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PLANTEAMIENTO DE LA TEORIA

El 4cido tioglicélico o mercaptoacético es conocido como un exce-
lente reactivo por su sensibilidad para el hierro, molibdeno y plata. Sus
sales sédicas y cdlcicas tienen aplicaciones variadas, siendo empleadas
en bacteriologia en la preparacién del medio tioglicolato. A pesar de su
importancia no se ha encontrado en la literatura estudio alguno sobre la
variacién de las constantes de ionizacién en funcién de la temperatura y
la fuerza iénica del medio que constituyen el objeto del presente trabajo.

Como es sabido el empleo de células en unién liquida en medidas
concernientes al equilibrio dcido-base noda la exactitud nila reproducti-
vidad de las obtenidas con células sin unién liquida. Sin embargo, con fines
aproximados, bien se¢ trate de sustancias simples u otras mds complica-
das, como proteinas y dcidos nucleicos, las medidas se realizan general-
mente con células de unién liquida. La exactitud de estos resultados puede
objetarse puesto que hemos considerado en primer lugar que el potencial
de unién liquida es el mismo para la disolucién tipo y para la disolucién
a estudiar y en todo caso cualquier correccién sobre estos potenciales se
basa en considerar teorias sujetas a ciertas objeciones.! pero la versatili-
dad y rapidez del método de unién liquida en la consecucién de resultados
constituve su principal ventaja. ,

Puesto que la ionizacién del grupo sulfhidrilo sélo tiene lugar a pH
fuertemente alcalino puede considerarse el acido tiglicélico en nuestras
condiciones de trabajo como un electrolito d¢hil con un sélo grupo ioni-
zable.
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Cuando un 4cido débil HA se disuelve en agua se disocia de acuerdo
con la siguiente ecuacién:

Ha=H*+ A- (1)
La constante de equilibrio para la ecuacién (1) viene dado por:
o ap+ aA- [HY] [A7] TH 7 A-

' THA [HA| THA

donde las a son las respectivas actividades de H* y A~ y AH, y las & los
respectivos coelicientes de actividad; suponicndose los corchetes concen-
traciones molares.

La ecuacién (2) puede escribirse también:

K = oH log A7 A7
a® = pH — log — log ——=
b : ®laH] % Tha
Al
K — »H _ 10g [ by
pKa ’ X )
cuando [A-] = [AH] pKa = pHy entonces
Ka oH log 2! ()
a = - R
p 1 8 THA]

Segiin la teoria de DEBYE-HUCKEL los coeficientes de actividad se
pueden calcular de la expresi6n:

gy = 2 VE 6

YT E = — i

: 1 + Ba" Vi ‘

donde A y B son constanles que engloban la temperatura absoluta y la

constante dieléctrica del disolvente v b es una constante de ajuste para
adaptar la curva experimental. ksla ecuacién es generalmente empleada
para la representacién analitica de coeficientes de actividad. especialmen-
te para electrolisis no asociados. GUNTELBERG? ha simplificado la ecua-
cién anterior para las disoluciones acuosas:

A(ZiZ)\V

- (6)
1+ VI

log T+ =

suponiendo que a= 3.0l A para todos los electrolitos a 25°C y el produc-
to Ba del orden de la unidad. Aunque esta ecuacién no tiene parametro
ajustable, da una representacién clara del comportamiento de un gran
nimero de electrolitos hasta valores de fuerzas iénicas del orden de 0,2.
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La fuerza i6nica viene definida por la relacién:

k= 21 S mjz;? (7)
donde zi es la carga del ion i y mi la concentracién de dicho ion. En diso-
luciones diluidas el coeficiente de actividad de una especie no cargada
puede ser tomada como la unidad a todas las temperaturas.

Las determinaciones del pH de una disolucién empleando pH-metro
no son medidas del pH absoluto sino la diferencia del pH de ladisolu-
cién desconocida v el pH de una disolucién «standard» empleada para
estandarizar el aparato de medida. EI National Bureau of Standards reco-
mienda una serie de suslancias primarias de pH que cubren el intervalo
de 3-10. Si el pH de la disolucién desconocida estd entre 3 y 6 como en
este caso, el ftalato dcido de potasio es un «standard» adecuado.

PARTE EXPERIMENTAL

Aparatos—Para la determinacién del pH hasido utilizado un pH-metro
Beckman modelo «Expandomatic». Para las medidas a temperatura am-
biente y por encima, se ha empleado un bafio regulado a = 0.05° C. De-
bido a la facilidad con que el acido tioglicélico se oxida al aire, se ha tra-
bajado con una célula de dos compartimientos iguales comunicados entre
si con entrada y salida en cada uno de ellos para borbotear nitrégeno en el
intervalo de dos medidas consecutivas.

Patrén primarto.—Se preparan 500 ml. de una disolucién «standard»
de ftalato dcido de potasio. El ftalato dcido de potasio debe dejarse secar
previamente durante dos horas a 100°C antes de ser pesado. La disolucién
debe ser cuidadosamente preparada empleando agua destilada v libre de
CO; para estandarizar el pH-metro a varias temperaturas. El pH de esta
disolucién 0°C y 95°C viene dado por:

pH = 9,836 + 1678,3/T + 0,03495T — 2.180 10-5 12 (8)

Antes de comenzar los experimentos se representaron gréificamente
los pH de la disolucién de ftalato acido de potasio frente a la temperatura,
segiin la ecuacién precedente. Los valores experimentales del pH para
tres temperaturas de trabajo han mostrado frente a la ecuacién® una acep-
table concordancia dentro del error experimental de las medidas reali-
zadas.

Preparacidon de soluciones, problema y medidas de pH.—Se preparé
una disolucién en la cual las concentraciones de dcido tioglicélico y su sal
sédica fueron ambas 0.02 M. Esta disolucién fue preparada cuidadosa-
mente y las concentraciones actuales de acido débil y su sal conocidas
con exactitud. Se afiadié cloruro sédico a la disolucién hasta ajustar la
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iuerza iénica final a 0,1. Empleando la célula descrita se vierten a la misma
unos 100 ml. de ftalato 4cido de potasio con el bafio a la temperatura de
trabajo. Estas disoluciones se cambiaron de 3 a 4 veces durante el curso
de las medidas a las distintas temperaturas. Se midié a continuacién el pH
de la disolucién reguladora de acido débil entre 20°C v 60°C a intervalos
de 10°C lo més exactos posibles. El pH-metro se estandarizé con la disolu-
cién de ftalato acido de potasio antes y despucs de cada medida a cada una
de las temperaturas. Cuando después de medido el pH se necesité un ajuste
de mas de = 0.01 unidades de pH las medidas se vepiticron de nuevo. Antes
de efectuar una medida del pH los electrodos y las disoluciones se man-
tuvieron en conlacto durante 15 minutos a [in de conseguir el equili-
brio térmico con el bafio. El resto de las disoluciones se prepararon con las
mismas concentraciones de 4cido tioglicélico y tioglicolato sédico que la
descrita. Por adicién de la cantidad necesaria de cloruro sédico se ajustaron
las fuerzas iénicas finales en el intérvalo de 0,05 a 0,3.

RESULTADOS

Los valores experimentales del pKa; a distintas fuerzas iénicas y tem-
peraturas, han sido recogidas en la tabla I.

Al representar grificamente los valores aparentes de pKa; frente
a fuerza iénica. se obtienen unas lineas rectas de aceptable seguridad para
la extrapolacién. Fl valor de esta extrapolacion ap = 0.0 corresponde
al pKa; a dilucién infinita para cada temperatura. La gréfica I recoge
los valores de la extrapolaciéon para cada una de las temperaluras de
trabajo.

Influencia de la temperatura.—Siendo los potenciales proporcionales
a los cambios de energia libre, estos podran ser expresados como una fun-
cién cuadratica de la temperatura con el error experimental. Este resul-
tado deducido de observaciones experimentales conduce a una simplifica-
cién de la expresién general:

A He = A — BT — DT*(9)
cuando se desprecia el término en B:

A H° = A — DT? (10)

Por consideraciones fundamentales se deducen las siguientes rela-
ciones para las restantes funciones termodinamicas:

A C =RTIhK=A—-CT + DT? (11)
A Cop = -2 DT (12)
A SO = C — 2DT (13)

~2,303 RlogK = A

— C + DT (14)
T
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TABLA 1
VAR

pH i 1+ \/T pRal

L = 20°C 3,95 0,05 0,0920 3,80
A = 0.5046 3,97, 0.10 0,1215 3.81
3,96, 0.20 0,1560 3.81

3.955 0.30 0,1787 3.77

1 = 30°C 4,000 0,05 0,0937 3,91
A = 0.5141] 4,02, 0,10 0,1237 3,90
4.035 0.20 0,1587 3,87

4,045 0,30 0,1819 3.85

L = 40°C 4,095 0,05 0,0955 1,09
A = 0,5241 4,11, 0,10 0,1261 3.99
4,144 0,20 0,1618 3,98

4.145 0,30 0,1855 3,90

t = 50°C 4,22, 0,05 0.0975 1,12
A = 0,5351 4,244 0,10 0,1287 111
: 4,275 0,20 0,1652 1,10
1,28, 0,30 0,1894 1,09

t = 60°C 4,38¢ 0,05 0,0997 1,29
A = 0,5471 1,415 0,10 0,1316 1.28
4,434 0,20 0,1698 .26

4,45 0,30 -0,1937 1.25

_37__




Los valores del pKa; se pueden representar en funcién de la tempera-
tura mediante la siguiente ecuacién empirica:

2

pKay = _j; + O+ DT (15)

Los valores de pKa; a tener en cuenta para calcular los parametros
de la ecuacién (11) vienen dados por la tabla I1.

TABLA 11
1°C T°K pKa; TpKa, s
T
20 293,16 3,87 1.134,529 3.111
30 303,16 3,92 1.188,387 3,298
40 313,16 4,01 1.255,771 3,193
50 323,16 - 4,13 1.334,650 3,094
60 333,16 4,29 1.129.256 3,001

La representacién de los pKa; frente a 1 10% nos da una curva de
tipo parabélico como se indica en la gralica 11
Los parametros A, Cy D de la mejor curva se obtienen por interpola-

ci6n de minimos cuadrados de segundo orden con auxilio de una calcula-

dora electrénica Olivetti modelo «Logos» y comprobados en un computador
electrénico IBM 360/67 y los resultados han sido:

A = 5130.1 C=—30.278 D = 57102
Teniendo en cuenia estos valores y puesto que el valor de R"es

1,986 cal.mol-!. grado~! se pueden obtener los correspondientes parame-
tros de la ecuacién (15).

A= 11216 C=—6619 D = 1.216.10-2
respondiendo a las variaciones del pKa; con la temperatura en la
expresion:

pKa; = L1216 _ 6619 + 1.246.10-2T

T
y para las restantes magnitudes lermodinamicas:

A G° = 51301 — 30,278 T + 5.710->T*
A He = 5.130,1 — 5,7 10-2T?

ACpe. = -257102T

A S0 = .30,278 — 2,5,710-°T
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DISCUSION

Los valores del pK; a 25°C. A HC; y A S§%; del acido tioglicélico
se discuten con los comparativos del acido glicélico, obtenidos por el pro-
cedimiento de células sin unién liquida 3 y cuyos valores se recogen en la

Tabla I1I.

TABLA III

Hb-CHg-COOH HS-CH»-COOH
pK, 25°C 3.831 3,01
A HO%s 181 61
N -60.6 64,2

La pequefia diferencia en los respectivos pK; puede justificarse si
tenemos en cuenta que la menor electronegatividad del dtomo de azufre
sustituyente del oxigeno en el 4cido glicélico trae consigo una disminucién
del efecto inductivo (-I) y por tanto una ligera disminucién de la fuerza
iénica del grupo -COOH.

Para todos los 4cidos carboxilicos los valores de A H® son relativa-
mente pequefios; menores de 2 Kcal./mol y a menudo més bajos de
1 Kcal /mol. Estos 6rdenes de magnitud se observan en los 4cidos glicéli-
cos y tioglicélico. Sin embargo, en algunos aspectos son mis informativas
las entropias de ionizacién AS°. En general un equilibrio dcido-base del
tipo:

R — COOH + H;0 =R —CO0- + H0*

ird asociado con un gran valor negativo de la entropia AS® pues en la reac-
cién se producen dos iones y la solvatacién de estos iones significard una
fuerte disminucién de la entropia. Estos valores son como era de esperarse
sensiblemente iguales A S°— 60 cal mol~! grad—! y fuertemente negati-
vos para los dos 4cidos comparados.

RESUMEN

Se ha determinado la primera constante de ionizacién del acido tiogli-
célico a distintas temperaturas y fuerza iénica variable. Se determinan
asimismo las restantes magnitudes termodindmicas comparando los valo-
res hallados a 25°C con los correspondientes al dcido glicélico a la misma
temperatura. Los resultados obtenidos estan en buena concordancia con los
esperados a partir de los consiguientes mecanismos de reaccién.
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REsU ME

On a déterminé la premitre constante d’ionisation de l’acide tio-
glycolique a de différentes températures et force ionique variable. On a
déterminé également les autres magnitudes thermodinamiques en compa-
rant les valeurs trouvées a 25°C avec les valeurs correspondantes a 1’acide
glycocollique & cette méme température. Les résultats obtenus sont d’accord
avec ceux qu’on espérait avoir a partir des mécanismes de réaction con-
séquents.

SUMMARY

The first constant of ionization of thioglycolic acid at different tem-
peratures and variable ionic strength has been determined. The other
thermodynamic magnitudes have also been determined by comparing the
values found at 25°C with those corresponding to the glycocholic acid at
this same temperature. The results obtained agree with those expected
from the consequent mechanisms of action.

BIBLIOGRAFIA

1. Harnep. H. S. y Owen. B. B—(1943).—The Phisycal Chemistry of Elec-
trolytic Solutions. 312. Reinhoid (New York).

2. GUNTELBERC, E. Z, Phys. Cheni. 123, 199.

3. Bakers. J. W, Dwey. ). Foy Pk J.o K. (1937)—(J. Chem. Soc. 1174.

— 40—

PKu

e a— R
.\ll\_‘
. ——— t=60°C
42
I o
o . ——%—— t=50°C
40
'\u—\ t= 40°C
[
39 —
\‘ V\‘
.\«\‘ ——  t:=30°C
38 r—— ——]
I t= 20°C
37
36
"o 0,05 0,1 0.2 0,3 0,4
GRAFICA 1
pHe, = —————
43, |
42, N l
\ |
41, ' |
1 |
40,
3,9
[
38,
300 3l 3,2 3,% 3,40
1
—T—lo’

GRAFICA 2



