrios 4cido-base del 4cido 1,2- bencendicarboxilico 6 &cido ftalico.*?

En la tabla 7 se presentan las constantes de acidez del sistema H* - &cido
ftalico, obtenidos por medio de medidas de fem(H) en condiciones similares a las

establecidas para la realizacion del presente trabajo.

Tabla 7. Constantes de acidez del sistema H*- 4cido ftalico reportadas en la bibliografia
en KCI 3,0 M a 25 °C.

pKa1 (30) pKaz (30) Referencia
2,83 4,97 50
2,95(3) 4,76(7)
51
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1.5 Caracteristicas espectroscopicas del vanadio(lll)

Los distintos arreglos entre los atomos de una molécula y soélidos son
responsables del comportamiento quimico y fisico de un compuesto. En el caso de las
transiciones electronicas de complejos metalicos, la formacion de cromoforos esta
determinada por la estructura electronica del estado fundamental de la molécula y de la
ubicacion de los estados excitados.

La espectroscopia UV-visible resulta una herramienta Gtil para la caracterizacion
de complejos que no se han aislado. EI cambio en las bandas de absorcion, tales
como, ensanchamiento, corrimiento a valores de mayor o menor longitud de onda (A),
aumento 6 disminucion de la intensidad de la absorbancia, son resultados de que, en el
atomo metalico central esta ocurriendo un cambio quimico y que muy posiblemente, se
deba a la coordinacion de uno o mas ligandos al centro metélico. En algunos casos, los
cambios en el espectro también pueden deberse por cambios en el estado de
oxidacion. Por otro lado, también es muy comun observar la aparicion de bandas,
generalmente de alta intensidad, que corresponde a transferencias de carga entre

orbitales del ligando y orbitales del metal.

Es importante conocer que la intensidad de las bandas en un espectro
electrénico puede ser explicada por las reglas de seleccion. Sin entrar mucho en
detalle, esta ley predice 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
simetria estan 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 absorcion molar

elevados.

La configuracion electrénica del vanadio cerovalente es [Ar] 3d°4s? como se
mencionod en la Tabla 2, por lo tanto, para el V(lll) la configuracion electrénica de la
Ultima capa de valencia corresponde a un d? (tzgz, ego), en geometria octaédrica. El

término espectroscopico fundamental para esta configuracion es 3F(ng) la cual se
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desdobla en tres estados excitados que son T,y y *Asq del término F y °Ty4 del término
espectral P. Este efecto se muestra en el siguiente diagrama de Orgel (Figura 14), las
lineas punteadas corresponden al estado fundamental del ion libre, y las lineas
continuas sefialan el desdoblamiento en los niveles de energias del estado

fundamental al estado excitado.>?

0 % Octeddrie

Figura 14. Diagrama de Orgel para un ion d?de configuracién octaédrica >

En el diagrama de Orgel se observa que hay tres transiciones posibles, la de
menor energia, que aparece a mayor longitud de onda, corresponde a la transicion de
3T14(F) a *To4(F) (A = 595 nm)*® y posee un coeficiente de extincién molar € = 6,0 M.,
cm™: la segunda ocurre como consecuencia de la transferencia electrénica del 3Tlg(F)
*T14(P),** aparece en 400 nm con ¢ = 95 M'.cm™?, y la tercera banda, la mas
energética, la cual envuelve dos electrones en e4?, no se observa en el intervalo de 300

— 800 nm, y emerge como una banda muy intensa en la regién ultravioleta.>?

Aparte de los bandas de transicion d — d ya sefaladas, también pueden

aparecer otras como consecuencia de la coordinacion de los ligandos, por ejemplo
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bandas de transferencia de carga ligando — metal y otras que aparecen como

consecuencia del nimero de coordinacion.

1.5.1 Bandas de transicion d — d en compuestos heptacoordinados

A lo largo de los afilos muchos investigadores se han encontrado con sistemas
de vanadio(lll) que forman complejos con numeros altos de coordinacion, como por
ejemplo complejos heptacoordinados. Para la diferenciacion entre compuestos de NC 6
y NC 7 ha sido comun el uso de técnicas espectroscépicas, como absorcion UV-
visible, ya que diferentes autores han observado que exclusivamente en complejos
heptacoordinados aparece una banda caracteristica entre 700 y 800 nm. Por lo tanto
este criterio ha sido aplicado para asignar numeros de coordinacion a complejos que

aln no han sido aislados.>*

Kanamori estudié diferentes ligandos aminopolicarboxilicos y encontrd
diferencias entre los ligando estudiados,® entre ellos se tiene los espectros de
absorcion para el complejo hexacoordinado con (tmdta), [V(tmdta)]" y el complejo

heptacoordinado con (edta), [V(edta)(H.O)], los cuales se muestran en la figura 15.

| V[ mduaj|

[V (eda) 0]

Molar Absorbapcs M "o I|
b

w00 Al el L1 L] TN} HIHE |00 (1L 160 1| 2D 1300

Figura 15. Espectro de absorcién UV — visible para los complejos [V(tmdta)] y
[V(edta)(H,0)]".%’
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En la figura 15 se puede observar la banda que se forma en ~ 800 nm como
consecuencia de la heptacoordinacion del complejo con edta, mientras que el complejo
hexacoordinado mantiene las bandas en 595 nm y 400 nm descritas anteriormente

como transiciones d —d.

Este efecto se puede explicar por el tipo de desdoblamiento que sufren los
orbitales cuando la molécula toma alguna conformacion mayor a la octaédrica. Esto se

puede observar en la figura 16.
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Figura 16. Espectro de absorcion de microcristales de Na[V(tmdta)] (izquierda), y
Na[V(edta)(H.0)] (derecha). ?

En la figura 16 se observa cdmo ocurre un rompimiento de la degeneracion del
estado triplete 3Tlg(F) cuando se pasa de un configuracion octaédrica a un estado de
mayor geometria. Esto origina una nueva transicion que es la responsable de la banda
entre 700 — 800 nm.
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1.5.2 Bandas de transferencia de carga relacionadas con el dimeroV-0 -V

Los oxo - complejos de vanadio(lll) han sido un tema de considerable
importancia en los ultimos afios, motivado por el interés de su estructura, propiedades
magnéticas y espectroscopicas. El espectro electronico de todos los complejos oxo-
enlazados exhiben una intensa banda de absorcién maxima (¢ > 3000 Mt.cm™) en la
region visible.?® La formacién del dimero, que da color marrén oscuro a la solucién,
viene acompafiado con la aparicion de dos bandas una alrededor de 500 - 530 nm
(mayor intensidad) y otra cerca de 620 nm.’
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2. ANTECEDENTES



2.1Sistema H*-V(ll)-4cido dipicolinico

30

En el afio 2005, Lubes V.'? estudié el sistema H*-V(lll)-acido picolinico y

dipicolinico, utilizando medidas de emf(H) y UV-Vis en KCI 3.0M a 25 °C, reportando la

formacién de los complejos mostrados en la tabla 8.

Tabla 8. Valores de pK, reportados en la bibliografia para el sistema H*-V(lII)-

dipicolinico.

Reaccion log Bpyqr | Referencia
V3 + HoL = [VLJ*" + 2H* 1,16(2)
H,O + V3 + HL == V(OH)L + 3H" -3,38(3)
2H,0 +V3 + HoL == [V(OH),L] + 4H" | -10,36(2) 12
V3 + 2H,L = V(HL)(L) + 3H" 1,85(3)
V¥ + 2H,L == [VLg| +4H* -0,96(2)

Lubes concluy6 que los complejos V(ll)- &cido dipicolinico son mas estables que

sus homoélogos con acido picolinico, lo cual indica que el ligando acido dipicolinico se

coordina al vanadio por el nitrdgeno de la piridina y los dos oxigenos de los grupos

carboxilicos, actuando como un ligando tridentado.
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2.2 Sistema H*=V(Ill) — Acido oxalico

Bricual J.*® en colaboracién con el Centro de Equilibrios en Solucién de la
Universidad Central de Venezuela, estudié en el afio 2004, el sistema H™ - V(llI) - &cido
oxalico, empleando medidas de emf(H), a 25 °C y en KCI 3,0 M, reportaron la

formacion de las especies mostradas en la tabla 9.

Tabla 9. Valores de pK, reportados en la bibliografia para el sistema H*-V/(lIl)-oxalico.

Reaccion log Byqr | Referencia
V3 + HoL == [VHL* +H" 6,84(3)
V¥ + HL == [VL]" +2H" 5,16(3)
V¥ + HoL = V(OH)L + 3H* 0,97(5)
V¥ + HoL == [V(OH).L] + 4H* -4,76(7)
V3 + 2H,L = [VLy] +4H* 6,37(8) 46

11

V3 + 2H,L [V(OH)L,]* + 5H* | 1,6(1)

V¥ +2H,L == [V(OH)LJ* +6H" | -

V3 +3H,L = [VLg* + 6H" 7,23(6)

V3 + 3H,L == [(OH)VLg]* + 7H" 1,15(7)
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2.3 Sistema H*=V(Ill) — Acido malénico

Bricual, J.*° en colaboracién con el Centro de Equilibrios en Solucién de la
Universidad Central de Venezuela,estudié en el afio 2004, el sistema H*-V(lI)-acido
maldnico, empleando medidas de emf(H), a 25°C y en KCI 3,0 M, reportando la

formacion de las siguientes especies (Tabla 10).

Tabla 10. Valores de pK, reportados en la bibliografia para el sistema H*-V(lll)-

malodnico.
Reaccion log Byyr | Referencia
V3*+H,L == [VHL]* +H" 6,74(5)
V¥ + HL == [VL]" +2H" 5,04(5)

V¥ +H,L == V(OH)L +3H" -

V3 4+ HL == [V(OH)L] +4H" |-

V3 +2H,L = [VL,| +4H" 7,11(3) 46

V¥ +2H,L == [V(OH)Ly* +5H" | 4,07(4)

V3 +2H,L == [V(OH),L,)* + 6H" | -1,05(6)

11

V3 4 3H,L VL3> + 6H" 4,09(7)

11

V3 + 3H,L [(OH)VLs]* + 7TH* | 0,34(5)
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2.4 Sistema H*=V(lIl) — Acido ftalico

Goncalves, M.*® en colaboracién con el Centro de Equilibrios en Solucién de la
Universidad Central de Venezuela,estudio en el afio 2007, el sistema H*-V(lI)-acido
ftalico, empleando medidas de emf(H), a 25°C y en KCI 3,0 M, reportando la formacion

de las especies mostradas en la tabla 11.

Tabla 11. Valores de pK, reportados en la bibliografia para el sistema H*-V(llI)-ftalico.

Reaccién log Bpyr | Referencia
V¥ +H,C = [VHC]* +H' 7,84(5)
V3 +H,C = [VCJ'+2H* 4,9(1)
V¥ +H,C = V(OH)C+3H" 1,55(8)
V¥ +2H,C = VHC,+ 3H" 8,5(1)
49
V3 4+ 2H,C = [VC,] +4H" 8,04(4)
V¥ +2H,C = [V(OH)Cy* + 5H" 4,2(2)
V¥4 2HL = [V(OH),.Co* +6H" | 08D
V3 4+ 3H,C = [VCg* +6H" 4,88(5)

No se encontré referencias bibliograficas para el sistema H*-V(Ill)- acido dipicolinico

con los ligandos acido oxalico, malonico y ftalico.
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3. FUNDAMENTO TEORICO
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3.1 Ley de accion de masas, escala de actividades y constantes de estabilidad

La interaccion de varios reactantes H, B, C y L para formar uno o varios
complejos de forma HpB4C.Ls, brevemente (p, g, r, s), segun la reaccion de equilibrio
[1], en disolucién acuosa, se cuantifica a través de la ley de accion de masas (LAM) [2],
donde h, b, c son las concentraciones en equilibrio de los reactivos H, B, C, L Y Cpqrs,
Bpars Y Opars representan la concentracion, la constante de equilibrio y el producto de los

coeficientes de actividad de un determinado complejo (p, g, r,s), respectivamente.>®

pH + gB +rC+sL <= HyBCLs [1]

Cpars = Ppgrs  BpgrshPbc'® [2]

Experimentalmente se ha determinado que en disoluciones concentradas de una
sal inerte (NaClO4 3,0 M, KCI 3,0 M) los coeficientes de actividad de los reactivos y
complejos permanecen constantes, siempre que Sus concentraciones se mantengan a
un nivel inferior al 20 % de la concentracion de los iones del medio i6nico.>* Esto
conlleva al uso de concentraciones en lugar de actividades en expresiones
termodinamicas como la LAM, debido a esta forma mas simple de las ecuaciones que
describen el comportamiento de los equilibrios de formacion de complejos, el método
del medio iénico inerte se utiliza regularmente. De tal manera que, de forma similar al
caso tradicional de la escala de actividad del agua como disolvente, donde se supone
gue los coeficientes de actividad se aproximan a la unidad conforme la composicion de
la disolucion se acerca a la del agua pura, se pueden definir nuevas escalas,
denominadas escalas de actividad del medio i6nico, donde se considera que los
coeficientes de actividad también se aproximan a uno, conforme la composicién de la
disolucién se acerca a la del disolvente y asi se tiene que en la ley de accion de masas
[2], ®pgrs = 1.%
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El estudio de la estabilidad de los iones complejos permite comprender la
quimica de las disoluciones en las que estos se encuentran y ademas, determinar las
especies que los iones metalicos puedan formar con el disolvente y con los grupos
potencialmente ligantes que pueda haber en la disolucion. Las propiedades de los
iones metalicos en disolucion dependen de la naturaleza de los grupos ligantes que los

rodean.”®

Las reacciones que forman los complejos metalicos, generalmente, ocurren en
etapas sucesivas, de tal manera que cada una de ellas posee una constante de
equilibrio K;. Las constantes de equilibrio sucesivas K; son denominadas constantes de
estabilidad, porque cuanto mayor sea su valor, tanto mayor sera la concentracion del
complejo al alcanzar el estado de equilibrio, es decir, son una medida de la magnitud
de la asociacion de los reactantes y su valor numérico permite conocer la

concentracion relativa de las especies quimicas en estado de equilibrio.>>>’

También se emplea una segunda clase de constante de equilibrio llamada
constante de estabilidad, B, o constante de formacion, la cual se define como el
producto de las constantes de equilibrio. Asi, en un sistema que posee dos equilibrios
sucesivos, B1 = K1 y B2 = K1-Ko; en general, se tendra que Bn = Ki-Ky'..."Kp.*’

Termodindmicamente, la constante de equilibrio de una reaccion mide la
cantidad de calor liberado y la variacién de entropia que tuvo lugar durante la reaccion.
Cuanto mayor es la cantidad de calor que se libera, tanto mas estables son los
productos de reaccion. Cuanto mayor es el desorden de los productos en relacién con
los reactivos, tanto mayor sera el aumento de entropia que acompafia a la reaccién y
tanto mayor sera también la estabilidad de los productos.®® Los cambios de energia

pueden relacionarse con la constante de estabilidad mediante la ecuacion [3].

AG . =R T Inf, [3]

Los cambios de entropia que acompafian a la formacion de un complejo pueden
ser calculados mediante la aplicacion de la ecuacion [4], la cual involucra los cambios

de entalpia involucrados, tomando en cuenta la energia de solvatacion y los cambios
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energéticos producidos por la ruptura de enlaces en los reactantes y la formacién de

nuevos enlaces en los complejos resultantes.

T [4]

Las variaciones de entropia desempefian un papel importante en la
determinacion de la estabilidad de un complejo. Por ejemplo, durante el proceso de
coordinacion de una molécula de etilendiamina se liberan dos moléculas de agua, por
lo tanto este proceso estd acomparado por una variacién de entropia favorable porque
existe un aumento del nimero de particulas independientes que va asociado con un
aumento de entropia, es decir que a mayor numero de particulas mayor es el
desorden posible. Los ligandos tri, tetra y polidentados, en general, pueden reemplazar
tres, cuatro o mas moléculas de agua, respectivamente, para formar complejos aun
mas estables, por lo tanto, un agente quelatante formard complejos con iones

metéalicos més estables que sus analogos monodentados.>”

El nimero de atomos del anillo que forma un quelato es también un factor
determinante de la estabilidad de un complejo metalico. Los quelatos metalicos mas
estables contienen ligandos saturados que forman anillos de cinco lados o ligandos no

saturados que forman anillos de seis lados.”’

Los grupos ligantes voluminosos forman complejos metalicos menos estables
que los complejos formados por grupos ligantes mas pequefios, ya que se crean
tensiones debidas en ciertos casos a la combinacion de la geometria del grupo ligante

con la estereoquimica del complejo metalico.

Los factores que determinan un aumento de entropia son los mismos que hacen
aumentar la estabilidad de un complejo desde el punto de vista electrostatico. En

consecuencia, es posible que la acertada prediccion electrostatica de que la estabilidad
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sea grande a consecuencia de las interacciones entre particulas pequefias dotadas de
gran carga se cumpla fundamentalmente debido al efecto de entropia.*®

La estabilidad esta favorecida por un valor grande de la relacion de la carga del
ion a su radio, y éste factor juega un papel mas importante que la carga por si misma o

el radio.
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4. OBJETIVOS
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4.1 Objetivo General

Determinar las constantes de formacion de los complejos ternarios de
vanadio(lll)-&cido dipicolinico con los acidos oxalico, maldnico y ftalico, por medio de
medidas de fem(H) en KCI 3,0M a 25°C.

4.2 Objetivos Especificos

» Determinar las constantes de formacidon de los complejos ternarios de
Vanadio(lll) —acido dipicolinico con el ligando acido oxalico, mediante medidas

potenciométricas, a 25°C y medio i6nico de KCI 3,0 M.

» Determinar las constantes de formacién de los complejos ternarios de
Vanadio(lll) — &cido dipicolinico con el ligando acido malénico, mediante

medidas potenciométricas, a 25°C y medio idnico de KCI 3,0 M.

» Determinar las constantes de formacién de los complejos ternarios de
Vanadio(lll) — &cido dipicolinico con el ligando acido ftalico, mediante medidas

potenciométricas, a 25°C y medio ionico de KCI 3,0 M.

» Realizar una caracterizacion cualitativa de los complejos formados en solucién

acuosa, mediante medidas de absorcién molecular UV-visible.
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5. METODOLOGIA EXPERIMENTAL
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5.1 Reactivos

Se utilizo los siguientes reactivos:

A\

HCI, KOH ampollas Fixanal Riedel de — Haén 0,1 M
KCI Riedel de — Haén

Acido dipicolinico Merck p.a.

Oxalato de sodio, (Analar. p.a.)

Acido malénico Merck p.a.

Acido Ftalico Merck p.a.

VCl; Merck p.a.

N libre de O,y CO,

Agua tridestilada

V V V V V V VYV V

5.2 Disoluciones

A patrtir de los reactivos anteriores se prepararon las siguientes soluciones:

>

(mi) = disolucién de medio iénico KCI 3,0 M. Se prepar6é por pesada de KCI
seco, disoluciéon y aforo en atmdsfera de N,.

(H) = disolucién de (K, H) ClI 3,0 M, igualmente por pesada de KCI, previa
adicion de la ampolla de HCI, aforando y normalizando con la solucion (OH) ya
estandarizada.

(OH) = disolucién de K (OH,CI) 3,0 M, igualmente por pesada de KCl y después
agrego la ampolla de KOH, aforando en atmésfera de N, y normalizando en
medio acido frente a ftalato acido de potasio (KHCgH4O4).

Vv**= disolucion de V(IIl) se prepar6 por pesada de la sal VCls

Para el caso de los ligandos, se prepararon disoluciones madres de cada uno de
ellos en KCI 3,0 M con una concentracién de 62,5 mM por pesada directa del

producto comercial, recristalizado y seco.
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5.3 Instrumentos de medida

Para la realizacion de éste estudio se empled el equipo mostrado en la figura 17 que
consta de:

» Vaso de reaccion (100 mL) Metrohm EA 876-20 con tapa ajustable de 5
bocas y chaqueta termostatizable .

pH-metro Orion modelo 520 A.

Electrodo de vidrio con referencia interna Radiometer PH C2401-8.
Frascos lavadores de N,

YV V VYV V

Material volumétrico calibrado.

En la siguiente figura 17 podemos apreciar el sistema de medidas de fem(H).

ey

Figura 17. Esquema del sistema de medidas de fem(H).
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4.4 Medidas de fem(H)

La medida de fem(H) es un método muy eficiente para determinar constantes de
estabilidad, y resulta muy conveniente puesto que también permite medir, al menos
una concentracion en equilibrio de las especies idnicas presentes en disolucién con
mayor exactitud. Para este trabajo en particular, la concentracion de los iones H* en
equilibrio h se determiné mediante la pila [5], donde REF = KCI 3,0 M / KCI 3,0 M, AgClI
| Ag:

REF // S/ EV [5]

S = disolucion problema en equilibrio y EV = electrodo de vidrio.
A la temperatura de trabajo (25 °C) se puede determinar el potencial (mV) de la pila [5]

por medio de la siguiente ecuacion:

E=Eo+jh+59,16 log h [6]

Donde:
Eo = potencial normal de la pila
j = constante relacionada con el potencial de union liquida.
En disoluciones que sélo contengan acido o una base fuerte, se cumple el balance de
protones por medio de la ecuacion [7].%’
h=H+ KW h-1[7]

Y si el pH < 7, se igualan las concentraciones (h = H) y la ecuacion [6] se

transforma en la siguiente ecuacion [8].

E-59,16 logH =Eo +j H [8]

De esta manera, al valorar una alicuota de la solucion (H) por adiciones
sucesivas de la disolucion de (OH) se puede comprobar el correcto funcionamiento de

la pila [5] cuando se alcanza el punto de equivalencia. *'
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5.5 Procedimiento de medida

Las medidas de fem(H) se llevaron a cabo valorando la solucion contenida en el

vaso de reaccion, con alicuotas sucesivas de otra solucion afiadida desde una bureta.

La disolucién del reactor se mantuvo agitada magnéticamente bajo atmosfera de
N, libre de CO; y O, burbujeando el gas a través de una serie de frascos lavadores
para asi mantener la presion de vapor del medio ionico, respectivamente. Tanto el

equipo, como el operador se mantuvieron en un ambiente termostatizado a 25,0 °C.

Los experimentos realizados constan de dos etapas:

» Etapa 1: Determinacion de las constantes de acidez de los ligandos, consistid
en una titulacion acido — base que permiti6 determinar los parametros de la
ecuacion [6], es decir, Eo y j. Para ello se valoré una alicuota de solucién (H) por
adicién sucesiva de la disolucion (OH) hasta alcanzar el punto de equivalencia.

Mientras que la etapa 2, fue dependiente del sistema en estudio.

> Etapa 2: (sistema H*-V(lI)-H,L): se afiadi6 una cantidad pesada de ligando, una
alicuota de acido y se valoré la disolucién resultante con adiciones sucesivas de
la disolucion (OH), y se determind las constantes de acidez de los sistemas bajo

estudio.

> Etapa 2: (sistema H*-V(Ill)-H,C-H,L): se afiadi6 en el reactor una alicuota del
ligando, una alicuota de 5 mL de V(lll), una alicuota del acido dipicolinico, una
alicuota del ligando H,L respectivamente y una alicuota de acido, valorando
posteriormente la disolucion resultante con adiciones sucesivas de la disolucion
(OH). Con esto se determind las constantes de formacion de los complejos
ternarios empleando distintas relaciones V(IIl): acido dipicolinico: ligando:
R=1:1:1,1:1:2y 1:2:1.
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5.6 Andlisis de los datos

Los datos experimentales [H, B, C, L, Eo, |, (V, E)nplns (NS = n° de experimentos,
np=n° de puntos en cada experimento) fueron tratados utilizando el programa

computacional de minimos cuadrados generalizados LETAGROP. °®

Para la etapa 1 se minimizo la funcion [9] para obtener asi los valores definitivos de E,
y J de la pila [10].

U; =Y (h - H)? [9]

Los datos de la etapa 2, los datos de forma similar al caso anterior, se analizaron
mediante el programa LETAGROP,*® minimizando la funcién [10] y [11] donde,
Zg=((h-H) /B) yZc=((h-H)/C) son el n° medio de protones disociados por mol de

metal y ligando, respectivamente.

Up = T (Zg — Zg*)? [10]

Us =% (Zc - Zc*)° [11]

Donde Zc* representa los correspondientes valores tedricos calculados segun el

modelo de nk especies (p, q, I, S, Bpgrs)nk Y (P, 4, Bpg)nk €N cada caso.

La suma de minimos cuadrados [10] y [11] se pueden considerar como una

funcion ([12]) de las constantes de estabilidad Byqs Y de los posibles errores,

U=U (( qurs)nk1 (KS)nks) [12]

sistematicos cometidos en la determinacion de los parametros Eo y J de la ecuacion
Nerst[5] o bien, en las concentraciones totales H, B, C y L de los reactivos

involucrados, variando sistematicamente la combinacion de nk especies y nks errores,
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se podria encontrar el modelo (p, g, I, Bpgs)nk que en el Ultimo término, incluya todas
las especies razonablemente posibles, hasta alcanzar un minimo para [12] o bien, para

la desviacion tipica o estandar [13], siendo n el nimero de puntos experimentales.

o) =

n-nk [13]

5.7 Medidas espectrofotométricas UV — visible

Se realizaron medidas espectrofotométricas para seguir la reaccion de formacion
de los complejos, aprovechando que el ion V(Ill) absorbe en la region visible del

espectro.

Basados en los diagramas de distribucion de especies de cada sistema, se
escogid los valores de pH en los cuales la solucidbn mostraba cambios u equilibrios
entre las especies, con la finalidad de observar de manera cualitativa el

comportamiento del espectro de absorcion.

Se prepararon soluciones a diferentes pH de manera de simular la titulacién
potenciométrica, esto se hizo colocando una concentracién analitica de metal y una
concentracion analitica de ligando correspondiente a la relaciébn en estudio. Las

soluciones se prepararon en balones de 50 mL.

El espectro de absorcion UV-visible se realiz0 mediante un barrido de longitud
de onda de 300 a 800 nm. Y el andlisis se fundamentd en la posicién e intensidad de

las bandas.
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6. RESULTADOS Y DISCUSION
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6.1 Parametros Egy j de la pila

Los parametros Eo y | de la pila fueron determinados en la etapa 1 de cada
experimento, utilizando el programa computarizado de minimos cuadrados
LETAGROP.

6.2Constantes de acidez de los ligandos

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

nivel de reaccion.
HiL === Hn,L? +pH’ [14]
H.C == Hn,CP +pH" [15]
donde:
p: numero de protones disociados
H,C: forma abreviada del ligando (4cido dipicolinico) y nivel de referencia

H,L: forma abreviada del ligando (acido oxalico, acido maldnico y acido ftalico) y

nivel de referencia

El valor de “n” dependera de la cantidad de protones que pueden disociarse. En

este caso, n = 2 para los acidos dipicolinico, oxalico, maldnico y ftalico.

6.2.1 SistemaH" - acido dipicolinico- (H2C)

Los datos del sistema H*- &acido dipicolinico (H.C) fueron analizados empleando
el programa computacional LETAGROP, minimizando la funcién Z¢ [11]. En la figura 18
se observan los resultados obtenidos, en términos de la funcion Z¢ en funcién del pH,

donde se empled el nivel de reaccion [15]. Esta curva de trazo continuo fue construida
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a partir de los valores de las constantes de formacion dadas en la tabla 12, y los puntos

representan los valores experimentales.

2,5 -

1,5 -
Zc

1 2 3 4 5 6 7
pH

Figura 18. Gréfico de Z¢ en funcién del pH del sistema H*- H,C (&cido dipicolinico) en
KCI 3,0 Ma 25 °C.

La figura 18 muestra la funcion de formacion, Zc(pH), del sistema de &cido
dipicolinico, donde Zc representa el nimero medio de H* disociado por mol de &cido
dipicolinico (H,C). Se observa que a pH <2, la funcién tiene un valor de cero, que
indica que la especie mas importante es el ligando H,C, a pH ~ 3,5, Zc tiene un valor
de 1, que corresponde a la formacién de la especie HC" vy, finalmente, a pH >5.5 Zc
tiende a 2, que corresponde a la forma desprotonada del ligando, C*. Donde se

observa un buen ajuste del modelo propuesto con los datos experimentales.

Los valores de pKa1 Yy pKa2 obtenidos en medio i6nico de KCI 3,0 M a 25° C se

presentan en la tabla 12 mas las reacciones presentes.
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Tabla 12. Constantes de acidez del sistema H*- (H,C) &cido dipicolinico en términos de
pKa en KCI 3,0 M a 25 °C.

Reaccion log Bpoos(30)
H,C == HC +H" -2,45(2)
H,C == C* +2H" -7,11(3)

Dispersién (o) 0,026
PKaz -
pKaz 2,45(2)
PKas 4,66(5)

Para el acido dipicolinico, se midié el comportamiento &cido-base solo en el
rango de 1,8 <pH <6,4, y en éste intervalo sélo se detectaron dos pK,. La primera
desprotonacién (HsC*/ H,C) tiene una pKa =0,49 °°, pero fue imposible medir con el
electrodo de vidrio, debido a la gran contribucion del potencial de unién liquida. La
especie H,C debe corresponder a la forma zwitterionica del &cido dipicolinico, el
ligando tiene un grupo carboxilico desprotonado, y mantiene un grupo carboxilico y el
nitrégeno piridinico protonados, el pKs del equilibrio H,C/HC  corresponde a la
desprotonacién del segundo grupo carboxilico, y el equilibrio HC/C?, corresponde a la

desprotonacién del grupo piridinico (pKas de la piridina = 5,24).

A partir de los valores de las constantes dadas en la tabla 12 se procedi6 a
construir el diagrama de distribucién de especies de este sistema (Figura 13), donde la

interseccion de las curvas corresponde a los valores de pKa.
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100 -
HZC HC Cc?-
75 ~
% Dipicolinico 50 -
25
0 - \
1 2 3 4 5 6 7
pH

Figura 19. Diagrama de distribucién de especies del sistema H*-(H,C) acido
dipicolinico en KCI 3,0M a 25°C.

Se puede observar que la especie neutra, H,C es predominante en el intervalo 1
< pH = 2,4, la especie HC es predominante en el intervalo 2,45 < pH < 4,66 y

finalmente el ion C* a pH = 5.

En la tabla 13, se muestran a modo comparativo, los valores de pK, obtenidos
en este trabajo y los reportados en la bibliografia. Se observa que el segundo valor de
pKa es aproximadamente igual al valor reportado en este trabajo.

Tabla 13. Tabla comparativa de los valores de pK,, reportados en la bibliografia para

el &cido dipicolinico (H,C) en KCI 3,0 M a 25°C con los obtenidos en este trabajo.

PKaz pKaz PKas Referencia
- 2,57(2) 4,68(3) 36
- 2,45(2) 4,66(5) Este trabajo

Se observa similitud entre los valores obtenidos y el reportado con la bibliografia.
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6.2.2 Sistema H" - acido oxalico (HsL)

Al igual que en el caso anterior, en la figura 20 se puede observar los resultados
obtenidos en términos de Zc en funcion del pH empleando el nivel de reaccion [14].

Esta curva de trazo continuo se construyo a partir de los datos de la tabla 14.

1,5 A
Zc

Figura 20. Gréfico de Z¢ en funcién del pH del sistema H* - H,L (&cido oxalico) en KCI
3,0 Ma?25-°C.

De la gréfica anterior se observa un buen ajuste del modelo propuesto, se
observa que solo hay una inflexion importante, esto es debido a la diferencia entre los

valores de pKa.
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Tabla 14. Constantes de acidez en términos de log Bpqgrs Y PKa, del sistema H-H,L
(acido oxalico) en KCI3,0Ma25°C

Reaccidn log Bpoos(30)
HoL == HL +H" -0,89(2)
HoL == L% + 2H" -4,67(2)
Dispersion (o) 0,024
pPKa1 0,89(2)
PKaz 3,78(4)

Se observa un buen ajuste del modelo propuesto con los datos experimentales,

el cual se corrobora con el bajo valor de o(Zc).

A partir de los valores de las constantes de acidez dadas en la tabla 14, fue

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

100 ~ L2

40 N H,L

pH

Figura 21. Diagrama de distribucion de especies del sistema del H*-H,L (acido oxalico)
en KCI 3,0 Ma 25 °C.
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De la figura anterior se puede observar que la especie H,L se encuentra en pH
muy acidos (1 < pH < 2). El primer valor de pK, corresponde a la desprotonacion del
primer grupo carboxilico para convertirse en la especie HL™ el cual ocurre a pH= 0,89
(interseccién de las curvas de las especies HoL y HL). El segundo valor de pK,,
puede observarse en la interseccién de las curvas de L* y HL y corresponde a la
desprotonacion de la especie HL™ (predominante en un intervalo de 1 < pH < 3,78) para

convertirse en la especie L> respectivamente.

A modo comparativo la tabla 15 muestra los valores de las constantes de acidez

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

Tabla 15. Tabla comparativa de los valores de pKj, reportados en la bibliografia para

el &cido oxalico (H,L) en KCI 3,0 M a 25°C con los obtenidos en este trabajo.

PKa1 PKaz Referencia
1,24 3,73 40
1,22 3,76 41
1,27(1) 3,93(4) 42
1,188(4) 4,100(4) 43
1
0,68(3) 3,79(6) >
0,89(2) 3,78 (4) Este trabajo

Se observa gran diferencia en el primer valor de pK,, las diferencias pueden ser
atribuidas a la dificultad de medir pH menores a 2, debido al gran efecto del potencial
de union liquida en estas condiciones. Respecto al pK,, se observa gran similitud entre

los valores reportados y el obtenido en este trabajo.
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6.2.3 Sistema H" - 4cido maldnico (HaL).

Las constantes de acidez, pKa Y pKaz, del sistema H*-L*, fueron determinadas
empleando el programa de minimos cuadrados generalizados LETAGROP,
minimizando la funcion [10] de acuerdo a las reacciones presentadas en la tabla 16. A

continuacion se muestra la figura 22 el cual presenta los datos Zc en funcién del pH.

2,5 -

1,5 -
Zc

Figura 22. Gréfico de Z¢ en funcién del pH del sistema H* - H,L (4cido malonico) en
KCI 3,0 Ma 25 °C.

Asimismo, en la tabla 16, se muestran los pK, obtenidos para el sistema H'-
acido malonico en KCI 3.0M a 25°C.

Del grafico anterior, igualmente se observa un buen ajuste del modelo propuesto (Tabla

16) con los datos experimentales.
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Tabla 16. Constantes de acidez en términos de log Bpqrs Y PKa, del sistema H” - H,L
(adcido maldnico) en KCI 3,0 M a 25 ° C.

Reaccion log Bpoos(30)
HL == HL +H* -2,81(1)
HoL == L* +2H" -8,03(3)
Dispersion (o) 0,023
pKai 2,81(1)
pKaz 5,22(4)

En la figura 22, los puntos representan los datos experimentales y la linea de
trazo continuo fue construida suponiendo los valores de las constantes acidas de la
tabla anterior. Se observa una ligera inflexion para Zc= 0,5, donde la especie H,L (la
cual prevalece en la zona acida) pierde un proton para formar la especie HL™ y para

valores de Zc= 1,5 la especie HL™ pierde el proton y forma el ion L.

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

construyO el correspondiente diagrama de distribucion de especies de este sistema,
(Figura 23).
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Figura 23. Diagrama de distribuciéon de especies del sistema H* - H,L (4cido malonico)
en KCI 3,0 Ma 25 °C.

De la figura anterior se puede observar que la especie H,L predomina en pH
acidos, (1 < pH < 2,8). El primer valor de pK, corresponde a la desprotonacion del
primer grupo carboxilico para convertirse en la especie HL™ en el intervalo 1 < pH < 2,8
(interseccién de las curvas de las especies HL" y H,L). El segundo valor de pK,,
puede observarse en la interseccién de las curvas de L y H,L corresponde a la
desprotonacion de la especie HL™ (intervalo 2,8 < pH < 5,2) para generar en la especie

L> respectivamente.

A modo comparativo en la tabla 17 se observan los valores de pK, del &acido

maloénico reportados en la bibliografia y los valores obtenidos en este trabajo.
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Tabla 17. Tabla comparativa de los valores de pK,, reportados en la bibliografia para

el acido maldénico (H,L), en KCI 3,0 M a 25°C con los obtenidos en este trabajo.

PKa PKaz Referencia
2,67(2) 5,14(3) 46
2,80(1) 5,20(3) 47
2,54(2) 4,99(5) 48
2,81(1) 5,22 (4) Este trabajo

Se observa gran similitud tanto en el primer valor de pK; y como en el segundo

valor de pKa, las diferencias pueden ser atribuidas a errores aleatorios.

6.2.4 Sistema H" - &cido ftalico (H,L).

El andlisis de los datos de este sistema se realizd6 de manera similar a los
anteriores, los resultados se muestran en la figura 24 y la tabla 18.

Zc

0,5 -

0 T T T

1 2 3 4 5 6 7
pH

Figura 24. Gréfico de Z¢ en funcion del pH del sistema H" - H,L (&cido ftalico) en KCI
3,0 M a 25 °C.
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Del grafico anterior se observa un buen ajuste del modelo propuesto, tabla 18,

con los datos (puntos sobre la curva). Se observa una inflexion producto de la
desprotonacion del grupo carboxilico.

Tabla 18. Constantes de acidez en términos de log Bpqrs Y PKa, del sistema H” - H,L

(acido ftalico) en KCI 3,0 M a 25 ° C.

Reaccion log Bpoos(30)
HoL == HL +H* -2,79(1)
HoL == L% +2H" -7,49(3)

Dispersion (o) 0.021
pKai 2,79(1)
pKaz 4,70(4)

De la tabla anterior se observa un buen ajuste expresado en términos de una
baja dispersion, o(Zc).

A partir de las constantes dadas en la tabla anterior, fue construido el diagrama
de distribucion de especies, figura 25.
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Figura 25. Diagrama de distribucion de especies del sistema del sistema H* - H,L
(acido ftalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

En este diagrama se puede observar como la especie H,L predomina en el
intervalo de 2,8 < pH < 4,7, HL predomina en el intervalo 2,8 < pH < 4,7 y la especie L*
es muy abundante a pH mayores a 4,7. La interseccion de las curvas representa los
valores de pK,, dados en la tabla 18.

A modo comparativo la tabla 19 muestra los valores de las constantes de acidez

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

Tabla 19. Constantes de acidez en términos del pK, del sistema H*- (H,L) &cido ftalico

obtenidas en este trabajo y las reportadas en la bibliografia en KCI 3,0 M a 25 °C.

PKa1 PKaz Referencia
2,83 4,97 50
2,95(3) 4,76(7)
51
2,79(1) 4,70 (4) Este trabajo
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Se observa poca diferencia en los valores de pK,, obtenidos en este trabajo

respecto a los reportados en la bibliografia.

6.3 Constantes de formacién de los complejos ternarios

Para el estudio de las constantes de formacion de los complejos ternarios de V(III)
con el &cido dipicolinico y los distintos ligandos, se emplearon distintas relaciones V(llI)
— acido dipicolinico — ligando; estas relaciones fueron R = 1:1:1, 1:1:2 y 1:2:1. Para
cada una de estas reacciones se minimizé la funcion Zg en funcion del pH empleando

el programa computacional de minimos cuadrados LETAGROP.

6.3.1 Sistema H" - V(lll) — &cido dipicolinico (H,C) — &cido oxalico (H,L)

Para el caso del sistema H*-V(lIl)-H,C-H,L (acido oxalico), los experimentos se
realizaron en el intervalo 1,5 < pH < 6, debido a la inestabilidad de los potenciales a pH
> 6 y a la precipitacion del compuesto. En la figura 26 se muestran los datos de Zgen
funcion del pH, donde Zg representa el numero de moles de protones disociados por
mol de V(III).

En este caso los resultados indican la existencia de tres complejos: [VCL]_,
2- 3-
[VC(HL)L] vy [\/C(L)Z] . El calculo se realiz6 de acuerdo al esquema de reaccion

general (KCI 3,0 M a 25 °C):

V' +SHC+ H.L OH) (H. C) (H. U]+ (psjrm)H’ [16]
Qv +SHC+ HL <—= [V (OH)(H C)(H )] +(p+sitm)
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Figura 26. Gréafico de Zg en funcion del pH del sistema ternario H™-V(lI1)-H,C-H,L
(H2C = &cido dipicolinico y H,L = &cido oxalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

En la figura 26 se puede apreciar la bondad del ajuste, debido a la concordancia
que hay entre los valores experimentales (puntos) y la linea tedrica calculada
considerando el modelo y constantes que se resumen en la tabla 21,. Para la relaciéon

R =1:1:1, se ve claramente la formacion de un “plateau” en ZB: 4, lo que indica que se

forma un complejo muy abundante que libera 4 moles de protones, por mol de metal y

ligando respectivamente. Para las otras relaciones R, vemos que los valores de ZB

comienzan en 4 y a pH =3 aproximadamente pasan por 5y a pH > 5 llegan hasta 6.
Este comportamiento se puede explicar considerando las siguientes reacciones

mostradas en la tabla 20.
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Tabla 20. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs, del sistema ternario H'-
V(l)-H,C-H,L (H.C = acido picolinico y H,L = acido oxalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Reaccion logB Zs
V¥ + H,C + H,L —= [VCL] +4H* 9,3(2)
V3 + HoC + 2H,L == [VC(HL)(L)]* +5H" | 11,2(2)
V3 + H,C + 2H,L == [VC(L),]* +6H" 57<7,0%
Dispersion (o) 0,073

? constante determinada con (100 (36)/Bpgrs) > 20%

En la tabla 20 podemos observar las respectivas constantes de formacion de los

complejos ternarios.

A partir de las constantes de la tabla anterior fueron construidos los
correspondientes diagramas de distribucion de especies de este sistema, para las tres
relaciones R empleadas: (1:1:1, 1:1:2 y 1:2:1)

Ahora, en los diagramas de distribucion de especies, en la figura 27,
efectivamente, se aprecia que el complejo ternario [VCL] se forma en todo el intervalo
de pH que va desde 1 hasta 7, formandose un 100 % de este producto en éste

intervalo.
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100 H
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Figura 27. Diagrama de distribucion de especies del sistema H* - V(Il1)-H,C-H,L (acido
oxalico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:1:1.

100 T~
[VCL]
75 -
%V
50 -
25
V(OH)L,]*
[VL3]3' [VCLZ]S' [ ( ) 3]
0 1 1 1 I T tz!
1 2 3 4 5 6 7

pH

Figura 28. Diagrama de distribucion de especies del sistema H*-V(l11)-H,C-H.L (&cido
oxalico) en KCI3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:1:2.

Para la relacion R = 1:1:2 (Figura 28), el diagrama es un poco mas complejo, el
complejo ternario [VCL] esta presente en el intervalo de pH entre 1-7, pero en menor

proporcion (1 < pH < 4), que aumenta a partir de pH> 4, se forma en un 50 % la
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2- 3-
especie acida [VC(HL)L] entre 1 < pH < 4, el complejo [VL3] se encuentra entre los

valores de pH de 3-7 y el complejo [V(OH)L3]* sélo se observo entre pH 6-7.

[VCL]
100
75 -+
% V
° 50 -
25
0 ‘
1 2 3 4 5 6 7
pH

Figura 29. Diagrama de distribucion de especies del del sistema H*-V/(I11)-H,C-H,L
(4cido oxalico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:2:1.

Finalmente, cuando se duplica la cantidad de H,C (acido dipicolinico), es decir,
mantener la relacion R = 1:2:1 se encuentra en mayor proporcién el complejo ternario
[VCL]

6.3.2 Sistema H*-V(lll)- &cido dipicolinico (H,C) — &cido maldnico (H,L)

Los datos del sistema ternario H*-V(Il)-H,C-H,L (Acido malonico) fueron
analizados empleando el programa LETAGROP. Los experimentos se realizaron en el
intervalo 1,5 < pH < 5,5, debido a la formacion de precipitado e inestabilidad del
potenciometro. EI modelo de especies que mejor ajusto a los datos experimentales fue
el [VCL], [VC(HL)L]* y [VC(L),]*. En la figura 30 se muestran los datos de Zg en
funcién del pH donde Zg representa el niumero de moles de protones disociados por
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mol de V(IIl). Los puntos representan los datos experimentales y la linea de trazo
continuo fue construida con el modelo y las constantes dadas en la tabla 21.

® ] A
5 .
4 4
Zy ®R=1:1:1
37 AR=1:2:1
2 A ®R1:1:2
1 4
O T T T T 1
1 2 3 4 5 6
pH

Figura 30. Gréfico de Zg en funcion del pH del sistema ternario H*-V(lIl)-H,C-H,L
(adcido maldénico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Tabla 21. Constantes de formacion en términos de log Bpqs , del sistema ternario H'-
V(II)-H,C-H,L (4cido maldnico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Reaccion logB Zs
V¥ + H,C + HoL — [VCL] +4H* 8,7(2)
V3 + H,C + 2H,L == [VC(HL)(L)]* +5H" | 10,3(1)
V3 + H,C + 2H,L == [VC(L),]* + 6H" 6,9(1)
Dispersion (o) 0,132
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A partir de las constantes de la tabla anterior fueron construidos los
correspondientes diagramas de distribucion de especies de este sistema, para las tres

relaciones (R) empleadas.

[VCL]

100 -

75 -

% V(ll) 50

25 -

pH

Figura 31. Diagrama de distribucion de especies del sistema del H*-V/(I11)-H,C-H,L
(4cido malénico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V¥* =3 mM, paraR = 1:1:1.

En la figura anterior se observa que la especie [VCL] es la predominante en
todo el intervalo de pH empleado para el estudio de este sistema ternario y los
hidroxocomplejos no se encuentran en gran proporcion, al menos en esta relacion
R=1:1:1.
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100 -+

[VCL,J*

75 - [VC(HL)L)]*

% V(lll) 50

Figura 32. Diagrama de distribucion de especies del sistema H*-V(l11)-H,C-H,L (&cido
malénico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:1:2.

Para la relacion R =1:1:2, se observa como disminuye en su totalidad la
formacién del complejo ternario [VCL] y aumenta la formacion del complejo ternario
[VCL,]*, a partir de pH 3,5, y a pH entre 1,0 y 3,5 las especies predominantes son el
complejo [VC(HL)L)] y el complejo ternario [VCL,]* a pH mayores a 3,5, el resto de

las especies presentes son minoritarias.
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Figura 33. Diagrama de distribucién de especies del sistema H*-V(lI1)-H?C-H,L (acido
malénico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V** =3 mM, para R = 1:2:1.

Finalmente el diagrama de distribucion de especies correspondiente a la relacion
R = 1:2:1, muestra como complejo ternario [VCL] es el predominante en el este
sistema en todo el rango de pH. Para esta relacion se observan muy pocas cantidades

correspondiente de las hidroxoespecies.

6.3.3. Sistema H" - V(lll) = &cido dipicolinico (H,C) — &cido ftalico (H,L)

Los datos del sistema ternario H*-V(ll1)-H>C-H,L (&cido ftalico) fueron analizado
empleando el programa computacional LETAGROP. En el estudio de este sistema se

empleé el intervalo 1S pH < 7.

En la figura 34 se muestran los datos de Zg en funcién del pH donde los puntos
representan los datos experimentales y la linea de trazo continuo fue construida con el
modelo y las constantes dadas en la tabla 22, para cada relacion se observa el mejor
ajuste posible del modelo propuesto con los datos experimentales, igualmente como
los casos anteriores, se trabajé en un rango de pH delimitado (1,5 <pH< 4,6) debido a

la inestabilidad del potencidmetro y la aparicion de precipitado.
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Figura 34. Gréfico de Zg en funcion del pH del sistema ternario H*-V(I11) H,C-H,L
(acido ftalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Tabla 22. Constantes de formacion en términos de log Bpqrs, del sistema ternario H*-
V() H2C-H.L ( acido ftalico) en KCI 3,0 M a 25 °C.

Reaccion logB Zs
V3* 4+ H,C + H,L =—= [VCL] +4H* 10,9(1)
V3 + H,C + 2H,L == [VC(HL)(L)]* +5H" | 9,2 < 10,4®
V3 + H,C + 2H,L == [VC(L),]* +6H" 6,9(3)
Dispersion (o) 0,096

? constante determinada con (100 (36)/Bpq) > 20%
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A partir de las constantes de la tabla anterior fueron construidos los
correspondientes diagramas de distribucion de especies de este sistema, para las tres

relaciones R empleadas.

100
[VCL]
75 -
% V(ll) 50 -
25 -
[V(OH),(L,)1*
0 - . . . . . .
1 2 3 4 5 6 7
pH

Figura 35. Diagrama de distribuciéon de especies del sistema H* - V(Ill) - H,C - H,L
(4cido ftalico) en KCI3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:1:1.

De la figura anterior se observa que el complejo ternario [VCL] es predominante
en el intervalo 1 < pH < 7, la otra especie [V(OH)x(L,)]*, se forma en muy poca

proporcion.
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100 -
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Figura 36. Diagrama de distribucién de especies del sistema H* - V(Ill) - H,C - H,L
(4cido ftalico) en KCI3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:1:2.

Al aumentar la concentraciéon de acido ftalico, es decir pasar a la relacién
R = 1:1:2, podemos observar un aumento en la proporcién del complejo, [V(OH),L,]* en
el intervalo de 4,7< pH < 7, se observa la disminucion de la formacion del complejo
ternario [VCL] a partir de pH= 2,9 y las otras especies se encuentran en una proporcion

minoritaria.
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Figura 37. Diagrama de distribucién de especies del sistema H* - V(Ill)- H,C - H,L
(4cido ftalico) en KCI 3,0 M a 25 °C, V¥ =3 mM, para R = 1:2:1.

Finalmente, para R = 1:2:1, la concentraciéon de la especie [VCL] es mayoritaria

en todo el intervalo de pH estudiado.

A modo comparativo la tabla 23 muestra las constantes de formacion para los
complejos ternarios formados para cada uno de los sistemas H*-V(lI)-H,C-H,L antes

planteados.
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Tabla 23. Tabla comparativa de las constantes de formacién para los complejos

ternarios formados para cada uno de los sistemas H*-V(llI)-H,C-H,L, en KCI 3,0 M a

25 °C, con su respectivo cambio de nivel.

Complejo ternario

Iog qurs ZB(SO)

Iog qurs ZB (30)

Iog qurs ZB (30)

Acido Oxalico Acido Malonico Acido Ftalico
[VCL] 9,3(2) 8,7(2) 10,9 (1)
[VC(HL)(L)]* 11,2(2) 10,3 (1) 9,2 < 10,42
[VCL,J* 5,7 <7,0° 6,9(1) 6,9(3)
Dispersion Zg(0) 0,073 0,132 0,096

Nivel de reaccién pH* + q V3" + C* + L? & H,V,CLg PH30202

Complejo ternario

log Bpars Zs(30)

log Bpars Zs (30)

log Bpars Zs (30)

Acido Oxalico Acido Mal6nico Acido Ftalico
[VCL] 21,08(7) 23,84(8) 25,5(7)
[VC(HL)(L) 23,87(9) 28,25(8) 26,6 < 27,8°
[VCL* 222> 235° 30,1(1) 29,0(1)
Dispersion Zg(0) 0,073 0,132 0,096

# constante determinada con (100 (36)/Bpq) > 20%

Podemos observar en la tabla 23, tomando en consideracion las constantes

recalculadas considerando el nivel natural, el siguiente orden de acuerdo con el valor

del log Bpgs, para el complejo [VCL], acido ftalico> maldnico > oxalico. Mientras que

para el complejo [VC(HL)(L)]* , el orden es &acido malénico > ftalico > oxalico. Y por

Gltimo para el complejo [VCL,]* el orden es &cido malénico > ftalico > oxalico. En

funcién a estos resultados podemos decir, que los complejos ternarios [VC(HL)(L)]* y

[VCL,]* para estos sistemas, se ven favorecidos por ligandos quelatantes que formen

anillos, en el siguiente orden de estabilidad 6 (maldnico) > 7 (ftalico) > 5 (oxalico).
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6.4. Espectros de absorcion UV-visible

Como se menciond al principio, el acido dipicolinico puede formar anillos
quelatos de 5 miembros, es probable que los complejos [VCL], [VC(HL)(L)]? y [VC(L)2]*
sean heptacoordinados con una geometria bipiramide pentagonal.”®* Se ha
considerado que la heptacoordinacion en dichos complejos similares se debe al
pequefio tamafio del anillo quelato de dichos ligandos para coordinarse al V(llI),
mientras que con ligandos que forman anillos quelatos de 6 miembros tienden a formar
complejos hexacoordinados, ya que pueden coordinarse mas efectivamente al ion

vanadio(lll).’

Para el complejo [VC(HL)(L)]* para H,L = &cido oxalico, esta claro que en éste
caso uno de los oxalatos actia como ligando bidentado por coordinacién (COO-,COO-),
mientras que el otro oxalato actiia como ligando monodentado, coordinandose por un
grupo carboxilato mientras que el otro permanece protonado, y por supuesto
consideramos que el acido dipicolinico actia como ligando tridentado coordinandose
(COO’, N, COO). Y para en el complejo [VC(L)2]*, estarian ahora los dos oxalatos
actuando como ligandos bidentados. Es probable que se forme un complejo de nimero
de coordinacion 7, se ha reportado que el ligando oxalato forma complejos quelatos con
la formacién de anillos de cinco miembros.”'* Puede ser que este modo de
coordinacién prevalezca en todos los complejos y sea tan estable que es capaz de

desplazar uno de los enlaces vanadio — dipicolinico.

Para ratificar la informacién dada anteriormente, a continuacién se muestran los
espectros de absorcion UV-visible para el sistema H™-V(II1)-H,C-H,L (4cido oxalico),
H*-V(Il1)-H,C-H,L (acido maldnico), H™-V(Il1)-H,C-H,L (acido ftalico) para una relacion
R= 1:1:2 con concentraci6n total del metal V3" = 3mM, donde el gréfico pequefio que se
muestra del lado derecho en las figuras 38, 39 y 40, representa una amplificacion de la

escala, el cual permite visualizar la banda formada a esa longitud de onda.
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Espectro UV-visible para el sistema H*-V{lll}-H.C-H,L (acido oxalico), R=1:1:2
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38. Espectro de absorcion UV-Visible para el sistema H*-V(lIl) - H,C-H,L (acido

oxalico), concentracién de metal V3" = 3 mM para la relacion R = 1:1:2.

Espectro UV-visible para el sistema H*-V{lll}-H,C-H-L (acido malonico), R= 1:1.2
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39. Espectro de absorcion UV-Visible para el sistema H*-V(lll) - H,C-H,L (acido
malénico), concentracién de metal V3" = 3 mM para la relacién R = 1:1:2.
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Espectro UV-Visible para el sistema H*-V({lII}-H-C-H,L {acido ftalico), R=1:1:2
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Figura 40. Espectro de absorcion UV-Visible para el sistema H*-V(lll) - H,C-H,L (acido

ftalico), concentraciéon de metal V3" = 3 mM para la relaciéon R = 1:1:2

En la figura 38, se observa que el espectro se relaciona muy bien con el
diagrama de distribucién de especies que se muestra en la figura 28 para la relacion
R= 1:1:2 en el intervalo de pH analizado, el cual coincide tanto en posicion como en
intensidad, siendo practicamente independientes del pH, donde se indica la formacién
de un complejo mayoritario, el complejo ternario [VCL], a menor proporcion con
respecto a las otras relaciones, segun el diagrama de distribucion de especies este
complejo comienza a formarse con un porcentaje mayor al 50% aproximadamente a pH
3,5, llegando al 100% a pH>5, el cual es espectro de absorcion UV-visible muestra la
absorcion de los distintos complejos presentes a diferentes valores de pH, donde
ensanchamiento de la banda se debe posiblemente a la absorcion de las diferentes
especies, debido a que, segun la configuracion de este complejo, se pueden obtener
diferentes isdbmeros en solucion con los oxigenos carboxilicos ocupando posiciones

axiales o ecuatoriales.
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En el espectro de absorcion se evidencia la siguiente sefial, la banda de
transferencia de carga ligando — metal de la coordinacién tridentada del dipicolinato
(COO’, N, COO) a (380 — 400) nm,*?.

No se conoce con certeza qué posicion ocupa el oxalato dentro de la esfera de
coordinacion. En la literatura se han encontrado reportes de vanadilo V(IV) y ligando
aminopolicaboxilatos con oxalato en los que este Ultimo ocupa tanto posiciones axiales

como ecuatoriales.*®

Otro aspecto importante que se debe sefalar, es que todos los complejos
ternarios que se observan presentan una coordinacién heptacoordinada, lo cual se
verifica por la ausencia de bandas en el intervalo de 500 — 650 nm y por la aparicion de
una sefal poco intensa entre 700-800 nm, sumado a la ausencia de las bandas del oxo-
compuesto, el cual presenta dos bandas de transferencia de carga caracteristicas entre
400 — 600 nm aproximadamente, propias del dimero V — O — V segun los reportes de

Kanamori.*

Para los sistemas con &acido maldénico y &cido ftalico, se observa un
comportamiento similar pero con una mayor dependencia del pH, lo cual corresponden
con los diagramas de distribucién de especies, o que nos indica que el acido
dipicolinico juega un papel fundamental sobre las estructuras de estos complejos,

siendo este el que dirige las estructuras a sistemas heptadentados.” **
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7. CONCLUSIONES
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» Se determinaron las constantes de acidez del (H,C) &cido dipicolinico, (HoL) &cido
oxalico, acido malonico y acido ftalico, mediante medidas de fem(H), utilizando como
medio idénico KCI 3,0 M a 25 °C. El analisis de los datos fem(H) por medio del

programa LETAGROP arrojo los siguientes valores de pKa:

= Acido dipicolinico pKai = 2,45(2) y pKaz = 4,66(5)
= Acido oxalico pKa; = 0,89(2) y pKaz = 3,78(4)

= Acido maldnico pKa1 = 2,81(2) y pKaz = 5,22(4)

= Acido ftalico pKa1 = 2,79(2) y pKaz = 4,70(4)

> Se determinaron las constantes de formacion de complejos ternarios (log Bpqrs) para
cada uno de los sistemas de H*- V(Ill) - &cido picolinico - ligando, empleando las
relaciones R = (1:1:1), (1:1:2) y (1:2:1) en KCI 3.0 M y a 25 °C por medio de medidas
fem(H). Los modelos de especies que mejor ajustaron a los datos experimentales

fueron:

= Para el sistema de H™-V(lIl) - &cido picolinico - acido oxalico; [VCL] log Bpqrs=
9,3(2), [VC(HL)(L)]* log Bpgrs= 11,2(2), [VC(L2)]*, log Bpgrs= 5,7 méx 7,0.

= Para el sistema de H*-V(lll) - &cido picolinico - acido malonico; [VCL] log
Bpars= 8,7(2), IVC(HL)(L)I” 10g Bpgrs= 10,3(1), [VC(L)]*, 10g Bpars= 6,9(1)

= Para el sistema de H™-V(lll) - acido picolinico - &cido ftalico; [VCL] log Bpgrs=
10,9(1), [VC(HL)(L)]* log Bpqrs= 9,2 méx 10,4, [VC(L2)I*, 10g Bpgrs= 6,9(3)

» Las medidas espectrofotométricas tomadas los sistemas ternarios mostraron una
banda de transferencia carga ligando — metal de la tricoordinacién del ligando
dipicolinato a través de los atomos donadores de electrones (COO™, N, COQO) (380
— 400 nm). Se observa que todos los complejos son heptacoordinados, con una

posible geometria bipiramide pentagonal y que el acido dipicolinico es el
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responsable de dicha geometria, ya que se observé una banda caracteristica en
longitud de onda > 750 nm.
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