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Glosario de Simbolos

EO

e

distancia de minima aproximaci6n entre los centros de cationes y aniones en la teoria
de Debye-Hiickel (ec.1.4)

iones negativos (del electrolito soporte)

constante de la ley de Debye-Hiiékel (A" =A/In10)

anién del aminoacido

zwitterién del aminoacido

catién del aminoacido

constante de la ley limite en la teoria de Pitzer (ec.1.18)

parametro de interaccion de Scatchard del electrolito J (ec.1.12)

parametro de interaccion de Scatchard para mezclas de los electrolitos A y B (ec.1.15)
parametro de interaccion de Scatchard para mezclas de los electrolitos A y B (ec.1.16)

segundo coeficiente del virial; fecoge interacciones dobles entre los iones i y j
(ec.1.19)

derivada respecto a la fuerza idnica del coeficiente By

iones positivos (del electrolito soporte)

(también C?) tercer coeficiente del virial, recoge las interacciones triples
constante dieléctrica

carga del electrén

- potencial estindar del electrodo de vidrio (ec.111.7)

definida en la ec.1.18
parametro de interaccion del electrolito MX
fuerza iénica

constante de Boltzmann
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K'  constante de equilibrio estequiométrica
K*  constante de equilibrio termodinamica
m, molalidad del ion i
molaridad del ion i
N,y numero de Avogadro
R distancia entre las cargas del zwitterion
S constante de la ley limite segin Scatchard (S=-A)
T temperatura absoluta
A mimero de carga de i
Z zwitterion

Letras Griegas

Oy

B
o

Ais

o

Y,

parametro de interaccién de Scatchard del electrolito J (ec.1.11)

pardmetro de interaccion de Guggenheim entre los iones i y |

parametro de interaccion de Scatchard para mezclas de los electrolitos A y B (ec.1.13)
parametro de interaccion de Scatchard para mezclas de los electrolitos A y B (ec.1.14)
(también 8';) segundo coeficiente del virial para la interaccién i-j

coeficiente de activitidad de la especie i

segundo coeficiente del virial para fuerzas de corto alcance entre los iones iy j
segundo coeficiente del virial para especies neutras

momento dipolar

tercer coeficiente del virial para mezclas
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Introduccion

La técnica potenciométrica con electrodos de vidrio comerciales es, por
su sencillez y universalidad, uno de los métodos mais recomendables para la
determinacion de constantes de equilibrio. Su aplicacién al estudio del comportamiento
icido-base y las interacciones iénicas de compuestos orginicos tales como los
aminodcidos presenta, un gran interés, no sélo prictico, dado que son sustancias
naturales, si no también teérico, debido a la presencia en disolucion de iones dipolares

o zwitteriones.

Aunque existen datos de constantes estequiométricas a fuerzas iénicas
aisladas, los estudios sistematicos sobre el tema son escasos’, ain cuando a lo largo
de los tltimos setenta aiios se han elaborado distintas teorias de interaccion especifica.
Todas ellas toman como punto de referencia la ecuacién de Debye-Hiickel pero
persiguen una potencial extensién a fuerzas iémicas altas tal como se ha venido
demostrando con su aplicacién al estudio de la variacién de coeficientes de actividad
i6bnico medios y coeficientes osmoticos de electrolitos fuertes. Entre las teorias
posteriores a la de Debye-Hiickel destaca por su amplia utilizacién el tratamiento
semiempirico de Pitzer desarrollado en la década de los setenta. Algunas vertientes
importantes de su aplicacién al estudio de equilibrios icido-base de moléculas

orgénicas ha sido objeto de anlisis reciente en este laboratorio’. Una aproximacién

'Fiol, S., Tesis Doctoral, Aplicacién de la ecuaciones de Pitzer a equilibrios 4cido-base: Estudio de la
jonizacién de amino4cidos en agua de mar sintética, Universidad de La Corufia, Marzo, 1994
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previa a la de Pitzer desarrollada por Scatchard en los afios sesenta, no habia sido
aplicada al estudio de equilibrios, hasta la publicacién de algunos resultados descritos
en la presente memoria. Dado que tanto el formalismo de Pitzer como el de Scatchard
tienen su antecedente mds préximo en las ecuaciones, més sencillas, de Guggenheim,

éstas también han sido consideradas en el presente trabajo.

La aplicacién de los desarrollos teoricos mencionados anteriormente al
estudio de la ionizacién de aminodcidos, se concreta en los apartados que se describen

a continuacién y que resumen los objetivos planteados en esta memoria:
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Los resultados descritos en esta memoria han dado lugar a las siguientes

publicaciones:

* Dependende of Equilibrium Constants of L-Valine on Ienic Strength According to
Guggenheim, Scatchard and Pitzer Models,

[. Brandariz, X.L. Armesto, F. Arce, F. Penedo, M. Sastre de Vicente

Monarsch. Chem., 124, 249 (1993)

* Dependence of the Protonation Constants of S-Alanine on Ionic Strength in KNO,
According to Pitzer’s Formalism,

1. Brandariz, R. Herrero, M. Sastre de Vicente

Ber. Bunsen. Phys. Chem., 97, (1), 59 (1993).
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« Protonation Constants of a-Alanine, y-aminobutiric Acid, and e-aminocaproic Acid,
1. Brandariz, Fiol, S., Herrero, R., Vilarifio, T., Sastre de Vicente, M.
J. Chem. Eng. Data, 38, 531, (1993)
» Pitzer and Thermodynamic Parameters of Triethanolamine and Glycine in Aqueous
Saline Solution,
R. Herrero, I. Brandariz, Fiol, S., M. Sastre de Vicente
Collect, Czech. Chem. Commun., 59, 1269, (1993)

¢ Application of Pitzer s and Guggenheim s Formalisms to Acid-base Equilibria of
Triethanolamine and L-valine in Mixtures of Electrolytes,

[. Brandariz, R. Herrero, M. Sastre de Vicente

J. Chim. Phys., 90, 63, (1993)

¢ Errors Encountered in the Detremination of Pitzer s Parameters from Stoichiometric
Equilibrium Constants,

Herrero, R., 1. Brandariz, Fiol, 8., Vilarifio, T., Sastre de Vicente, M.E.,

An. Quim. 89, 602, (1993)

* Pitzer’s Parameters calculated from Stoichiometric Equilibrium Constants with
Commercial H* Electrodes,

Fiol, §.,I. Brandariz, Armesto, X.L., Arce, F., Sastre de Vicente, M.,

Ann. Chim. (Rome), 83, 175, (1993) |

* The protonation Constants of Glycine in NaCl at 25°C Based on the Pitzer and
Scatchard Models. Data Analysis by Ridge Regression,

Fiol, S., I. Brandariz, R. Herrero, Vilarifio, T., Sastre de Vicente, M.,

Ber. Bunsen. Phys. Chem., 98, (2), 164 (1994).

» The Protonation Constanis of a-Alanine in Electrolyte Mixtures at a Constant lonic
Strength

1. Brandariz, Fiol, S., Sastre de Vicente, M.

J. Sol. Chem., enviado (1994)
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1. Teorias de interaccion ionica

L 1. Introduccion

Las propiedades caracteristicas de los electrolitos fuertes pueden
describirse sin recurrir al concepto de asociacién i6nica; tal nocién resulta, sin
embargo, imprescindible a la hora de estudiar el comportamiento de los electrolitos
débiles. Por lo tanto se hace necesario acudir a la combinacién de las teorias de
interaccién i6nica con la formulacién de los pertinentes equilibrios de disociacién
cuando se pretende modelizar el comportamiento de sustancias orgénicas parcialmente

disocidas en disoluci6n acuosa.’
De esta forma para un 4cido débil AH parcialmente disociado segin el
equilibrio:
AH = A™+H" @1
la constante termodindmica K" viene dada por:

K- AW AHH YV gy o @2)
AH)  [AHl Y4

donde K’ es la constante estequiométrica y el productorio recoge los coeficientes de

actividad de las especies que intervienen en el equilibrio. Este tltimo factor puede
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expresarse en funcién de la fuerza idnica del medio utilizando cualquiera de las teorias
de interaccién i6nica disponibles en la bibliografia, lo que evidencia que el
conocimiento de las constantes estequiométricas en distintos medios salinos permite
obtener informacion de como varian los coeficientes de actividad con la fuerza
ionica. Ahora bien, teniendo en cuenta el estado actual de desarrolio del conocimiento
de las disoluciones acuosas, los modelos utilizados para explicar el comportamiento
de las disoluciones reales son mayoritariamente semiempiricos ya que los modelos mas
sofisticados que aporta la mecdnica estadistica, considerando, por gjemplo, la
estructura de las moléculas del disolvente, no han alcanzado un grado de desarrollo

suficiente para poder ser aplicados al cilculo rutinario de mezclas complejas.?

En las teorias mas sencillas, el coeficiente de actividad iénico medio de
un soluto, vy, (J), se divide en dos términos’, uno electrostitico y otro estadistico,

segun se recoge en la expresion:
Iny, ()=l gy +0Y gorap a.3)

vg engloba las interacciones de largo alcance entre iones de distinta carga. Las
ecuaciones usadas para este término tienen su origen en la descripcidon de las
propiedades de las disoluciones diluidas (1< 0.01); la mis extendida de todas ellas es
la deducida por Debye y Hiickel en 1923, quienes demuestran que para una disolucién
diluida en la que la desviacién de la idealidad se supone debida Unicamente
a las interacciones electrostiticas de largo alcance, el coeficiente de actividad
ionico medio viene dado por la ecuacidn:

M _

ny® = -Alzz,|—Y L4

(1+Ba,/T)

donde I representa la fuerza iomica, A y B son constantes dependientes de la

temperatura, la presion y el disolvente y a;, es el didmetro iénico medio.
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Por otra parte, a principios de la década de los 70, Pitzer' utilizando la
mecinica estadistica, en lugar de un proceso de carga como el empleado en el
desarrollo de 1a teorfa de Debye-Hiickel, deduce una expresién mejorada para el

coeficiente de- actividad, en la que aparece un nuevo término:

2
iny® = -4, |z, V2 In(1+1.2y/1) @.5)
EL o 1%1% a+r12/D) 12

La descripcion de In g segin las ecs. 1.4 y 1.5 proporciona una forma
matematica adecuada para extrapolar a dilucién infinita; sin embargo no hay
garantia de que estas mismas ecuaciones describan las interacciones de largo
alcance a fuerzas iénicas mds altas, aunque cualquier inexatitud debida a ello se
corregiria - al quedar incluida junto con cualquier interaccién ion-disolvente en el
término estadistico. Este, a su vez, recoge las interacciones dobles, triples, etc., de

corto alcance y se expresa como un desarrollo en serie de potencias del tipo:

]nYmmD=Z gﬁ;-mg% @.6)

donde g, esun parametro de interaccién y myy es la molalidad de la sal MX en

disolucién.

De todos los modelos ¢l més sencillo es el de Guggenheim en el que
se consideran tinicamente las interacciones dobles entre iones de distinto signo, en

este caso:

Iny, (MX)=InY g +Ehey Mygy @7
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donde :

2v. v
g~ : 2-B], a.8)

siendo », los coeficientes de los iones en la 'férmula delasaly v=» + » . El
parametro BY , se considera constante aunque, realmente, varia al aumentar la fuerza
i6nica. Este hecho es tenido en cuenta en modelos mas sofisticados como el de Pitzer
en el que ademds de recoger dicha dependencia se afiaden més términos al desarrollo

en serie.

Owra forma de abordar el problema la constituye el modelo de
Scatchard®® en el que se incluyen mis términos en el desarrollo en serie haciendo

innecesario que los pardmetros g dependan de la fuerza iénica.

Una alternativa diferente que permite explicar las desviaciones de las
ecuaciones electrostaticas consiste en considerar que esta discrepancia se debe a la
formacion de agregados i6nicos, con la consiguiente disminucién de la concentracién
de iones libres en disolucion; aunque esta dltima hipdtesis no resulta necesaria para
explicar las propiedades de electrolitos fuertes, si lo es para el caso de electrolitos

débiles, tal como se menciond anteriormente.

LII. Modelo de Guggenheim

Guggenheim desarrolla esta teoria en los afios treinta y toma corno
puntos de partida la ecuacion de Debye-Hiickel (1923), y el principio de Bronsted
de la interaccion especifica (1922); segin éste, la interaccién entre iones del mismo

signo no depende de los iones de que se trate en particular sino dnicamente de sus
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cargas, ya que al ser de signos iguales tienden a alejarse y las fuerzas de corto
alcance pueden considerarse despreciables. En los de cargas opuestas si puede ser
especifica, La ecuacién para el coeficiente de actividad de un ion M en una mezcla de

electrolitos compleja adquiere la forma':

I, .5
+ Y m; x.9)
Tvedl M

Iny, = -4 zf,

si M e i son del mismo signo §=0 segin el principio de Bronsted. Aunque el valor
del coeficiente 3 es constante hasta una fuerza iénica de aproximadamente 0.1, las
desviaciones de la linealidad son pequefias para la mayoria de los electrolitos hasta
[=2M 1

LIII. Modelo de Scatchard

A principios de la década de los sesenta Scatchard®® desarrolla una
nueva teoria mas compleja que la de Guggenheim en la que se tienen en cuenta
las interacciones de mas de dos particulas. La expresion obtenida para el

coeficiente de actividad de un electrolito A en presencia de otro B es:

I
]nY:A= A [AA+aA+(o:B—aA)yB+ﬁﬁﬂﬂﬂ—pﬂi}y;*.
Va M @.10)

+Basya*3(Bia-Bupyi-2(B Bl

donde y representa la fraccién de fuerza idnica y los parametros A, B, «, § son
funciones de la fuerza idnica, la temperatura, la presién, el disolvente y las
caracteristicas de los solutos especificados en los subindices. Los términos A y o
recogen las propiedades de las disoluciones de los electrolitos puros, mientras que
los By # aparecen cuando hay mezclas. En este sentido, Scatchard recoge la
idea de Friedman’ que propone que el exceso de energia libre (de la que derivando
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se obtiene In ) se puede expresar como la suma de dos términos, uno que
recoja las contribuciones de cada electrolito puro a igual fuerza idnica (en el
apareceran los términos mis complicados, que son funcion del, In 1, etc.) y otro
que exprese ¢l exceso de energia libre de mezcla expresado como un desarrollo en

serie de potencias de la fuerza idnica.

Para una mezcla de dos electrolitos los términos A, que describen las
disoluciones puras, son los mis importantes, pero existen ademis una serie de
términos B, de los cuales B es sin duda, el mis importante; de hecho segin
Scatchard B® y B son suficientes para describir el comportamiento de todas las
mezclas binarias por €l estudiadas (aunque €stas se limitan en su mayoria a mezclas
de electrolitos 1:1). Podrian afiadirse mas términos en el desarrollo en serie pero con

éstos es normalmente suficiente.

La dependencia de A, B, «, y 3 con la fuerza idnica viene dada por las

expresiones:

0’.J=

28 1
[L+a, I- +2 In(1+a D]+
i leayl A @.11)

+«aP 1 +aP P P P

Apve, = ZSﬁ +2 ajn I +§a§2) )& +ia§3) P a.12)
1"'(11\/1_' 2 3
g = bﬁ_.;l) I+ biuB’Z) I2 + bfio.éS) I3 a.13)

BE; = bggz) IZ + bf:;i) I3 (I.14)
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B = by I *% by I *% by P @.15)
B - .;_ b P ;%‘ 7340 R & 1)

donde los paridmetros a y b son constantes que dependen de las especies sefialadas en
los subindices y no son funcién de la fuerza inica, aunque no deben ser usados para
calculos a fuerzas iénicas mayores que las utilizadas para determinar sus valores; por
el contrario la extrapolacién a fuerzas i6nicas mds bajas es menos problemdtica al
haber incluido en las ecuaciones el término de Debye-Hiickel. En cuanto al valor del
pardmetro a; que aparece en las expresiones 1.11 y 1.12, Guntelberg y Guggenheim®
toman a,=1 para 1<0.1; sin embargo Scatchard demuestra que para concentraciones
mayores a,=1.5 conduce a mejores resultados. Por otra parte Guggenheim y Stokes’
concluyen que para sales de iones polivalentes es preferible tomar este a; como un
parimetro ajustable, lo que es deseable también para electrolitos 1:1 como ha sefialado

el propio Scatchard.

Pocos afios después, Scaichard® publica otro modelo de similares
caracteristicas (un término de Debye-Hiickel mas desarrollos en serie de la fuerza
iénica) pero en el que se expresa ¢l coeficiente de actividad usando como componentes

los iones en lugar de los electrolitos.
L1V. Modelo de Pitzer

En la década de los setenta Pitzer publica otra teorfa en la que también
se toman los iones como componentes pero que resulta mucho mas manejable que

las de Scatchard. El coeficiente de actividad de un cation M se expresa como™’:
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Iny,.= zy f7+ 23 m[B,, + (Em2)C, ]+

+ 2 mby+ N mm @y But 2,Cot ¥ 1) @.17)
< - [4 a - R )

. z .
+ %EZmama,(zif Ouat ¥ ppa) * TM Echmc,ﬂ“_,

[

Para un i6n negativo habria que intercambiar aniones por

cationes.

La funcién f* recoge las interacciones electrostiticas de largo alcance
y es funcion de la fuerza iénica de la que también depende B, en contraste con las
anteriores teorias donde todos los parimetros eran independientes de ella. El
parametro B recoge las interacciones dobles en un electrolito (p.e. B, representa las
interacciones a-a, M-M y a-M) mientras que C da cuenta de las triples’ (p.e. Cy,
representa las interacciones M-M-a y a-a-M). ¢, 6 y 6 son parametros de mezcla,
donde 6 esta asociado a las interacciones entre dos iones del mismo signo (p.e. 6y,
da cuenta de la interaccién M-c, M-M v c-c, siendo ambos cationes) mientras €~ es
su derivada con respecto a la fuerza idmica (6 = d6/dl); este pardmetro es,
normalmente, omitido (excepto si hay mezclas de iones mono y trivalentes o
similares) con lo cual @ se considera constante. Por otra parte ¥ responde a las
interacciones entre tres iones (p.e. ¥y, representa las interacciones M-c-a, M-M-a
y ¢-¢-a). Si el principio de Bronsted fuese correcto estos tltimos términos serian nulos;
pues bien, de hecho a veces son pequeiios o despreciables, pero bay casos en los que
son imprescindibles para ajustar los datos experimentales. Las interacciones triples
entre iones del mismo signo no han sido tenidas ¢n cuenta ya que son, normalmente,

muy pequefias.

@) En muchas ocasiones en lugar de C se maneja el parimetro C?, ambos estin relacionados por
la expresion:  C,,= Choy / 2|2, 24 ]"?
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Las expresiones para f* y B en funcién de la fuerza idnica son,

segun la teoria de Pitzer:

- J .2 (@1.18)
=-A]—Y s 2 n(1+12{D
r o[1+1_2 ‘/f 1.2 \/-
B= p©0+ g—(;[l- 1+ 2D exp(- 2/D] @.19)

La funcién B’ se obtiene derivando B respecto a la fuerza i6nica. En el
caso particular de los electrolitos 2:2, en los que existe tendencia a la formacién de
pares ionicos, el ajuste de los datos experimentales hace necesario afiadir un término

B? en la expresién de B.
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11. Zwiteriones: Comportamiento y Estructura

II.1. Comportamiento dcido-base de los aminodcidos

Kiister emple6 en 1897 el término zwitterion para describir la naturaleza
de ciertos indicadores, tales como el naranja de metilo, que actian como si tuvieran

un grupo 4cido y otro basico completamente ionizados en cada molécula.’.

El hecho de que se forme este tipo de sustancias depende de la magnitud
relativa de los pK de los grupos a ionizar: una molécula que tenga un pK, 4cido
numéricamente inferior al pK, basico se presentard en forma zwitteriénica, en la
extensién en que los grupos acido y basico sean capaces de neutralizarse mutuamente.
En las sustancias anféteras ordinarias la interaccién entre los grupos es menos
importante ya que solo se ioniza uno de cada vez. Ademais, el comportamiento dcido-
base es justamente opuesto en ambos tipos de sustancias, asi cuando un zwitterion o
ion dipolar se valora con é4cido el proton se afiade al grupo carboxilico, mientras que
si se afiade base se arranca el protén del grupo -NH? (en el caso de un aminoécido);
por el contrario en una sustancia anfétera al afiadir dcido se neutraliza el grupo basico
y viceversa. Una sustancia zwitteridnica se caracteriza, ademas, por ser mas soluble
en agua, menos scluble en disolventes orgdnicos y tener un punto de fusién mas
elevado que los compuestos relacionados con un solo grupo a ionizar. Aunque estos

signos son insuficientes para asegurar la presencia de un zwitterion, ya que pueden
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encontrarse en sustancias que aungue no sean iones dipolares presenten un elevado
momento dipolar. Es precisamente el momento dipolar elevado, al menos 15 Debyes,
otra caracteristica de este tipo se sustancias aunque hay que considerar con cuidado
esta propiedad ya que se han encontrado series de zwitteriones aromiticos con
momentos dipolares mucho mis bajos, p.e. la p-metoxifenil glicina posee un momento

dipolar de, aproximadamente, 2 Debyes'.

Una prueba mis efectiva la constituye ¢l hecho de que el pK de uno de
los grupos varia marcadamente en relacion con ef correspondiente a las moléculas en
las que solo aparece dicho grupo; asi por ¢jemplo, para la glicina pK, =2.4 mientras
gue para el dcido acético es pK=4.8 , ya que el grupo amino ionizado atrae la carga
y estabiliza el grupo ani6nico; de forma similar el grupo -NH7 posee un pK de 9.7
mientras que para €l ester *H,N-CH,-COOCH; el valor es 7.7 debiéndose esta
diferencia a la carga del grupo -COO".

En el caso de aminodcidos, una prueba interesante la constituye la
determinacion de los pK en mezclas de agua con disolventes menos polares, como
alcoholes, cuyo efecto consiste en disminuir la ionizacién de sustancias neutras (sin
separacion de cargas). Sin embargo, debido a que €l zwitterion presenta asimetria de
carga el efecto del cambio de disolvente sobre la posicion del equilibrio es diferente;
aunque, por otra parte, la proporcién molécula peutra-zwitterion aumenta al aumentar
la proporcién de disolvente no polar. Este hecho permite deducir la proporcion entre

_ambas formas en los distintos medios; un ejemplo ilustrativo se da en la referencia 2,
donde, ademis, se hace patente la utilidad de los espectros de absorcién U.V. para

determinar la presencia y proporcién de zwitteriones.

Todos los posibles equilibrios entre zwitterion, forma neutra, catién y

anién de un amino4cido se representan en el siguiente esquema':
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'MOLECULA
NEUTRA

Los valores de pK determinados experimentalmente para sustancias
zwitteriénicas se denominan normatmente constantes macroscépicas porque describen

solamente una combinacion de los procesos que realmente ocurren.

Si se representa el catién por R*, el anién por R, el zwitterion por R*,
y la molécula neutra por R, entonces las constantes "microscépicas” del esquema

anterior vienen dadas por.:

K,- HYRY) g H)B)

®) T ®) @.1)
K EXR) g HIR)
(R*) (R)

de donde la constante del zwitterion K, puede expresarse como:

R’y K4 K a.2)

Las constantes macroscépicas de disociacion  determinadas
potenciométricamente, K, y K,, estin relacionadas con las anteriores por las

expresiones:
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K- EARIP®] o g g

R (IL.3)
K- E®) 1_1.1
[(RH+R] K, K. Kp

por lo tanto conociendo K, y K, y al menos una de las constantes microcépicas se
pueden determinar las demss. Una forma de obfener K, se presenta cuando la sustancia
absorbe en el ultravioleta; en estos casos, la experiencia demuestra que el espectro del
éster es idéntico al de la especie neutra del 4cido correspondiente; no obstante el del
catién del éster y del 4cido son casi idénticos al del dcido en su forma zwitterionica.

El valor de K, viene dado por:

Kz=fi“”;__€”,‘£. (IL.4)

- ectm"on

donde ¢,, sc obtiene restando de la absorbancia en el punto isoeléctrico la

contribucién de las especies aniénicas y catidnicas presentes.

Ahora bien, muchas sustancias zwitteriénicas no poseen espectros a partir
de los que se pueda obtener K,; en estos casos se suele suponer que la constante de
disociacion, Kg, del éster metilico o etilico correspondiente es aproximadamente igual
a la de la especie neutra, con lo que K;= Kj y todas las demds constantes se pueden
obtener de las ecuaciones anteriores. En el caso de aminoéacidos alifaticos la
proporcién de la forma zwitteriénica es abrumadora frente a la forma neutra, asi para
la glicina es aproximadamente 250.000 veces mayor y para el 4cido e-aminocaproico

1.000.000 de veces™, como se desprende de los datos de la tabla adjunta®:

Weyalquier inexactitud debida a la aproximacién mencionada (K, = Kg) es despreciable dado el
enorme valor de K;
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TABLA I1.1.- Valores de pK, calculados a partir de pK,, pK, y pK,

CIA PK, 2 Lo
glicina 2.31 9.72 7.73 542
leucina 2.34 - 9-.64 R 7.63 5.29
#-alanina 3.60 10.19 9.13 5.53
ac y-amine-butirico 4.23 10.43 9.71 5.48
dc. e-amino-caproico - 4.43 10.75 10.37 5.94

ILIL. Interpretacion tedrica de las propiedades de los iones

dipolares

En la década de los treinta Kirkwood publica varios articulos en los que
trata de desarrollar una teoria que explique el comportamiento de los iones dipolares
o zwitteriones en base a su peculiar estructura. Un interesante resumen de todas sus

ideas al respecto viene recogida en la refencia®.

Kirkwood supone gue la desviacién de la idealidad de las disoluciones
en las que se presentan iones dipolares se debe dnicamente a la presencia de fuerzas
intermoleculares de origen electrostitico en un disolvente considerado como un
continuo sin estructura. El coeficiente de actividad del zwitterion, despreciando las
interacciones mutuas entre los iones dipolares, se obtiene usando la ecuacién de
Poisson-Boltzman tal y como se hace en la teoria de Debye-Hiickel. La expresion
obtenida para un zwitterion de geometria esférica, con radio b y momento dipolar u,

(=
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logy,=-K,, I
K 25N |2 w2 Bla(p) -
¥ In10DT (3 DakT a -3

()= —71(p°-2) log(1+p)(p*+2) log(1-p)~2p’
p

donde I es la fuerza i6nica, k la constante de Boltzman, T la temperatura, D la
costante dieléctrica, e la carga del electrén y p=Db/a, siendo a la suma de los radios

del ion y del zwitterion.

Si se considera el ion dipolar de forma elipsoidal con dos cargas +¢ey -

¢ situadas en los focos la expresion obtenida para el coeficiente de actividad es:

logy,=—K,, I
_2nN,e'%(h)R
¥ mio@kr? (IL.6)
02-1) (D]
- +
A)=2y? [Ag—o— log——>
N °g(,10-1)]

donde 1/, es la excentricidad del elipsoide y R la distancia interfocal (estas
ecuaciones son exactas solamente en los casos limite, esto es, cuando la excentricidad

£8 CEro O uno).

Otro modelo considera también la molécula elipsoidal pero con una
distribucion de carga consistente en un dipolo puntual de momento dipolar y, situado

en uno de los focos y paralelo al eje mayor. Las ecuaciones obtenidas son:
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logy;=-Kpd

_ 3n Nwezu(lo) u?

152(A2-1)1+8(A2-1)

8
u(10)=_
9 (13_1)

| (A +1
10(1.,2—1)[10- —log (;flir
0

Kirkwood aplicé las ecuaciones de los modelos esférico y el primero de
los modelos elipsoidales al zwitterion de la glicina y también a los péptidos di- y
triglicina. Usando los datos experimentales de Scatchard y Cohn® y sustituyendo el
valor de las constantes universales, determiné el valor de R, el cual parece indicar
que la separacion entre las cargas es menor que para la conformacién mds extendida
de estas moléculas, por lo que debe haber rotacién interna en las mismas. Utilizando
¢l dltimo modelo, el mencionado autor calcuié, nuevamente, a partir de datos
obtenidos por Cohn, un momento dipolar para varios a-aminodcidos (glicina, o-
alanina, leucina, 4c. «-aminobutirico) de unos 13 D., valor que resulta ser
aproximadamente igual para todos ellos, como era de esperar y que discrepa del valor

15 D.,que se obtiene para la glicina empleando el modelo esférico.

Por tanto, el coeficiente de actividad de los zwitteriones, al igual que el
de las especies no cargadas®, se considera como una funcién lineal de la fuerza
i6nica®. Sin embargo, un caso interesante se presenta cuando las cargas del zwitterion
estan lo suficientemente alejadas como para comportarse de forma independienté.
Salvatore et al.® han estudiado las constantes estequiométricas de algunos indicadores
acido-base llegando a la conclusién de que el coeficiente de actividad de moléculas
como el naranja o ¢l rojo de metilo en un electrolito 1:1, XK, pueden expresarse,

segin la teoria de Guggenheim, como:
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I
Iny,.=24—YL 2@, B, I aLs)
z 1415/ o FF

donde Z* representa al zwitterion. El comportamiento del ion dipolar es ¢l mismo que
si se tratase de dos iones independientes de distinto signo, por lo que hay que
considerar la interaccion del ion positivo con el anién del electrolito, S,x, y del
negativo con el catién, Bz¢. No es dificil predecir que pueden surgir complicaciones
al tratar de modelizar el coeficiente de actividad cuando las cargas no estin muy
proximas, pero tampoco lo suficientemente alejadas como para comportarse de forma

independiente.

Un célculo aproximado de la distancia entre las cargas de un zwitterion
fue llevado a cabo por Kirkwood para algunos aminoacidos, basandose en ApK entre
pK, y el pK del éster correspondiente. Los equilibrios dcido-base de un aminoédcido

pueden representarse como:

NH; NH;

) | o arL.9)
Rl-ci ~-COOH -=R1-c| -COO~ + H K,

R, R,

NH; NH,

| | (IL.10)

R,

—cI -COO™ = Rl—(i -COO™ + H* K,
R, R,

El equilibrio del éster metilico correspondiente es:
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1" 1
11
Rl-(,i -COOMe = R,—cl -COOMe + H* K, aLih
R, R,

donde Me representa al grupo metilo. Entonces para la reaccién:

o mam g,
Rl-Cl -COOMe + Rl-cl -CO0™ = R;- I

R, R, R, R,

-COOMe +R1—C| -C00"
la variacién de energia libre de Gibbs estindar es:

AG®=-N,k mg - (IL.13)

y desde el punto de vista molecular representa el promedio del trabajo necesario para
efectuar la transferencia del proton entre las especies que figuran en la ecuacion I1.12;
dado que el éster y el aminodcido presentan el mismo grupo bisico se puede suponer
que la contribucién principal a AG® se debe a la interaccion electrostitica entre el
protén y la carga negativa del grupo carboxilico, por lo que si R es la distancia entre

ambos, se cumple que:

AGo-_ N @.14)

donde I’ es una constante dieléctrica efectiva, que se puede calcular para moléculas
esféricas y elipsoidales, tal como hicieron Kirkwood y Westheimer™*. Combinando

las ecs. 11.13 y I1.14, se obtiene:
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2
Apk=—— & @.15)
Inl10D’kTR

donde ApK =pK,-pK3=In10 ImK¥InK,.

Los resultados para R asi calculados se encuentran en la tabla I1.2:

TABLA 11.2.- Distancia entre los grupos amino y carboxilico (R),

calculados a partir de ApK y los correspondientes a la rotacién libre.

glicina 2.02 4.05 3.56
S-alanina 1.06 5.15 4.19
ac.y-amino-butirice 0.72 6.10 4,72
ac.c-amino-caproico 0.38 7.85 5.63

donde Ry representa el valor de la distancia para la rotacién libre en la molécula.

A la vista de estos datos se puede deducir que las constantes de

disociacién estin en entera armonia con la hipétesis de los iones dipolares.
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I11. Procedimiento experimental

II1.1. Célculo de las constantes estequiométricas

Los equilibrios a considerar en un aminodcido con dos grupos

disociables son los siguientes:

AH; = AH + H" (O1.1)

AH =A™ + H' (O1.2)

donde para simplificar AH representa al zwiterion, AH,* es la molécula del
aminodcido protonada y A” es su anién. Las constantes correspondientes a estos

equilibrios son:

k- Joty LANL] gy (II0.3)
(AH,)  Yan; [AH,]

K- (AWH) _Ya¥u [ATNH] _ KK, (1.4}
(AH) Y [AH]

donde K" representa las constantes termodindmicas del aminoicido correspondiente
que dependen de la temperatura, la presién y el disolvente; los términos K, qué

representa las constantes estequiométricas y K* que recoge la influencia de los
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coeficientes de actividad, dependen ademds de la fuerza iénica de la disolucion.

Cualquier método que permita conocer con la suficiente precision la
concentracion. de al menos una de las especies presentes en ¢l equilibrio,
proporciona la informacién necesaria, ju.rito con la composicién analitica de la
disolucion, para calcular la concentracién de todas las especies restantes y por tanto

la constante de equilibrio estequiométrica.

Una de las técnicas maés interesantes a este repecto es, sin duda, la valoraciéon
potenciométrica con electrodo de vidrio', que permite conocer en cada punto de la
valoracion la concentracién de protones. Para ello es necesario llevar a cabo el
calibrado de dicho electrodo con el fin de obtener la relacién entre el potencial que
mide el pHmetro y la concentracién de protones del medio. Es interesante que el
calibrado se lleve a cabo en funcién de la concentracién de protones y no de
actividades® para evitar los errores inherentes al uso de la escala de pH.? El sistema
formado por la disolucion de trabajo y el electrodo de vidrio puede representarse

segun el siguiente esquema:

Primer electrodo de Disolucién Probiema Segundo electrodo de
referencia(interior del _ referencia

electrodo de vidrio)

donde v y 1 indican, repectivamente la membrana de vidrio y la union liquida entre el
puente salino y la disolucién de trabajo. Existen cuatro contribuciones a la diferencia
de potencial medida entre los dos electrodos de referencia. Dos surgen de los
electrodos de referencia, tienen signos opuestos y normalmente magnitudes

comparables, aunque 1o mas importante ¢s que su contribucién es independiente de la
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disolucién de trabajo y tiene, por tanto, un valor fijo, simbolizado aqui por E,. Por
otra parte existen sendas diferencias de potencial generadas a través de los limites v
y 1, que dependen de las actividades de las especies a cada lado de la membrana, y
que se denotaran como E, y E,, con lo que la diferencia de potencial total de-la célula

se puede expresar como:

E.n.~E +E/*E, (.5)

En el caso del potencial de unién liquida se requieren cambios
considerables en la composion de la disolucién de trabajo para que éste se altere
significativamente, por lo que puede considerarse constante. En cuanto al electrodo
de vidrio, se encuentra experimentalmente que exhibe una respuesta nemstiana, por

lo que la ecuacién anterior puede reescribirse:
E suia™E,*E+Ey+p log(H) (I1L.6)

donde E.° representa el potencial estandar del electrodo de vidrio, p=59.16mV es la
pendiente nernstiana y (H*) representa la actividad de protones. Ahora bien, si la
fuerza idnica de la disolucién pcrma.ﬁcce constante, el coeficiente de actividad del
proién también es constante y la ecuacidén III.6 se convierte en:

E, ,.,=E°+p log[H"] L)

E°=E +E+Eo+p logy .

Una forma usual de llevar a cabo el calibrado es afiadir base sobre 4cido,
ambos de concentracién conocida, y fuerza iénica ajustada’. Antes del punto de

equivalencia la concentracién de protones viene dada por:
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_ c Voo

[(#]= (II1.8)

Vv

siendo c, la concentracién del cido, ¢, la de la base, V, el volumen inicial y v el

volumen afiadido en cada punto de la valoracién. Después del punto de ecjuivalencia

se cumple:
[OH-]=%V5 (ITL.9)
como :
K, =[H][OH] (I11.10)
entonces:
7 o L @L.11)

T[oH1 (cpc, V)

Sustituyendo en la ec.lll.7 las expresiones para la concentracién de
protones antes y después del punto de equivalencia se puede obtener E°, K,, , y p, para
ambos ajustes. Resulta recomendable usar el intevalo p[H*]=2.3-2.9 en medio 4cido
y p[H*]1=10.8-11.3 en medio bisico, zonas en las que experimentalmente se

demuestra que la respuesta frente a E es lineal .

Operando de esta forma, de la representacién E vs. p[H"] se obtienen,
normalmente, valores de p desviados de 59.16mV., que es el valor correcto para la
pendiente nernstiana a 25°C, tanto en medio icido como en basico. Este fenémeno es
debido a la combinacién de errores relativamente pequefios en el valor de las
concentraciones de dcido y base, que sin embargo provocan desviaciones importantes
en el valor de la pendiente.>* Existen al menos dos formas de subsanar este problema,

una de ellas descrita en la ref® consiste en usar un programa de ordenador que corrija
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las concentraciones de 4cido y base hasta obtener la pendiente nersntiana, la otra

consiste en realizar el calibrado afiadiendo acido o base sobre una disolucién que
contenga tinicamente el electrolito inerte, evitando asi la mencionada combinacién de
errores®. Si se afiade icido de concentracién ¢, sobre un volumen V, de disolucién de

electrolito inerte:

(H]=—=Y (IM.12)
Vy+v
el calibrado en medio basico permitiria, en principio, obtener K., aungue con el
calibrado acido es suficiente para conecer E°. Utilizando este procemiento se constata

que la pendiente coincide con la nerstiana dentro del error experimental.

Una vez determinado el potencial formal del sistema, E°, la ec. IIL.7
permite calcular [H*] sustiuyendo el potencial, E, medido en cada punto de la

valoracidn de la sustancia problema.

En el caso particular de un aminoacido la valoracién se puede realizar

de dos formas distintas™:

e Valorar una disolucién de iminodcido con 4cido estandarizado, lo que implica la
protonacién de la especie AH, ec.IIl.1 y permite calcular pK,, y en otra experiencia afiadir
base sobre una disolucién de aminoécido, 1o que supone arrancar un protén a la especie AH,

ec. 1.2 y permite calcular pK,

« Valorar con base una disolucién de aminoécido protonado (aminoicido + é4cido fuerte}, con
lo que se sustraen sucesivamente dos protones a la especie AHY y se calculan ambos pK

el una misma experiencia .

0} Todas las disoluciones empleadas en una misma experiencia tienen idéntica fuerza ionica, determinada
por un exceso de electrolito inerte y son de concentracién conocida.
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En principio resulta mds interesante esta segunda opcidn ya que permite
un interesante ahorro de tiempo en la determinacién rutinaria de ambas constantes. El
pK en cada punto de la valoracion se calcula a partir de los balances de cargas y de

conservacién de materia aplicados a las especies presentes en los equilibrios.'

Se parte de un volumen inicial, V,, de disolucién de concentracién ¢, de
aminoacido y a, de dcido XH, que se valora con una disolucién de base MOH, de
concentracién c,. La condicién de neutralidad eléctrica de la disolucién se expresa

mediante la siguiente igualdad:
[AH;)+[H"}+IM =X ]+[OH] (II.13)
donde [X] es igual a la concentracién inicial de dcido HX que se afiade al aminodcido.
Por otra parte como el aminoicido se encuentra en forma neutra y
protonada se cumple:

co-TAH;1+1AH] (I 14)

Despejando los valores de [AH] y {AH,*] de las ecuaciones II1.13 y 14:

[AH;]=a,+[OH]-[H"]-[MOH] (IIL.15)
[AH)=c,-[4H;] (IN..16)

sustituyendo cada concentracién en la expresién de K, definida en la ecuacién III.3,

se obtiene:

Co—3,~[OH ] +[H"]+[MOH]
a,*[OH1-[H']-[MOH)

K =[H"] (I.17)
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Teniendo en cuenta que el volumen en que estin contenidas todas las
especies es el mismo, las concentraciones en el numerador y el denominador de la
fraccion pueden sustituirse por el mimero de moles, o mejor, de milimoles de cada

sustancia y el resultado es:--- - - -~ e -

K-H1E2 (L18)

donde B viene dado por la expresion:

Kw 4+
B=c+(V, +vb).( = -{H ]) =€V, (I11.19)
H']- 1OE-E59.16 (I11.20)

siendo:
a = numero de milimoles iniciales de aminodcido
¢ = niimero de milimoles iniciales de dcido
= volumen inicial de disolucién en la célula de valoracion (fnl)
v, = volumen de base afiadido (ml)

¢, = concentracion de base (moles/litro)

K, = producto idnico del agua

Anilogamente para el segundo equilibrio la condicién de neutralidad
eléctrica de la disolucién y la de conservacién de la masa permiten establecer las

siguientes ecuaciones:

co=[41+[AH] (I11.21)

[XJ+[OH1+[A)=[H"1+[M"] (11.22)

Operando de la misma forma que para el primer equilibrio se obtiene:
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K =[H7-L (IL.23)
a-A

donde el parametro A es:

- K ‘
A=c. vV v N T -—> |- (II1.24)
W v”)({ : [H*]] ‘

Las ecuaciones ITI. 18 y 23 permiten calcular pK;] y pK; de un aminoécido

a partir de los datos de la correspondiente valoracién potenciométrica.

En cualquier caso el cédlculo de constantes a partir de valoraciones
potenciométricas se suele llevar a cabo utillizando una gran variedad de programas de
ordenador especialmente disefiados para ello. Uno de los que mads se ha utilizado en
los tltimos afios es el MINIQUAD, cuya primera versién fue publicada en 1974.°

En realidad este y otros programas usan ecuaciones analogas a las que
se han deducido anteriormente, aunque con la finalidad de aplicarlas de la forma mas
general posible resulta mais adecuado manejar las constantes de formacién

acumulativas, que en €l caso de un aminodcido son:

A +H*=AH pﬂfﬂ

ATH"]
(IIL,25)

) . [AH;]
A +2H '=AH, = &
: A AP

su relacioén con las constantes ya definidas es:
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1 .
o  logp,.~pK,

ﬁ,u;= .
le (II1.26)
BAH;= P o IOgBA_H:'=PK1‘+PK2‘
K, K,
Para el caso general de una reaccién como:
aA+bB+cC+.=ABC.. (I11.27)
las constantes de formacion sucesivas adquieren la forma:
[4.B,C.] (111.28)

B, =— b
@ [APIBICY...

Para cada punto experimental de la curva de valoracién se puede escribir un
sistemna con las ecuaciones del balance de masa, para el caso general:
C,=[A1+Y_ a B, [AV[BIICT...
Cp=1BI+Y b By [AVTBIICT .. (Im.29)

etc.

donde C,, C,,... representan la concentracién de los reactivos A, B, ...

El programa MINIQUAD calcula los valores de las constantes de
formaci6n acumulativas, 3, que hacen minima la suma de los cuadrados de los
residuos entre las concentraciones analiticas observadas y las calculadas:

U= (" -]y (I11.30)

donde el sumatorio abarca las ecuaciones de balance de materia de todos los puntos

experimentales.



46 Parte Experimental

El programa lee los datos de la viloracion y las estimaciones iniciales
para las constantes. En cada punto de la valoracion la concentracién de una o dos
especies se mide potenciométricamente (si se usa un electrode de vidrio se conoce en

-cada punto la concentracién de protones gracias al calibrado, pero también se pueden
usar simultineamente otro electrodo y procesar la informacién conjuntamente), la
concentracién de las restantes se conoce resolviendo el sistema de ecuaciones de los
balances de masa. Estas concentraciones se usan como valores iniciales en el proceso
de minimizacién, que concluye con la obtencién de aquellos valores de las constantes
de formacién que hagan minima la suma de los cuadrados de los residuos de todas las

ecuaciones de los balances de masa.

Existe una gran cantidad de programas que al igual que el MINIQUAD
se utilizan para el refinamiento de constantes potenciométricas.® Las diferencias se
basan en el uso de distintos algoritmos para el proceso de minimizacién, en la
consideracion o no de un factor de peso estadistico para disminuir la importancia de
los puntos que vienen acompafiados de un mayor error (p.e. los cercanos al punto de
equivalencia) y ademds en el heche de que es posible definir la funciéon U como suma
de los cuadrados de los residuos de otras variables, como potenciales, vohimenes, etc.,
en lugar de concentraciones. De hecho no existe un criterio uninime en el trabajo
potenciométrico acerca de que funcién es la méds-adecuada para expresar los residuos.
Si como hace el MINIQUAD, se usan las concentraciones, se estd suponiendo que los
valores de potencial son exactos, en cambio si se definen los residuos en funcion de
los valores de potencial, se consideran las concentraciones libres de error.
Evidentemente ambos procedimientos son en parte incorrectos ya que ninguno de los
parimetros es exacto y los errores aunque aleatorios se convierten en sistemdticos para
todos los puntos correspondientes a una misma curva de valoracién. Por ¢llo es
necesaria una gran precaucién a la hora de expresar las constantes calculadas por el
programa con sus correspondientes desviaciones, ya que es frecuente que estas afecten

a la tercera o cuarta cifra decimal del pK cuando son obtenidas para una sola curva
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de valoracién, mientras que si se analizan los datos de varias experiencias se encuentra
un error mayor. Es, por tanto, recomendable calcular el promedio y la desviacién a
partir de los valores obtenidos en distintas experiencias, ya que existen errores
sistemiticos inevitables en cada experimento. Como -consecuencia de-este-hecho los -
errores en los datos de la curva de valoracidn pueden dejar de presentar una
distribucion normal. Algunos de los errores sistemiticos que pueden aparecer en las
determinaciones potenciométricas atafien a:

a) el calibrado del electrodo,

b) preparacidn y valoracién de las disoluciones,

¢) uso de reactivos contaminados (patticularmente disoluciones alcalinas carbonatadas),

d) cambios de temperatura,

¢} la calidad del agua,

f) cambios en la fuerza idnica que afectan a las actividades,

g) potenciales de union liquida, ¢

h) imperfecciones en la selectividad del electrodo.

Obviamente la mejor solucién para evitar los errores sistematicos es un
cuidadoso trabajo experimental, aunque nunca es posible eliminarlos por completo. El
refinamiento de los pardmetros nunca puede sustituir a un cuidadoso procedimiento
experimental, o dicho de otra forma, aunque se pretenda extraer de los datos
experimentales la mayor cantidad de informacién posible, esta informacion nunca serd
mejor que los datos de los que ha sido obtenida.” De hecho se ha llegado a afirmar®
que el efecto de la propagacion de los errores sisternaticos es, por si solo, capaz de
causar las discrepancias que comninmente afectan a las constantes de formacién

encontradas en bibliografia.

Por otra parte, si se tiene en cuenta, como se mencioné anteriormente,
que no todos los puntos experimentales de una valoracion tienen la misma importancia
deberia considerarse el peso estadistico de cada punto para disminuir la influencia

sobre los parametros optimizados de aquellos con mayor error experimental. Aunque
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este factor de peso estadistico es normalmente ignorado, como en €l caso del
MINIQUAD, este hecho no parece preocupante por dos motivos: primero que, por lo
menos aparentemente, las funciones de residuos basadas en las concentraciones gque
omiten el factor estadistico no difieren apenas de las que lo consideran y segundo que
aunqﬁc se considere este factor no se obtienen buenos resultados a menos que los

errores sistematicos hayan sido eliminados.”

IIII1. Aparatos y reactivos

Todas las experiencias se llevaron a cabo en una célula con doble pared
por la que circulaba agua procedente de un termostato a 25.04+0.1 y se hacia
burbujear nitrégeno del 99.999% de pureza con el fin de eliminar el CO, y agitar la
disolucion. Para la adicién del valorante se usé una bureta CRISON microBU 2031
con jeringas de 2.5 y 10 ml. , que estaba controlada por un ordenador TANDON PAC
286, por medio del programa ALIAY, que después de cada adicion leia los datos
procendentes del pHmetro CRISON micropH 2002, conectado a un electrodo
RADIOMETER GK2401C.

El programa utilizado, el ALIA, gobierna el proceso de valoracién, pero
para ello es necesario especificar una serie de instrucciones. Asi, por ejemplo, el
volumen de adicién puede ser fijo, si se afiaden siempre voltumenes iguales en toda la
valoracién, o variable, si se afiade un volumen v, cuando la diferencia entre los dos
tltimos potenciales medidos es menor que un cierto valor y otro volumen mas
pequeiio v, si es mayor, con lo cual se logra recoger pocos puntos cuando la
diferencia entre potenciales sucesivos es pequefia y tener mas puntos cuando esta
variacion se va haciendo mas importante. Una vez afiadido el valorante el ALIA
efectia la lectura de datos del pH-metro, para ello deja transcurrir unos segundos para

homogeneizar la disolucién y estabilizar la medida (8 segundos), pasado este tiempo
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se toma el primer dato y se espera nuevamente antes de tomar la siguiente medida,
si ambas se diferencian en mas de 0.3 se toma otra y se repite la operacién hasta que
la difefencia sea menor. A continuacién se realizan varias lecturas (se considera
que cinco o seis son suficientes) a intervalos de tiempo regulares (cada 4 segundos)
y se hace la media entre éstas, si la primera difiere mas de 0.1 de la media se
desprecia, se toma otra y se repite el proceso sucesivamente hasta que sea menor. El
valor de f.e.m. asi obtenido es el que recoge el programa en un archivo de datos que
crea para cada valoracién. Los parﬁmetros antes indicados pueden ser cambiados,
aunque para las experiencia llevadas a cabo se ha comprobado que permiten una

buena estabilizacién de la medida.

El programa ALIA es capaz ademis de crear para cada experiencia un archivo
de datos con el formato adecuado para introducir en el MINIQUAD y obtener las
constantes estequiométricas (también puede exportar los datos con el formato adecuado
para introducir por ejemplo en el MAGEC) y permite, a su vez, la visualizacion de

la grifica f.e.m. vs. volumen durante el transcurso de la valoracion.

‘En las siguientes tablas se muestra un resumen de todos los aparatos y

reactivos utilizados:

TABLA I11.1. Reactivos utilizados

Sales para ajustar la fuerza i6nica KNO,, KBr, KC1 MERCK, p.a.
ioduro de tetraetil amonio FLUKA

aminoicidos glicina, L-valina, -alanina, §-alanina, dc.vy-
aminobutirico MERCK
ic. e -aminocaproico SIGMA

HCI | CARLO ERBA, 37%, p=1.186, grado reactivo
NaOH, KOH MERCK, p.a.
Ftalato 4cido de potasio CARLO ERBA, p.a.
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TABLA II1.2. Aparatos utilizados

Microbureta automdtica CRISON microBU 2031, con jeringas
HAMILTON de 2.5y 10 ml.

pH-metro CRISON micropH 2002

Electrodo RADIOMETER GK2401C (electrodo de vidrio
combinado)

Ordenador TANDON DATA Pac-286

Termostato TECTRON 3473100

Tratamiento previo del agua Sistema Millipore-MilliQ
Bidestilador Aquatron A4D

Equipo de medida de densidades Densimetro AP PAAR DMA 60
Célula de densidad AP PAAR CMA 602
Termostato HAAKE F3
Termdmetro digital AP PAAR DT 100-30

Se explican a continuacién el procedimiento detallado que se ha seguido
para la realizacién de los calibrados y valoraciones, asi como los hechos

experimentales mis destacados que se han observado.
i1l Calibrados

Como ya se menciond en el apartado sobre el céiculo de las constantes
estequiomeétricas la mejor manera de llevar a cabo los calibrados es afiadir 4dcido fuerte
de concentracién conocida y fuerza i6nica ajustada, sobre una disolucién que contenga
tinicamente el electrolito inerte. La relacién entre la concentracién de protones y el

potencial medido por el pHmetro es:

E=E"+ p log[H"] (II1.31)
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[H*=—<Y (L.32)

Vo +v

El calib-rado‘ se realiza afiadiendo 4cido desde el volumen @c
corresponde a p(H*]=2.9 al correspondiente a p[H*]=2.3, calculados a partir de las
férmulas anteriores. Normalmente se parte de 40ml. de disolucién del electrolito inerte
sobre la que se afiaden de 0.04 en 0.04 ml del 4cido para obtener el suficiente mimero
de datos con los que realizar el ajuste de E vs. p[H*] por minimos cuadrados y
calcular E° y p.

El potencial formal del sistemna influye de manera importante en los
célculos posteriores ya que cualquier error en su valor afectara de forma sistemitica
a las constantes calculadas usando este calibrado (tal como se indicé en el apartado
anterior). Un problema que surge en el cdlculo del potencial formal y la pendiente es
debido al estrecho méargen de p[H] en el que la respuesta del elecirodo es lineal.* Un
ejemplo tipico de los calibrados realizados se recoge en la figura IIE.1:

FIGURA 11.1. Calibrado en medio dcido

400
E=376.10-58.26 p[H1]
r=0.9998
(1I=1M BrK, [CIH]=0.0966 M)
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s
£
Ld
2504
175 } ' -+ $ } 4

0.00 0.50 1.00 1.50 2.00 2,50 3.00



52
Parte Experimental

No es dificil deducir que una desviacion relativamente pequefia con
repecto a la pendiente de Nernst va a inducir un cambio significativo en la ordenada
en el origen, esto es, en el potencial formal del sistema, el cual introducido en el
MINIQUAD va a producir un error sisfemético en todas las constantes. Una forma
interesante y sencilla de ver como afecta el error en E%(mV) a las constantes es tomar'
los datos de una valoracién y recalcular las constanes sustituyendo E° por E°+1,
E°+2,...,E’+4 y por E%1,.., E°4, tal como se aprecia en el ejemplo de la figura
.2,

FIGURA IIL.2. Variacién de la curva pK'-I al cambiar el potencial formal

del sistema de forma sistemdtica.
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en la que se evidencia la gran influencia que ejerce un pequefio cambio en E°. Se ha
de tener especial cuidado en la realizacién de los calibrados y es aconsejable

despreciar aquellas experiencias en las que haya una desviacién mais o menos
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importante de p=>59.16 para evitar el error en E°. En la siguiente grafica se recogen
los datos de los calibrados llevados a cabo con el mismo electrodo en KNO, a

diferentes fuerzas idnicas, a lo largo de varias semanas, en diferentes anos.

FIGURA INL.3. Potencial formal obtenido de los calibrados en KNO; en medio dcido

en diferentes momentos con el mismo electrodo
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La pendiente mas baja que se ha usado para obtener el valor medio de
E® en estos calibrados es 58.4 y la mas alta 60.5 ( en el apéndice A se recogen los

valores de todos los calibrados realizados en nitrato potdsico).

Por otra parte, los calibrados a una misma fuerza iénica se repitieron en
dias diferentes, observindose que en un corto plazo de tiempo, dias, o semanas, no

se aprecian cambios significativos, pero si a lo largo de varios meses. Teniendo esto
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en cuenta no parece imprescindible realizar calibrado y valoracién en el mismo
momento, y ademis parece correcto realizar la Amcdia de todos los calibrados a una
misma fuerza ignica y usarlos para refinar todas las constantes a esa misma fuerza
idnica, siempre que ambos hayan sido obtenidos en un plazo de tiempo razonable (dias
o semanas). Se ha apreciado, ademads, que la dispersién de los valores para fuerzas
ionicas bajas, 1<0.1 molar, es mayor, con lo que el posiblé error en las constantes
seria mds importante (esto no se refleja en la grifica al haber tomado valores medios

para E%.

Por otra parte los calibrados realizados en medio bisico son menos
satisfactorios que los que se llevan a cabo en medio dcido, obteniéndose mayores

divergencias respecto a la pendiente nemnstiana, que en medio 4cido.*
H1.1V. Valoraciones

Las valoraciones se realizan aftadiendo NaOH 0 KOH 0.1 M sobre una
disolucién 0.01 M de aminoicido con aproximadamente igual concentracion de
HCl, de tal forma que el aminoicido se encuentra como AH,™ y la base le sustrae

sucesivamente ambos protones.

Un caso tipico de curva de valoracién asi obtenida se aprecia en la

figura III.4:
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FIGURA IN.4. Curva de valoracion de la L-valina en KBr con I=1.6M.
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Los valores E, v de cada experiencia, junto con las concentraciones de
reactivos, el potencial formal del sistema y un valor aproximado de las constantes son
introducidos en el MINIQUAD para obtener el vaior exacto de dichas constantes.
Para el caso particular de un amino4cido la forma de los archivos introducidos en el
programa viene recogida en el apéndice B, tanto para el caso en que se calculan los

dos pK en una misma experiencia, como cuando se calculan separadamente.

Cuando se introducen los datos en el MINIQUAD se eliminan aquellos
mis cercanos al punto de equivalencia, que vienen afectados por un mayor error. Si
se calcula el pK en cada punto con las ecuaciones II1.18 y 23, y se representa frente

al volunen, se aprecia como estos puntos son los que mis se desvian:
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FIGURA II1.5. Representacién del pK~ en cada punto de la valoracion
calculado a partir de las ecs. II1.18 y II1.23 para la L-valina en KBr I=1.0 M.

Valoracion I=1M Bri {[CIH]=0.00966, [NaOH]=.0886, [val]=0.00915)
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Una causa de error en la determinacion de constantes es, como se
menciono en el apartado ITL1, el error en la concentracién de las especies utilizadas.
Para comprobar que las concentraciones de icido y base son las correctas se puede
representar la primera derivada, AE/AV, calculada numéricamente, frente al
volumen. La presencia de un punto de inflexién que ha de coincidir con el punto de
equivalencia, supone la presencia de un extremo, mdximo o minimo, en la primera
derivada; para la segunda se espera que AE/AV =0, en ese punto. La primera y

segundas derivadas para una valoracién tipica, se representan en la figura III.6:
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FIGURA IIL.6. Representacion de la curva y primera y segunda derivadas

de una valoracion potenciométrica
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Por iiltimo otro factor interesante a tener en cuenta a la hora de
determinar constantes estequiométricas se evidencia cuando se trabaja en disoluciones
de bajas fuerzas idnicas, 1<0.1 M. En este caso la respuesta del electrodo es mas

lenta, sobre todo en las inmediaciones del punto de equivalencia, asi p.e. una
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valoracion a I[=0.1 M. para cualquiera de los aminodcidos usados dura
aproximadamente tres horas, en lugar de las dos horas que dura en igualdad de
condiciones a fuerzas i6nicas mas altas. En este caso el realizar la determinacion de

los dos pK” por separado puede llegar a suponer un ahorro de tiempo.
II1.V, Determinacion del pK,

La relacién entre la concentracion de protones y el potencial medido por
el pHmetro cuando se afiade acido sobre una disolucién que contiene Gnicamente el
electrolito inerte viene dada, tal como se explicoé en el apartado anterior, por las
expresiones II1.31-32. Si en lugar de afiadir icido, se afiade base, no se conoce la
concentracién de protones sino la de hidroxilos, con lo que resulta conveniente
expresar E en funcién de [OH] a partir del producto idnico del agua; como
K.=[HT)/[OH], entonces:

&

K
E=E°+plog[H'|=E* +p 1 ud
p log[H"] p log 1o an.3)

E=E-p pK:,- p log[OH1=E' - p log[OH]

donde:
EO=F! - p PK; (111.32)

de donde despejando se obtiene el producto iénico del agua:

1_
oK’ < EE° (IL.33)
P
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IV. Dependencia de las constantes de
equilibrio de la L-Valina con la fuerza ionica
segiun los formalismos de Guggenheim,
Scatchard y Pitzer

IV.I. Aplicacion de los modelos de interaccion a los

equilibrios de un aminodcido

Las constantes termodinidmicas de equilibrio estdn relacionadas con las
estequiométricas por medio de los coeficientes de actividad, segiin se recoge en la

siguiente expresion:
k*=K7 L) | av.y

donde i se refiere a todas las especies que aparecen en el equilibrio considerado, », son
los coeficientes estequiométricos y +; los coeficientes de actividad, que, en general,

son funcién de la fuerza idnica de la disolucion.

A partir de la ecuacién IV.1, sustituyendo +; por la funcién de la fuerza
i6nica correspondiente segin los modelos de Guggenheim, Scatchard y Pitzer se

obtiene la expresion de pK"” vs. 1, para los dos pK* de cualquier aminoacido.



62 Parte Experimental

Tomando logaritmos decimales en las ecs. I1.4 y 1.5, se tiene:

PK; =K +10gy 45 +10gY 5-—logy 4=

T 1 "o
PRy ol a1 Y10
PK; =pK; +logy ,-+10gY 5. ~10gY 4= av.3)
- T 1 - .
Ky ol Ya-*10Ys: TInY ue

Los parametros correspondientes a las distintas teorfas se han calculado
para la L-valina a partir de las constantes estequiométricas determinadas
experimentalmente en disoluciones en las que KCl y KBr se usaron para mantener la
fuerza idnica constante en las distintas experiencias. Se determinan, primeramente, las
expresiones para los pK; en los tres modelos, para, a continuacién, exponer los datos
experimentales obtenidos y €l resultado del ajuste de dichos datos a los modelos

propuestos.

IV.1.1. Modelo de Guggenheim

Los coeficientes de actividad que aparecen en las ecs.IV.2 IV.3 son

segun la teoria de Guggenheim, ec.1.9, en un electrolito 1:1, de férmula, XK:

1
Iny,,. = -A VI * 20D, av.4)
A 1+¢y/T e

lnTH+ = _A ﬂ + ZIEH‘.X- (IV.S)

1+eyT

J
Iny,. = -4 + 2B, @V.6)
4 Y e
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Iny, = 247 av.7

donde Z representa el zwitterion del aminoacido y las otras especies se representan
con las mismas letras que las indicadas anteriormente, (ver ecs. HI.1 y H1.2); en
cuanto al valor de ¢, puede tomarse c=1.5, tal como se indica en la ref.' El
coeficiente de actividad del zwitterion se ha considerado igual al de una molécula

neutra, sin ninguna carga, tal como se indicé en ¢l apartado ILII.

Sustituyendo las ecs. IV.4 a IV.7 en IV.2 y IV.3, se obtiene:

‘PK;=PK1T+EI‘I (IV.S)
pK; -pI-24"YL e 1 av.9)
1+ey/T
siendo:
2
El—m[l BAH;,X'+ﬂH',X'] (IV.lO)
2
ez:m['“ﬁrr"ﬁﬂ'x] Iv.11)

donde A =A/In 10.

Por lo tanto la representacién pK; vs. I debe ser una linea recia, mientras
pK; vs. I presenta una forma diferente debida a la presencia del término que contiene
la ley limite de Debye-Hiickel.



64 Parte Experimental

IV.1.1I1. Modelo de Scatchard

Considerando el contrai6én de la especie AH3, que debe ser el Cl” ya que
se afiade HCI para protonar al aminoédcido, la constante para el primer equilibrio

puede escribirse como:

2
K- K;M av.12)
Y t(AH‘Zx)

La modificacién anterior se realiza porque en la teoria desarrollada por
Scatchard en los afios 60 se usan coeficientes de actividad i6nico medios. A partir de

la ec. 1.10, los coeficientes de actividad que figuran en la ec. IV.12, son:

2y (KB Ay Bl Bnss (V.13
2Iny (AH,X)=A g y* &y *Brass xx~Byan, xi (av.14)
Iny,=hol - av.1s)

Sustituyendo las ecs. IV.13 a IV.15 en la ec.IV.12, se obtiene:

Si A y B se expresan en funcion de la fuerza ionica ecs. 1.11-1.16,
tomando hasta los términos con I?, y considerando a,=1.5 para todas las especies, el
resultado es:
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4, B
pK;=pK[-_L-_L P av.17
© Inl0 2In10
donde:
Ay=a$) +biny xe-ain-bigexe o (v.18)
B.=a® @) 02 b(0,2) b(l,z) -pi2 av.19)

1" d,x " x Ol X XK AH.X.XK

La segunda constante puede formularse, anilogamente:

2
K2T= K; Ya-Yu _ K Y.(AH) @v.20)
¥z Yz

donde ‘y.i_(AH) es el coeficiente de actividad ionico medio de los iones A"y H* , y no
de la especie zwitteriénica neutra AH, que por este motivo se ha simbolizado como
Z, y no como AH, para evitar posibles confusiones (Gnicamente en este apartado).

Operando de igual forma que para pK; se tiene:

281 . A, I+ B,

® T
pK, =pK, + av.2n
K2 K2 In10 (1+GJ\/D in10 2 In10
donde:
A,=a o +b(°2;x vad- -k, (Iv.22)
B aﬁ)r +2 a(Z) (0.2) b(1,2) av .23)

En este caso pK; vs. I es una funcién polindmica de la fuerza idnica,

mientras que en el segundo aparece nuevamente la ley limite modificando la forma de
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la curva pK; vs. L

IV.LIIl. Modelo de Pitzer
Los coeficientes de actividad de las ecs. IV.2 y IV.3, segin la teoria de

Pitzer, son:
Iny . =Y +20(Byyyy+ I Crpg) +IH(B 3+ Cy ) +1(2 eﬂ.q U Iv.29)
1nYAH2«=ﬂ +2I(By +I CM )+12(B +Cyp) +I(2BAH2K+I wﬂﬂ) (IV.25)
Iny,- ﬂ+2I(BAK+I-CAK)+Iz(B +Co) +120 5+ T 15) (Iv.26)

Iny ;=22 5 d g + 22 1yl =200 4 av.z7)

donde el coeficiente de actividad del zwitterion se considera como el de una especie

neutra, sin asimetria de carga.?

Sustituyendo de igual forma que en los anteriores modelos y tomando la
funcién B de la ec.I.19, se obtiene:

pKf=pK1 In lo[pﬂﬂz ZXK ﬂHx] 1n1o[p“”='a”"] (Iv.28)

- 2f ,
K, —PKz In 10 ln 10[[5“ z,xx"'ﬁﬂx]
(Iv.29)
] 21 Bl o1
1n10 In 10
donde la funcién g es:
g=1-(1+2yDe >V (Iv.30)

y los parametros 8,  y C, han sido omitidos, ya que, en general, son despreciables
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La forma matemdtica de las curvas pK® vs. I, es para ambos equilibrios
mis compleja que en los dos modelos anteriores, debido a los términos exponenciales
que aparecen a consecuencia de la dependencia de B con la fuerza i6nica, ademas de

lo cual Pitzer afiade un nuevo término a la ley limite (ver ec. 1.18). - -
IV.II. Resultados experimentales y discusion

Las constantes estequiométricas determinadas tal como se indica en el

apartado II1.1, son:

TABLA IV.1. pK; de la L-valina a distintas fuerzas iénicas de KCI,
ambos valores se expresan en molalidad

0 2.286 9.719
0.10 2.303 - 9.548
0.25 2.252 9.457
0.51 2.280 9.480
0.72 2.326 9.474
1.03 2.282 9.469
1.25 2.280 , 9.480
1.46 2.305 9.511

1.68 2.352 9.518
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TABLA IV.2. pK; de la L-valina a distintas fuerzas iénicas de KBr,
ambos valores se expresan. en molalidad

0 2.286 9.719
0.25 2.297 9.487
0.51 2231 9.461
0.72 2.347 9.482
1.04 2.361 9.497
1.26 ' 2.377 9.528
1.48 2.399 9.550
1.70 2.429 9.563

El error medio de los valores de pK' estd comprendido entre 0.005 y 0.050

Los valores de pK" se han tomado de la ref.%, dado que al no haberse
determinado el pK; a fuerzas idnicas lo suficientemente bajas como para poder
extrapolar con un minimo de fiabilidad, se consider6 mas adecuado utilizar los valores
termodinamicos ya publicados por otros autores. Por otra parté, las constantes fueron
determinadas en la escala de molaridad y las transformaciones a molalidad, fueron
realizadas utilizando datos de densidades®, a partir de la relacién entre molaridad(c)

y molalidad(m) expresada por la ecuacién (ver apéndice C)°:

Mi
m.=

¢ av.31
P _E M;PM,

donde el sumatorio se extiende a todas las especies i en disolucién, p es la densidad

y PM la masa molecular. La relacion entre pK' o ¥ PK Motar €8:

PpK.: =pKy; +log(p- ¥ M-PM) Iv.32)
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Los valores de las tablas V.1 y 2 se ajustaron a las distintas funciones

de la fuerza iénica empleando el programa de célculo estadistico SOLO" y se
calcularon los parametros de interaccion que se tabulan a continuacion:

TABLA IV.3. Parimetros de interaccion y pK' de la L-valina en KCl y KBr
segiin la teoria de Guggenheim, calculados a partir de las ecs.IV.8-11

KCl1 2.261+£0.018 0.09+0.04 0.042
KEBr 2.283+0.008 0.18+£0.02 - 0.015
KCI 9.734+0.011 0.32+0.02 0.020
KBr 9.729+0.007 0.40+0.02 0.013

TABLA IV.4. Parimetros de interaccion y pK” de la L-valina en KCl y KBr
segtin la teoria de Scatchard, calculados a partir de las ecs. V.17 y 21

pKT 2.281+0.024 2.287+0.012
A, +0.09+0.16 0.1540.07
B, 0.2140.17 0.04+0.08
o ' 0.042 0.016

pK? 9.726+0.015 9.722+0.010
A, +0.404£0.09 +0.464+0.07
B, 0.09+0.10 -0.07+0.08
o 0.024 0.013
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TABLA IV.S. Parimetros de interaccion y pK” de la L-valina en KCl y KBr
segtin la teoria de Pitzer, calculados a partir de las ecs. IV.28-29

pK] 2.290+0.032 2.286+0.014
1
70£0. 0.39+0.16
Bxum, 0.70+0.37
0
o, 0.042 0.016

pK] 9.722+0.019 9.72140.012
Bix 0.54+0.21 0.40£0.14
o _
Bax—*zxx 0.01+0.04 0.04+0.03
o 0.024 0.014

Como se puede apreciar existen elevados errores en algunos de los
parametros, aunque el error del ajuste (o, y o, para el primer y segundo equilibrios
respectivamente) es pequefio y en consecuencia el error en los valores de pK* estd
dentro del margen aceptado para este tipo de medidas segin textos especializados
(0.06 unidades de pK")**™. Recientemente se ha abordado el estudio de la
problematica que plantean los errores mediante la utilizacién de un modelo de
regresion alternativo al de minimos cuadrados ordnarios denominado regresién

ridge' 4.

Otra conclusion que se desprende del anilisis de las tablas anteriores y



Dependencia de las constantes ... 71

de la representacion grafica de la figura IV.1 es que cualquiera de las tres teorias es
buena para explicar €] comportamiento experimental, sin que ninguna se rnanifieste

claramente mejor que las otras.

FIGURA IV.l1. Representacion pK; vs. I para la L-Valina

en los electrolitos indicados
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Por otra parte se observa una destacable diferencia en las curvas pK; vs.
I: en la grafica pK; vs. I aparece un importante incremento en pK; cuando I-0,
mientras que tal comportamiento no se observa para pKj. Para entender esta diferencia
resulta interesante estudiar la forma de la derivada de la funcién pK;(I) cuando I-0.

A partir de las ecuaciones IV.28 y IV.17 se obtiene, respectivamente,
para los modelos de Pitzer y Scatchard:
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2 [a0 _ a0 1. 2 [al  _al av.33)
== B, Ao Bi| g Prass P

ﬁm[d@Kf)
-of dlI

En la funcién pK;(I) apai‘ece un nuevo término en cualquiera de las tres

ﬁm[d(pr)
o dl

A | (AV.34)
In 10

teorias, en la de Pitzer es ¥ (ec. 1.18):

_ VI 2 . ] av.35)
Al VL 2 mas12/D :
7 OL+1.z J 12 VI

cuando [0 se cumple:

. @]z_w _ L deKs| (IV.36)
0] dI -o| dI
Para las otras dos teorias la nueva funcién es:
(Iv.37)

VI
1+a I
que es la misma tanto en el desarrollo de Scatchard como en el de Guggenheim ya que

A = -§ = A’/Inl10, como S<0, entonces se cumple, también, la ecuacién IV.36, lo

que implica un importante crecimiento del pK; a fuerzas ionicas bajas.

De esta forma queda explicada la diferencia de comportamiento entre
los valores de pK; de la L-valina, pero surge la interesante cuestién de cuales son las
posibles formas que se pueden encontrar en las representaciones pK; vs. I para los

dos tipos de equilibrios que se presentan en un aminodcido sencillo, en base a las
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funciones de la fuerza iénica que se proponen en las teorias de interaccién. Un analisis
matemitico sobre las distintas formas de las.curvas constituye el contenido del

apartado siguiente.
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V. Andlisis matemdtico de la forma de las
curvas pK vs. I |

A la vista del diferente comportamiento observado en las
representaciones pK’ vs. 1, para los dos tipos de equilibrio que se presentan en un
aminoicido con dos grupos disociables, tal como la L-valina, se ha considerado
interesante analizar de forma maés general los distintos tipos de curvas que pueden
obtenerse en las grificas pK’ vs. I como consecuencia de la aplicacién de distintas

. teorias de interaccion idnica a equilibrios icido-base.’

Los dos equilibrios a considerar aparecen en las ecs. .1 y IIL.2, y las
funciones pK; vs. I fueron deducidas en el apartado anterior utilizando los modelos
de interaccién i6nica de Guggenheim, Pitzer y Scatchard. El anilisis se centrard en la
forma que pueden adoptar las representaciones de las curvas IV.28 y IV.29, segin la
teoria de Pitzer; para las de Scatchard y Guggenheim el comportamiento deberia ser
mis sencillo ya que para pK; vs. 1, es simplemente un polinomio en la fuerza i6nica.
Para el segundo equilibrio el comportamiento deberia ser mis limitado que el del
modelo de Pitzer, ya que en este aparece un término mds como resultado del
parimetro responsable de las interaciones dobles y que, adem4s, es dependiente de la

fuerza idnica.

En las referencias®® se describen otras simulaciones de las ecuaciones
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de Pitzer aplicadas a equilibrios 4dcido-base que analizan la influencia de errores
sistemdticos en la fuerza idmica, errores aleatorios en el valor de pK’, mimero de
puntos empleados en el ajuste de pK” vs. I, asi como el intervalo de fuerza idnica

considerado y el efecto de la multicolinealidad del modelo.
V.1. Comportamiento pK; vs. I

El primer equilibrio a considerar es:

AH, = AH + H' v.1)

La constante correspondiente es:

K1T= (AH)({I ), = YauYa+ [AH][H"] - K;’ 'K; V.2)
(AHy)  Yaz;  [AH;]

Después de tomar logaritmos y sustituir cada coeficiente de actividad por

su valor segin el modelo de Pitzer, ecs. IV.24 a IV.27, se obtiene:

pKj = (f0e b ofO v
donde:
fO=21
ﬁ;:};(lﬂﬁ)e'm V.4
«=pk]

{, & y € son funcion de los parametros de interaccion (839, 8V, C%, 6, ¢) entre las
especies presentes en disolucion. La ec.V.3 se diferencia de la ec. IV.28 en que

aparece el término f®, ya que no se han despreciado los pardmetros 8, ¥ y C, con
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el fin de hacer méas general el presente estudio; no obstante el término £ va a ser

importante solo a concentraciones elevadas I>2M.

Con el objeto de construir distintas curvas que evidencien los diferentes
comportamientos pK® vs. I, se han escogido diversas combinaciones de valores para

las constantes {, 8 y £ de la ecuacién V.3 que oscilan entre los siguientes intervalos.
—15<{<15 —6<é<6 —l<eg<l

Resultados representativos de las simulaciones efectuadas se recogen en
la figura V.1. El valor de « solo influye en la ordenada en el origen y se ha escogido

arbitrariamente como «=2.

La ecuacién V.3 puede ser desdoblada en una paribola y la funcién f™,

de tal forma que pK' = Y, + Y,, donde:

Y,=a+ 201+ el Y,=8f@ (V.5

* Funcion Y,.- El comportamiento de la paribola es bien conocido y permite
predecir un valor pequefio para el parimeto £, ya que de otro modo el pK” aumentaria
dristicamente con la fuerza iénica, tal como se ilustra en la figura V.1.a; se aprecia,
ademas, que ¢l signo de & determina la direccién de las ramas de la pardbola. Si se
tiene en cuenta que en el vértice de la parabola I, = - {/g, se puede predecir que solo
apareceri un minimo o un méiximo, si la solubilidad del electrolito lo permite, cuando
¢y € tengan signos diferentes, ya que si no el extremo de la funcién apareceria a un
valor de I negativo, lo cual carece de significado fisico.

* Funcién Y,.- En cuanto a f*, es una funcién monétona creciente con una
asintota horizontal en 1, con lo que Y, varia entre 0 y &, como se deduce de las

siguientes ecs.:
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df(Z)

5= 2exp(-2y1 )>0 = monGtona creciente (V.6)
1imf®=1 = asintota horizontal wv.7n
I+

El efecto de esta funci6n varia fuerternente dependiendo del coeficiente
5 vy es particularmente marcado a fuerzas i6nicas bajas, donde la influencia de la
parabola es menos importante. Si tiene una tendencia contraria a la de la parabola,
entonces puede aparecer un maximo o un minimo en la regién de bajas fuerzas
iénicas, ain en el caso de que los coeficientes, ¢ y £ sean del mismo signo. Si este
efecto se afiade al del vértice puede aparecer un sinusoide como se aprecia en la figura
V.1.b. En el caso de que el coeficiente { sea muy pequefio, el efecto de esta funcion

va a ser, pricticamente, inapreciable.

- FIGURA V.1. Curvas representativas pK vs. I para el primer equilibrio
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Es interesante estudiar el comportamiento a bajas fuerzas iénicas dada

la dificultad que plantea obtener puntos experimentales en tales condiciones y la

necesidad de extrapolar para determinar los pKs termodindmicos a [=0. Para ello, al

igual que en el apartado anterior se calcula la derivada de pK| cuando I-0, que es:

| KD | 3]“42
-0 dI I-OdI I—Odf

=20 +28

(V.8)
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El comportamiento de la funcién dependeré de los valores relativos de
¢y 8, que estin relacionados con 8% y 8, como se deduce si se compara con la
ec.IV.28. '

V.II. Comportamiento pK, vs. I

El equilibrio a considerar es:
AH = A" + H* v.9)

donde AH representa al zwitterion y A" es su anién. La constante

correspondiente es:

7'= (A _)(H+) - YA‘YH’ [A -][H+] =KY‘K; (V.10)
RTam Ty, wnm |
que después de tomar logaritmos y sustituir los coeficientes de actividad tal como se

hizo para el primer equilibrio, queda:
PRy =a’+ UfD+ 87f+ o fe 0 fOs y V1

donde las funciones £, f® y f® ya fueron definidas, f¥= f, ec. I.18, y f¥= -
1+(1+2I'"*+2Dexp(-21"2). El pardmetro w ~ =2, mientras que todos los demds varian

de un sistema a otro.

La ec. V.11 puede considerarse como suma de cuatro funciones, dos
iguales a las del primer equilibrio y dos nuevas: Y, e Y, definidas para el primer
equilibrio, ademas de Y,=w f* e Y,=x f®. La diferencia mis importante con pK]
tiene lugar a fuerzas idnicas bajas, por lo que se calcula la derivada de cada una de

estas cuatro funciones, el resultado es:
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dy,
_dT‘= 20+ 28T
dy.
_&Tz= 26'exp(-2yT )
(V.12)

ﬁbm/A 1+ 2(1+ bJI_)
a1+ YTy
dyY,

T;=-2x"\/f_ exp(-2yT )

cuando I -=0:

dpK.’ dy.  dY, _ dY. _ dy
meP™? —im S im 2+ lime 3 + lime ¢

o dI o Al =0 dI o dI o dI

- (vV.13)

El limite es -oo debido a la funcién Y,, esto es, el término
correspondiente a la ley limite, que provoca el comportamiento observado en la figura
V.2 oenlalV.1, en las que los valores de pK; se incrementan considerablemente al

acercarse al valor I=0, tal como se sefialé en el capitulo IV.

FIGURA V.2. Curvas representativas pK' vs. I para el segundo equilibrio
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V.III. Comportamiento de pK' vs. I para zwitteriones con

gran separacion de cargas

En toda la discusién anterior se ha considerado que el zwitterion se
comporta igual que una molécula neutra, sin separacién de carga, como sucede en el
caso de los a-aminodcidos. Sin embargo tal como se mencioné en el apartado II,
ec.I.8, en los zwitteriones de ciertos indicadores las cargas estin muy algjadas y
pueden interaccionar separadamente con los iones del medio, por lo que el coeficiente

de actividad toma la forma*:

N/ |
111'Y *=-2A +2(ﬂ 3 —+B + )I (' '14)
z 14157  °X 0K

para un electrolito 1:1, KX, segiin la teoria de Guggenheim. Para los modelos de
Pitzer y Scatchard habria que considerar también las interacciones dobles entre iones
de igual carga y las triples; pero de cualquier modo lo que es evidente es que la
funcién que representa la ley limite aparece en el coeficiente de actividad del
zwitterion, lo que antes no sucedia y ademds estd multiplicada por dos (ya que se
consideran las dos cargas como iones independientes). Si se tiene esto en cuenta al
sustitir cada coeficiente de actividad por su correspondiente funcion de la fuerza
i6nica en las expresiones de las dos constantes estequiométricas, se encuentra que la
ley limite aparece en la ecuacién del pK; y desaparece en el caso del pK3, con lo que
el comportamiento esperado para ambos pK se intercambia repecto al descrito en los
apartados V.1 y V.II. Por tanto todas las conclusiones que se obtuvieron para el pK;
y en concreto el aumento brusco de pK®, cuando I-0, debe corresponder al pKj,
mientras el comportamiento adscrito al pK;, corresponde en estas circunstancias al pK;
en cualquiera de la tres teorias. Ahora bien, es claro que el problema surge al intentar
modelizar las situaciones intermedias en las que las cargas del ion dipolar no estin lo

suficientemente alejadas, ni lo suficienternente juntas para exhibir las pautas de
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comportamiento aqui indicadas; tal problemitica se discutira en la seccion siguiente.
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V1. Aplicacion de las ecuaciones de Pitzer a
aminodcidos con diferentes posiciones de los
grupos amino y carboxilo

VI.I. Dependencia pK; vs.I para aminodcidos con separacion

de cargas

Los dos equilibrios a considerar en un aminoacido con dos grupos
disociables aparecen recogidos en las ecs. IIL.1 y IIL.2, y las constantes
correspondientes en las ecs. 1.3 y IIL.4. Tomando logaritmos decimales en ambas

expresiones se obtiene:

* 1
K; =pK{ Iny ;-Iny - 1)
PRy PK1+1n10[ln7Aﬂ+ Ya lnYAHz] \e

» T 1
PK; =pK, +~—1n10[lnn—+1nv o 10Y 4] (V1.2)

Los coeficientes de actividad en KNO,, de las especies idnicas que
aparecen en los equilibrios anteriores pueden expresarse segdn la teoria de Pitzer, ec.

_ 1.17, como:
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]n»YAHZ. =f! +2 .I(BNosde +I'CNO3AH2) +2 J'BAH?;K+I2 .(Ba;\’OSK+ N'03K+ q’A}IpNO;,K) (VI.3)
Iny - <f*+24Byo, g+ Cro ) *2 105 x*I° Bro,x*Cro* ¥, V1.9

Iny,-=fY+24(B, g +HC, ) +219, 5o, +P '(B.',voax* Croyx™* ¥ ano 0 V1.5

donde B y la funcion f vienen dadas por las expresiones 1.18 y 19, respectivamente.

El coeficiente de actividad del zwitterion (AH), en ¢l caso de que las
cargas estuviesen lo suficientemente juntas como para exhibir el mismo
comportamiento que una molécula neutra, sin asimetria de carga, puede expresarse

como':

0y 1 =29(h g5+ gy £ =272 (V1.6)

Sin embargo, si se considera que las cargas se comportan de forma
independiente, esto es, los grupos -NH? y -COO' interaccionan de manera auténoma
con las distintas especies presentes en el medio, el coeficiente de actividad del

zwitterion se expresa como?:

InY 4y =f" +2 1 Byg o, " T-Crpr w0 ) 21 -BNH3,K+IZ Brox*Croxt Vamno, 0
' +24(B oo g I'C oo p) 2 10coono, P Brox*Crox* VYooono,x)~ (VL7)
=27 +2M[Byy no, *Beoog (Crm,p0,*Cooo 12 Oy x Ocoono) *

+2'12'(BN03K+CN03K) * Iz{“’maﬂoyf Veoono,o

Con el objeto de modelizar sitaciones intermedias a las descritas arriba,
se ha supuesto que el logaritmo del coeficiente de actividad del zwitterion consta de
una contribucién ponderada de cada una de las situaciones descritas anteriormente.

Esto equivale a considerar que en una fraccién p de moléculas de zwitterion los dos
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grupos cargados se comportan de forma independiente, en tanto que en la fraccion
restante, 1-p, actiian como una especie neutra, sin separacion de cargas, entonces el

logaritmo del coeficiente de actividad seria:

Y 1), =PI ) o POV ) s b (VL)

Tomando esta expresion, junto a la de los otros coeficientes de actividad,

ecs. VI.3-5, y sustituyendo en la ec.VI.1, se obtiene:

ﬁ{2p[ fr+ Bgt));x" e V1
(V1.9)

+Cre,[1-(142yDye 1) +Cte, 21 +Cte, I’}

PK; =pK[+

donde:
1 1
Cte1=Bl(Vég,H_Bglés,AH2+p'A
Cte,= p,‘f,’gs ’H_Bf’%s an, "8 x84z g *PB+A(1-P) (V1.10)

¢ ¢
Cte;=Cyo i~ Croyam, * Vo, xu~ Vo xan, P C

Para el segundo equilibrio:

1

AP BT ]

PK, =pK, +

(VIL11)
+Cte, [1-(1+2+/Tye >N +Cre, 21+ Cte, I}

donde:
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_al M _p
Crel:ﬂNO.H+ﬁA,K ﬁNog.x pA
Ctez Bm,a BY. +e,,Jr o, PB-A(1-p) (V1.12)

ademds A,B y C corresponden a:

1 1 a
A= ﬁga)g,.z\ro,* ﬁ(ce)oo,x“ ﬁné,,z
(V1.13)

_a®
B=Byg,no,* BCoox* NH,,:"‘ezvoycoo

—rh
C=Cym,no,* CNO3,K+ Cloox* ¥ xur, o,k * ¥ cooNo &

VI.1l1. Resultados y discusion

VLIILI. Constantes estequiométricas y parametros de interaccion

Se han determinado las dos constantes estequiométricas de varios
aminoacidos en los que los grupos funcionales se van alejando progresivamente:
glicina, $-alanina, ic. y-aminobutirico y ic. e;aminocaproico, a 25°C y a distintas
fuerzas i6nicas en nitrato potasico, usando el procedimiento descrito en el apartado III.
El paso de molaridad a molalidad se efectud segin se describe en el apéndice C. Los
resultados figuran en las tablas VI.1 y 2, y algunos valores de pK’ encontrados en la
bibliografia en el apéndice D.
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TABLA VI1. pK,, en KNO;, de los aminodcidos indicados.
Valores expresados en escala de molalidad

0.01 4.006 4.356

0.05 3.578 4.037 4.380
0.10 2.371 3.563 4.035 4.386
0.20 4.375
0.30 2.397 3.581 4.070 4.39%
0.51 2.405 3.584 4.075 4.416
0.72 2.436 3.617 4.129 4.451
0.94 2.435 3.632 4.149 4.482
1.15 2,444 3.660 4,183 4.482
1.38 2.453 3.676 4.194 4,509
1.60 2.501 3.698 4.230 4,536
1.83 3.742

2.06 3.768

2.18 3.977

Error experimental emtre 0.005 v 0.05

TABLA V1.2. pK;, en KNO,, de los aminoedcidos indicados.
Valores expresados en escala de molalidad

0.01 10.361 10.674
0.05 10.168 10.361 10.686
0.10 9.627 10.098 10.357 10.659
0.20 10.687
0.30 9.536 10.065 10.345 10.685
0.51 9.542 10.046 10.344 10.705
0.72 9.592 10.058 10.351 10.713
0.94 9.608 10.061 10.385 10.747
1.15 9.628 10.068 10.405 10.767
1.38 9.659 10.089 10.415 10.789
1.60 9.703 10.096 10.451 10.808
1.83 10.104

2.06 10.126

2.18 10.169

Error experimental entre 0.005 y 0.05
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En el ajuste de Jos datos experimentales se ha despreciado el término
correspondiente a interacciones triples, que en general, debe ser poco importante por
debajo de 2 molar’ y se han llevado a cabo diversos analisis, tal como se refleja en
las tablas VI.3-6:

* ajuste considerando el parimetro p variable, incluyendo el dato a I=0.01, y

omitiéndolo.

* ajuste considerando el parimetro p=0, incluyeﬁdo el dato a I=0.01, y

omitiéndolo.

Las razones por las que se han efectuado dichos ajustes son las

siguientes:

¢ Esmdiar la validez del modelo propuesto para el comportamiento del
zwitterion con p variable en comparacién al modelo que considera p=0, y que

es ampliamente aceptado para el caso de 1os a-aminoacidos.?

+ El mayor error existente en los valores de pK'a fuerzas ionicas bajas justifica
el estudio de su inclusion o no en el ajuste (en general los datos a 1< 0.1M son

menos reproducibles y plantean mis problemas experimentales).

* Comprobar como afecta a los pardmetros determinados 1a inclusién o no de

datos a fuerzas i6nicas bajas, sobre todo a la forma de las curvas y al pK'.

Los resultados obtenidos para los pardmetros de interaccion calculados
usando un método estandar de regresion lineal éon el programa SOLO*, a partir de
los datos de las tablas VI.1-2 y de las ecs. V1.9-13 se encuentran recogidos en las
tablas VI.3-6.
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TABLA VI.3. Pardmetros de interaccién y pK’, segtin la teeria de Pitzer,
de los aminodcidos indicados, en KNO;, calculados usando
todos los datos de las tablas VI.1-2 y aplicando las ecs.V1.9-13

pK] 2.19+0,19 3.61+0.04 3.99+0.03 4.3640.03
p 0.23+0.28 0.2340.22 0.03x0.21

Cie, 0.121+0.51

Cte,

pKT 10.27+0.16 10.36 £0.08 10.36+0.02 10.68+0.02

Cte,
Cte,

TABLA VL.4. Pardmetros de interaccién y pK® de los aminodcidos
indicados, en KNO,, calculados usando todos los datos de
las tablas VI.1-2 y aplicando las ecs. V1.9-13, con p=0

pK'{ 2.37+0.02 3574001 4.0240.01 4.3640.01
Cte, 0.03+0.22 0.29+0.07 0.13+0.12 0.0440.12
o 0.013 0.008 0.011 0.011
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pK? 9.8240.03 10.3240.01 10.48+0.02 10.79+0.02
Cte; © 0354029 0.70+0.11 1.740.3
Cte,

1§ 0.017 0.013 0.002 0.020

TABLA VL.5. Pardmetros de interaccion y pK™ de los aminodcidos indicados, en KNO,,
calculados aplicando las ecs.V1.9-13 y usando los datos de las tablas VI.1-2,
omitiendo los datos a I=0.01

pKT 4.08+0.07 4.4810.06 pK? 10.3810.05 10.73 +0.06
P 0.36+0.50 0.8+0.4 p 1.0+0.4 0.6+04

Cte, 0.7+0.9 1.4+0.7 Cte, -0.5+0.7 0.5+0.8
o 0.010 0.009 g 0.007 0.009

TABLA V1.6. Parimetros de interaccién y pK” de los aminodcidos indicados, en KNO,,
calculados aplicando las ecs.VI.9-13 y usando los datos de las tablas VI.1-2,
omitiendo los datos a 1=0.01, para p=0

pKT 4.03+0.01 4.3740.01 pK? 10.52+0.01 10.82+0.01
Cte, 0.01+0.13 -0.03+0.14 Cte; 1.3 1.740.1
o

Cte,
o 0.010 0.011 o 0.010 0.011
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Los resultados reflejados en las tablas VI.3-6 permiten apreciar que para
¢l modelo con p ajustable los valores de este paridmetro no estin comprendidos entre
0y 1, tal y como era de esperar, aunque hay que considerar dos cuestiones
importantes al respecto. La ﬁrimera es que ¢l valor de p viene afectado, en general,
por errores importantes, auﬁquc el error del ajuste estd dentro de los margenes
aceptados para valores de pK, segiin textos especializados®. En segundo lugar hay que
tener en cuenta que la mayor diferencia existente en las curvas pK” vs. I, para los dos
modelos limite, esto es, p=1 y p=0, se debe a la presencia del término
correspondiente a la ley limite, en el pK; para el primer caso y en el pK; para el
segundo (véase el apartado V.3). El anilisis anterior permite concluir que son,
precisamente, los datos a fuerzas iénicas bajas los de mayor peso a la hora de calcular
el parametro p. Sin embargo es en esta region donde es mas impreciso el trabajo
experimental y los datos presentan mayor error, lo que explica la diferencia de
comportamientos cuando 10 en las figuras VI.1-2, y por tanto las diferencias en el
pK" y el pardmetro p. De esta forma se explica, también, que con el modelo con p
ajustable para la glicina no se obtenga un valor p=0 del ajuste, aunque este

comportamiento estd perfectamente comprobado en bibliografia'.

Por iltimo, es interesante destacar gue los parimetros Cte, y Cte; no
varian, dentro del error experimental, ni de un modelo a otro, ni al cambiar de
aminodcido. Fsta circunstancia ha sido observada con anterioridad al analizar datos de

otros antores®.
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FIGURA VL1. pK; vs. I obtenidos en ENQ,.
Trazadas las curvas correspondientes a los distintos ajustes realizados.
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FIGURA VI.2. pK, vs. I obtenidos en KNO;.
Trazadas las curvas correspondientes a los distintos ajustes realizados.
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VI.II.II.'Aplicacién de las ecuaciones de Pitzer al producto iénico
del agua

La determinacién de las constantes 4cido-base de los aminodcidos
estudiados en el apartado anterior se llevd a cabo siguendo el procedimiento
experimental descrito en el apartado III, usando, por tanto, el MINIQUAD' para el
ajuste de las constantes. El producto i6nico del agua, pKy, aparece en las ecuaciones
.18 y HI.23, que son basicamente las mismas que utiliza este programa, aunque las
plantee de forma mas general. El pKy, puede ser introducido como un valor fijo 0 a
refinar por el mencionado programa. Esta dltima opcién constituye el procedimiento
utilizado para obtener los resultados que se recogen en la figura V1.3 y la tabla VL7,
en la que se aprecia que el valor del producto iénico del agua depende en gran medida
del tipo de aminoicido presenie, cuando deberia ser una constante a cada fuerza
iénica.

FIGURA VL3. pKvs. I obtenidos en el ajuste del MINIQUAD

de los pK_ de los aminodcides indicados en la figura
y los calculados usando los calibrades en medio bdsico
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TABLA VI.7. pK,, en KNO, calculados por el MINIQUAD para los aminodcidos indicados,

Y valores obtenidos a partir del calibrado. Todos elios expresados en molaridad

0.10
0.20
(.30
0.50
0.70
0.90
1.10
1.30
1.50
1.70
1.90
2.00

13.770

13.650
13.651
13.642
13.677
13.699

13.533

13.377
13.299
13.403
13.454
13.317
13.433
13.426

13.613

13.542
13.458
13.506
13.494
13.441
13.492
13.508
13.409
13.477
13.570

13.693

13.638
13.619
13.629
13.660
13.664
13.683
13,702

13.744
13.677
13.666
13.664
13.682
13.706
13.720
13.751
13.783

El valor de pK; se puede determinar, ademas, realizando los calibrados

en medio basico, tal como se explicé en el apartado III.V; los resultados aparecen

recogidos en la tabla VI.7 y en la figura VI.3. La diferencia en los valores del

producto idnico calculados para los distintos amincicidos puede deberse a que la

diferencia entre el pK; y pK;, en la glicina y la $-alanina no permite el cilculo de la
L]

constante del agua con los datos de las valoraciones correspondientes a estos

aminodcidos. Por esta razén se calcula pK,, como la media de los valores obtenidos

en los calibrados y de los dcidos y-aminobutirico y e-aminocaproico (tabla VI.8).
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TABLA VI1.8. Media de pK,, en KNO3, obtenidos para los dcidos vy-aminobutirico
y e-aminocaproico y valores obtenidos a partir del calibrado, expresados en molaridad

0.10 13.732
0.20 13.669
0.30 13.640
0.51 ' 13.627
0.72 13.625
0.94 13.648
1.15 13.653
1.38 13.669
1.60 13.687

(La conversién de molaridad a molalidad se
lleva a cabo tal como se indica en el Apéndice C)

Por otra parte, la ausencia en la bibliografia®'? de valores de esta
constante en KNO; es, a su vez, la causa de que no aparezca tabulado el valor de
algunos parametros de mezcla del protén y el hidroxilo con los iones nitrato y potasio,
que, por tanto, han de ser determinados a partir de los datos de pK;, vs. I. Para
calcularlos es necesario aplicar el formalismo de Pitzer al equilibrio de ionizacion del

agua:

H,0=H"+OH" (VL.14)

cuya constante termodindmica es:

K‘Z'= (H){OH') _ [H*]{OH ] YaYoun- K- Ya-Yon- (VL.15)
(H,0) (HZO) (H,0)

donde K =[H*][OH].Tomando logaritmos:
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Yu-Yon-

PK,,=pK, +log (VI.16)

%0

Los coeficientes de actividad de los iones H* y OH" en presencia de un

electrolito 1:1, XK, se pueden expresar usando el formalismo de Pitzer segin las

ecuaciones:
Iny 4. =fY +2-I(Byy+1-Cy) +2-I-GHK+12-(B;‘K+CXK+ ¥ iy (V1.17)
10y og-=F" +2 (B g 1-C o) +210 oy P (B + Cop Vouxe) (VI.18)

sumando ambas se llega a:

In(Y - Y o) =2 +2M[ By + Bogg *I(Copp+ Cg)] +2 T8 g +0 o) +

(VI.19)
*2P(Big*Cyd P (W g * W o x. 0

sustimyendo cada pardmetro por su valor, omitiendo los parimetros de mezcla (6 y
Y) se obtiene:

In(y gy o) =2f" +0.6406 g +0.0494 g "+0.48341+0.0117 I?
donde:

T2
F=—03910— YT+ 2 1141200 | .
T2 i 12 VI (V1.20)

g=1-(1+2 ﬁ)-e'z‘/’

g =-1+(1+2 JI+2De !

Para calcular la actividad del agua se recurre a su relacién con el
coeficiente osmoético™:
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Ine _
) =_1000.M Hz‘? =%1MH20 (VL21)
Lym 9

donde M, es la masa molecular del disolvente, v es la suma de los coeficientes
estequiométricos de los iones de la sal, v=vyg;+vx =2 y m es la molalidad del soluto,
que es igual a la fuerza i6nica por tratarse de un electrolito 1:1. El coeficiente

osmoético, es segun las ecuaciones de Pitzer:

I -
¢ -1=-0.3910 T‘%ﬁ +I'(B?\’03K+ B.:M'O?,If‘e Z\ﬁ) +12 'C:IO,K
+1.
I ] (V1.22)

=-0.3910 —‘ﬁm -0.08161+0.04941¢ >/1+0.00661
| 1+1.2 VI

Sustimyendo las ecs. VI.20 y V1.21 en la ec. VL.23 se obtiene el

producto idnico del agua:

(Y Y o) o (V1.23)

PK=13.997+
250

In10

donde se ha sustituido el pK" del agua por su valor.®

Si se agrupan todos los parimetros conocidos en un miembro de la

ecuacion el resultado es:

I P

91¢]|_ . :
Sz |~ Oomno, T Wanox* Yorvoue 1o

. ]
K -13997- -1 |m(y.oy 3+
PR mro |20 Yor) * S35

donde:

In(Y - opr-) =27 +0.6406g +0.0494 ¢ "+0.4834-1+0.0117 2

_

1+1.2 T

$-1=-0.3910 -0.081671+0.04947e 2V +0.006612

(V1.24)
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El ajuste pK',, vs. 1 de los datos experimentales que figuran en tabla
V1.8, a la ec. V1.24 se realiza con el programa SOLO®, y el resultado se recoge en
la tabla V1.9 y en la figura VI.4 respectivamente.

FIGURA VL.4. Representacién de los valores del producto ionico del agua
y Ia curva correspondiente al ajuste reelizado usando la escala de molalidades

140 © Ptos. exp.
—sinfnig
' -+--con @y @, ajuste sin ord.
[ - --confyg, conioord. enla rep
13.9<F
v
V)
¥ 13.844
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137+ o 25
~, .
° ;.‘;-‘. o 9'-"-.‘o
LRSE TR A
13.6 ' } } : } } } +—it
00 02 04 06 08 10 1.2 14 16 18 20

m(KNO_-;)

TABLA V1.9. Pardmetros de interaccion calculados usando el producio idnico del agua

ordenada origen -0.037+0.014
Bcuar,m5 -0.40+0.11
Vanox* Vonnox 0.14+0.07
¢ 0.021

Se aprecia que aunque el error del ajuste es bueno, los parimetros 8 y
Y poseen valores atipicamente altos si se comparan con datos andlogos ya

publicados®.
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Por otra parte, los pardmetros de mezcla que aparecen en las ecuaciones
para el cilculo del producto iénico del agua deberian ser despreciables a fuerzas
ionicas moderadas 1 <2 M? y permitir el cilculo de pK,, sin tenerlos en consideracion.
En este caso el producto iénico del agua se obtendria a partir de la ecuacién VI1.24
pero omitiendo los pardmetros 8 y y en el calculo de los coeficientes de actividad. La
curva correspondiente a este ajuste se recoge en la figura V1.4, pero como se aprecia
responde peor al comportamiento experimental que la correspondiente al modelo que

considera la ecuacién completa.

Otro electrolito para el que si se encuentran datos publicados de la
constante de ionizacién del agua es el cloruro potasico. En la ref.® aparece tabulado
el valor de (yuyou)/a,n., frente a la fuerza i6nica de KCI a la que se determiné cada
valor, lo que permite calcular el producto iénico del agua que figura en la tabla VI. 10,

a partir de la expresidn:

T
pK.=-lo ud
w YaYox- (V1.25)

aw
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TABLA VI.10. Valores del producto iénico del agua en KCl

0.01
0.02
0.03
0.04
0.06
0.11
0.21
0.51
1.01
1.51
2.01
3.01
3.51

0.816
0.760
0.726
0.702
0.668

.0.618

0.574
0.534
0.592
0.672
0.787
1.056
1.205

13.906
13.875
13.855
13.840
13.819
13.785
13.753
13.722
13.766
13.821
13.890
14.018
14.075

Para el computo de pK_, a partir de las ecuaciones de Pitzer es necesario

conocer la actividad del agua y los coeficientes de actividad del protdn y el hidroxilo.

El producto de los coeficientes de actividad es, usando los parametros

In(y gy g-) =2/ +0.6145:+0.2122 g +0.5246 1-0.01094 12

si éstos se omiten el resultado es:

In(y .y og-) =2/ +0.6145g +0.2122 " +0.6146:1+0.0041 1

(V1.26)

(V1.27)

Por otra parte, la ecuacién del coeficiente osmético aplicando el

formalismo de Pitzer, es:
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$=1-0.391 —L}+0.O48351+0.2122Ie‘2\/;'~0.0008412 (V1.28)
1+12 7

Sustituyendo en la ecuacién VI.23 las ecuaciones VI.26 y VI.28 y las
ecs. VI.27 y VL.28, se obtienen sendas curvas representadas en la figura VL5.

Se aprecia, por tanto, que la concordancia es muy buena, ain a fuerzas
idnicas elevadas, siempre que se usen los parametros 6 y y; en caso contrario la
discrepancia con ¢l experimento es mayor a medida que aumenta la fuerza idnica,
como es de esperar. Otro sisterna para el que se ha realizado este tipo de célculo es
el NaCl. En este caso la curva obtenida incluyendo los parametros ¢ y ¢ es

practicamente igual a la dibujada sin tenerlos en cuenta.

FIGURA VL5, Constante del agua vs. I para el KCI(A) y NaCl(IS).
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14.00

—sin parametros 6 ni ¢
——con parametros 6y ¢
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> 13.801
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0.00
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VII. Aplicacion de las teorias de interaccion
ionica a equilibrios de aminodcidos en
mezclas de electrolitos

Normalmente la determinacién de constantes de equilibrio acido-base se
lleva a cabo en medios electroliticos sencillos, esto es, constituidos por un solo
electrolito inerte con el fin de mantener constante la fuerza iénica del medio’. Este
hecho es la causa de que practicamente no existan datos tabulados de constantes de
equilibrio en medios constituidos por dos o maés electrolitos. Por esta razén se ha
considerado interesante el estudio sistematico 'de la influencia que tanto la
composicién salina del medio, formado por mezclas de dos electrolitos, como el
valor de la fuerza iénica alcanzada en dicho medio, ejercen sobre las constantes
de disociaci6én determinadas. Este anilisis se ha materializado con el estudio de
la dependencia de las constantes estequiométricas de equilibrio de los siguientes

sisteras:

¢ L-Valina en mezclas equimoleculares de KCI-KBr y de KCI-KNO;, a fuerzas

i6nicas comprendidas entre 0.1 y 1.5.

¢ x-alanina en mezclas de KNO, y ioduro de tetraetil amonio, a fuerza idnica

constante, variando la fraccion de cada electrolito en la mezcla.
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Los resultados obtenidos se detallan en los siguientes apartados.

VII. 1. Aplicacion de los formalismos de Pitzer y Guggenheim
a los equilibrios dcido-base de la L-valina en mezclas de

electrolitos

Se han determinado las constantes de equilibrio estequiométricas de la
L-valina en mezclas equimoleculares de KCI-KBr y de KCI-KNO;, a fuerzas idnicas
comprendidas entre 0.1 y 1.5. Estos datos han sido analizados empleando los modelos
de Pitzer y Guggenheim para los coeficientes de actividad de las especies que
intervienen en los equilibrios, lo que permite expresar la dependencia de las
constantes estequiométricas en funcién de la fuerza iénica de la disolucién. El inodelo
propuesto por Pitzer® en la década de los 70, supone un considerable aumento en
complejidad en relacion al de Guggenheim®, puesto que el nimero de parimetros que
dan cuenta de las interacciones existentes en el medio es mucho mayor. No obstante
este modelo es relativamente sencillc comparado con otros, como por gjemplo los
propuestos por Scatchard* o Reilly y Wood®, que se han empleado con resultados
muy satisfactorios en la representacién de coeficientes osméticos y de actividad para

electrolitos fuertes en amplios intervalos de fuerzas iénicas.

VI1.1.1. Ecuaciones de Guggemheim
Los coeficientes de actividad que aparecen en las ecs. IV.2 y IV.3 son

segin la teoria de Guggenheim (ec.I.9), para una mezcla de electrolitos 1:1, de
férmulas, JK y LK:

1
ny,.- -4V \p . dep.. 1 (VIL1)
AH; 1+15/] AR, T AH, L
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].l'.'l‘y - = _A
7 1+1.5/1

ny,. = -4 L+ 20p, 5.
1+¢yT

Iny,, = 2A7I

+ BH‘J"*H BH",L" I

(VIL2)

(VIL.3)

(VIL4)

donde AH representa el zwiterion del aminodcido y las otras especies se representan

con las mismas letras que las indicadas anteriormente (ver apartado IILI). La fuerza

idnica total es I, por lo gue la molalidad de K* es I, y las de J' y L son I72.

Sustituyendo las ecs. VII.1-4 en IV.2 y IV.3, se obtiene:

PK;=pKy +e}l

pK;pkI-24" VL son
1+¢y/T

siendo:

1

m
g =

m_ 1

€, =———[-2-A"+2- ﬁA-’K++BH,J_+BHT,L-]

In10

P PP

(VILS)

(VIL.6)

(VIL.7)

(VIL.8)

El superindice m indica que el parimetro en cuestion se refiere a la

mezcla y no a los electrolitos simples (seccién IV.LI).
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Por lo tanto la representacion pK; vs. I debe ser una linea recta; sin
embargo pK; vs. I presenta una forma diferente debido a la presencia de la ley limite
de Debye-Hiickel, tal como sucede cuando solo se emplea un electrolito para controlar

-1a fuerza idnica del medio (ver seccion IV.1.1, ecs. IV.8-9).

VII.1.11. Ecuaciones de Pitzer
Los coeficientes de actividad de las ecs. IV.2 y IV.3, segin la teoria de

Pitzer, en una mezcla equimolecular de electrolitos JK/LK, son:

Iny,.=f"+1 [BJH+BLH+I°(CJH+ LH)]+ZI -

P 1 (VILS)
+E(BJK+BLE+CJK+CLK+IIIHIK+¢HLK+_2_"IIHU)
Iny AR =fr+I [‘BJAﬂz +BMZ+I-(C JAH2+CMH2)] 28,y ¢
(VIL.10)
+£(B' +B, +C  +C + + +l¢ )
o TP kT Y ar kT Y amk T 5 Y an Ly
Iny,-=f*+2I (B +1-C,)+1(0,,+0,)+
P (VII.11)
+E(BJK+BLK+CLK+CJK+1I’AJK+¢ALK)
L e e L (VIL.12)

donde el coeficiente de actividad del zwiterion se considera como el de una especie

neutra,

Operando de igual forma que en el modelo anterior y sustituyendo B,

ec.].19, se obtiene:
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» r I 0 0 0 o0
PK; =pK, 'ﬁ[ﬁm;,* Bras, A um A amax~BarPrev2@ g 8pp) |~

P 13
[BJAH, BL-!HZ ﬁw ﬁHL m[c}zﬂf MH,_C¢ Cg'L VILL)

" 2In10

Woan et Viamx V™ Va* (lpAﬂsz ‘I"KJL)]

pKs=pk;+ 2L s L _[pleeply] e

In 10 ln 10 2]1110
I

- 0
" In 10[2 BM’ ~A ik~ M anixt BB HL+B 16, +26 HK]+

P 1
+ 2110 2 C:k+CfH+C£H+C§I+CEI+wUK+¢ALK+¢HJK+¢HIX+E lpHJL]

[B2+ B o B —Brec+2 Bl
(VIL.14)

La forma de las curvas pK” vs. 1, es similar a la esperada para el caso

de un solo electrolito, ya que varian solamente las constantes que multiplican a las

distintas funciones de la fuerza idnica (ver seccién V).

VIL.LIII. Resultados y discusion

Los valores de las constantes estequiométricas de equilibrio para la

L-Valina figuran en la tabla VII.1. Tanto la fuerza idémica como los pK se

encuentran referidos a la escala de molalidades.
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TABLA VII1. pK;y pK; para la L-valina en mezclas equimoleculares de KCI-KBr y KCI-KNO;

KCI-KBr KCI-KNO,

0.10 2.278 2.244 9.527

9.539
0.25 2.324 9473 2.313 0.486
0.50 : 2.345 9.493
.51 2.346 9.481
0.71 2.364 0.491
1.02 2.365 9.492 2.354 9.498 -
1.22 2.362 9522
1.23 _ 2.369 9.504
1.43 2.407 9.563
1.44 2.387 9.524

Error experimental entre 0.005 y 0.05

Los parametros obtenidos mediante la aplicacién del modelo de Pitzer
ec. VII.13 y VII.14 a los datos de la tabla VII.1 empieando un método standard de

regresién’ figuran en la tabla VII.2, junto con el error obtenido en cada ajuste (o).

TABLA VIL2, Pardmetros de interaccién de Pitzer para la L-valina en mezclas de electrolitos

L-Valina

pK,  2.273+.002 2.269+.002 Pk, 9.7240.17 9.71+0.01

A, 0.81+0.84 0.04 +0.91 A, -0.1140.58 0.04+0.42
B, -0.96+1.89 0.5+2.1 B, 0.68+0.66 0.71£0.47
c, 0.3540.60 0.14£0.67 C, 0.2040.41 0.04+0.15
o 0.03 0.03 o 0.02 0.01
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siendo:
A= B.(;AHZ + ﬁgde_A'AHJK_A'AH,LK+26AH2K
Bﬁﬁ}ui,*ﬁllaw, |
¢ ﬁc}mz +CZAH2 +¢JMJ+¢MJ+%¢Mﬂ
A =2BorAyn A0, 64
B,~Bux

1
C,=2 ij*"’ux*‘l’m*’z‘wuu

También se ha llevado a cabo el ajuste eliminando los términos
correspondientes a las interacciones triples C*, asi como los pardmetros de mezcla ¥

'y 6, aproximaci6n justificada cuando I< 2M.% En este caso las ecuaciones quedan:

. 1
2. ¢ =PK17 - n IO[B.(;AH2+ﬂEAHz_lAHJK_lAH,IK_BOEI_ BOHL]_
(VIL.15)
__ & (gl 1 _al _qal
Zhlo[BJAH2+BMH2 B BHL]
. 2f
P =p; KB BB Bre+2Baxl* VLG
I

+

[B-I’K * p}-K] e /1 [2 BAK AHJK Mampxt BIU+ ﬁm.]

In 10 In10

Los parametros obtenidos segun las ecs. VII.15 Y VIL. 16 se recogen en
la tabla VII.3: |
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TABLA VIL3. Pardmetros de interaccion de Pitzer para la L-valina en mezcias de electrolitos

L-Valina

pK, 2.28+0.02 2.274+.02 pK; 9.72+0.01 9.716+.009
A, 0.35+0.12 0.06+.16 A, 0.13+0.09 0.01+.07
B, 0.04+0.56 0.104+0.66 B, 0.414+0.19 0.77+0.15
a 0.03 0.03 o 0.02 0.01
siendo;

_al o _ _

A1 =Byam, *Bram, A ugx~ Mg ik
1 1

B, =P, *Bra,

0
A,=2 BAK_}‘A.HJK_A'AH,LK
Bz= B;K

Comparando los resultados de las tablas VII.2 y VII.3 puede apreciarse
que los parametros son significativamente diferentes, mientras que el error del ajuste
es similar. Por lo tanto, si ambos ajustes pueden considerarse igualmente aceptables-
va que o estd dentro del mirgen de error permitido para este tipo de medidas- resulta
mas aconsejable utilizar €]l mas sencillo, ecuaciones VIL.15 Y VII.16. En cualquier
caso, si C%, ¢ y 8 son despreciables a I <2M - como sugiere el formalismo de Pitzer-
los valores de los otros pardmetros no debieran variar apreciablemente al tomar las
ecuaciones completas o las simplificadas, aunque no es este el comportamiento
observado. Esta discrepancia puede explicarse, sin embargo, teniendo en cuenta el alto
porcentaje de error que afecta a los pardmetros de regresion (tablas VIL.2 y VIIL.3)
que a su vez es compatible con un error promedio del ajuste, perfectamente aceptable
en la determinacién de constantes de equilibrio empleando electrodos de vidrio

comerciales®.
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Resulta también de interés la comparacién de estos resultados con los
obtenidos al utilizar como electrolito soporte una de las sales, ecuaciones IV.28 y
VIL.29, y las correspondientes a las mezclés, ecs. VII.15 Y VII.16. Se aprecia que el
parametro que multiplica a la fuerza iénica en la ecuacién VII: 15, para la mezcla, es
la suma de los pardmetros que multiplican a la fuerza idnica en la ecuacién para los
electrolitos por separado, ec. IV.28. Esto mismo sucede para los otros parametros en
los dos equilibrios. Por lo tanto, previsiblemente, los valores calculados en la tabla
VII.3 a partir de las experiencias realizadas con las mezclas podrian estimarse a partir
de datos obtenidos usando los electrolitos puroé. Los valores de los pardmetros

obtenidos para L-valina en KBr y en KCl se encuentran recogidos en la tabla IV.5.

Sin embargo no se observa la aditividad de pardmetros prevista;
conviene, no obstante, recordar que el error con que se determinaron los pK' con

electrodo de vidrio es totalmente aceptable para este tipo de medidas.

Por otra parte los parimetros correspondientes al modelo de Guggenheim
se encuentran recogidos en la tabla VII.4. Los pardmetros para la L-valina en las dos
mezclas pueden considerarse iguales dentro del error con que se determinan.
Asimismo el error del ajuste es aproximadamente el mismo que el obtenido con las
ecuaciones de Pitzer y como puede apreciarse en las figuras VII.1 y VfI.Z ambos
modelos describen aceptablemente el comportamiento de los datos experimentales, lo
que parece indicar que la precision obtenida en los valores de pK® determinados con
electrodo de vidrio comerciales no permite apreciar la mayor exactitud que la teoria
de Pitzer ha demostrado para dar cuenta del comportamiento de los coeficientes
‘osmoticos de gran cantidad de sistemas (fundamentalmente electrolitos fuertes) sobre

todo a fuerzas idnicas elevadas.

El problema de los errores asociados a los pardmetros ha sido

ampliamente analizado en las referencias'®".
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TABLA VI1.4. Pardmetros de interaccién de Guggenheim para la L-valina
en mezclus de electrolitos

L-Valina

pKi pK; pKi pK:
pK 2.3040.01 9734001  2.28+0.01 9.74+0.02
e 0.0740.02 0.1940.01 0.08+0.02 0.1740.02
. 0.03 0.02 0.02 003

FIGURA VIL1. pK, vs.I para la L-valina en KCl+KBr y KCI+ENO;

2.60 -
o Ptos. exp. L—Valina
— Modelo Pitzer con C, 8, @
----- - Modelo Pitzer sin C, 8,¢
S804 T Modelo de Guggenheim
¥ 2.40
(=%
2.302_
2.20 t +
0.00 0.50 1.00 1.50
I(KCI1+KBr)
2.60 .
o Ptos.exp. L—Valing
— M. Pitzer con C, 8, ¢
- M. Pitzer sin C, 8, ¢
250+ M. Guggenheim
x Z40+ -
2.302
o
2.20 i f
0.00 0.50 1.00 1.50

1(KC1+KNO3)
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pKo

pKo

FIGURA VIL2. pK; vs.I para la L-valina en KCI+KBr y KCl+ KNGO,

9.80
o Ptos.exp. .
— M.Pitzer con C, 8, @ L—valina
! — M. Pitzer sin C, 2, ¢
9.70 T ---- M. Guggenheim

9.60 4
9.30 -
9.40 } ;
0.00 0.50 i 1.00 1.50
| (KCI+KBr)
9.80
o Ptos. exp. L—Valina
— M.Pitzer con C, 8, @
——M.Pitzer sin C, f, ¢
d —_
570% M. Guggenheim
9.680 1
\
9.50 1 \\NL’_//
9.40 t t
0.Q0 0.50 1.00 1.50

I(KCI+KNO3)
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VILII. Constantes de protonacion de la «-alanina en

mezclas de electrolitos a fuerza ionica constante

Se han determinado las constantes estequioméiricas de equilibrio dcido-
base de la o-alanina en mezclas de Et, NI+ KNO, a fuerza ionica constante I=1.4m
y T=25°C. Los resultados obtenidos se analizan a partir de los tratamientos de
Pitzer?® y Friedman'41*.

VIL 11.I Aplicacion de las teorias de Pitzer y Friedman

Los dos equilibrios a considerar en un aminoicido con dos grupos
disociables estdn recogidos en las expresiones III.1 y III.2, y las constantes de
equilibrio correspondientes en las ecs. 1I1.3 y II1.4. Los coeficientes de actividad de
las especies ionicas que aparecen en los equilibrios anteriores pueden escribirse segin

la teoria de Pitzer, para una mezcla de KNO,-Et,NI como:

Iny " =ﬂ +2I11 —y)(BN03 ,H"'I 'CNOS,.H) +2°T 'y(BI,H+I-C!Ji *
+20{1-)) 0y + 2Ty Byt (1-y)* T Z(B}vosx’“cwo,x"'q’y.no,,x) +

. (VIL.17)
Y2 LBy Cypt @ g )+ (1) Y P Bivo w+ Cuo n* Prvo 0+
AN YPB e+ Cret 0y LY 1Y) Oy,
Iny,-=f"+2I{1 -y)(BA’K+I'CA'K) +21y(B, y+ 1€y )+
¥24(1-y) B, yo, +2779, 4 (1 —y)z'IZ(Bho?x**cnoyx* P4 x0,00* (VIL.18)

+y LBy Cy @y ) +1-N Y P Byon *Cron* Pano
+(1-Y) Y P(Big+Cr e+ 0 Py (1-¥) 0 i

en la que my = mye,=I(1-y), y my= mg=1y, I es la fuerza iénica total, e y
representa la fraccion de fuerza i6nica correspondiente al ioduro de tetraetilamonio.

El simbolo N ha sido utilizado para representar el ion EtN* La expresi6n
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c?orrespondiente aIn y,y, es idéntica a la ec. VII.17 pero sustituyendo H* por AH,*.
La dependecia del pardmetro B, que da cuenta de las interacciones dobles entre iones
de distinto signo, con la fuerza iénica viene dada por la ec. [.19, y ia funéién f por
la ec. I.18.

El coeficiente de actividad del zwitterion (AH}, en el caso de que
presente el mismo comportamiento que una molécula neutra, sin separacién de cargas,

viene dado por:

Iny =201 YA gy no, * A a0 2V g A gy ) =

19
=20(1-Y)(Ayo, )25 (M) M

La dependencia de las dos constantes de equilibrio con la fraccién de
fuerza idnica se obtiene después de tomar logaritmos y sustituir cada coeficiente de

actividad en las ecs. HI.3-4:

—an; = -anIT'*(l -y) '2I'[BHJV03 “BAH,NO, +I(CH,N03_CAH2,N03) +eH,K-8AH2,K+ A'I,N] +
+y.2I'[BH,I_BAH2,I+I(CHJ—CAH2,I)+eH,N_6AH2,JV+3'N03,K] + (VIL.20)
+(1 'J?)2‘Iz(w;,ﬂoa,x“'JJAHZNOS,K)+)’2'12(¢HM—¢AHZM)

AW g 0,1~ Y a,n0,* Yo~V amvo, v Visx~Vaz, 10

“InK,, =-InK; +2f* +y 2I{By +B, 5+ HCyy +C, ) +8, 0 y=2 51+
+(1-Y) 2B, o +By o, *I(Cyx* Cpo) *Onx 04 mo, Hno, el *
+y2‘F(ZBA,_I-FZCNJ*;IIJMJHDHNJ)+ (VIL.21)
+(L-9Y P2Byo,x*2Cyo,x * ¥ ano,x* Vo, 0
(L -NPQB; x+2C,x+ W4 15+ U g 16+ 2Bro v+ 2Cx0, ¥ ano, v Vi no,8 ™
+y(1-y)P? W ne* ‘l’H,l,Noa)
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Para el caso en que I sea constante, todos los términos que multiplican
a 1-y e y también lo son. Se aprecia en las ecuaciones anteriores que €l término
cuadritico en el caso de pK; es una suma de pardmetros B:,C y y, mientras que en
el caso del pK| es una diferencia entre pares de pardmetros ¢, por lo que en el caso
de ser estos de la misma magnitud e igual signo implicaria practicamente la

desaparicion de dicho término.

En aquellas situaciones en las que el aminoicido se encuentre en
presencia de un tnico electrolito, por ejemplo nitrato potisico o ioduro de
tetraetilamonio, para la -alanina las expresiones correspondientes para los coeficientes
de actividad de las distintas especies se obtienen de las ecuaciones anteriores haciendo
y=1, si solo existe ioduro o bien, y=0 si solo existe nitrato y suprimiendo las

interacciones cruzadas tales como N,NQO; y K,I, inexistentes en los sistemas sencillos.

Ahora bien, teniendo en cuenta que los coeficientes de actividad recogen
la desviacion de la idealidad de los sistemas reales se hace patente la posibilidad de

ligar las expresiones anteriores con algiin tipo de energia libre de exceso:

Iy’ °
oK =InK "’ -In"— =Ing *- ACZ (VIL.22)
]I‘Yn’ RT
P

en donde AG** representa el término logaritmico que contiene el cociente de los
coeficientes de actividad de las especies que intervienen en el equilibrio en cuestién.

Pasando a logaritmos decimales se obtiene:

1

———— AGY® (VIL.23
RT In10 )

pK*=pKT+

Por analogia con e! procedimiento empleado en el estudio clisico de
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mezclas en ausencia de un equilibrio quimico™, para el proceso representado en la
Fig. VIL.3:

FIGURA VIL3
I=cte, T=25°C
ce-alanina «-alanina a-alanina
AH? = AH + H* | AH; 2 AH + H* AH; = AH + H*
AH 2 H* + A’ + AH = H* + A’ - AH 2 H* + A
en Et,NI en KNQO, en Et,NI+KNO,
yl (1-y
se define:
0, 0 '
A_[AG™) = AG**~[yAGysr, * (1-Y) AGping,] (VIL.24)

Segiin Friedman'* la variacién de la energia libre de Gibbs de exceso de

mezcla se puede expresar como:

AJAGY)0.) =PRTY(1-) Y 8,(1-2¥  p=0,12,.. (VIL25)

En el apartado siguiente se hard una comparacién de las expresiones
obtenidas a partir de los desarrollos de Pitzer y Friedman a la luz de los resultados

obtenidos.

VII.ILI1. Resultados y discusion

En la Fig. VII.4 se observa una variacion lineal del pK_, con la fraccién
de fuerza idnica. Los datos utilizados en la representacion grafica se recogen en la

tabla VII.5:
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TABLA VILS. Valores de pK_, frente a la fraccién de la fuerza idonica
de yoduro con 1=1.4 m para la a-alanina

0.00 2.448 9.789

0.25 2.463 9.737
0.50 2.482 9.695
0.75 2495 - 9.658
1.00 2.533 9.629

Si restamos a cada valor del pK; (i=1 y 2) en la mezcla, los valores de
los pK en los electrolitos puros multiplicados por la fraccion de fuerza i6nica de cada

uno de ellos en la mezcla, se obtiene, para ambos equilibrios de la «-alanina:

A=@K, ~YOK) = (1-9)PK g0,

12
=110 Vano, ¥ amno,t Vanon (VIL.26)

_ll’AHz,Nosz"'\l’yJ_x_‘IJAHzJ,K)y(l -y)=
=A, I* y(1-y)

A y=®K3),, Y OK; )y~ (1-)@K; o, =

_r .
—m(2BN03,N+2CN03,N+"I"HJVO3,N+1"JA,NO3,N * (VIL.27)

+ZB},K+2C1)K+‘|JH’1'K+wAJ,K+‘I’H,NosJ+‘I’AJv,K)y(1 -y)=
=A, r y(1-y)

donde en los términos A, y A, se han incluido, para los dos equilibrios, los parametros

constantes y el factor de conversién entre logaritmos.
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De todas formas para comprender el significado de A, , y A, en funcion
de energias de exceso es necesario tener en cuenta que al restar al pKj y pK; del
aminoécido en la mezcla, el correspondiente al sistema en el que se haya solo presente
uno de los electrolitos, multiplicado por su fraccién de fuerza idnica, supone que se
anula la energia de exceso debida a interacciones que ya existian en los dos sistemas
mas sencillos (aminoacido+ Et,NI y aminoacido+KNO,), quedando solo reflejadas en
A,y A,, las interacciones nuevas propias de la mezcla ternaria que no existian en
las binarias, esto es, las interacciones triples recogidas en los pardmetros presentes en
las ecuaciones VII.26 y VII.27. Estos parametros se pueden relacionar con la energia
de exceso correspondiente al proceso de mezcla, simbolizada como A,GF,

obteniéndose a partir de las ecuaciones VII.26 y VII.27:

A,G E=RTAy(1-pP - (VIL.28)

A,G ;=RT Ay(1-yP (VI1.29)

donde todos los parimetros constantes han sido englobados en A, y A,, en tanto que
y varia entre 0 y 1; de esta forma las representaciones de A,G" vs. y, donde y€E€[0,1],
debieran ser parabolas simétricas con respecto a la recta y=0.5, que cortan al eje de

abscisas en y=0 e y=1, con un miximo en y=0.5.

Reordenando la ecuacion de Friedman, se observa que concuerda con la

ecuacién VII.25 para p=0 y en consecuencia:

g,=4, para el 17 eq. (VII.30)

8=4, para el 2% eq. (VIL.31)

la posible presencia de términos superiores varia la forma de la representacién A,,G*
vs. ¥, asi por ejemplo, cuando se observa asimetria en la pardbola suele atribuirse al

término g,.
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Si se parte de las ecuaciones VII.26 y VII.27 y se considera
aproximadamente cero el segundo miembro, lo que puede deberse a que los
coeficientes Y0 (es decir, que no se consideren interaciones triples), entonces se

obtiene 1a-ecuacion:
@K, Y@K g+ (1-DPK o, | (VIL32)

lo que constituiria una expresién aplicada a situaciones de equilibrio quimico de la
primera regla de Young'®', segin la cual, la propiedad de la mezcla se puede
aproximar a través de una ponderacién apropiada de las propiedades de las

disoluciones de los electrolitos simples. Definiendo:

___(pK’)mo; =r (VIL.33)
PK )
se obtiene:
(PK*"), =K Yy [r+y.(1~9)] (VIL.34)

por lo tanto en este caso el pK* de la mezcla es una funcién lineal de la fraccién de

fuerza i6nica, tal y como se observa en la Figura VII.4.
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FIGURA VIL.4. Valores de pK,, frente a la fraccién de fuerza idnica
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Apéndice A

Datos del potencial formal en nitrato potasico obtenido de los calibrados

acidos en las fechas que se indican en las tablas. La representacién de los valores

medios se haya representada en la figura I11.3.

0.05
0.05
0.1
0.1
0.1
0.3
0.3
0.5
0.7
0.9
0.9
1.1
1.3
1.5
L.5
1.7
1.7
1.9
1.9
1.9
2.0

370.57
371.86
372.83
373.25
373.19
374.24
373.74
374.91
376.15
377.69
377.42
378.59
379.46
380.31
381.26
382.49
381.58
383.93
384.41
384.23
384.18

57.89
58.24
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58.68
59.45
59.17
59.41
59.58
59.61
59.41
59.74
59.61
59.68
60.03
60.11
59.89
60.69
60.79
60.58
60.47

0.9999
0.999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9959
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999
0.9999

17-3-1992
16-3-1992
6-2-1992
7-2-1992
6-2-1992
3-2-1992
3-2-1992
3-2-1992
3-2-1992
4-2-1992
10-2-1992
4-2-1992
5-2-1992
5-2-1992
10-2-1992
11-2-1992
5-2-1992
65-2-1992
6-2-1992
10-2-1992
23-3-1992

]

@ I, M(KNO,) es la fuerza iénica de nitrato potisico expresada en la escala de molaridad

@ pendiente Nersntiana que debe ser aproximadamente 59.16 mV
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0.05 371.66 38.36 14-5-1992

0.05 374.65 59.43 0.9999 15-5-1992
0.05 377.19 60.01 0.9999 2461992
0.1 373.68 59.11 0.9999 155-1992
0.1 375.78 60.26 0.9999 14-5-1992
0.1 374.51 59.50 0.9999 24-6-1992
0.3 375.01 59.10 0.9999 30-4-1992
0.3 375.62 59.85 0.9999 24-6-1992
0.5 376.90 60.11 1.0000 8-5-1992
0.5 374.66 5933 0.9999 12-5-1992
0.5 376.21 59.75 0.9999 24.6-1992
0.7 376.40 59.58 0.9999 2461992
0.7 377.47 59.93 0.9999 16-6-1992
0.9 378.04 59.76 0.9999 16-6-1992
1.1 378.32 59.44 0.9999 16-6-1992
1.3 38037 60.00 0.9999 16-6-1992
1.5 380.56 59.66 0.9999 16-6-1992
1.5 375.95 60.38 0.9999 18-5-1992
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0.05

0.05
0.05
0.1
0.1
0.1
0.1
0.3
6.3
0.3
0.3
0.5
Q.5
0.7
0.7
0.7
0.9
0.9
0.9
0.9
1.1
1.3
1.3

367.26
373.19
374.87
372.56
372.36
372.65
371.63
372.49
373.14
371.50
372.62
371.38
371.48
372.40
372.62
372.65
374.57
374.20
373.95
374.88
374.21
375.13
375.99

57.04
59.32
59.98
59.06
58.95
59.32
38.95
59.17
59.39
59.03
59.49
59.24
59.28
58.92
58.88
59.20
59.46
59.48
59.24
59.74
59.12
59.13
59.15

0.998
0.99999
0.99996
0.99599
0.99995
0.99999
0.99959
0.99993
0.99998
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.99999
0.95999
0.9999%
0.99999
0.99999

23-3-1993
23-3-1993
5-5-1993
5-5-1993
23-3-1993
23-3-1993
5-5-1993
6-5-1993
20-4-1993
20-4-1993
22-4-1993
22-4-1993
26-4-1993
4-5-1993
27-4-1993
30-4-1993
-1993
27-4-1993
27-4-1993
27-4-1993
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0.1 368.73 58.67 0.9999 14-3-1994

0.3 363.79 38.94 0.99999 18-1-1994
0.3 369.97 59.22 1.00000 15-3-1994
0.3 371.24 59.03 0.99999 19-1-1994
0.5 370.81 59.28 0.99999 15-3-1994
0.5 370.23 58.95 0.95999 17-1-1994
0.5 371.90 59.08 0.99999 18-1-1994
0.5 371.76 59.19 0.99939 19-1-1994
0.7 370.97 59.00 0.99999 14-3-1994
0.7 371.20 58.85 1.00000 16-3-1994
0.7 371.40 58.83 0.99999 18-1-1994
0.7 371.07 58.84 0.99999 19-1-19%4
0.9 370.58 58.82 0.99999 14-3-1994
0.9 371.95 58.57 1.00000 16-3-1994
0.9 371.76 59.17 1.00000 18-3-1954
0.9 371.99 58.97 0.99999 18-1-1994
0.9 371.94 59.03 0.99999 19-1-1994
1.1 371.62 58.29 1.00000 - 18-3-1994
1.1 372.61 58.99 0.99997 18-1-1994
1.1 373.14 59.30 0.99999 19-1-1994
1.3 372.93 58.85 0.99999 18-3-1994
1.3 374.98 59.29 1.00000 16-3-1994
1.3 374.58 58.70 0.99999 20-1-1994
1.5 374.62 58.92 0.99999 214-1994
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Apéndice B

Archivos del MINIQUAD empleados para un aminodcido con dos
grupos disociables cuando se determinan las dos constantes y cuando se determina

cada una de ellas por separado.

Archivo para calcular K;
Valoracién, I=0.05 (nitrato potdsico), [4cido] =0.0199, 0.08629 milimoles de §-
alanina, en 40 ml. de volumen inicial, a 25°C.
2 2 2
25.000000
355000 3 1 1 1
1.780000 -14 O -1 1
21 2 1 0 0
1
0.086290 0.000000
0.000000 0.019%00
372.760000
40.000000
0.440 +99.0
0.480 +101.5
0 0.520 +103.8
0 4.020 +176.1
-1 4120 +177.3
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Archivo para calcular K,

Valoracién I=0.05 (nitrato potdsico), [base}=0.0178, 0.0854 milimoles de -alanina,
en 40 ml. de volumen inicial, a 25°C.
2 2 2
25.000000
2510000 10 1 1 1
1.780000 -14 0 -1 1
2 1 2 1 0 O©
1
0.085400 0.085400
0.000000 -0.017780
372.760000
40.000000
0.500 -166.7
0.540 -168.9
0.580 -171.0
0.620 -173.0

o O o O

-1 4.140-241.3
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Archivo para calcular K; y K;

Valoracién, I=0.3 (nitrato potisico), [base]=0.1070, 0.3848 milimoles de
aminodcido, 0.4194 milimoles de HCY, 0.8042 mimoles de HCl+aminoéc., en 40 ml.

de volumen inicial, a 25°C.

i 3 2

25.000000

5.620000 10 1 1 1
1.500000 15 1 2 1
1.780000 -14 0 -1 1
2 1 2 1 0 0
1

0.384800 0.804200
0.000000 -0.107000

374.960000
40.000000
0 0.440 +174.8
0 0480 +172.6
0 0520 +170.4
0 0.560 +168.3

-1 10.100 -304.2
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Apéndice C

Las constantes estequiométricas fueron determinadas en la escala de
molaridad y las transformaciones a molalidad, fueron realizadas utilizando datos de
densidades, bien obtenidos de la referencia‘”, cuando se usa un solo electrolito inerte,
o bien midiéndola cuando se trata de mezclas de electrolitos cuyas densidades no se

encuentran en la bibliografia.

La relacién entre molalidad (m) y molaridad (M) de una disolucién viene

dada por la expresi6n®:

me_ M - Me__ TP

C.1
p-Y, M PM, 1+Y m PM, «b

donde el sumatorio se extiende a todas las especies i en disolucion, p es la densidad
y PM la masa molecular. La relacién entre K., ¥ K’y para un equilibrio cuya

constante es del tipo K=m, ‘'m,/m, viene dada por:

(C.2)

@ C.R.C. Handbook of Chemistry C.R.C. Press 1986-1987(1986)

@ Whitfield, M., Activity Coefficients in Natural Waters in Pytkowicz R.M. Activity
Coefficients in Electrolyte Solutions, C.R.C.Press, Boca Raton, Florida, (1979)
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o bien, tomando logaritmos:

pK.=pK,; +log[p -Y M, -PMI.] (€.3

Sin embargo para el producto iénico del agua se convierte de una escala

a otra por la ecuacidn:

. 1 N 1
K =my.mp-=Mg. Mg, =Ky, (C.4)
p-Y. MPM, p-Y, MPM,
i i .
que, tomando logaritmos:
PK=pK 42008 — L
M nt (C.S}
p-Y M PM,
i

donde el cociente encerrado entre corchetes corresponde a la relaciéon m/M.

Usando los datos de 1a referencia® y ajustando m vs. M se obtienen las

siguientes expresiones para los electrolitos indicados:

Mo, =7.1923°10“‘+0.99627-Mm03+0-0466‘M2x1vo3 (€.6)
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My =6.33610+0.9978 M, +0.0328- My, (.7
Mg, = 5.9131074+0.9976 M, +0.04037 M, (C.8)

que permiten el paso de molaridad a molalidad y, también, conocer el valor del

cociente indicado.
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Apéndice D

Algunos valores de constantes de los aminodcidos
estudiados en esta memoria se recogen en las siguientes tablas:

TABLA D.1.

pK; de los aminodcidos indicados a distintas fuerzas ionicas de KNO;,
a 25°C. Todos los valores se expresan en la escala de molaridad

0.00 2.31° 3.60 4.23" 4.43°
0.10 2.26 3.55

2.41

2.39
0.50 3.68

1.00 2.47
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TABLA D.2.

PK; de los aminodcidos indicados a distintas fuerzas idnicas de KNO,,
a 25°C. Todos los valores se expresan en molaridad

0.00 9.778 ©10.295 10.556 10.804
0.00 9.72" 10.19" 10.43" 1077
0.10 9.61 10.15

9.63

9.56

9.55

9.70
0.50 10.03
1.00 9.83

Todos los datos pertenecen a la referencia’”, salvo los indicados con
un asterisco se han tomado de la referencia®®.

® Perrin, D.D., Organic Ligands, Pergamon Press (1979)

® Amino Acids, and Peptides as Dipolar lons, Cohn, E.J., Edsall, J.T. Editores,
Reinhold Publishing Corporation, New York (1943)
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