
Gradientes de concentración de
especies reactivas. Evolución

espacio-temporal de las reacciones
químicas acopladas.

TESIS DOCTORAL

Franco Vega Mercado

Instituto de Investigaciones en Fisicoquímica de Córdoba

Departamento de Fisicoquímica

Facultad de Ciencias Químicas

Universidad Nacional de Córdoba

Córdoba, 2016





Gradientes de concentración de especies

reactivas. Evolución espacio-temporal

de las reacciones químicas acopladas.

Trabajo que se presenta para optar por el título de Doctor en

Ciencias Químicas

Franco Vega Mercado

Dirigida por

Prof. Dr. Sergio Alberto Dassie

Instituto de Investigaciones en Fisicoquímica de Córdoba

Departamento de Fisicoquímica

Facultad de Ciencias Químicas

Universidad Nacional de Córdoba

Córdoba, 2016





El presente trabajo de Tesis Doctoral fue realizado en el Instituto de Investi-
gaciones en Fisicoquímica de Córdoba (INFIQC), Departamento de Fisicoquí-
mica de la Facultad de Ciencias Químicas, Universidad Nacional de Córdoba,
bajo la dirección del Dr. Sergio A. Dassie, y se presenta a consideración de
dicha facultad para optar el título de Doctor en Ciencias Químicas.

Director:

Dr. Sergio A. Dassie

Comisión evaluadora:

Dra. Adriana B. Pierini Dr.Rodrigo A. Iglesias

Dr. Rafael G. Oliveira Dr. José Luis Fernández
Evaluador externo





Agradecimientos

vii





Resumen

La electroquímica en interfases líquido|líquido ha sido un área importante
de la electroquímica contemporánea durante casi 40 años, en donde la inves-
tigación se ha enfocado principalmente sobre la interfase entre una solución
acuosa y una solución orgánica. La diferencia del potencial de Galvani a través
de tal intefase controla la distribución de iones entre las fases y puede ser ge-
nerada químicamente o con una fuente de potencial externa. La reacciones que
ocurren en estas intefases representan un aspecto esencial de varias aplicacio-
nes practicas en química, incluyendo electroanálisis, catálisis de transferencia
de fase, extracción iónica y electrocatálisis.

Esta tesis doctoral se centra en el estudio de mecanismos de transferencia
de bases débiles protonables en interfases líquido|líquido, con especial énfa-
sis en la transferencia facilitada de protones vía autoprotólisis del agua. Este
proceso genera iones como productos en ambas fases, siendo el ión hidróxi-
do el producto formado en fase acuosa. La posibilidad de poder controlar los
gradientes de concentración de estos iones en las cercanías de la interfase de
manera potenciodinámica da lugar a diversas aplicaciones como por ejemplo,
acoplar una reacción química a estos gradientes de iones HO− controlados. Se
estudió el agregado de una sonda de pH (azul de timol) para la caracterización
espacio-temporal de los gradientes de concentración electrogenerados.

El desarrollo de esta tesis doctoral se fundamenta en el estudio, a través de
múltiples enfoques, de procesos de transferencia de carga a través de la inter-
fase líquido|líquido. Se contrastan resultados experimentales con simulaciones
digitales. Además, se han empleado simulaciones de dinámica molecular, la
cual permite estudiar, desde un punto de vista microscópico, los procesos que
ocurren en la interfase.
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Capítulo 1

Introducción

1.1. Introducción general

Se denomina ITIES (Interface between Two Immiscible Electrolyte Solu-

tions) a la interfase que se forma entre dos solventes líquidos muy poco mis-

cibles entre sí, normalmente menos del 1% en peso, conteniendo cada uno de

ellos un electrolito. Uno de estos solventes suele ser agua, y el otro un solvente

orgánico apolar de constante dieléctrica moderada o relativamente baja. Los

electrolitos deben poder disociarse en iones que aseguren la conductividad a

través de las fases [1].

En la Fig. 1.1 se muestra una representación de un sistema bifásico [2]. Esta

�gura no abarca los aspectos estructurales de las interfases, por lo cual, por

simplicidad se ilustra una interfaz plana. La interfaz es una super�cie, mientras

que interfase es una entidad tridimensional, una región espacial alrededor de la

interfaz de contacto entre dos fases, la cual posee propiedades físicas y químicas

diferentes de las de cada una de estas fases y a su vez, sus propiedades intensivas

dependen de la posición. [2].

Al aplicar un potencial externo a una interfase líquido|líquido, esta se po-

lariza y se puede inducir la transferencia de carga de una fase a otra [3]. Si

los electrolitos no son signi�cativamente particionables entre las dos fases, la

interfase se comporta como un electrodo idealmente polarizable: el potencial a

1
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Interfase

Seno de la 

fase orgánica

Seno de la 

fase acuosa
Interfaz

Figura 1.1: Representación esquemática de un sistema bifásico.

través de la interfase puede variar signi�cativamente sin corriente alguna. Los

valores de potencial donde la interfase se comporta como un electrodo ideal-

mente polarizable se denomina ventana de potencial. Cuando la fase acuosa se

hace muy positiva en comparación con la fase orgánica, ocurre la transferencia

de un catión de la fase acuosa a la fase orgánica o la transferencia de un anión

en la fase orgánica a la fase acuosa. De igual manera, si la fase acuosa se hace

muy negativa en comparación con la fase orgánica, ocurre la transferencia de

un anión de la fase acuosa a la fase orgánica o un catión de la fase orgánica a

la fase acuosa. Estos casos se muestran en la Fig. 1.2. El signo de la corriente

que genera la transferencia de especies a través de la interfase es de�nido por

convención. Es decir que se considera una corriente positiva para la transferen-

cia de un catión desde la fase acuosa a la fase orgánica o un anión en dirección

contraria.

La transferencia de carga en una ITIES generalmente se estudia utilizan-

do diversas técnicas electroquímicas como la voltamperométria cíclica, pulso

de potencial, etc. La transferencia de carga a través de ITIES constituye un

proceso �sicoquímico de gran importancia, debido a su gran potencialidad de

aplicaciones prácticas, entre las que se incluyen: exploración de mecanismos

de extracción, desarrollo de sensores químicos, estudio de nanomateriales, ca-

tálisis de transferencia de fase, liberación controlada de fármacos, sistemas de
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Ventana de potencial

Figura 1.2: Representación esquemática de un per�l corriente-potencial caracterís-
tico de una interfase idealmente polarizable.

conversión de energía solar, o detección de especies iónicas y biomoléculas,

determinación de parámetros termodinámicos, entre otras [4�24].

1.2. Antecedentes bibliográ�cos

Aunque los estudios electroquímicos en una ITIES comenzaron a principios

del siglo pasado, este campo de la electroquímica se mantuvo en segundo plano

durante un largo periodo de tiempo. En los años 70 esta situación es revertida

cuando Gavach y sus colaboradores en Montpellier (Francia) demostraron que

este tipo de interfases podrían ser polarizadas [25], y que aplicar un poten-

cial entre las dos fases podría ser utilizado como una fuerza impulsora para

reacciones de transferencia de carga. Hay básicamente dos tipos de reacciones

que pueden ocurrir electroquímicamente en estas interfases líquido|líquido: (1)

transferencia iónica y (2) transferencia electrónica. Históricamente, gran parte

de la bibliografía es referida al estudio y caracterización de transferencia iónica

y transferencia facilitada de iones. En particular, la transferencia de especies

protonadas a través de una interfase líquido|líquido ha sido informada en nu-

merosos trabajos experimentales. En estos estudios, la energía del proceso de
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transferencia de ácidos y bases débiles es dependiente del pH de la fase acuosa

y de su coe�ciente de partición [1, 26�53]. Una aproximación teórica para el

modelado de transferencia facilitada de protones o transferencia de especies

protonadas fue desarrollado por Girault y colaboradores [37] y Osakai y co-

laboradores [41]. En trabajos previos de Dassie et al. se han desarrollado las

ecuaciones para un modelo de reacciones de transferencia iónica a través de una

interfase líquido|líquido, asistida por una base débil neutra [49, 50, 54, 55]. Es-

tos análisis se centran en el estudio del efecto de la autoprotólisis de agua sobre

los procesos de transferencia en presencia o ausencia de una solución regulado-

ra de pH. En condiciones experimentales donde la fase acuosa es una solución

amortiguadora de pH, la reacción de transferencia a través de la autoprotólisis

de agua puede no ser considerada sin perdida de generalidad en el modelo.

Sin embargo, en otros casos la omisión de esta reacción de transferencia en el

modelo puede afectar signi�cativamente la forma del per�l voltamperométrico

[54]. Recientemente, se han desarrollado las ecuaciones para el potencial de

media onda de transferencias facilitadas de protón a través de una interfase

líquido|líquido, incluyendo la formación de pares iónicos. La ecuación principal

desarrollada en este trabajo permite simular diferentes sistemas químicos (ba-

ses neutras hidrofílicas e hidrofóbicas, especies con varios sitios de protonación

y la formación de pares iónicos en la fase orgánica) [56].

El estudio electroquímico de la transferencia iónica a través de ITIES ha

permitido la determinación de numerosos parámetros termodinámicos y pará-

metros de transporte en procesos limitados por difusión de la materia. Para el

estudio parámetros cinéticos e información mecanística, la velocidad del trans-

porte de masa debe ser incrementada. Diferentes trabajos publicados informan

diversas aproximaciones para obtener una velocidad de transporte de materia

elevada [1, 57�70]. En particular, la imposición de un �ujo convectivo que incre-

menta el transporte de masa [62�70]. Una aproximación alternativa al estudio
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de procesos de extracción en interfases líquido|líquido involucra una celda de

difusión rotatoria (RDC de su acrónimo en inglés), presentada por Albery y

colaboradores [71�73] y modi�cada por Manzanares et al. [74] y Kralj y Dry-

fe [75] para estudiar reacciones de transferencia simple y facilitada de iones

mediante la polarización externa de la interfase.

La voltamperometría hidrodinámica ha sido informada en ITIES, usando

una con�guración RDC. La voltamperometría se basa en un �ujo laminar, in-

ducido, separadamente, en la fase acuosa o en la fase orgánica. La interfase

se estabiliza por una membrana de poliester. Esta metodología ha sido usada

para la determinación de mecanismos de reacción y parámetros cinéticos de

reacciones en interfases líquido|líquido [75]. Este procedimiento alternativo se

ha extendido al estudio de reacciones de transferencia facilitada de iones a tra-

vés de una interfase agua|1,2-Dicloroetano (DCE) [76]. Recientemente, Dryfe

et al [77] han presentado un método innovador, el cual emplea una membrana

orgánica montada sobre la interfase líquido|líquido, de esta manera permite

la rotación de la interfase para la determinación del coe�ciente de difusión de

especies débilmente ionizadas. En esta con�guración de tipo RDC, la corrien-

te limite se mide en función de la velocidad de rotación [78] y a través de la

ecuación de Levich [79] se determinan los valores de coe�cientes de difusión.

Por otro lado, Wilke et al. [80] han propuesto una metodología que con-

siste en la agitación mecánica de la fase acuosa o la fase orgánica durante el

barrido de potencial para elucidar los mecanismos de transferencia iónica en

ITIES. En esta con�guración experimental, el �ujo convectivo en una de las

fases produce un campo de velocidades asimétrico, lo cual provoca una dis-

minución del espesor de la capa de difusión en el lado que es sometido a la

agitación. Esto permite distinguir la dirección de la transferencia iónica. Es-

ta metodología ha sido usada para elucidar los mecanismos de transferencia

electroquímica de diferentes especies ionizadas [80�82]. En los últimos años,
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Dassie et al. han presentado las ecuaciones generales que describen las reac-

ciones de transferencias de iones a través de una interfase líquido|líquido bajo

condiciones hidrodinámicas forzadas . El análisis de este trabajo esta enfocado

en el efecto de la agitación mecánica de la fase acuosa u orgánica durante el

barrido de potencial y su in�uencia sobre las corrientes límites difusivas [83].

Numerosos esfuerzos se han llevado a cabo para mejorar el conocimiento de

los mecanismos moleculares involucrados en el movimiento de iones en líquido

y la transferencia de iones a través de una ITIES [84�86] y los resultados

sugieren que el paso limitante de velocidad en el transporte de iones es el

intercambio necesario, parcial o total, de la esfera de solvatación de un líquido

a otro. La rugosidad de la interfase se mani�esta como capilares o dedos de

un líquido que sobresalen en el otro líquido [87, 88]. Esta rugosidad, resultado

de las interacciones de largo alcance ion-dipolo juegan un papel importante

en el reordenamiento e intercambio de la esfera de solvatación [89], lo que

implica que la transferencia iónica puede ser un proceso activado. Esto ha sido

corroborado por simulaciones de dinámica molecular [89, 90]. Desde un punto

de vista experimental, la mayoría de las reacciones de transferencia de carga

estudiadas son reversibles (i.e. velocidad de transferencia de carga con una

cinética rápida).

Los gradientes de concentración son formados durante diversos procesos

interfaciales, por ejemplo, la disolución de cristales, corrosión y reacciones de

transferencia de fase. El estudio de estos gradientes provee información cualita-

tiva y cuantitativa sobre el sistema químico. En reacciones electroquímicas, los

per�les de concentración en la cercanías de la super�cie del electrodo contienen

valiosa información del transporte de masa y la reactividad. Es por esto que

numerosas técnicas in situ han sido desarrolladas para caracterizar los per�les

de concentración en la super�cie del electrodo y otras super�cies. La mayoría

de los métodos informados utilizan propiedades ópticas de las especies elec-
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trogeneradas, monitoreando los cambios locales en la dispersión o absorbancia

de luz, mientras la reacción procede. Estas técnicas incluyen interferometría

[91�93] y enfoques espectroscópicos tal como espectroscopia Raman [94] y mi-

crocopia confocal de resonancia Raman [95]. El método de de�ección de haz de

luz [96, 97] provee una caracterización mas selectiva de los gradientes de indi-

ces de refracción y así de los gradientes de concentración. En los últimos años

esta técnica se ha combinado con una microbalanza de cuarzo electroquímica

para investigar el ingreso y egreso de iones durante el switching de electrodos

modi�cados con polímeros [98].

Técnicas basadas en la absorción de luz, más que en el indice de refracción,

tienen la ventaja de ser muy sensibles y de mayor selectividad. La absorbancia

espectroelectroquímica resuelta espacialmente [99] ha sido usada en los per�les

de especies electrogeneradas que absorben luz. Los per�les de concentración

medidos por esta técnica proveen información de la cinética de reacción, me-

canismos y estereoquímica de un sistema en estudio [100�102].

1.3. Objetivos

En esta tesis doctoral se estudiarán diversos mecanismos de reacción de

transferencia facilitada de protones mediante bases débiles protonables a tra-

vés de una interfase líquido|líquido, en ausencia y presencia de una solución

amortiguadora de pH. Haciendo especial énfasis en los procesos de transferen-

cia facilitada que involucran la autoprotólisis de agua. Además se utilizarán

los gradientes de concentración generados a partir de estos procesos electroquí-

micos como una fuente de reactantes diferentes a los existentes en el seno de

la solución. De esta manera, se podrán generar productos en zonas espaciales

restringidas que podrán ser analizados mediante la misma técnica electroquí-

mica y técnicas acopladas in situ. La generación electroquímica de especies
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puede ser controlada de manera e�ciente mediante control potenciodinámico o

galvanostático. Esto permitirá dosi�car la cantidad y calidad de los reactantes

que se incorporarán en la zona de reacción.

1.3.1. Objetivos especí�cos

• Caracterizar experimental y teóricamente los mecanismos de transferencia

facilitada mediante el uso de condiciones hidrodinámicas forzadas, en especial

aquellos que involucren la transferencia facilitada de protones vía autoprotólisis

de agua.

• Utilizar simulaciones de dinámica molecular junto con la teoría del fun-

cional de densidad (DFT) para estudiar el proceso de autoprotólisis de agua a

nivel molecular y caracterizar los per�les de energía del mismo.

• Modelar mediante diferenciación �nita la evolución espacio-temporal de

los gradientes de concentración de sistemas experimentales modelo.

• Acoplar reacciones químicas en fase homogénea a las especies reactivas

generadas en la interfase que permitan caracterizar experimentalmente los gra-

dientes de concentración.

• Caracterizar mediante técnicas espectroelectroquímicas los gradientes de

concentración de especies reactivas electrogeneradas. Aplicar espectroscopia

de haz paralelo a la interfase para la determinación de la evolución espacio-

temporal de los gradientes de concentración de sistemas experimentales mode-

lo.

1.4. Alcances del trabajo

En este trabajo de tesis doctoral se estudiaron diferentes sistemas obte-

niendo resultados experimentales y de simulaciones computacionales.

En el Cap. 2 se presentan las metodologías experimentales, sus fundamen-
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tos, las sustancias químicas empleadas, así como también la técnica electro-

química empleada.

En el Cap. 3 se presentan las ecuaciones generales para un modelo que

describe las reacciones de transferencia facilitada de protón a través de una

interfase, en presencia de una solución reguladora de pH, asistida por una

base débil bajo condiciones hidrodinámicas forzadas. Las condiciones hidrodi-

námicas forzadas se utilizan como una herramienta para entender los procesos

globales que ocurren en la interfase líquido|líquido durante la aplicación de

un potencial externo. Para corroborar los resultados experimentales se utiliza

tilosina A como base débil protonable.

En el Cap. 4 se caracterizan los mecanismos globales de transferencia faci-

litada en ausencia de una solución reguladora de pH. Se estudia los gradientes

de concentración de especies electrogeneradas en estas condiciones. Se obtienen

resultados de simulación que son contrastados con resultados experimentales

utilizando quinidina como base débil protonable.

En el Cap. 5 se caracterizan los gradientes de concentración de las especies

electrogeneradas a través de los mecanismos globales expuestos en el Cap.

4, utilizando reacciones químicas acopladas con las especies electrogeneradas y

técnicas espectroscópicas in situ durante el barrido de potencial. Los resultados

provienen de la construcción de un modelo de simulación y resultados medidos

experimentalmente.

En el Cap. 6 se caracterizan los mecanismos de transferencia de iones co-

mo sodio, protón y una molécula de piridina en una interfase entre agua y

1,2-DCE, utilizando un potencial disociativo para describir la fase acuosa. Se

utiliza potencial de fuerza media (PMF) como una herramienta para estudiar

la energía de la especie que se trans�ere a través de la interfase. En particu-

lar, los resultados se centran en discutir algunos aspectos fundamentales de la

transferencia a través de agua y una fase orgánica inmiscible. En particular,
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se hace especial énfasis en el uso del potencial de fuerza media (PMF) para

la transferencia de un ion, la dinámica del cambio de la esfera de solvatación

durante el dragado del ión a través de la interfase y el rol de la estructura de

la interfase.



Capítulo 2

Procedimientos experimentales

2.1. Introducción

En este capítulo se describen las metodologías experimentales utilizadas a

lo largo de la presente Tesis Doctoral. Se presentan los diseños o arreglos expe-

rimentales, y se de�nen brevemente los fundamentos, y algunas consideraciones

básicas de cada metodología empleada.

El arreglo experimental empleado en el estudio de la transferencia de es-

pecies cargadas a través de interfases líquido|líquido consiste en: - una celda

electroquímica que contiene las soluciones electrolíticas, junto a los sensores

electroquímicos (electrodos) que miden las variables con las que se genera un

voltamperograma;

- un potenciostato que aplica la perturbación de potencial y mide la co-

rriente generada;

- un generador de onda acoplado al potenciostato para determinar la fun-

cionalidad de la perturbación de potencial con el tiempo;

- un cilindro de Té�on análogo al electrodo de disco rotante, comandado

por un controlador de velocidades de alta precisión PINE, el cual permite fjar

externamente las velocidades angulares (ω);

- una placa adquisidora de datos de conversión D/A de Computer Boards

controlada por un programa apropiado de LABView que permite el almacena-

11
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miento de los datos adquiridos en formato ASCII.

2.2. Celda electroquímica de cuatro electrodos.

Para llevar a cabo las medidas experimentales presentadas en esta Tesis

Doctoral se utilzó una celda de vidrio de cuatro electrodos. Una representa-

ción esquemática de esta celda se presenta en la Fig. 2.1 . La celda contiene al

sistema bifásico en estudio: una solución electrolítica acuosa en contacto con

la solución electrolítica de solvente orgánico. En cada una de estas fases está

sumergido un contraelectrodo (CE) a través de los que se cierra el circuito eléc-

trico. La diferencia de potencial existente entre ambas soluciones electrolíticas

se puede controlar a través de dos electrodos de referencia (ER) conectados

a un potenciostato, uno de cada lado de la interfase. Para disminuir la caída

de potencial producida por la resistencia de las soluciones, y además lograr

un campo eléctrico uniforme y perpendicular a la interfase, cada uno de los

ER está inserto en un capilar Luggin-Haber, los que se extienden hasta las

proximidades de la interfase. Las secciones �nales de estos capilares son para-

lelas a la interfase. El electrodo de referencia de la fase acuosa está sumergido

directamente en la solución acuosa en estudio, la cual contiene el electrolíto

soporte (se utiliza para reducir al mínimo la resistencia de la solución) y el ión

que controla el potencial de ese electrodo (en general este es uno de los iones

del electrolíto soporte). En la con�guración experimental utilizada, el electro-

do de referencia de la fase orgánica está sumergido en una solución acuosa

de referencia, la cual contiene un ión que controla el potencial del mismo y,

además contiene alguno de los iones que componen el electrolíto soporte de la

fase orgánica. La solución de referencia acuosa está en contacto con la solución

orgánica en estudio, la cual contiene el electrolíto soporte.

Las fases acuosa y orgánica están en contacto a través de un ori�cio en la
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Contra-electrodo 1

Contra-electrodo 2

Fase 

Acuosa

Intefase

Electrodo de 

referencia (ac) Electrodo de 

referencia (org)

Fase

Orgánica

(a) (b)

Figura 2.1: Con�guracion experimental empleada para las medida electroquímicas.
(a) Fotografía de la celda empleada. (b) Representación esquemática de la celda
electroquímica empleada.

pared que separa ambos compartimentos, el cual posee dimensiones entre 0,18

cm 2 y 0,20 cm 2. Los contraelectrodos son mallas o espirales de platino. Los

electrodos de referencia son de Ag|AgCl|Cl− [103]. Como electrolíto soporte se

utilizó Cloruro de Litio (LiCl) en la fase acuosa y tetrakis[4- clorofenilborato]

de tetrapentilamonio (TPnACl-TPB) en la fase orgánica.

Todas las medidas voltamperométricas realizadas parten del sistema bi-

fásico en equilibrio. Esto signi�ca que las especies neutras se distribuyen de

acuerdo al equilibrio de partición según su valor de coe�ciente de partición y las

especies cargadas, según la ecuación de Nernst y del potencial de distribución

del sistema a circuito abierto. Para alcanzar este estado de equilibrio se ponen

en contacto los volúmenes deseados de cada una de las soluciones electrolíticas

acuosa (Vac) y orgánica (Vorg), las cuales ya contienen las especies de interés.

El cociente entre los volúmenes de la fase orgánica y de la fase acuosa de�ne

el valor r . Luego, se agita el sistema bifásico de forma controlada para no

emulsionar las fases, en un sistema cerrado de modo de evitar la evaporación.

El tiempo de agitación depende de las especies del sistema, siendo en todos

los casos superior a una hora. En el caso de que existan especies con actividad
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ácido base, en el procedimiento de agitación se controló el pH de la solución.

Al �nalizar la agitación se dejó reposar el sistema de modo de permitir una

adecuada separación de las fases. Luego, se toman las alícuotas necesarias de

cada una las fases para cargar la celda. En este paso es importante detallar que

cualquiera sea la relación de volúmenes necesaria para el llenado de la celda,

como las especies ya están en equilibrio, las concentraciones de cada fase no se

modi�can, ya que el equilibrio ha sido establecido a partir de los volúmenes ini-

ciales de cada fase, los cuales de�nen el valor de r (r=Vorg/Vac). Es necesario

aclarar que la celda electroquímica se coloca dentro de una jaula de Faraday

para disminuir el ruido en la señal provocado por campos electromagnéticos

externos.

2.3. Técnicas electroquímicas

2.3.1. Fundamentos

La diferencia de potencial existente en una interfase líquido|líquido está

determinada por la distribución de equilibrio de sus componentes iónicos. Así

mismo, un potencial externo aplicado a una dada interfase, produce una distri-

bución de especies característica. Al variar el potencial de la interfase mediante

una perturbación externa, se producen variaciones en las distribuciones inter-

faciales de especies y en consecuencia se generan gradientes de concentración

desde la interfase hacia el seno de cada una de las fases. Las formas de estos

gradientes en función del tiempo dependen del programa de potencial aplicado.

La diferencia de potencial de la interfase ( ∆ac
orgφ ) es controlado a través

de un potenciostato. La diferencia de potencial que efectivamente es aplicada

sobre la interfase depende del diseño experimental de la celda y de sus compo-

nentes, ya que es necesario tener en cuenta las caídas de potencial en cada una

de las interfases de la celda electroquímica. Para el caso de la celda descripta
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en la sección 2.2, la ecuación que describe el potencial es la siguiente:

∆ac
orgφ = ∆E + ∆ac

orgφeq(Xz(x)) −∆M
acφRE,ac −∆ac

MφRE,org (2.1)

donde ∆ac
orgφ es la diferencia de potencial de Galvani en la interfase entre la fase

acuosa y la fase orgánica de�nida como: ∆ac
orgφ = φac − φorg, ∆E es el poten-

cial aplicado por el potenciostato; ∆ac
orgφeq(Xz(x)) es la diferencia de potencial

de transferencia en el equilibrio del ión Xzx (cuya carga es zx); ∆M
acφRE,ac y

∆ac
MφRE,org son las diferencia de potencial en las interfases entre el electro-

do de referencia y la solución acuosa en la que está sumergido. El símbolo

∆β
αφi denota el valor de la diferencia de potencial necesaria para producir la

transferencia de la especie i desde la fase α hacia la fase β. La energía libre

involucrada en dicho proceso es:

∆Gα→β
i = −zF∆β

αφi (2.2)

En los experimentos llevados a cabo, la diferencia de potencial ∆ac
orgφeq(Xz(x))

es igual al potencial de transferencia estándar del ión ∆ac
orgφ

o
eq(Xz(x)z(x))

, ya que

en todos los casos la solución orgánica y la solución de referencia acuosa fueron

preparadas con la misma concentración del ión Xzx , bajo la aproximación de

que lo coe�cientes de actividad son los mismos en cada una de las fases. La

concentración de este ión es la determinante del potencial interfacial debido

a que es el único con características semihidrofóbicas, capaz de estar presente

en ambas fases con concentraciones comparables. En las medidas en las cuales

se utilizó TPADCC como electrolito soporte, el ión Xzx fue el TPA+ ,mientras

que cuando se utilizó TPnACl-TPB, fue el TPnA+.

Dado que los electrodos de referencia son del segundo tipo: M(s)|MXs|X−

,donde M es un metal y MX, una sal insoluble del metal, sus potenciales,

∆M
acφRE,ac y ∆ac

MφRE,org dependen de la concentración en solución del contra-
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ión (ión cloruro, en las celdas utilizadas) que forma la sal insoluble con el

catión de M (Ag). Tanto la solución de referencia acuosa (en contacto con

el electrodo de referencia del lado orgánico RE,org) como la solución acuosa

de interés (en contacto con el electrodo de referencia del lado acuoso RE,ac)

fueron preparadas con la misma concentración de iones cloruro, por lo que los

potenciales ∆M
acφRE,ac y ∆ac

MφRE,org son iguales en valor absoluto pero de signo

opuesto, así la Ec. 2.1 puede reescribirse como:

∆ac
orgφ = ∆E + ∆ac

orgφeq(XzX ) (2.3)

donde ∆ac
orgφeq(XzX ) toma el valor -0,364 V[104] y -0,360 V[105], para XzX =

TPA+ y TPnA+ , respectivamente, en la interfase H2O|1,2-dicloroetano.

2.3.2. Voltamperométria cíclica.

Esta técnica consiste en la aplicación de un barrido triangular de potencial

sobre una interfase (ver Fig. 2.2 (a)), que genera una señal de corriente que

responde a la transferencia electrónica debida a una reacción de reducción u

oxidación de especies o bien a una transferencia iónica a través de esta interfase

(ver Fig. 2.2 (b)). Este último es el caso de las reacciones de transferencia iónica

a través de ITIES estudiadas en este trabajo de tesis doctoral.

La Fig. 2.2 muestra el per�l de la perturbación de potencial en función del

tiempo (Fig. 2.2 (a)) y el correspondiente voltamperograma obtenido para la

transferencia de un catión de carga permanente +1 en condiciones quiescentes,

cuando sólo hay control difusional (Fig. 2.2 (b)). En el marco de transferencia

de iones a través de una ITIES por convención se considera que la transferencia

de cationes desde la fase acuosa hacia la fase orgánica o bien, de aniones desde

la fase orgánica hacia la acuosa, generan una corriente positiva. Las reacciones

de transferencia de carga en sentido opuesto generan una respuesta de corriente
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negativa. El tiempo en el cual el barrido cambia de pendiente se denomina

lambda (λ)y se muestra en la Fig. 2.2 (a) y (b).
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Figura 2.2: Esquema representativo para voltamperométria cíclica: (a) Perturbación
de potencial correspondiente a la técnica de voltamperométria cíclica. (b) Su corres-
pondiente respuesta de corriente (voltamperograma) obtenida para la transferencia
difusional reversible de un catión de carga permanente z=+1.

2.3.3. Aplicación de técnicas hidrodinámicas controladas.

Para poder introducir condiciones hidrodinámicas forzadas en cualquiera

de las fases del sistema, se utiliza un vástago de Te�ón, el cual gira de manera

concéntrica generando las condiciones hidrodinámicas forzadas a la fase en la

que se encuentra sumergido [80]. Las velocidades angulares (ω) se �jan desde

un controlador de velocidades de alta precision, el cual dirige las operaciones

del motor unido físicamente al vástago de Te�ón. Para utilizar este vástago

de Te�ón es necesario modi�car la ubicación del contra-electrodo, colocando

el mismo en un extremo de la celda sin contacto con el vástago. La Fig. 2.3

muestra la con�guración experimental empleada, la fase que se desea agitar

mecánicamente es la que se debe colocar en la parte superior de la celda en

contacto con el vástago. Esto es posible gracias a un sistema de émbolos que

permite controlar las presiones en el interior de la celda.
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Vástago

De Teflón

(a) (b)

Contra-electrodo 2

Fase 

Acuosa

Intefase

Electrodo de 

referencia (ac)
Electrodo de 

referencia (org)

Fase

Orgánica

Contra-electrodo 1

Figura 2.3: Aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas . (a) Fotografía de la
celda empleada. (b) Representación esquemática de la celda electroquímica empleada
con un vástago de Te�ón en la parte superior de la misma para la aplicación de
condiciones hidrodinámicas forzadas.

2.4. Técnica espectroscópicas acopladas in-situ:

Voltabosortometría.

La celda espectroelectroquímica utilizada se basa en una cubeta espectro-

fotométrica de vidrio (45 x 10 x 10 mm) con un paso óptico de 10 mm. El

electrodo de referencia orgánico es colocado dentro de un capilar Luggin con

un diámetro interno de 1 mm aproximadamente y ubicado cerca de la interfase.

El electrodo de referencia acuoso se sumerge en la fase acuosa sin la necesidad

de introducirlo en un capilar de vidrio. Ambos electrodos de referencia son

Ag|AgCl|Cl−. El contra-electrodo de la fase orgánica es un alambre de platino

de aproximadamente 0,5 mm de diámetro y esta en gran parte recubierto por

vidrio para evitar el contacto con la fase acuosa cuando es sumergido hasta

ubicarse en el fondo de la fase orgánica. El contra-electrodo acuoso es un alam-

bre de platino del mismo diámetro que el contra-electrodo orgánico, pero sin

el recubrimiento de vidrio. La Fig. 2.4 muestra la con�guración de la celda es-

pectroelectroquímica utilizada. Para los experimentos espectroelectroquímicos

se utilizó una fuente de luz Analytical Instruments Systems, Inc AIS MODEL

MINI-DT con una lámpara de tungsteno y una lámpara de deuterio que abarca
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hv

Contra-electrodo 2
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Acuosa
Electrodo de 

referencia (ac)

Electrodo de 

referencia (org) Fase
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Contra-electrodo 1

(a) (b)

Figura 2.4: Espectroelectroquímica. (a) Fotografía de la celda empleada. (b) Repre-
sentación esquemática de la celda espectroelectroquímica empleada.

un rango desde 190 a 1200 nm de longitudes de onda. A través de una �bra

óptica se hace incidir la luz a través de la celda en forma rasante a la inter-

fase del lado acuoso, la luz que atraviesa la celda es dirigida a través de una

�bra óptica (Ocean Optics Inc.) a un espectrómetro Ocean Optics HR2000+

conectado a una computadora portátil. La técnica electroquímica es aplicada

mediante un potenciostato Autolab PGTAT101.

2.5. Sistemas materiales empleados.

Las sustancias químicas comerciales empleadas fueron de grado analítico y

se utilizaron sin puri�caciones posteriores.

Sales, ácidos y bases

Cloruro de litio (LiCl), Fluka

Cloruro de sodio (NaCl), Merck

Cloruro de potasio (KCl), Merck

Ácido acético glacial (CH3 COOH), Cicarelli

Acido clorhídrico (HCl), Baker, Dorwill

Ácido fosfórico (H3PO4), Cicarelli

Carbonato ácido de potasio (KHCO3), Anedra
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Fosfato diácido de potasio (KH2PO4), Baker

Fosfato monoácido de potasio (K2HPO4), Baker

Fosfato de potasio (K3PO4), Baker

Hidróxido de litio (LiOH), Merk

Hidróxido de potasio (KOH), Merk

Cloruro de tetrafenil arsonio (TPAsCl) ((C6H5)4AsCl·xH2O), Aldrich

Bromuro de tetrapentilamonio (TPnABr) ((CH3(CH2)3 CH2)4NBr), Al-

drich

Dicarborilcobaltato de sodio (NaDCC) (C4H22B18CoNa), Strem Chemicals

Tetrakis[4-cloro-fenilborato] de potasio (KTPB) (C24H16BCl4K), Fluka

Dicarborilcobaltato de tetrafenil arsonio (TPADCC), Sintetizado en el la-

boratorio [106]

Tetrakis[4-cloro-fenilborato] de tetrapentilamonio (TPnATPB), Sintetiza-

do en el laboratorio [107]

Solventes

H2O (ultrapura 18 MΩ, sistema MilliQ-Millipore)

1,2-Dicloroetano (1,2-DCE), Dorwill

Etanol (EtOH), Dorwill

Acetona, Merck

Otras drogas Tartrato de tilosina (C50H83NO23) Aldrich

Hidrocloruro de quinidina monohidratado (C20H24N2O2 HClH2O) Sigma

Azul de Timol (C27H30O5S) Sigma



Capítulo 3

Trasferencia facilitada de protones
a través de una interfase
líquido|líquido en presencia de una
solución reguladora de pH.

Resumen: En este capítulo se presenta un modelo que describe las

reacciones de transferencia de protón a través de una interfase líqui-

do|líquido asistida por una base débil neutra bajo condiciones hidrodi-

námicas forzadas. Las condiciones hidrodinámicas forzadas modi�can el

transporte de materia en el sistema. De esta manera, se analiza el efecto

que tiene sobre las respuestas electroquímicas para varios sistemas en

diferentes condiciones experimentales. Simulaciones digitales y resulta-

dos experimentales de una base débil (Tilosina A) han sido validadas

mediante este análisis.

3.1. Introducción

Muchos compuestos orgánicos de interés biológico o fármacos son frecuente-

mente protonables y pueden estar presentes en forma neutra o iónica a valores

de pH �siológico [108, 109]. El estudio voltamperométrico de estos fármacos

en una interfase líquido|líquido brinda información de sus propiedades �si-

coquímicas de importancia biológica, tal como el coe�ciente de partición de

las formas neutra e iónica, entre la fase orgánica y fase acuosa [1, 4, 17, 34�

37, 57, 108, 110�119]. La determinación del coe�ciente de partición de una

especie iónica o neutra es una medida de su hidrofobicidad (lipo�licidad). La

21
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hidrofobicidad representa la no a�nidad de un componente con un medio acuo-

sa. Este es un parámetro molecular usado en diferentes áreas de la química,

la medicina y la farmacología para predecir el transporte a través de mem-

branas, interacciones con receptores biológicos y enzimas, toxicidad y efectos

biológicos en general [120�124]. También es el parámetro mas ampliamente

usado para el diseño de fármacos, ya que relaciona las estructuras y las pro-

piedades �sicoquímicas de fármacos a sus actividades biológicas y evalúa efec-

tividad, principalmente a través del planteamiento de relaciones cuantitativas

estructura-actividad [125�127].

En una interfase líquido|líquido las especies protonables pueden actuar co-

mo ionóforos que facilitan la transferencia de protones en la interfase [27, 128�

131]. En estos mecanismos de transferencia de carga, el valor de pH de la fase

acuosa y la concentración de la especie protonable o base débil en la fase orgá-

nica in�uencia el tipo y la naturaleza de la reacción de transferencia facilitada

[36]. La dilucidación de los mecanismos de transferencia de carga en interfa-

ses líquido|líquido ha sido de gran interés. En muchos trabajos publicados se

muestra como la electroquímica puede ser utilizada para obtener parámetros

termodinámicos e información cinética acerca de los procesos de transferencia

asistidos o no asistidos [80]. Para lograr estos objetivos se modi�ca el trans-

porte de materia de estos sistemas para obtener información mecanística de

los procesos de transferencia que se llevan a cabo en la interfase [80, 132].

En este capítulo, se presentan las ecuaciones generales para un modelo que

describe las reacciones de transferencia de protón a través de una interfase

asistido por una base débil bajo condiciones hidrodinámicas forzadas. Este

análisis está enfocado en el efecto de la agitación mecánica en la fase acuosa

o en la fase orgánica durante el barrido de potencial, como una herramienta

para dilucidar mecanismos globales de transferencia de carga. Además, se ha

desarrollado una metodología cuantitativa para la determinación del coe�ciente
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de partición de bases débiles protonables basada en la determinación de la

carga total transferida a través de la interfase bajo la agitación mecánica de

las fases.

3.2. Modelo de simulación

El modelado de procesos y las simulaciones computacionales han demos-

trado ser herramientas extremadamente exitosas para el diseño y optimización

de procesos físicos, químicos y biológicos. El uso de simulaciones se ha expan-

dido rápidamente en las últimas tres décadas a causa de la disponibilidad de

computadoras de alta velocidad y estaciones de trabajo computarizadas.

En la actualidad, una gran variedad de estrategias de simulación son aplica-

das a resolver problemas en sistemas electroquímicos. Comúnmente, un modelo

numérico que describe el problema a tratar es de�nido dentro de un entorno

que es interpretado por una computadora, y este modelo puede evolucionar

de acuerdo a un conjunto de leyes algebraicas derivadas de ecuaciones dife-

renciales. Es decir, se puede llevar a cabo la simulación de un experimento y

extraer representaciones de funciones corriente, per�les de concentración, etc

[132�137].

A continuación se detalla el modelo utilizado para obtener los resultados

expuestos en este capítulo.

3.2.1. Consideraciones generales

Para simular la transferencia facilitada de protones asistida por una base

débil neutra (B) presente en múltiples formas protonadas, se tuvieron en cuenta

las siguientes suposiciones:

a) La interfase entre la fase acuosa y la fase orgánica es estacionaria y

plana.
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b) Ambas fases son consideradas lo su�cientemente grandes para asegurar

que el transporte de los iones a través de la interfase satisface la condición

semi-in�ta.

c) Ambas fases contienen su�ciente cantidad de electrolíto soporte, de modo

que es posible despreciar la migración de las especies cargadas que se trans�eren

a través de la interfaz.

d) Las velocidades involucradas en la disociación y asociación de las reaccio-

nes ácido-base son lo su�cientemente altas en comparación con las velocidades

de difusión de las especies, de modo que dichas reacciones están en equilibrio

aún cuando exista �ujo de corriente.

e) La transferencia de todas las especies a través de la interfase es reversible.

El transporte de masa ocurre en la coordenada x, que es normal a la interfaz

de�nida en x = 0 (véase Eq.??).

f) El transporte de masa resultante de la aplicación de condiciones hidrodi-

námicas forzadas es incorporado como una velocidad lineal monodimensional

normal a la interfaz [132].

g) El valor del coe�ciente de partición de la especie neutra B, KD,B, no

depende del potencial aplicado.

h) Todas las especies cargadas son perturbadas por el potencial aplicado a

la interfaz. La distribución interfacial de estas especies está determinada por

la ecuación de Nernst [137].

i) Por simplicidad, se despreció la dependencia de los coe�cientes de acti-

vidad con la composición de las soluciones. Todos los coe�cientes de actividad

fueron considerados igual a la unidad.

j) Los efectos de la doble capa eléctrica y de adsorción no han sido con-

siderados. Los valores de las constantes termodinámicas de equilibrio de las

reacciones no varían entre la interfaz, la capa difusional y el seno de la fase.

k) La concentración total de solución amortiguadora de pH, presente en la
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fase acuosa, es mayor que la concentración total de base débil, de manera tal

que, el valor de pH se mantiene constante.

El sistema en estudio puede de�nirse por: I) La distribución de especies

cargadas y neutra a través de la interfaz. II) Las condiciones de contorno de

continuidad de �ujos en la interfaz, es decir, que todo lo que se trans�ere de

un lado debe aparecer del otro, manteniendo constante el balance de materia.

Ademas debe considerarse cada fase posee un seno de solución que se mantiene

inalterada a lo largo del experimento. III) El transporte de materia desde y

hacia la interfaz en ambas fases. IV) Las reacciones químicas que suceden en

fase homogénea [134, 135, 137�141].

Considerando que nuestro sistema material esta formado por una base débil

B que posee múltiples sitios de protonación, se puede plantear el siguiente

equilibrio ácido-base general:

HiB
i+(α) � H+(α) + H(i−1)B

(i−1)+(α) (3.1)

La constante de disociación ácido-base en ambas fase es de�nida como:

Kα
a,(n+1−i) =

cα
H(i−1)B

(i−1)+c
α
H+

cα
HiBi+

(3.2)

donde α = org cuando se re�ere a la fase orgánica y α = ac cuando se re�ere

a la fase acuosa con i = 1...n. Teniendo en cuenta que las únicas especies

presentes cargadas en el sistema serán HiB
i+ y H+ podemos de�nir el sistema

con i = 1...n para un ácido n-prótico.

I) La distribución de la especie neutra B a través de la interfaz esta de�nida

por el siguiente equilibrio de partición:

KD,B =
corg

B

cac
B

(3.3)
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siendo KD,B el coe�ciente de partición de la especie neutra B.

La distribución interfacial de especies cargadas es de�nida siguiendo las

ecuaciones de Nernst:

corg
especie cargada (0, t)

cac
especie cargada (0, t)

= exp

[
zF

RT

(
∆ac

orgφ (t)−∆ac
orgφ

o′

especie cargada

)]
(3.4)

donde cαespecie cargada (0, t) es la concentración de dicha especie en la fase α (con

α = org para la fase orgánica y α = ac para la fase acuosa), z es la carga de

la especie y ∆ac
orgφ

o′

especie cargada, su potencial formal de transferencia. En el caso

presentado, se utilizó la voltamperometría cíclica, de manera que, el sistema se

perturbó mediante un barrido de potencial triangular a velocidad constante.

La distribución de las especies cargadas está dada por:

corg
especie cargada (0, t)

cacespecie cargada (0, t)
= exp

[
zF

RT

(
∆ac

orgφinicial + vt−∆ac
orgφ

o′

especie cargada

)]
(3.5)

donde ∆ac
orgφinicial es el potencial de inicio del barrido de potencial. Reordenando

la ecuación 3.5 de acuerdo a la nomencaltura propuesta por Nicholson y Shain

[142], se obtiene:
corg

especies

cac
especies

= θespecies [Sλ(t)]
z (3.6)

siendo

θespecie cargada = exp

[
zF

RT

(
∆ac

orgφinicial −∆ac
orgφ

o′

especie cargada

)]
(3.7)

y

Sλ(t) =

 exp (σt) 0 ≤ t ≤ λ

exp [σ (2λ− t)] t > λ
(3.8)

donde σ = zF
RT

, y λ es el tiempo en donde cambia el sentido del barrido de

potencial y v es la velocidad de barrido.
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II) Acorde a la condiciones de contorno, los �ujos de las especies a través

de la interfaz pueden ser representados por [49, 50, 53]:

Jαespecies = Jαespecies (3.9)

es decir:

Dac
B

∂cac
B (0, t)

∂x
+

n∑
i=1

Dac
HiBi+

∂cac
HiBi+

(0, t)

∂x
= Dorg

B

∂corg
B (0, t)

∂x
+

n∑
i=1

Dorg
HiBi+

∂corg
HiBi+

(0, t)

∂x

(3.10)

donde Despeciesα es el coe�ciente de difusión de dicha especie en la fase α, y

cαespecies (0, t) es la concentración de una dada especie en la fase α en la interfaz

(x = 0) durante todo el tiempo del experimento.

III) En este caso, el transporte de materia no sólo es difusional sino también

convectivo, por lo tanto, para simular un per�l corriente-potencial para una

transferencia de carga reversible es necesario describir el transporte de las

especies hacia y desde la interfaz usando la siguiente ecuación monodimensional

[132]

∂cαespecies(x, t)

∂t
= Dα

especies

∂2cαespecies(x, t)

∂x2
− vαx

∂cαespecies(x, t)

∂x
(3.11)

donde x es la posición en la dirección normal a la interfaz, las especies con-

sideradas serán B y HiB
i+, y vαx es la velocidad de convección en la fase α,

esta velocidad es responsable del �ujo convectivo de especies desde y hacia la

interfaz [79, 143].

IV) En cada fase se deben considerar y resolver los equilibrios ácido-base

de la ecuación 3.1 antes mencionados. Es decir:

HiB
i+(α) � H+(α) + H(i−1)B

(i−1)+(α) (3.12)
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siendo i el numero de especies protonadas del sistema.

3.2.2. Herramienta de cálculo: Método de diferenciación

�nita explícita.

Una de las principales di�cultades que se debe enfrentar al momento de

realizar simulaciones, subyace en la resolución de sistemas de ecuaciones di-

ferenciales que describen un sistema electroquímico. El objetivo es encontrar

soluciones aproximadas para estos sistemas de ecuaciones diferenciales, es de-

cir, obtener una función (o alguna aproximación discreta de esta función) la

cual satisface una dada relación entre sus derivadas, en alguna región de tiem-

po y espacio, considerando además, las condiciones de contorno para los bordes

del sistema. En general, esto no suele ser un problema trivial, ya que muchos

de estos sistemas de ecuaciones no tienen una solución analítica. El método

de diferenciación �nita se basa en reemplazar las derivadas en las ecuaciones

diferenciales por aproximaciones de diferencias �nitas [140, 144]. Esto da como

resultado un gran sistema algebráico de ecuaciones que puede ser fácilmente

resueltos empleando sistemas de cómputo.

Inicialmente, se considera que tanto el tiempo del experimento como el

espacio existente entre la interfaz y el seno de cada una de las fases están

divididos en pequeños intervalos [137]. La distancia en la dirección de la coor-

denada x crece positivamente desde la interfaz (x = 0) hacia el seno de la

fase orgánica como se muestra en la Fig. 3.1. Los intervalos espaciales son

denominados elementos de volumen y cada uno de ellos posee dos elementos

de volumen vecinos (excepto en los extremos). El cambio del número de mo-

les en un dado elemento de volumen esta determinado por el �ujo neto entre

sus dos elementos de volumen vecinos en cada paso de tiempo (aproximación

diferenciación �nita).
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0j 

3j 4j 
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2j  1j  2j 1j  3j  4j 

0x 

Figura 3.1: Representación esquemática de la discretización espacial uniforme nece-
saria para utilizar el método de diferenciación �nita.

La Fig. 3.1 muestra la discretización espacial cuyos elementos de volumen

tienen un tamaño constante. El elemento j = 0 representa la interfaz; nótese

que existen dos planos de esta interfaz: uno del lado de la fase acuosa y el otro

plano del lado de la fase orgánica.

La discretización espacial se realiza considerando que el valor de cada pro-

piedad calculada (concentraciones, pH, capacidad reguladora de pH) en el ele-

mento de volumen o caja j, corresponde al valor medio de x de ese elemento

de volumen [134, 137, 145].

Tomando en cuenta que el transporte de masa puede ocurrir por difusión

y convección, es necesario seleccionar un intervalo óptimo para discretizar el

tiempo y el espacio [132]. Por tanto, el tiempo y el espacio pueden ser divididos

en intervalos de�nidos a continuación:

∆t = mı́n

2Dα
máx

(
Pe

vαx,máx

)2

, δtdifusional
converg

 (3.13)
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y

∆x =

√
Dα

máx

DM

∆t (3.14)

Pe es el numero de Péclet [132]; Dα
máx y v

α
x,máx son los valores mas altos de los

coe�cientes de difusión y velocidades de convección, respectivamente. DM es el

coe�ciente del modelo, es un valor operativo que se optimiza a 0,45 para asegu-

rar que el recorrido libre medio de las especies en el sistema no exceda una caja

(∆x). Para calcular los valores de la discretización temporal, ∆t, se considera

un mínimo valor entre los siguientes aproximaciones: ∆t = 2Dα
máx

(
Pe

vαx,máx

)2

,

con Pe = 0, 01, y ∆t = δtdifusional
converg = 1 × 10−5s (este valor es el paso temporal

que asegura la convergencia de la señal mientras no se apliquen condiciones

hidrodinámicas forzadas). Estos valores de discretización espacio-temporal ga-

rantizan la convergencia de los voltamperogramas en este trabajo [132].

En el caso del sistema tratado en este capítulo, la concentración inicial de

todas las especies en cada fase α (todos los elementos de volumen) pueden ser

calculados antes de empezar el experimento a (t = 0), como una función de la

concentración total de la base débil B (cinicial
B = cinicial

B,ac + rcinicial
B,org ) en el sistema

[49, 50, 53]:

cinicial
B,ac +rcinicial

B,org = cac
B (x, 0)+

n∑
i=1

cac
HiBi+

(x, 0)+r

(
corg

B (x, 0) +
n∑
i=1

corg
HiBi+

(x, 0)

)
(3.15)

donde r = Vorg

Vac
, siendo V org y V ac los volúmenes de la fase orgánica y acuosa,

respectivamente. Siendo i el contador. Reescribiendo la ecuación 3.15 en fun-

ción de cac
B (x, 0) y cac

H+ (x, 0) y considerando que el valor del potencial inicial

es �jado,4ac
orgφinicial, el cual es cercano al valor del potencial de equilibrio, se
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puede obtener la siguiente expresión analítica:

cinicial
B,ac + rcinicial

B,org =

cac
B (x, 0)

[
1 +

n∑
i=1

[
cac

H+ (x, 0)
]i∏n

m=(n+1−i) K
ac
a,m

+ rKD,B

(
1 +

n∑
i=1

[
cac

H+ (x, 0)
]i

(θH+,eq)i∏n
m=(n+1−i) K

org
a,m

)]
(3.16)

donde θH+,eq = exp
[
F
RT

(
∆ac

orgφeq −∆ac
orgφ

o′

H+

)]
(con ∆ac

orgφini = ∆ac
orgφeq en la

ecuación 3.7).

Todos los valores de concentración en los elementos de volumen son iguales

a los valores de equilibrio. Esta condición de contorno se de�ne como:

x→∞ cac
especies(x, t) = cac

especies(x, 0) (3.17)

x→ −∞ corg
especies(x, t) = corg

especies(x, 0) (3.18)

Luego de establecer las condiciones iniciales del sistema, se comienza con el

barrido triangular de potencial en la interfaz dando comienzo al experimento

(t > 0). De acuerdo a lo antes mencionado en la sección 3.2.1, se aplica el

método de diferenciación �nita a la ecuación 3.10 para obetener:



0 = cac
B (0, k) [Dac

B +Dorg
B KD,B] +Dac

B c
ac
B (0, k)

n∑
i=1

[cac
H+ (0,k)]

i

n∏
m=(n+1−i)

Kac
a,m

+

Dorg
B cac

B (0, k)KD,B

n∑
i=1

[cac
H+ (0,k)]

i
(θH+)

i
[Sλ(t)]i

n∏
m=(n+1−i)

Korg
a,m

−

Dac
B c

ac
B (1, k)−Dorg

B corg
B (1, k)−

n∑
i=1

Dac
HiBi+

cac
HiBi+

(1, k)−
n∑
i=1

Dorg
HiBi+

corg
HiBi+

(1, k)

(3.19)

donde cαespecies(0, k) y cαespecies(1, k) representan la concentración de las especies

en la interfaz y en el primer elemento de volumen en la fase α, respectivamente,

siendo k el contador de tiempo, es decir un valor entero que multiplica a otro
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que representa la mínima fracción de tiempo para lograr la convergencia de

la simulación (∆t). Esta expresión determina la transferencia de carga en la

interfaz y con ello se obtienen las concentraciones luego de la perturbación.

Al mismo tiempo, se determina el efecto de estas nuevas concentraciones en

el resto del sistema utilizando las ecuaciones del transporte de materia en

ambas fases (ec. 3.11). Estas ecuaciones pueden ser convertidas a una forma

de diferencias �nitas:

cαespecies(1, k + 1)− cαespecies(1, k) =

Dα
especies∆t

(∆x)2

[
cαespecies(2, k)− 3cαespecies(1, k) + 2cαespecies(0, k)

]
−

vαx∆t

∆x
[cαespecies(2, k)− cαespecies(1, k)]

(3.20)

para j = 1 y

cαespecies(j, k + 1)− cαespecies(j, k) =

Dα
especies∆t

(∆x)2

[
cαespecies(j + 1, k)− 2cαespecies(j, k) + cαespecies(j − 1, k)

]
−

vαx∆t

∆x
[cαespecies(j + 1, k)− cαespecies(j, k)]

(3.21)

para j ≥ 2, siendo j el paso del contador de elemento de volumen, es decir un

valor entero que multiplica otro que representa la longitud de cada elemento

de volúmen.

Con esta expresión, se pueden obtener las concentraciones de cada especie

para cada elemento de volumen en el sistema como resultado del transporte

de materia, tomando en cuenta la difusión y la convección.

En este modelo se considera las reacciones químicas o ácido-base en fase
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homogénea son in�nitamente rápido, lo cual permite desacoplar dichas reac-

ciones químicas del transporte de materia. Estos equilibrios son considerados

en cada elemento de volumen independientemente [49, 50, 53].

En la fase acuosa, el balance de masa para la base débil (B) puede ser

de�nido como sigue:

cac
B,box = cac

B (j, k) +
n∑
i=1

cac
HiBi+

(j, k) (3.22)

donde cac
B,box es la concentración total de base débil en cada elemento de vo-

lumen j en la fase acuosa. Reescribiendo la ec. 3.22 en función de cac
H+(j, k) y

cac
B (j, k), se obtiene la siguiente expresión analítica:

cac
B,box = cac

B (j, k)

1 +
n∑
i=1

[
cac

H+ (j, k)
]i

n∏
m=(n+1−i)

Kac
a,m

 (3.23)

donde la concentración de protones es considerada constante en toda la fase

acuosa debido a la presencia de una solución amortiguadora de pH. En la fase

orgánica el balance de masa de la base débil y el protón son considerados como:


corg

B,box = corg
B (j, k) +

n∑
i=1

corg
HiBi+

(j, k)

corg
H,box = corg

H+ (j, k) +
n∑
i=1

icorg
HiBi+

(j, k)
(3.24)

donde corg
B,box y corg

H+,box son las concentraciones totales de base débil y protón

en los elementos de volumen en la fase orgánica. Reescribiendo este sistema de

ecuaciones en función de corg
H+(j, k) y corg

B (j, k), se obtiene el siguiente sistema
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de ecuaciones:
corg

B,box = corg
B (j, k) + corg

B (j, k)
n∑
i=1

[corg

H+ (j,k)]
i

n∏
m=(n+1−i)

Korg
a,m

corg
H,box = corg

H+ (j, k) + corg
B (j, k)

n∑
i=1

i
[corg

H+ (j,k)]
i

n∏
m=(n+1−i)

Korg
a,m

(3.25)

Estos sistemas de ecuaciones pueden ser resueltos numéricamente usando

el método Powell Modi�cado [146, 147].

Una vez que las concentraciones interfaciales han sido calculadas para cada

especie, la corriente total puede ser calculada por la Ec.3.26 [50, 53, 132, 138,

139].

I(t) =
FA

0,5∆x

[
n∑
i=1

iDorg
HiBi+

(
corg

HiBi+
(1, t)− corg

HiBi+
(0, t)

)]
(3.26)

3.3. Mecanismos globales de transferencia facili-

tada de protones por una base débil neutra.

En esta sección se describen los mecanismos globales de transferencia faci-

litada de protón por una base débil neutra para distintos sistemas en función

del valor de pH de la fase acuosa.

Los siguientes parámetros son �jados para todas las simulaciones mostradas

en esta sección: T = 298,15 K, F = 96485 Cmol−1, R = 8,314 JK−1mol−1, v =

0,015 Vs−1; ξ =

√
Dorg

especies

Dac
especies

= 1, 12 para un sistema H2O| 1,2-dicloroetano (1,2-

DCE) [148] y A = 1,0 cm2. Todas las simulaciones digitales que se muestran

fueron obtenidas utilizando una solución amortiguadora de pH implícita acorde

a la suposición (k) en la sección 3.2.1 [53, 54, 57].

Debido a las características de este sistema, hay un gran numero de pará-

metros involucrados para utilizar las simulaciones numéricas. Por lo tanto, en
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esta sección se discute la transferencia de una especie monoprotonada (HB+).

El modelo presentado permite simular distintos sistemas. En primer lugar,

se analizaron distintos sistemas químicos para explorar los distintos tipos de

mecanismos de trasferencia de protón a través de la interfaz líquido|líquido.

Concentrándose en la transferencia de protón asistida por bases débiles neutras

hidrofóbicas, hidrofílicas y semihidrofóbicas.

El comportamiento observado en el potencial de media onda en función del

pH es diferente para cada sistema particular, como se muestra en la Fig 3.2.

En algunos casos, se observan dos valores de pendientes diferentes (0,000 y

0,059 Vdec−1) y en otros casos sólo uno. Estos diferentes valores de pendiente

corresponden a diferentes mecanismos globales de transferencia de carga. Así,

algunos sistemas exhiben dos posibles mecanismos de transferencia de carga a

diferentes valores de pH, mientras que otros únicamente muestran uno.

En la �gura 3.2 (b) se muestra el comportamiento normalizado para el

potencial de media onda, ∆ac
orgφ1/2,HB+ , para la transferencia de protón asis-

tida por una base débil como función del pH. Este resultado es obtenido al

gra�car ∆ac
orgφ1/2,HB+ en función de una variable reducida Φ, de�nida como

pH − pKac
a + log (1 + ξKD,B) para cac

H+ << Kac
a (1 + ξ KD,B). Esta variable se

obtiene a través de la (ec. (24) en referencia [56]) desarrollada por Dassie, para

describir la transferencia facilitada de protones. Usando este parámetro redu-

cido, todas las curvas de ∆ac
orgφ1/2,HB+ , para diferentes sistemas químicos en

diferentes condiciones experimentales, colapsan en una única curva que des-

cribe la tendencia general del potencial de media onda para la transferencia

facilitada de protones en presencia de una solución reguladora de pH en la

fase acuosa. Dos comportamientos son de�nidos en la Fig. 3.2 (b) si Φ < 0, el

proceso predominante es la transferencia reversible de la especie HB+, formado

previamente en la fase acuosa, a la fase orgánica. En este proceso de transfe-

rencia el potencial de media onda es independiente del valor de pH de la fase
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Figura 3.2: (a) Potencial de media onda en función del valor de pH para diferentes
sistemas químicos.(b) Potencial de media onda en función del parámetro reduci-
do Φ. Parámetros de simulación: cinicial

B = 1, 00 × 10−3M; ∆ac
orgφ

o′

HB+ = −0, 023V;

∆ac
orgφ

o′

H+ = 0, 550V [149]; ∆ac
orgφ

o′

OH− = −0, 700V[104]; Dac
H+ = 9, 31 × 10−5cm2s−,1

[150]; Dorg
H+ = 1, 00 × 10−5cm2s−1 [149]; Dac

OH− = 5,27 × 10−5cm2s−1 [150]; Dac
HB+ =

1, 00× 10−6cm2s−1; Dac
B = 1, 00× 10−6cm2s−1; v = 0, 015 Vs−1

acuosa. Por otro lado, si Φ > 0, el proceso que toma lugar es la transferencia

facilitada de protones mediante una protonación interfacial. Esta transferencia

de protón puede ser asistida por una base débil neutra hidrofóbica (KD,B > 1),

hidrofílica (KD,B < 1) o semihidrofóbica (KD,B ≈ 1). Estas bases Es por esto,

que el potencial de media onda en función del valor de pH es una linea recta

con una pendiente de 2,303
RT

F
.

Es posible postular un mecanismo general de transferencia que consiste en

dos procesos diferentes (Fig. 3.3) dependiendo del valor de KD,B: una reacción

de transferencia general (mecanismo a) que es la transferencia directa de HB+

formado previamente en la fase acuosa y una reacción de transferencia faci-

litada de protón mediante una protonación interfacial que depende del valor
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Figura 3.3: Representación esquemática de los mecanismos globales de transferencia
de facilitada de protón. (a) Formación de la especie protonada en fase acuosa seguida
de la transferencia de carga directa. (b) Transferencia de protón facilitada por una
base débil neutra en fase orgánica. (c) Transferencia de protón facilitada por una
base débil neutra en fase acuosa.

de coe�ciente de partición de la base débil (KD,B): si KD,B > 1 el proceso

de transferencia facilitada de protón ocurre asistido por la base débil neutra

(B) presente en la fase orgánica (mecanismo (b)), si KD,B < 1 el proceso es

asistido por B presente en la fase acuosa (mecanismo (c)) y si (KD,B ≈ 1), los

mecanismos (b) y (c) toman lugar simultáneamente en diferentes proporciones.

Estos mecanismos propuestos para cada caso, representan comportamientos lí-

mites para una única reacción de transferencia de carga debido a que el pH

de la fase acuosa se mantiene regulado por una solución amortiguadora. Se

debe remarcar que los mecanismos globales, esquematizados como (b) y (c),

involucran energías libres de transferencia mayores que la transferencia directa

(mecanismo (a)) [49].

3.4. Aplicación de condiciones hidrodinámicas

forzadas: Dilucidación de mecanismos glo-

bal de transferencia de carga.

Los sistemas químicos antes descriptos son útiles para mostrar como la

aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas en una fase particular tie-

nen una fuerte incidencia en los per�les corriente-potencial controlados por
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difusión, per�les de concentración y distribuciones interfaciales. Además, estas

condiciones permiten discernir entre los distintos tipos de mecanismos de trans-

ferencia facilitada. A continuación se analiza los cambios en la señal electroquí-

mica, debido a la agitación mecánica aplicada al sistema, para tres diferentes

casos (Figuras 3.4, 3.5 y 3.6).

3.4.1. Base débil neutra hidrofóbica
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Figura 3.4: Potencial de media onda (calculado a través voltamperogramas difusio-
nales) en función de la variable reducida Φ (calculada con voltamperogramas difusio-
nales) para un sistema representativo compuesto de una base débil neutra hidrofílica
log (KD,B) = −2,0 ; pKac

a,HB+ = 7,0 y r = 0,40. Los voltamperogramas insertados se
obtienen a dos valores de pH 2.0 y 8.0 cuando ambas fases se mantienen en condicio-
nes quiescentes (−), cuando la fase orgánica es agitada (−) y cuando la fase acuosa
es agitada (−)

La Fig. 3.4 muestra la dependencia de ∆ac
orgφ1/2,HB+ (calculado a través vol-

tamperogramas difusionales) con Φ para un sistema representativo compuesto

de una base neutra hidrofílica con log(KD,B) = −2,0. Los voltamperogramas

mostrados son obtenidos agitando la fase acuosa o la fase orgánica, en compa-

ración con los voltamperogramas obtenidos en condiciones quiescentes (per�les

de corriente-potencial controlados por difusión). El efecto de incluir condicio-

nes hidrodinámicas forzadas en el transporte de materia es particularmente

notable en la forma de los voltamperogramas. Sin embargo, en todas las condi-
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ciones exploradas, el efecto de incluir la convección en el transporte de materia

produce el mismo tipo de cambios en la señal electroquímica. Este fenómeno

puede ser explicado considerando el proceso de transferencia de carga diferente

que ocurre en la mecanismo (a) (Esquema 3.3), a Φ < 0 o por el mecanismo

(c) a Φ > 0. En ambos procesos, los reactantes (HB+ y B) de la reacción

global se encuentran en la fase acuosa, mientras que el producto (HB+) es

formado en la fase orgánica. Cuando Φ < 0 es considerado (pH=2,00), el per�l

corriente-potencial correspondiente al proceso de transferencia de carga ba-

jo condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en fase acuosa muestra una

corriente estacionaria, que es observada en el barrido de potencial de ida y

un gran pico de corriente en el barrido de potencial de vuelta. La velocidad

del transporte de materia y, por tanto, la disponibilidad de la especie HB+,

presente en la fase acuosa, aumenta considerablemente con la agitación y se

alcanza una corriente límite si la velocidad de convección es lo su�cientemente

alta. La forma del voltamperograma, en el barrido de vuelta, no es afectada,

pero la cantidad de sustancia transferida a la fase orgánica es mayor que en

ausencia de la convección, de manera que la corriente se incrementa. Cuando

la fase orgánica es agitada, un pequeño cambio es observado en el barrido de

potencial de ida. Esto demuestra que el proceso de transferencia es controlado

por la difusión de las especies presentes en la fase no agitada. Por otro lado, el

pico en el barrido de potencial de vuelta revela una disminución en el retorno

de las especies a la fase acuosa. Este resultado es explicado considerando que

los iones HB+ que llegan a la fase orgánica son uniformemente distribuidos en

esta fase debido a la agitación, y por esto hay una depleción de la concentra-

ción de HB+ en las cercanías de la interfaz. Además, el potencial de media

onda disminuye, mostrando que este proceso requiere menos energía ya que,

el equilibrio químico es desplazado por una continua extracción de producto.

Cuando se considera un Φ > 0 (pH=8,00), la especie que limita la corriente,
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B, esta en la fase acuosa y el comportamiento general es similar al descrito

para Φ < 0, pero considerando la especie B en vez de la especie HB+.

3.4.2. Base débil neutra hidrofílica

El segundo caso analizado involucra una base débil neutra hidrofóbica con

log(KD,B) = 2, 0. La dependencia del potencial de media onda con Φ para
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Figura 3.5: Potencial de media onda en función de la variable reducida Φ para un
sistema representativo compuesto de una base débil neutra hidrofóbica. log (KD,B) =
2,0 ; pKac

a,HB+ = 7,0 y r = 0,40. Los voltamperogramas insertados se obtienen a dos
valores de pH 3,0 y 9,0 cuando ambas fases se mantienen en condiciones quiescentes
(−), cuando la fase orgánica es agitada (−) y cuando la fase acuosa es agitada (−)

este sistema es mostrado en la Fig.3.5. La forma de los voltamperogramas son

signi�cativamente diferentes para las condiciones experimentales elegidas (pH

3,0 y 9,0). Esto indica que el proceso de transferencia de carga es distinto

para cada caso. Cuando se considera una condición en donde Φ < 0 (pH 3,0),

el proceso de transferencia de carga ocurre a través del mecanismo (a). Por

tanto, el efecto de la convección es el mismo que se describe en el caso de

la base débil neutra hidrofílica. Cuando se considera un Φ > 0 (pH 9,0), los

per�les de corriente-potencial correspondientes a los procesos de transferencia

de carga con condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase acuosa

no di�eren signi�cativamente de los procesos controlados por difusión, debido
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a que la fase acuosa contiene una solución amortiguadora de pH (mecanismo

(b)). Por otro lado, cuando la fase orgánica es agitada, la especie que limita la

corriente (B) mejora su disponibilidad en la interfaz, y la especie HB+ formada

es redistribuida al seno de la fase orgánica, por tanto, la corriente incrementa

en el barrido de potencial de ida y la reacción es la misma tanto en el barrido

de ida como en el de vuelta, asimilándose a la forma de una corriente límite.

En resumen, cuando ∆ac
orgφ1/2,HB+ es constante y Φ < 0, el proceso de

transferencia de carga esta dado por el mecanismo (a) y no depende de la

composición del sistema químico (pH, concentración inicial de base y la relación

de volúmenes). Sin embargo, cuando Φ > 0, el comportamiento global de la

respuesta electroquímica es diferente dependiendo sí la base débil neutra es

hidrofóbica o hidrofílica, y tal comportamiento es útil para estimar el valor del

coe�ciente de partición de B.

3.4.3. Base débil neutra semihidrofóbica
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Figura 3.6: Potencial de media onda en función de la variable reducida Φ pa-
ra un sistema representativo compuesto de una base débil neutra semihidrofóbica.
log (KD,B) = 0, 0 ; pKac

a,HB+ = 7, 0 y r = 0, 40. Los voltamperogramas insertados se
obtienen a tres diferentes valores de pH 3,0, 6,0 y 8,0 cuando ambas fases se mantie-
nen en condiciones quiescentes (−), cuando la fase orgánica es agitada (−) y cuando
la fase acuosa es agitada (−)
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La �gura 3.6 muestra la dependencia del potencial de media onda con Φ

para una base débil neutra semihidrofóbica con log(KD,B = 0, 0). La forma de

los voltamperogramas mostrados son diferentes en las condiciones experimen-

tales elegidas (i.e. pH 3,0, 6,0 y 8,0). Al igual que en los casos anteriores, esto

indica que el proceso de transferencia de carga que ocurre en cada caso es dife-

rente. Para Φ > 0, el sistema bifásico muestra una distribución de B en ambas

fases. Por consiguiente, la especie que limita la corriente está en ambas fases.

La aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas en ambas fases produce

cambios sustanciales en la respuesta electroquímica en comparación con las

soluciones quiescentes. La distribución de la base débil neutra es responsable

de la corriente límite observada en el barrido de potencial de ida cuando la fa-

se acuosa u orgánica son agitadas. Los mecanismos globales (b) y (c) ocurren

simultáneamente en todo el rango en que ∆ac
orgφ1/2,HB+ aumenta linealmente

(i.e. pH 6,0 y 8,0) con la variable reducida Φ.

3.5. Correlación entre resultados experimenta-

les y simulados.

En esta sección analizaremos el efecto de las condiciones hidrodinámicas

forzadas sobre la transferencia de Tilosina A (véase tabla de la �gura 3.7) a

través de una interfase H2O|1,2-dicloroetano. Los resultados experimentales y

simulados son mostrados comparativamente, mostrando la validez del modelo

presentado en la sección 3.2. Los voltamperogramas corresponden a soluciones

en equilibrio, tanto para las reacciones ácido-base como para los equilibrios de

partición [49, 50, 52, 53, 82]. Se debe mencionar que en los voltamperogramas

teóricos no se considera la transferencia de los electrolítos soporte. Los pará-

metros para la Tilosina A son informados en la tabla de la Fig. 3.7 [52]. Los

experimentos fueron llevados a cabo con una relación de volumen (r) entre la
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fase orgánica y fase acuosa de 0,40.

Tilosina A

7,73a

3,1 ± 0,1

-0,023 ± 0,005

3,4 ± 0,3

3,4 ± 0,2

4,3 ± 0,2

4,7 ± 0,3
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Figura 3.7: Estructura y parámetros característicos de la molécula Tilosina A. En
la estructura se resalta el sitio de protonación [52]. a [34]

En la Fig. 3.8 se muestra la dependencia del potencial de pico de la trans-

ferencia, ∆ac
orgφpico, con valores de pH para la transferencia de Tilosina A pro-

tonada. Además, se muestran voltagramperogramas comparativos para dos

diferentes condiciones de pH, obtenidos mientras la fase orgánica es agitada,

en comparación con los voltamperogramas obtenidos en soluciones quiescentes.

El potencial de transferencia de la Tilosina A presenta dos comportamientos

diferentes. A valores de pH <4.0, ∆ac
orgφpico es independiente del valor de pH,

y para valores de pH >4,0, ∆ac
orgφpico ,muestra una dependencia lineal con el

pH, con una pendiente igual a 59 mV/dec−1[52].

Estos comportamientos pueden ser explicados considerando, que para pH

menores a 4,0, hay una transferencia directa de la especie protonada previa-

mente formada en la fase acuosa, como muestra el mecanismo (a) de la sección

3.3 y para valores de pH mayores a 4,0 hay una transferencia facilitada de pro-

tón asistida por la base débil neutra (Tilosina A) presente en la fase orgánica

(mecanismo (b)). La predominancia de un mecanismo sobre el otro esta rela-
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cionada a la proporción inicial de especies protonadas y especies neutras en la

fase acuosa y de especie neutra en la fase orgánica. Estas proporciones pueden

ser �jadas controlando variables externas como el valor de pH y la relación de

volúmenes, es importante enfatizar que los valores de corriente son mas bajos

a pH 4,5 que a pH 6,8, debido al efecto de preconcentración de la base neutra

en la fase orgánica. La buena correlación entre estas señales electroquímicas

con resultados simulados con�rman la capacidad representativa y predictiva

del modelo para la transferencia de especies protonables.
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Figura 3.8: Potencial de pico de transferencia en función del valor de pH. Resul-
tados experimentales obtenidos a partir de una soluciones quiescentes de Tilosina
A en presencia de una solución amortiguadora de pH (◦) y resultados simulados en
las misma condiciones para Tilosina A (−). Grá�cos insertados: (I) y (III) son vol-
tamperogramas experimentales para la transferencia de Tilosina A obtenidos cuando
ambas fases están en condiciones quiescentes (−) y mientras la fase orgánica es agi-
tada a 700 rpm (−). (II) y (IV) son voltamperogramas simulados para el mismo
sistema, obtenidos cuando ambas fases están en condiciones quiescentes (−) y mien-
tras la fase orgánica es agitada a 700 rpm (−). Parámetros de simulación: r = 0, 40;
vorg
x = 1,00× 10−3cm s−1. Otros parámetros en las tablas de las Fig. 3.7 y 3.2.
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3.6. Metodología experimental para la determi-

nación de coe�cientes de partición de bases

débiles neutras a través de una interfase lí-

quido|líquido.

Los fármacos comerciales son comúnmente administrados en sus formas

hidrofílicas (usualmente su forma protonada). Su farmacocinética depende de

varios factores, uno de ellos es la lipo�licidad. La lipo�licidad de un fármaco,

como se mencionó anteriormente, es medido por el coe�ciente de partición de

su forma neutra en un sistema de dos fases [1].

La determinación de coe�cientes de partición de bases débiles neutras (B)

es posible a través de técnicas electroquímicas aplicadas a una interfase líqui-

do|líquido. Una de estas determinaciones propuesta por Kontturi [31, 151], se

basa en la medida directa del potencial de media onda, el cual puede rela-

cionarse directamente con el potencial estándar de transferencia. Este método

es valido únicamente para la transferencia de una base débil neutra cuyas

concentraciones en la fase orgánica sean despreciables. Por otro lado, Dassie

y colaboradores examinan la variación de los valores de corriente de pico en

función del pH o la relación de volúmenes para determinar el coe�ciente de

partición de bases débiles neutras en una interfase basados en medidas vol-

tamperométricas, considerando todos los equilibrios ácido-base y procesos de

partición de la forma protonada y neutra [49].

En esta sección se desarrolla una metodología cuantitativa para la deter-

minación de coe�cientes de partición de bases débiles protonables. Esta apro-

ximación electroquímica es basada en la medida de la carga total transferida

a través de la interfase líquido|líquido bajo condiciones hidrodinámicas for-

zadas. La carga total transferida, q, en el barrido de potencial de ida esta

directamente relacionada a la cantidad total de materia que es transferida en

el barrido de potencial de ida y también al mecanismo global de transferen-
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cia. Esta metodología cuantitativa fue validada por simulaciones digitales y

resultados experimentales de especies monopróticas.
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Figura 3.9: Carga total transferida en función del valor de pH para soluciones en
condiciones quiescentes (•); y para condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas
en la fase acuosa (•) o en la fase orgánica (•). Tres diferentes valores de pH fueron
elegidos como referencia: S1 a pH 2.0, S2 a pH 8.0 y S3 a pH 5.0. Parámetros de
simulación: r = 0, 40; vorg

x = 1, 00× 10−3cm s−1. Otros parámetros en la tabla de la
Fig. 3.7.

La Fig. 3.9 muestra el comportamiento de la carga total en función del

valor de pH cuando ambas fases están bajo condiciones quiescentes y cuando

están bajo condiciones hidrodinámicas forzadas considerando una base débil

neutra hidrofóbica. Es importante destacar que, cuando ambas fases están en

condiciones quiescentes, cuando el pH incrementa, el mecanismo de transfe-

rencia de carga cambia del mecanismo (a) al mecanismo (b), y sí r < 1 y la

base neutra es hidrofóbica, hay una pre-concentración de la base neutra en la

fase orgánica; por tanto q es mayor cuando el mecanismo (b) es predominante.

Además, cuando la fase orgánica es agitada y el experimento es llevado a cabo

a valores bajos de pH, la carga total es igual en presencia o ausencia de con-

diciones hidrodinámicas forzadas. Sin embargo, a valores altos de pH, la carga

total transferida aumenta drásticamente con la agitación en la fase orgánica.
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Esto es porque bajo estas condiciones experimentales el transporte de masa

es controlado por la especie B, presente en la fase orgánica (mecanismo (b)).

La velocidad de convección, vαx , es un parámetro que afecta directamente la
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Figura 3.10: Efecto de la velocidad de convección (vαx ) a diferentes valores de pH:
condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase orgánica (•) pH 8,0 (◦) pH
5,0.

carga total transferida. La Figura 3.10 muestra la carga total en función de la

velocidad de convección para dos diferentes condiciones de pH (pH 5,0 S3 y pH

8,0 S2) y para condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas la fase orgánica.

Esta �gura muestra que la carga total transferida aumenta conforme aumenta

la velocidad de convección debido al aumento de la velocidad de transporte de

masa.

3.6.1. Fundamentos generales de la metodológica

La metodología presentada en esta sección consiste en medir la carga total

transferida entre la fase orgánica y la fase acuosa en la cual alguna de las

fases es agitada, en dos condiciones de pH diferentes (Fig. 3.10). Para tal

propósito, se construye una nueva curva de la carga total medida a un valor de
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pH en función de la carga total medida a otro valor de pH (Fig. 3.11). Una de

estas condiciones de pH es donde prevalece sólo un mecanismo de transferencia

(mecanismo (a) a valores bajos de pH o mecanismo (b) a valores altos de pH) y

otra condición es donde coexisten ambos mecanismos en similares proporciones

(valor de pH intermedio). Los mecanismos de transferencia ((a) y (b)) son los

únicos mecanismos planteados, ya que el sistema modelo usado como ejemplo

para describir la metodología consta de log(KD,B) = 2, 00 y pKac
a = 7, 00.
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Figura 3.11: Carga obtenida para el sistema S3 como función de la carga obtenida
con S2 agitando la fase orgánica(•)(a) o la carga obtenida con S1 agitando la fase
acuosa(•) (b).

3.6.2. Metodología basada en la aplicación de condicio-
nes hidrodinámicas forzadas en fase orgánica.

Esta metodología requiere la construcción de curvas de trabajo de la carga

total en función de las velocidades de convección a diferentes valores de pH.

Como se muestra en la Fig. 3.10, cuando las condiciones hidrodinámicas forza-

das son aplicadas en la fase orgánica, la carga total aumenta con el incremento

de la velocidad de convección. La distribución de especies del sistema cambia

sustancialmente a los diferentes valores de pH usados (véase S2 y S3 de la

Fig. 3.10). En particular, la cantidad de especie neutra B presente en la fase

orgánica es signi�cativamente mayor a valores de pH 8.0 (S2).
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En este punto podemos plantear la siguiente pregunta: ¾Hay algún tipo de

proporcionalidad entre las cargas totales obtenidas de los sistemas S2 y S3.

La respuesta es dada en la Fig. 3.11(a), la cual muestra que las cargas

totales obtenidas en ambas condiciones experimentales son directamente pro-

porcionales una con respecto a la otra. Se debe notar que en las cargas totales

ha sido restada la carga total en condiciones quiescentes. El comportamiento

observado en la Fig. 3.11 (a) es debido a los cambios en la distribución de

especies en el sistema, en particular, el cambio en la fase orgánica donde la

perturbación es aplicada al transporte de masa. Se puede conocer la distribu-

ción de especies en un sistema bifásico teniendo en cuenta los equilibrios de

partición y equilibrios ácido-base, como lo muestra las ecuaciones de Garcia et

al. [49]. La concentración de base débil neutra puede ser calculada acorde a la

siguiente ecuación:

corg
B = cinit

B

[
αBKD,B

1 + rαBKD,B

]
(3.27)

donde αB =
Kac

a,HB+

cw
H++Kac

a,HB+
. La concentración de base neutra en fase orgánica,

corg
B , es de�nida por el valor de pH y la relación de volúmenes entre la fase

orgánica y la fase acuosa. La aplicación de condiciones hidrodinámicas forza-

das a la fase orgánica provoca un cambio en la carga total, con respecto al

sistema en condiciones quiescentes, el cual es directamente proporcional a la

concentración de la base neutra B en la fase orgánica. Por tanto la constante

de proporcionalidad (pendiente de la curva) puede ser escrita como:

a =
qv

org
x

pHS3 − q
vorg
x =0

pHS3

qv
org
x

pHS2 − q
vorg
x =0

pHS2

=
cinicial

B

(
αB,S3KD,B

1+rαB,S3KD,B

)
g(v, vorg

x , Dα
especies)

cinicial
B

(
αB,S2KD,B

1+rαB,S2KD,B

)
g(v, vorg

x , Dα
especies)

(3.28)

donde g(v, vorgx , Dα
especies) es una función obtenida de la integración de la co-

rriente obtenida aplicando condiciones hidrodinámicas forzadas. Esta función

depende de la velocidad de convección, la velocidad de barrido, el coe�ciente
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de difusión de las especies y las propiedades hidrodinámicas de los solventes.

Considerando que el efecto de la concentración de la base débil neutra es des-

preciable sobre las propiedades hidrodinámicas de los solventes, el valor de

g(v, vorgx , Dα
especies) puede considerarse constante sin que la metodología pierda

generalidad. La pendiente puede reescribirse como:

a =
αB,S3

αB,S2

[
1 + rαB,S2KD,B

1 + rαB,S3KD,B

]
(3.29)

y de esta expresión es posible determinar el valor del coe�ciente de partición

de la base débil neutra.

En los extremos positivos y negativos de log(r), la constante de proporcio-

nalidad (Ec. 3.29) alcanza valores límites. El comportamiento límite de a es

mostrado en la Fig.3.12 (a) y puede ser representado como sigue:

ĺım
r→0

a =
αB,S3

αB,S2

= ar→0 (3.30)

y

ĺım
r→∞

a = 1 (3.31)

por tanto los valores de la pendiente (a) son limitados por ar→0 ≤ a ≤ 1.

Acorde a la ecuación 3.30, la pendiente de la Ec. 3.29 puede ser normalizada

como:
a

ar→0

=

[
1 + rαB,S2KD,B

1 + rαB,S3KD,B

]
(3.32)

y el valor de KD,B puede obtenerse de la siguiente ecuación:

KD,B =
1−

(
a

ar→0

)
r
[(

a
ar→0

)
αB,S3 − αB,S2

] (3.33)

Finalmente, se analiza la validez analítica del procedimiento propuesto. Acorde

a la Ec. 3.32, para calcular KD,B es necesario analizar el comportamiento
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Figura 3.12: (a) Dependencia de los valores de constante de proporcionalidad y (b)
del factor 1 + rαBKD,B de la Ec. 3.29, para dos sistemas diferentes: S2 (· · ··) y S3
( ), con el logaritmo de la relación de volúmenes.

del termino 1 + rαBKD,B en función del log(r) en ambas condiciones de pH

(S2 y S3). La Fig.3.12 (b) muestra que cuando r → 0, los valores de 1 +

rαBKD,B son cercanos a la unidad en ambos valores de pH. En estas condiciones

experimentales no es posible obtener el valor de coe�ciente de partición. Por

otro lado, si r � 1 y rαBKD,B � 1 para ambas condiciones de pH, entonces

a = 1 (Eq. 3.29), de manera que el coe�ciente de partición es inaccesible por

la metodología propuesta en este sección. Si las condiciones experimentales

se eligen adecuadamente es posible determinar el coe�ciente de partición. Las

condiciones óptimas pueden ser obtenidas de un valor estimado de KD,B, del

valor de constante de equilibrio ácido-base, del valor de pH y la relación de

volumen (véase Fig.3.12 (b)). Por ejemplo, en este caso un valor de −2,5 <

log(r) < 1,0 es estimado para obtener un error de menos del 5,0% en el valor
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de coe�ciente de partición determinado. Una condición experimental óptima

debe utilizar un r tal que se obtenga una expresión simpli�cada para KD,B:

KD,B =

(
a

ar→0

)
− 1

rαB,S2

(3.34)

Para examinar una condición óptima para determinar el coe�ciente de par-
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Figura 3.13: Relación entre el valor de coe�ciente de partición obtenido y el valor
real, como función del logaritmo de la relación de volúmenes. Las barras de error
representan una incerteza asociada al valor de relación de coe�ciente de partición
igual al 5,0%.

tición, la Fig. 3.13 muestra los valores obtenidos para diferentes valores de

relación de volumen entre las fases. Como se describe arriba, cuando a resulta

independiente de KD,B (para r >> 1) los valores de de este son impredeci-

bles, y si a = ar→0 el resultado es mayor que el valor exacto. Por esta razón,

el procedimiento correcto para determinar el coe�ciente de partición por esta

metodología es:

ar→0 < a < 1 (3.35)

y

− 2,5 < log(r) < 0 (3.36)
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3.6.2.1. Metodología basada en la aplicación de condiciones hidro-
dinámicas forzadas en fase acuosa.

El mismo procedimiento presentado en la sección anterior puede ser exten-

dido al caso donde las condiciones hidrodinámicas forzadas son aplicadas a la

fase acuosa. Las condiciones experimentales de los sistemas S1 y S3 (Fig. 3.9)

deberían ser consideradas y en este caso, la concentración de las especie HB+

y B presentes en la fase acuosa, de�nen la constante de proporcionalidad (Fig.

3.11 (b)). La concentración total de especies en la fase acuosa es de�nida como

[49]

cw
Btot = cw

B + cw
HB+ = cinit

B

[
1

1 + rαBKD,B

]
(3.37)

y la constante de proporcionalidad por:

a =
1 + rαB,S1KD,B

1 + rαB,S3KD,B

(3.38)

Finalmente, el valor de KD,B puede ser obtenido a partir de la siguiente

ecuación:

KD,B =
a− 1

r (αB,S1 − aαB,S3)
(3.39)

3.6.3. Validación de la metodología electroquímica a tra-
vés de resultados experimentales.

Se aplicó la metodología descripta en la subsección 3.6.2, para la deter-

minación del coe�ciente de partición entre H2O y 1,2-DCE de una base débil

neutra, Tilosina A. En la Fig. 3.14 (grá�cos insertados a y b) se muestran

los per�l corriente-potencial obtenido a diferentes velocidades de convección

aplicadas a la fase orgánica en dos condiciones de pH diferentes. En este caso

los valores de pH corresponde a los sistemas S2 y S3 de la Fig. 3.10. A través

de la integración de la corriente para el barrido de potencial de ida se puede
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Figura 3.14: Transferencia de Tilosina A a través de una interfase H2O|1,2-DCE.
Carga obtenida para pH 4.5 (S3) en función de la carga obtenida para pH 6,8 (S2).
Grá�cos insertados: Voltamperogramas obtenidos a dos valores de pH diferentes: pH
6,8 (a) y pH 4,5 (b) aplicando condiciones hidrodinámicas forzadas a la fase orgánica.
Frecuencia de agitación: (1) 0.00 rpm; (2) 600 rpm; (3) 900 rpm; y (4) 1200 rpm.
Fase orgánica: TPADCC 1, 0×10−2M. Fase acuosa: KCl 1, 0×10−2M + 1, 0x10−3M
de Tilosina A. r = 0,48; v = 0,015 Vs−1.

determinar la carga total transferida. Para determinar el valor de coe�ciente

de partición de la Tilosina A, KD,TilA, se gra�có una curva de la carga to-

tal medida a pH 4,5 (S3) en función de la carga total a un pH 6,8 (S2). Las

condiciones hidrodinámicas forzadas se aplican a la fase orgánica, y se em-

pleó un valor constante de relación de volúmenes (r = 0,48). En la Fig.3.14,

se muestra qv
org
x

pH 4,5 en función de qv
org
x

pH 6,8. La pendiente de la curva es igual a

a =
αTilA,S3

αTilA,S2

[
1+rαTilA,S2KD,TilA

1+rαTilA,S3KD,TilA

]
, de esta forma se puede calcular el coe�ciente

de partición con esta última ecuación. Considerando pKac
a,HTilA+ = 7,73 [152]

y que el valor de la pendiente obtenido del ajuste lineal de la grá�ca de la

Fig.3.14 es a = (0,34± 0,02), el coe�ciente de partición obtenido de acuerdo a

la Ec.3.29 es log (KD,TilosinaA) = 3,3± 0,2. Es importante destacar que el valor

de pendiente se obtuvo teniendo en cuenta la condiciones óptimas (relación

de volúmenes y pH) para la determinación del coe�ciente de partición (Fig.

3.12). El valor de coe�ciente de partición está de acuerdo con lo informado
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en bibliografía [52], el cual es determinado a partir de los valores de corriente

voltamperométrica variando la relación de volumen entre las fases.

3.7. Conclusión

En este capitulo se presenta un modelo general que describe las reacciones

de transferencia facilitada de protones a través de una interfase líquido|líquido,

asistidas por una base débil neutra bajo condiciones hidrodinámicas forzadas.

La agitación mecánica aplicada a la fase acuosa o la fase orgánica durante

el barrido de potencial fue presentado como una herramienta poderosa para

la dilucidación de mecanismos globales de transferencia y medida del valor de

coe�ciente de partición. Este proceso se basa en el cambio de pH y por tanto la

proporción de especies neutras y protonadas en la fase acuosa y fase orgánica.

La buena correlación entre las señales electroquímicas, experimentales y

simuladas, con�rman la capacidad del modelo de representar y predecir la

transferencia de especies protonables bajo condiciones hidrodinámicas forza-

das.

Se presentó una metodología electroquímica para la determinación del coe-

�ciente de partición de bases débiles neutras. La ventaja de esta metodología

radica en la posibilidad de medir la carga total transferida como función de

la velocidades de convección. Se desarrollaron y plantearon las ecuaciones fun-

damentales que permiten obtener el coe�ciente de partición de una base débil

neutra usando, únicamente, dos medidas experimentales a diferentes valores de

pH. Además, se determinaron las condiciones experimentales óptimas (relación

de volúmenes y pH) para realizar la determinación del coe�ciente de partición.





Capítulo 4

Trasferencia facilitada de protones
a través de una interfase
líquido|líquido en ausencia de una
solución reguladora de pH.

Resumen: En este capítulo, se presentan las ecuaciones generales para

un modelo de reacciones de transferencia iónica a través de una inter-

fase líquido|líquido asistidas por un base débil neutra protonable. El

análisis es principalmente enfocado sobre el proceso de autoprotólisis

de agua. Además, se estudia el efecto de la aplicación de condiciones

hidrodinámicas forzadas en ambas fases sobre estos mecanismos globa-

les de transferencia de carga. Los resultados simulados son contrastados

con resultados experimentales obtenidos utilizando quinidina como base

débil neutra.

4.1. Introducción

En literatura, numerosos trabajos experimentales informan de la transfe-

rencia de especies protonadas o transferencia facilitada de protón en ausencia

de soluciones amortiguadoras del pH [34�36, 38, 42, 44, 110, 112, 116, 153�

164]. Sin embargo, no informan la transferencia facilitada de protones vía la

autoprotólisis de agua.

Reymond y colaboradores [37] realizaron un enfoque teórico de la transfe-

rencia de bases débiles neutras. En ese trabajo se desarrolla un modelo para

reacciones de transferencia reversible de moléculas que poseen múltiples si-

57
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tios de protonación o deprotonación, las cuales pueden ser transferidas en sus

formas iónicas a través de la interfase, asistidas por potencial. Por otro lado,

Sawada y Osakai [41, 165] desarrollan un modelo para los per�les de corriente

polarográ�ca correspondientes a la transferencia de oligopéptidos y aminoá-

cidos a través de una interfase entre una fase acuosa y una fase orgánica, la

cual está facilitada por la presencia de un ionóforo neutro. Estos modelos no

consideran el equilibrio de autoprotólisis del agua. Sin embargo, en el modelo

de Osakai, el equilibrio de autoprotólisis del agua puede ser omitido bajo la

suposición de la existencia de una solución reguladora de pH o de un exceso

de ácido [49, 52, 53, 56, 82].

En este capítulo se presentan las ecuaciones generales que describen la reac-

ción de transferencia de una base débil neutra protonada a través de una inter-

fase líquido|líquido. En este caso, el modelo fue resuelto usando diferenciación

�nita explícita. Además, el transporte de materia desde y hacia la interfaz

es difusional y convectivo. El análisis se centró en el efecto de la aplicación

de condiciones hidrodinámicas forzadas sobre los mecanismos de transferencia

facilitada vía autoprotólisis de agua. El modelo fue corroborado con los resul-

tados experimentales obtenidos para la transferencia de Quinidina a través de

la interfase agua|1,2-DCE.

4.2. Modelo de simulación: Consideraciones ge-

nerales.

Se planteó un modelo que presenta algunas consideraciones correspondien-

tes al modelo descripto en el capítulo 3. Las mismas corresponden a los puntos

a)-j). En este modelo no se considera la presencia de una solución amortigua-

dora de pH en la fase acuosa (condición k mencionada en el Cap. 3).

El sistema material en estudio, es similar al desarrollado en el Cap. 3, donde
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se describe una base débil neutra capaz de protonarse. Por razones de simpli-

cidad, sólo se mostrará en este capítulo la transferencia de una especies mono

y diprotonada (HB+;H2B2+). Además, de los equilibrios ácido-base correspon-

dientes a la protonación de la base débil neutra, se considera explícitamente el

equilibrio de autoprotólisis de agua:

H2O � H+ + HO−

La constante de la autoprotólisis de agua es de�nida como:

Kw = cac
H+cac

HO− (4.1)

El modelo que se describe en esta sección se de�ne por las mismas con-

sideraciones generales expuestas en el Cap. 3, correspondientes a los puntos

I)-IV).

I) La distribución interfacial de cada una de las especies cargadas está de-

terminada por la ecuación de Nernst (Ec. (3.6)) de cada una de dichas especies.

Para este sistema en particular adoptan la siguiente forma:

corg
H+

cac
H+

= θH+ [Sλ(t)] (4.2)

corg

OH−

cac
HO−

= θHO− [Sλ(t)]
−1 (4.3)

corg
HiBi+

cac
HiBi+

= θHiBi+ [Sλ(t)]
i (4.4)

Siendo i=1 y 2. Las variables θ y Sλ(t) se de�nen de acuerdo a las Ec. 3.7 y

3.8, respectivamente.

El equilibrio de partición de la especie neutra B está de�nido por el coe�-

ciente de partición KD,B (Ec. 3.3).

Antes de comenzar el experimento, es necesario calcular las concentraciones
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iniciales de cada especie relevante en el sistema. La concentración inicial de base

débil neutra puede determinarse a partir del siguiente balance de masa:

cinicial
B = cac

B (x, 0) + cac
HB+ (x, 0) + cac

H2B2+ (x, 0) +

r
(
corg

B (x, 0) + corg

HB+ (x, 0) + corg
H2B2+ (x, 0)

)
(4.5)

Se considera que las especies cargadas HB+ y H2B2+ son despreciables del

lado orgánico, de manera que corg

HB+ (x, 0) = 0 y corg
H2B2+ (x, 0) = 0. Teniendo

en cuenta los equilibrios de partición y equilibrios ácido-base, la concentración

inicial puede expresarse como:

cac
B (x, 0) =

cinicial
B(

1 +KD,B + r
cac

H+ (x, 0)

Kac
a,HB+

+ r

(
cac

H+ (x, 0)
)2

Kac
a,HB+

Kac
a,H2B2+

) (4.6)

El valor de cac
B (x, 0) obtenido es el mismo para todos los elementos de volu-

mén de fase acuosa, incluyendo la interfaz, ya que a t = 0 el sistema está en

equilibrio. Luego, a partir del valor de cac
B (x, 0) es posible calcular las con-

centraciones de todas las especies restantes, tanto en la fase acuosa como en

la fase orgánica, utilizando las expresiones de los equilibrios ácido-base y de

partición.

II) Se establecen las condiciones de contorno por las cuales se de�ne un

seno de solución para cada una de las fases;

x→∞ cac
especies(x, t) = cac

especies(x, 0) (4.7)

x→ −∞ corg
especies(x, t) = corg

especies(x, 0) (4.8)

A diferencia del modelo presentado en el Cap. 3. La concentración de pro-

tones en el sistema no se mantiene constante durante todo el experimento,
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debido a la ausencia de una solución amortiguadora de pH en la fase acuosa.

Es por esto que es necesario calcular la concentración de protones durante el

experimento. Para ello, utilizamos la condición protónica, que es un balance

de masa de protones en el sistema. La ecuación que de�ne la condición pro-

tónica, es un enunciado matemático que describe la relación entre las especies

aceptoras y donoras de protones en el sistema. El balance de masa del protón

se establece en relación a una especie de referencia (PRL) que intervenga en

equilibrios de protonación-deprotonación. En general, se toma como PRL a

la especie a partir de la cual se prepara la solución, aunque no es condición

necesaria. Cada aumento en la concentración de especies que contienen más

protones, que los de la especie inicial, debe ser igual a una disminución en

la concentración de las especies con menos protones [53, 166]. La condición

protónica en el sistema puede de�nirse como:

cαH+ = cαHO− − c
α
HB+ − 2cαH2B2+ (4.9)

Si la especie elegida como referencia es la base débil neutra (B) es simple llegar

al balance de carga del sistema a través de la ecuación anterior:

cαCargatotal = cαH+ + cαHB+ + 2cαH2B2+ − cαHO− (4.10)

La continuidad de �ujos de la base neutra débil y la de la condición protó-

nica en la interfaz pueden ser expresadas a partir del balance de masa de B y

de la condición protónica (Ec. 4.10), respectivamente [50, 53]:

Dac
B

∂cac
B (0, t)

∂x
+Dac

HB+

∂cac
HB+(0, t)

∂x
+Dac

H2B2+

∂cac
H2B2+(0, t)

∂x
=

Dorg
B

∂corg
B (0, t)

∂x
+Dorg

HB+

∂corg

HB+(0, t)

∂x
+Dorg

H2B2+

∂corg
H2B2+(0, t)

∂x
(4.11)
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y

Dac
H+

∂cac
H+(0, t)

∂x
−Dac

HO−
∂cac

HO−
(0, t)

∂x
+Dac

HB+

∂cac
HB+(0, t)

∂x
+2

(
Dac

H2B2+

∂cacH2B2+(0, t)

∂x

)
=

Dorg
H+

∂corg
H+(0, t)

∂x
−Dorg

HO−

∂corg

HO−
(0, t)

∂x
+Dorg

HB+

∂corg

HB+(0, t)

∂x
+2

(
Dorg

H2B2+

∂corgH2B2+(0, t)

∂x

)
(4.12)

Utilizando la diferenciación explicita en tiempo y espacio como herramienta

de cálculo, es posible, a partir de las Ec. 4.11 y 4.12, encontrar un sistema de

ecuaciones que de�nen la concentración interfacial para t > 0:



0 = cac
H+ (0, k) A (3) + cac

H+ (0, k) cac
B (0, k) A (5) +

2
(
cac

H+ (0, k)
)2

cac
B (0, k) A (7)− A(6)

cac
H+ (0,k)

− A (2)

0 = cac
B (0, k) A (4) + cac

H+ (0, k) cac
B (0, k) A (5) +

2
(
cac

H+ (0, k)
)2

cac
B (0, k) A (7)− A (1)

(4.13)

donde

A (1) = Dac
B c

ac
B (1, k) +Dorg

B corg
B (1, k) +Dac

HB+cac
HB+ (1, k) +Dorg

HB+c
org

HB+ (1, k) +

2Dac
H2B2+cac

H2B2+ (1, k) + 2Dorg
H2B2+c

org
H2B2+ (1, k)

A (2) = Dac
H+cac

H+ (1, k) +Dorg
H+c

org
H+ (1, k) +Dac

HB+cac
HB+ (1, k) +

Dorg

HB+c
org

HB+ (1, k) + 2 Dac
H2B2+cacH2B2+ (1, k) + 2 Dorg

H2B2+c
org
H2B2+ (1, k)−

Dac
HO−

cac
HO−

(1, k)−Dorg

HO−
corg

HO−
(1, k)

A (3) = Dac
H+ +Dorg

H+θH+S (k)

A (4) = Dac
B +Dorg

B KD,B

A (5) =
Dac

HB+

Kac
a1

+Dorg

HB+θHB+
S(k)

Kac
a,HB+

A (6) = Dac
HO−

Kw +Dorg

HO−
θHO−S (k)Kw

A(7) = Dac
H2B2+

1
Kac

a,HB+K
ac
a,H2B2+

+Dorg
H2B2+

1
Kac

a,HB+K
ac
a,H2B2+

θH2B2+ [S (k)]2

(4.14)

donde cαespecies(0, k) y cαespecies(1, k) representan las concentraciones de las espe-
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cies en la interfaz y en el primer elemento de volumen en la fase α, respectiva-

mente, siendo k el contador de tiempo.

III) A través de las expresiones desarrolladas en el Cap. 3 (Ec. 3.18 y 3.19)

para el transporte de materia, se determina el efecto de las nuevas concentra-

ciones en el sistema. Se deben tener en cuenta todas las especies del sistema

(B, HB+, H2B2+, H+ y HO−) en estas ecuaciones.

IV) Considerando que los equilibrios de reacción presentes en fase acuosa

son los siguientes:

HB+ � H+ + B Kac
a1 (4.15)

H2B2+ � H+ + HB+ Kac
a2 (4.16)

H2O � H+ + HO− Kw (4.17)

Para resolver los equilibrios en fase homogénea se planteó un sistema de

ecuaciones para cada caja o elemento de volumen de cada fase. El sistema de

ecuaciones planteado para la fase acuosa está basado en un balance de masa

de B y en la condición protónica:

 cTotal
H+ (j, k) = cac

H+ (j, k)− cac
HO−

(j, k) + cac
HB+ (j, k) + 2cac

H2B2+ (j, k)

cTotal
B (j, k) = cac

B (j, k) + cac
HB+ (j, k) + cacH2B2+ (j, k)

(4.18)

A través de una serie de pasos algebraicos y considerando los equilibrios ácido-

base presentes en la fase acuosa, podemos llegar a las Ec. 4.19 para determinar

las concentraciones de todas las especies luego de la perturbación, considerando
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todos los equilibrios de reacción presentes:


0 = cacH+ (j, k)− Kw

cac
H+ (j,k)

+
cac
H+ (j,k)cacB (j,k)

Kac
a,HB+

+ 2
(cac

H+ (j,k))
2
cacB (j,k)

Kac
a,HB+K

ac
a,H2B2+

− cTotalH+ (j, k)

0 = cacB (j, k) +
cac
H+ (j,k)cacB (j,k)

Kac
a,HB+

+
[cac

H+ (j,k)]
2
cacB (j,k)

Kac
a,HB+K

ac
a,H2B2+

− cTotalB (j, k)

(4.19)

Siendo j el contador de los elementos de volumen correspondientes a la discre-

tización.

El sistema de ecuaciones planteado para la fase orgánica está basado en los

balances de masa de B y de protón total:

 cTotal
H+ (j, k) = corg

H+ (j, k) + corg

HB+ (j, k) + 2corg
H2B2+ (j, k)

cTotal
B (j, k) = corg

B (j, k) + corg

HB+ (j, k) + corg
H2B2+ (j, k)

(4.20)

De la misma forma que en la fase acuosa, se pueden obtener la siguientes

ecuaciones:


0 = corgH+ (j, k) +

corg
H+ (j,k)cacB (j,k)

Korg

a,HB+
+ 2

[corg
H+ (j,k)]

2
corgB (j,k)

Korg

a,HB+K
org

a,H2B2+
− cTotalH+ (j, k)

0 = corgB (j, k) +
corg
H+ (j,k)corgB (j,k)

Korg

a,HB+
+

[corg
H+ (j,k)]

2
corgB (j,k)

Korg

a,HB+K
org

a,H2B2+
− cTotalB (j, k)

(4.21)

En el caso de la fase orgánica, el equilibrio de los protones está contemplado

en un balance de masa, a diferencia del caso de la fase acuosa, en la cual

se considera el equilibrio de protones a través de una condición protónica.

Esto es así, dado que en este modelo, las concentraciones de protón y anión

hidróxido no están relacionadas a través de una constante de equilibrio en la

fase orgánica, a diferencia de la fase acuosa, en donde las concentraciones de

estas especies si están en equilibrio, siendo Kw la constante de equilibrio.

Para resolver los sistemas de ecuaciones 4.13, 4.19 y 4.21 se utilizo el método

Powell modi�cado [146, 147].

La expresión discretizada para el cálculo de la corriente en cada paso de
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tiempo k, teniendo en cuenta los �ujos en la fase acuosa es la siguiente:

I(t) = FA
0,5∆x

[
Dac

H+

(
cac

H+(1, t)− cac
H+(0, t)

)
+Dac

HB+

(
cac

HB+(1, t)− cac
HB+(0, t)

)]
+

FA
0,5∆x

[
2 Dac

H2B2+

(
cacH2B2+(1, t)− cac

H2B2+(0, t)
)
−Dac

HO−

(
cac

HO−
(1, t)− cac

HO−
(0, t)

)]
(4.22)

4.3. Mecanismos globales de transferencia facili-

tada de protones por una base débil hidro-

fóbica en función del pH inicial de la fase

acuosa

En esta sección se describen los mecanismos globales de transferencia faci-

litada de protón por una base débil para distintos sistemas en función del valor

de pH inicial de la fase acuosa, considerando que el valor de pH puede variar

durante el experimento, debido a la ausencia de una solución amortiguadora

de pH en la fase acuosa.

Los siguientes parámetros son �jados para todas las simulaciones mostradas

en esta sección: T = 298,15 K, F = 96485 Cmol−1, R = 8,314 JK−1mol−1, v =

0,015 V s−1; ξ =

√
Dorg
especies

Dac
especies

= 1,12 para una interfase H2O| 1,2-dicloroetano

(1,2-DCE) [148] y A = 1,0 cm2. En estas simulaciones no se considera una

solución amortiguadora de pH en la fase acuosa.

Primero, se analiza la variación del pico de potencial de transferencia

∆ac
orgφpico en función del valor de pH inicial (Fig. 4.1), donde se distinguen

diferentes mecanismos globales de transferencia dependiendo del valor del pH

inicial. De acuerdo al tipo de mecanismo de transferencia observado en los

voltamperogramas, se observan tres regiones: a) a valores de pH inicial bajos,

en donde sólo se observa un proceso de transferencia de carga a potenciales

de transferencia bajos (PI). b) Una región a valores de pH intermedios entre

las regiones mencionadas, donde ocurren los dos procesos de transferencia (PI
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y PII) c) a valores de pH altos, donde ocurre un sólo proceso (PII) pero a

potenciales mayores [50, 54].

-3 -2 -1 0 1 2 3 4 5 6

-0,4

-0,3

-0,2

-0,1

0,0

0,1

 

 

 

a b c

0,1 V

30 uA

PI PI
PII

PII

Figura 4.1: Variación del potencial de pico con la variable reducida Φ (pH −
pKac

a + log (1 + ξKD,B)) en ausencia de una solución reguladora de pH en la fa-
se acuosa, para una especie monoprótica. Voltamperogramas insertados medidos
en distintas condiciones de pH (pH 2,00, pH 5,00 y pH 8,00) que corresponden
a cada una de las regiones. En cada voltamperograma se indica si la señal co-
rresponde a PI o PII. Parámetros de simulación: pKa = 6, 00; log(KD,B) = 2, 00;
cinicial

B = 1,00× 10−3M; ∆ac
orgφ

o′

HB+ = −0,400V; ∆ac
orgφ

o′

H+ = 0,550V[149]; ∆w
o φ

o′

OH− =
−0,700V[104]; Dac

H+ = 9,31 × 10−5cm2s−1[150]; Dorg
H+ = 1,00 × 10−5cm2s−1[149];

Dac
OH− = 5,27 × 10−5cm2s−1[150]; Dac

HB+ = 1,00 × 10−6cm2s−1; Dac
B = 1,00 ×

10−6cm2s−1; v = 0,050 Vs−1

El proceso I (PI) que se observa en la Fig. 4.1 corresponde a un mismo

mecanismo global de transferencia de carga que da como resultado la base

protonada del lado orgánico y que puede ocurrir a través de dos casos lími-

tes: la transferencia de la especie protonada, previamente formada en la fase

acuosa, desde la fase acuosa a la fase orgánica (mecanismo (a) Fig. 4.2) o por

la protonación interfacial de la base débil neutra (mecanismo (b) Fig. 4.2).

Estos mecanismos son los mismos que fueron expuestos en el Cap. 3 para la

transferencia de una base débil protonable en presencia de una solución re-

guladora de pH. Sin embargo, cuando el pH de la fase acuosa no es regulado

a través de una solución amortiguadora de pH, a potenciales mayores ocurre
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una disminución de la concentración de protones en las cercanías de la interfaz.

Debido a que la concentración inicial de B libre en la fase orgánica es mayor

que la concentración inicial de protón, al �nalizar PI, la concentración de pro-

tón resulta despreciable y ocurre un nuevo proceso de transferencia de carga

(PII) en donde el agua, a través de su disociación, es una fuente de protones

para la formación de la especie protonada en fase orgánica (mecanismo (c) Fig.

4.2). Este proceso se denomina transferencia facilitada de protones a través de

autoprotólisis de agua. La energía para que este proceso ocurra es mayor que

la requerida para el proceso I, ya que es necesario lograr la ruptura de una

molécula de agua. Como se puede ver en la Fig. 4.2 (c), la autoprotólisis de

agua ocurre con la formación de diferentes productos en cada fase, i.e. la base

protonada del lado orgánico e iones hidróxido del lado acuoso. Además, uno de

los reactantes (agua) esta siempre en exceso con respecto al otro (base débil

neutra) [54].

(a) (b) (c)

Figura 4.2: Representación esquemática de los mecanismos globales de transferencia
facilitada de protón en ausencia de una solución reguladora de pH en al fase acuosa.
Los mecanismos (a) y (b) pertenecen al proceso de transferencia I, mientras que
el mecanismo (c) corresponde al proceso de transferencia II. (a) Formación de la
especie protonada en fase acuosa seguida de la transferencia de carga directa. (b)
Transferencia de protón facilitada por una base débil neutra en fase orgánica. (c)
Transferencia de protón facilitada vía autoprotólisis de agua.

El per�l de corriente-potencial del proceso II (PII) que se observa en el

voltamperograma insertado de la Fig. 4.1 a pH 8,00, tiene una forma carac-

terística. En el barrido de potencial de vuelta, la corriente de pico es menor
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que la correspondiente al mismo proceso en el barrido de potencial de ida.

Esta particularidad del proceso de autoprotólisis de agua esta relacionada al

coe�ciente de difusión en la fase acuosa del ión hidróxido. Esta especie es sig-

ni�cativamente más rápida que las especies de la base débil, lo que provoca

que difunda a mayor velocidad hacia el seno de la fase acuosa, provocando una

disminución en la concentración interfacial del mismo. Además, al difundir a

mayor distancia de la interfaz, se produce la neutralización con la especie HB+,

lo que provoca que haya menos iones HO− disponibles en las cercanías de la

interfaz en el barrido de potencial de vuelta y concomitantemente un aumento

de la concentración de la base neutra.

Otro aspecto interesante de mencionar, es el cambio de pH interfacial debi-

do a la electrogeneración de iones hidróxido a través de la transferencia facili-

tada de protones vía autoprotólisis de agua. La Fig. 4.3 muestra los per�les de

pH como función de la distancia de la interfaz a distintos potenciales durante

el experimento. El aumento en el valor de pH, en las cercanías de la interfaz,

es de unas seis unidades con respecto al valor de pH inicial. Esto plantea un

interrogante que se intenta responder en las siguientes secciones: ¾Se puede

controlar la electrogeneración de iones hidróxido?

4.4. Efecto de las condiciones hidrodinámicas for-

zadas sobre la transferencia facilitada de

protones: dilucidación de mecanismos.

En esta sección se muestra el efecto de la aplicación de condiciones hidro-

dinámicas forzadas sobre la transferencia facilitada de protones a valores de

Φ > 0, es decir a valores de pH tales que siempre este presente la transferencia

facilitada de protones vía autoprotólisis de agua. Se caracterizarán dos regio-

nes: A valores de 0 < Φ < 1,5 donde se encuentren los procesos de transferencia
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Figura 4.3: Per�les de pH como función de la distancia de la interfaz (x = 0,00) a
distintos potenciales durante el experimento. Grá�co insertado: voltamperograma en
donde se marcan con puntos de color los potenciales a los cuales fueron tomados los
per�les de pH.

I y II y otra región a valores de Φ > 2 donde sólo se encuentra el proceso II.

Se hará especial énfasis en describir la respuesta voltamperométrica de este úl-

timo mecanismo cuando el transporte de materia es perturbado en cualquiera

de las fases.

Tal como se explicó en el Cap. 3, la aplicación de condiciones hidrodinámi-

cas forzadas se realiza sobre una de las fases mientras la otra fase se mantiene

en condiciones quiescentes. Por lo tanto, las especies, en la solución que es agi-

tada, se encuentran bajo un régimen convectivo-difusivo mientras que en la fase

no agitada sólo toma lugar el transporte difusivo de materia [80]. Cuando las

condiciones hidrodinámicas forzadas son aplicadas, las especies son uniforme-

mente distribuidas dentro del seno de la solución y el transporte difusional es

modi�cado por el control del espesor de la capa difusional [167]. A frecuencias

altas de agitación, las capas difusivas son más delgadas en la fase agitada, así se

producen gradientes de concentración grandes causando cambios observables

en los per�les de corriente-potencial.
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En esta sección se utiliza un sistema modelo que tiene los siguientes pa-

rámetros de simulación: pKa = 8, 66; log(KD,B) = 1, 79; cinicial
B = 1, 00 ×

10−3 M; ∆ac
orgφ

o′

HB+ = −0, 090 V; ∆ac
orgφ

o′

H2B2+ = 0, 162 V; ∆ac
orgφ

o′

H+ = 0, 550 V

[149]; ∆w
o φ

o′

OH− = −0, 700 V [104]; Dac
H+ = 9, 31 × 10−5 cm2s−1 [150]; Dorg

H+ =

1, 00 × 10−5 cm2s−1 [149]; Dac
HO− = 5, 27 × 10−5 cm2s−1 [150]; Dac

HB+ = 4, 74 ×

10−6 cm2s−1 [50]; Dac
B = 9, 57× 10−6 cm2s−1 [50]; v = 0, 050 Vs−1.

4.4.1. Efecto de la agitación en fase orgánica sobre los
mecanismos globales de transferencia a valores de
0 < Φ < 1,5.

Cuando Φ toma valores mayores que 0 y menores que 1,5, los per�les de

corriente-potencial están caracterizados por dos picos de corriente correspon-

dientes a PI y PII ( véase Fig. 4.1). En estas condiciones el proceso I observado,

es principalmente debido al mecanismo (a) de la Fig. 4.2, mientras que el pro-

ceso II ocurre el mecanismo (c) [50]. La Fig. 4.4 (a) muestra como es afectada
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Figura 4.4: Condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase orgánica.(a)
Voltamperogramas obtenidos a pH 6,5 aplicando condiciones hidrodinámicas forzadas
en la fase orgánica a distintas velocidades de convección. (−) Soluciones quiescentes;
(−) vorg

x = 1, 00 × 10−4 cms−1; (−) vorg
x = 5, 00 × 10−4 cms−1; (−) vorg

x = 1, 00 ×
10−3 cms−1; (−) vorg

x = 3, 00 × 10−3 cms−1; (−) vorg
x = 5, 00 × 10−3 cms−1. (b)

Per�les de concentración interfaciales en función del potencial aplicado para la especie
HB+. (−) vorg

x = 0, 00 cms−1 (−) vorg
x = 5, 00× 10−3 cms−1.
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la respuesta voltamperométrica debido a la aplicación de condiciones hidro-

dinámicas forzadas en la fase orgánica. En el barrido de potencial de ida, el

proceso I no se afecta signi�cativamente por la agitación, sólo se observa un

pequeño desplazamiento del pico hacia valores menores de potencial y un li-

gero aumento en la corriente con la velocidad de convección. En contraste, en

el proceso II, la forma de la respuesta electroquímica y la corriente del pico

se ven claramente modi�cadas con respecto al voltamperograma en condicio-

nes quiescentes. En el barrido de potencial de vuelta, los valores de amplitud

de corriente correspondientes a ambos procesos decrecen conforme aumenta

la velocidad de convección. Estas respuestas indican que el proceso I corres-

ponde a la transferencia directa de HB+ de la fase acuosa a la fase orgánica

(mecanismo (a)), ya que, para el barrido de potencial de ida, la agitación en

fase orgánica no provoca cambios en el transporte de la especie que controla

la corriente (HB+ en la fase acuosa) y para el barrido de potencial de vuelta,

la mayor parte de la base protonada que fue transferida a la fase orgánica es

ahora distribuida homogéneamente en toda la fase debido a la agitación y, por

tanto esta menos disponible en las cercanías de la interfaz para transferirse a la

fase acuosa. Este efecto puede visualizarse en la Fig 4.4 (b), en donde se mues-

tran la concentración interfacial de HB+, en el lado orgánico de la interfaz, en

función del potencial aplicado, tanto en condiciones quiescentes como cuan-

do la fase orgánica es agitada. El per�l de la base protonada en condiciones

quiescentes aumenta y disminuye conforme ocurren los procesos I y II durante

el barrido de potencial. Por otro lado, cuando la fase orgánica es agitada, la

concentración de HB+ es menor en el barrido de potencial de ida y es nula en

el barrido de potencial de vuelta.

El proceso II corresponde a la transferencia facilitada de protones vía la

autoprotólisis de agua (mecanismo (c)), la agitación en fase orgánica provoca

un aumento en la corriente del proceso debido a que mejora la disponibilidad
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de B en las cercanías de la interfaz, mientras que distribuye homogéneamente

el producto formado HB+ y esta menos disponible para la transferencia a la

fase acuosa. La Fig. 4.5 muestra como incrementan los per�les de pH a medida

que la velocidad de convección es mayor llegando a alcanzar una diferencia de

4,5 unidades de pH, respecto al valor inicial, en las cercanías de la interfaz,

considerando una concentración inicial de base débil de 1,00x10−3 M.
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Figura 4.5: Per�les de pH en función de la distancia a la interfaz del lado acuoso
obtenidos a un pH inicial de 6,5 para distintas velocidades de convención en la fase
orgánica. Estos per�les fueron obtenidos en el potencial de corte o lambda (Eλ). (−)
Soluciones quiescentes; (−) vorg

x = 1, 00× 10−3 cms−1; (−) vorg
x = 5, 00× 10−3 cms−1;

(−) vorg
x = 1, 00× 10−2 cms−1.

Los barridos de potencial sucesivos proveen valiosa información de los me-

canismos globales de transferencia. En particular, en el segundo barrido de

potencial, la corriente depende de las especies electrogeneradas en el barrido

previo. La Fig. 4.6 (a) compara el voltamperograma del primer barrido de po-

tencial con el voltamperograma del segundo barrido de potencial. Cuando la

reacción de autoprotólisis ocurre, los iones HO− electrogenerados en la interfaz

difunden hacia el seno de la fase acuosa, neutralizando a la base protonada.

Esto provoca que la corriente del barrido de ida del PI, en el segundo ciclo,

decrezca signi�cativamente con el aumento en la velocidad de agitación. La
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Fig. 4.6 (b) muestra como se neutraliza la especie B con los iones HO− ge-

nerados en el proceso II. La Fig. 4.7 muestra como decrece la corriente en el

proceso I, para el segundo ciclo de potencial, mientras mayor es la velocidad

de convección. Con �nes comparativos, las corrientes de inicio en la Fig. 4.7

fueron llevadas a cero.
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Figura 4.6: (a) Primer (−) y segundo (−) ciclo de potencial a un pH de 6,5 y
una velocidad de convección de 1, 00 × 10−3 cms−1. Grá�co insertado: barrido de
potencial. (b) Per�les de concentración en función de la distancia a la interfaz en
lado acuoso, obtenidos en el potencial de corte del primer ciclo de potencial. Siendo
(−) HB+;(−) B y (−) HO−.
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Figura 4.7: Per�les corriente-potencial de segundos ciclos de potencial para veloci-
dades de conveccion crecientes obtenidos a pH 6,5.(−) Soluciones quiescentes; (−)
vorg

x = 1, 00× 10−3 cms−1; (−) vorg
x = 5, 00× 10−3 cms−1.
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4.4.2. Efecto de la agitación en la fase orgánica sobre los
mecanismos globales de transferencia a valores de
Φ > 2.

Cuando Φ > 2, se observa un único proceso de transferencia (PII) (véase

Fig. 4.2) que corresponde a la reacción de transferencia facilitada de protones

vía autoprotólisis de agua, ya que en estas condiciones la concentración de

HB+ en fase acuosa es despreciable. La Fig. 4.8 (a) muestra el voltamperogra-
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Figura 4.8: Efecto de la agitacion en fase organica a valores de Φ > 2. (a) Voltampe-
rograma difusional obtenido a pH 8,4.(−) Primer ciclo de potencial; (−) segundo ciclo
de potencial. (b) Per�les de concentración en función del potencial aplicado obteni-
dos a pH 8,4 y en condiciones quiescentes. Estos per�les corresponden al potencial de
barrido de vuelta en el primer ciclo de potencial. HB+ interfacial del lado orgánico;
B interfacial del lado orgánico. HB+ interfacial del lado acuoso y H+ interfacial del
lado acuoso.
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ma obtenido a pH 8,4 en condiciones quiescentes para dos ciclos de potencial

sucesivos. Se observa que, en el primer barrido de potencial de vuelta, además

del proceso II hay una pequeña corriente correspondiente al PI. En el segundo

ciclo se distingue el PI, tanto para el barrido de ida como de vuelta.

La Fig. 4.8 (b) muestra que, a los potenciales donde ocurre el proceso I,

hay una disminución de las concentraciones interfaciales de HB+ y B, con la

salvedad de que este ultimo disminuye casi imperceptiblemente. Al observar los

per�les de concentración interfaciales de H+ acuoso y HB+ podemos postular

que el proceso I que tiene lugar en la Fig. 4.8 (a) corresponde a que una pequeña

proporción del mecanismo (b), que ocurre primero y luego el mecanismo (a)

en mayor proporción.
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Figura 4.9: Voltamperogramas obtenidos a pH 8,4 aplicando condiciones hidrodiná-
micas forzadas en la fase orgánica a distintas velocidades de convección. (−) Solucio-
nes quiescentes; (−) vorg

x = 1, 00 × 10−4 cms−1; (−) vorg
x = 5, 00 × 10−4 cms−1;

(−) vorg
x = 1, 00 × 10−3 cms−1; (−) vorg

x = 1, 00 × 10−3 cms−1; (−) vorg
x =

3, 00× 10−3 cms−1.

La Fig. 4.9 muestra los voltamperogramas a pH 8,4 a diferentes velocidades

de agitación en la fase orgánica. Como se explicó antes, la especie que controla

la corriente en este proceso es la base débil neutra (B), que se encuentra direc-

tamente afectada por la agitación de la fase orgánica. La corriente del proceso
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II aumenta conforme aumenta la velocidad de convección, alcanzando valores

de corriente límite en el barrido de potencial de ida. La especie protonada

(HB+), que se forma como producto, es distribuida en toda la fase orgánica

y por tanto su concentración es muy pequeña en la interfaz causando que la

corriente del proceso II, en el barrido de vuelta, decrezca. Esto provoca que el

pequeño pico de corriente correspondiente al PI, que se observa en el barrido

de potencial de vuelta en condiciones quiescentes, desaparezca rápidamente

con la aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas.

4.4.2.1. Control potenciodinámico del gradiente de concentración
de iones OH− electrogenerados en las cercanías de la inter-
fase.

Como se mencionó anteriormente, la transferencia facilitada de protones

vía autoprotólisis del agua (mecanismo (c)) produce como resultado iones hi-

dróxido en el lado acuoso. La caracterización espacio-temporal del gradiente

de concentración de iones hidróxido permite de�nir una zona potencialmen-

te apta para que ocurran reacciones químicas acopladas que involucren el ión

hidróxido como reactante. Esto tiene importantes implicancias en la síntesis

de nuevos materiales y compuestos que involucren reactantes con propiedades

�sicoquímicas diferentes. La aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas

en lado orgánico incrementa la cantidad de ión hidróxido electrogenerado del

lado acuoso conforme aumenta la velocidad de convección. La Fig. 4.10 mues-

tra los per�les de pH en función de la distancia a la interfaz para distintas

velocidad de agitación en la fase orgánica. La distancia que recorre el frente de

iones hidróxido es mayor cuanto mayor es la agitación, alcanzando espesores

macroscópicos.

El efecto que tiene la agitación mecánica sobre los procesos de transferencia

esta íntimamente asociado al tiempo del experimento. La perturbación a la cual
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Figura 4.10: Per�les de pH en función de la distancia a pH 8,4 aplicando condiciones
hidrodinámicas forzadas en la fase orgánica a distintas velocidades de convección.
(−) vorg

x = 1, 00× 10−4 cm s−1 ; (−) vorg
x = 3, 00× 10−3 cm s−1; (−) vorg

x = 1, 00×
10−2 cm s−1. Velocidad de barrido (v)= 1, 00×10−3 Vs−1. Inset: Voltamperogramas
correspondientes a cada velocidad de convección. Las �echas indican el valor de
potencial donde los per�les de pH fueron obtenidos.

esta expuesta la interfaz es mayor mientras menor sea la velocidad de barrido de

potencial del experimento. La Fig. 4.11 presenta los mapas de pH como función

de la distancia de la interfaz y el potencial aplicado en barrido de ida, variando

la velocidad de barrido y manteniendo constante la velocidad de convección.

Para la misma velocidad de convección, el valor máximo de pH alcanzado y

el espesor del frente de HO− es mayor para una velocidad de barrido menor.

La combinación de una velocidad de barrido baja, junto a una velocidad de

convección relativamente alta permite dosi�car una gran cantidad de iones

HO− en las cercanías de la interfaz del lado acuoso. Es importante mencionar

que bajo condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase orgánica,

los barridos sucesivos de potencial, también tienen un efecto notable sobre

la electrogeneración de iones hidróxido. La Fig. 4.12 (a), muestra los per�les

corriente-potencial para dos barridos de potencial sucesivos a una velocidad de

agitación alta y una velocidad de barrido baja. El gradiente de concentración

de iones HO− generado en el primer ciclo de potencial in�uye directamente

en la respuesta electroquímica en el segundo ciclo de potencial. Se observa
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Figura 4.11: Per�les de pH como función de la distancia de la interfaz y el potencial
aplicado en barrido de ida para distintas velocidades de barrido e igual agitación. (a)
Velocidad de barrido = 5,00× 10−2Vs−1; vorg

x = 2, 00× 10−2 cms−1. (b) Velocidad
de barrido (v) = 5, 00× 10−3 Vs−1; vorg

x = 2, 00× 10−2 cms−1.
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Figura 4.12: (a) Primer (−) y segundo ciclo (−) de potencial a pH 8,4 agitando
la fase orgánica a vorg

x = 1, 00 × 10−2 cms−1. La �echa indica el valor de potencial
al cual se determinó el per�l de pH de la �gura (b).Inset: barrido de potencial. (b)
Per�l de pH en función de la distancia a la interfaz a pH 8,4, en ciclos sucesivos
de potencial, aplicando condiciones hidrodinámicas forzadas en la fase orgánica. La
velocidad de barrido es v = 0,050 Vs−1.

que el potencial al cual ocurre el PII es levemente mayor en comparación

con el primer ciclo de potencial. Esto de debe a que la concentración local

de iones HO− es lo su�cientemente grande como para reprimir el proceso. La

Fig. 4.12 (b) muestra que la concentración de iones hidróxidos en la cercanías

de la interfaz no disminuye durante barridos múltiples de potencial, sino que
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aumenta cada vez que el proceso II ocurre, constituyendo una herramienta más

en el control potenciodinámico de estos gradientes de concentración.

4.4.3. Efecto de la agitación en fase acuosa sobre los
mecanismos globales de transferencia a valores de
Φ > 2.

La Fig. 4.13 (a) muestra el efecto de la aplicación de condiciones hidro-

dinámicas forzadas en fase acuosa sobre el PII a diferentes velocidades de

convección. Al igual que la agitación orgánica, esta perturbación modi�ca las

concentraciones locales de los productos generados electroquímicamente por el

proceso de autoprotólisis. Los iones HO− son distribuidos homogéneamente en

el seno de la fase acuosa y los iones HB+ generados en el lado orgánico se trans-

�eren a través de la inversa del PI. Esto muestra un incremento en la corriente

del PI en el barrido de potencial de vuelta. En el primer ciclo de potencial,

-0,2 -0,1 0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6
-80

-60

-40

-20

0

20

40

60

80

100

120

 

 

i 
/ 

A

E / V

2
o
 ciclo

E
 /

 V

Tiempo / s

1
o
 ciclo

-0,2 -0,1 0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6
-80

-60

-40

-20

0

20

40

60

80

100

120

 

 

i 
/ 

A

E / V

(a) (b)

Figura 4.13: (a) Voltamperogramas obtenidos a pH 8,4 aplicando condiciones hi-
drodinámicas forzadas en la fase acuosa a distintas velocidades de convección. (−)
Soluciones quiescentes; (−) vorg

x = 5, 00×10−4 cms−1; (−) vorg
x = 1, 00×10−3 cms−1;

(−) vorg
x = 2, 00 × 10−3 cms−1; (−) vorg

x = 3, 00 × 10−3 cms−1; (−) vorg
x =

4, 00 × 10−3 cms−1. (b) Primer (−) y segundo (−) ciclo de potencial a un pH de
8.4 y una vorg

x = 1, 00× 10−3 cms−1. Inset: Barrido de potencial.

la agitación mecánica sólo provoca pequeños cambios sobre el proceso II en el

barrido de ida. Sin embargo, en barridos sucesivos de potencial, la corriente de

PII disminuye con cada ciclo de potencial. La Fig. 4.13 (b) compara dos ciclos
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de potencial medidos bajo condiciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en

la fase acuosa. La corriente del pico del PI, crece en el barrido de potencial de

ida de ciclos sucesivos, debido a que HB+, en el lado acuoso de la interfaz, se

trans�ere en ese rango de potencial.

4.5. Correlación entre resultados experimenta-

les y resultados simulados.

En esta sección se analiza el efecto de las condiciones hidrodinámicas for-

zadas sobre la transferencia de Quinidina a través de una interfase H2O|1,2-

dicloroetano. Los resultados experimentales se muestran comparativamente de-

mostrando la validez del modelo presentado en la sección 4.2 y de los resultados

mostrados en la sección 4.4. Las reacciones químicas en cada fase, así como las

reacciones de transferencia iónica en este sistema ya han sido estudiadas en so-

luciones quiescentes [34, 49, 50, 54, 55]. Estos mecanismos han sido resumidos

en la Fig. 4.2 para la transferencia de una especie protonada. Se debe mencio-

nar que en los voltamperogramas teóricos no se considera la transferencia de

los electrolítos soporte. Los parámetros para la Quinidina son informados en

la tabla de la Fig. 4.14 [34, 49]. Los experimentos fueron llevados a cabo con

una relación de volúmenes (r) entre la fase orgánica y fase acuosa de 0,30.

La Fig. 4.15 muestra los per�les de corriente-potencial obtenidos a dos valores

de pH inicial diferentes en condiciones quiescentes. A pH 6,5 (0 < Φ < 1,5)

se observan dos procesos bien de�nidos. El primer proceso (PI) ocurre a 0,50

V y el segundo (PII) a 0,75 V. La diferencia de 0,25 V entre el primer y el

segundo proceso (PI y PII) medido a pH 6,5, esta relacionada con la energía

extra requerida para deprotonar las moléculas de agua y producir protones

involucrados en la transferencia de la especie monoprotonada a través del me-

canismo (c). A pH 9,7 (Φ > 2), se observa un único proceso de transferencia
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Figura 4.14: Estructura y parámetros característicos de la molécula de Quinidina. a

[34]; b [49] ; c Medidas experimentales obtenidas con RMN-DOSY [168]. En la �gura
se marcan los sitios de protonación de la molécula.
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Figura 4.15: Voltamperogramas de la transferencia de Quinidina a dos valores de pH.
Solución quiescente a pH 6,5 (−) y 9,7 (−). Fase orgánica: TPnATCl-PB 1, 00×10−2

M. Fase acuosa: LiCl 1, 00× 10−2 M + Clorohidrato de Quinidonio 1, 00× 10−3 M.
r = 0, 30; v = 0, 050 V s−1.

en el barrido de potencial de ida, el cual corresponde a PII (mecanismo (c))

[169]. En contraste, se observan dos diferentes procesos en el barrido de po-

tencial de vuelta. El proceso electroquímico a 0,70 V corresponde a PII y el

segundo proceso (0,45 V) esta relacionado a la transferencia de especies pro-

tonadas desde la fase orgánica. Este comportamiento, como se mencionó en la
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sección anterior, es debido a la gran movilidad de los iones HO− que difunden

al seno de la fase acuosa, lo cual es responsable de la depleción de la cantidad

interfacial de este ión. Entonces, la concentración de HO− es mas baja que

la concentración esperada y la reacción inversa correspondiente al PII ocurre

en menor proporción, dejando una cantidad de HB+ en la fase orgánica sin

transferir por este mecanismo.

4.5.1. Efecto de la agitación en fase orgánica sobre los
mecanismos globales de transferencia de Quinidina
a pH 6,5 (0 < Φ < 1, 5).

La Fig. 4.16 muestra los voltamperogramas medidos a pH 6,5 bajo condi-

ciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase orgánica. Se observa que

el PI no es afectado signi�cativamente en el barrido de potencial de ida, pero

disminuye progresivamente durante el barrido de potencial de vuelta. Estos

resultados indican que el proceso de transferencia iónica es controlado por la

difusión de las especies en la fase acuosa quiescente. Sin embargo, la forma de

la señal electroquímica y los valores de corriente de PII, a 0,75 V, se ven clara-

mente modi�cados. La ausencia de valores negativos de corriente en el barrido

de potencial de vuelta, medidos a altas frecuencias de agitación indica que el

�ujo neto del catión (HB+) ocurre principalmente desde la fase acuosa a la fase

orgánica. Por lo tanto, PII corresponde a la transferencia facilitada de protón

vía autoprotólisis de agua (mecanismo (c)). Al comparar las señales electro-

químicas del primer y segundo ciclo de potencial (Fig. 4.17 (a)) se observa que

la corriente del pico del PI decrece en el barrido de potencial de ida del segundo

ciclo, porque la base débil protonada fue consumida por la reacción de neutra-

lización con los iones HO− electrogenerados en la fase acuosa. Por otra parte,

la forma de los per�les corriente-potencial y los valores de corriente de PII no

cambian durante los múltiples ciclos de potencial debido a que el espesor de la
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Figura 4.16: Voltamperogramas para la transferencia de Quinidina a pH 6,5. Solu-
ciones quiescentes (−); 300±1 rpm (−); 500±1 rpm (−); 700±1 rpm (−); 1400±1
rpm (−); 2200±1 rpm (−). Fase orgánica: TPnATCl-PB 1, 00×10−2 M. Fase acuosa:
LiCl 1, 00× 10−2 M + Quinidina 1, 00× 10−3 M. r = 0, 30 v = 0, 050 Vs−1.
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Figura 4.17: Voltamperogramas obtenidos para la transferencia de Quinidina a pH
6,5 agitando la fase orgánica. (a) Primer (−) y segundo ciclo (−) de potencial. (b)
Segundos ciclos de soluciones quiescentes (−) y agitando la fase orgánica a 300±1
rpm (−); 700±1 rpm (−); 2200±1 rpm (−). Fase orgánica: TPnATCl-PB 1, 00×10−2

M. Fase acuosa: LiCl 1, 00 × 10−2 M + Quinidina 1, 00 × 10−3 M. r = 0, 30; v =
0, 050Vs−1.

capa difusional en la fase orgánica se mantiene constante. Es importante notar

que, la forma y los valores de corriente de los voltamperogramas obtenidos en

condiciones quiescentes no cambian durante sucesivos ciclos de potencial (Fig.

4.18). Sin embargo, segundo ciclos de potencial medidos a diferentes frecuen-

cias de agitación, muestran que el pico correspondiente a PI decrece cuando

incrementa la frecuencia de agitación, porque la reacción de neutralización se

extiende una mayor distancia desde la interfaz del lado acuosa (Fig. 4.17 (b)).
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A frecuencias altas de agitación, el espesor de la capa difusa decrece, y así

una gran cantidad la quinidina monoprotonada es transferida junto con una

gran cantidad de iones hidróxidos producidos en la interfaz. Estos iones HO−

difunden desde la interfaz hacia el seno de la fase acuosa (solución quiescente)

y neutralizan la especie HB+, las cuales se mueven desde el seno de la solu-

ción hacia la interfaz. Este comportamiento se contempla en el tercer ciclo de

potencial por la disminución del pico correspondiente a PI, en el barrido de

potencial de ida en los múltiples ciclos de potencial.
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Figura 4.18: Voltamperogramas para la transferencia de Quinidina a pH 6,5 en
condiciones quiescentes. (a) Primer (−)y segundo ciclo (−) de potencial. Fase orgá-
nica: TPnATCl-PB 1, 00× 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00× 10−2 M + Quinidina
1, 00× 10−3 M. r = 0, 30; v = 0, 050Vs−1.

4.5.2. Efecto de la agitación en fase orgánica sobre los
mecanismos globales de transferencia de Quinidina
a pH 9,7 (Φ > 2).

En estas condiciones de pH sólo se observa un único proceso de transferen-

cia en el barrido de potencial de ida (PII), ya que la concentración de HB+ es

despreciable en al fase acuosa (Fig. 4.19). Sin embargo en ciclo sucesivos de

potencial se observa la aparición de PI, como se explicó en los resultados simu-

lados (Fig. 4.7). La Fig. 4.20 muestra el efecto de la aplicación de condiciones
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Figura 4.19: Voltamperogramas para la transferencia de Quinidina a pH 9,7 en
soluciones quiescentes. (a) Primer (−) y segundo ciclo (−) de potencial. Fase orgá-
nica: TPnATCl-PB 1, 00 × 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00 × 10−2 M + Quinidina
1, 00× 10−3 M. r = 0, 30; v = 0, 050 Vs−1.
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Figura 4.20: (a) Voltamperogramas para la transferencia de Quinidina a pH 9,7.
Soluciones quiescentes (−); 500±1 rpm (−); 700±1 rpm (−); 900±1 rpm (−); 1200±1
rpm (−); 1600 ±1 rpm (−); 2200±1 rpm (−). (b) Primer (−)y segundo ciclo (−)
de potencial a pH 9,7 y una velocidad de convección de 2000 rpm. Fase orgánica:
TPnATCl-PB 1, 00× 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00× 10−2 M + Quinidina 1, 00×
10−3 M. r = 0, 30; v = 0, 015 Vs−1.

hidrodinámicas forzadas en la fase orgánica a pH 9,7. Como se explicó antes,

la aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas disminuye el espesor de

la capa difusional y la especies protonadas son uniformemente distribuidas en

la fase orgánica. En consecuencia, un incremento en los valores de corriente, en

el barrido de potencial de ida, es observado cuando la frecuencia de agitación

incrementa. Así, el pH aumenta. En el barrido de potencial de vuelta, el se-

gundo pico (0,45 V) decrece, ya que la especie monoprotonada en fase orgánica
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es distribuida homogéneamente en toda la fase. Si se realizan ciclos sucesivos

de potencial, la cantidad electrogenerada de iones hidróxido es mayor y por

tanto una gran parte de estos se acumulan en las cercanías de la interfaz. Al

comenzar un nuevo ciclo de potencial, la energía requerida necesaria para que

se lleve a cabo PII es mayor, como consecuencia de la alta concentración local

de iones HO− (Fig. 4.20).

4.5.3. Efecto de la agitación en fase acuosa sobre los me-

canismos globales de transferencia de Quinidina a

pH 9,7 (Φ > 2).
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Figura 4.21: (a) Voltamperogramas obtenidos para la transferencia de Quinidina a
pH 9,7. Soluciones quiescentes (−). Agitando la fase acuosa: 300±1 rpm (−); 500±1
rpm (−); 900±1 rpm (−); 1200±1 rpm (−); 1600±1 rpm (−); 2200±1 rpm (−).
(b) Primer (−), segundo (−) y tercer ciclo (−) de potencial para la tranferencia de
quinidina a pH 9,7 , agitando la fas acuosa a 700±1 rpm. Fase orgánica: TPnATCl-
PB 1, 00 × 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00 × 10−2 M + Quinidina 1, 00 × 10−3 M.
r = 0, 30; v = 0, 050 Vs−1.

La Fig.4.21 (a) muestra los voltamperogramas medidos a pH 9,7 bajo con-

diciones hidrodinámicas forzadas aplicadas en la fase acuosa. Los per�les cam-

bian ligeramente en el barrido de potencial de ida. Por el contrario, el barrido

de potencial de vuelta muestra una importante disminución en los valores de

corriente del PII cuando la frecuencia de agitación incrementa, con el incre-

mento concomitante en los valores de corriente del PI (0,45 V). La aplicación
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de condiciones hidrodinámicas forzadas provoca que los iones HO− sean dis-

tribuidos homogéneamente en la fase acuosa. Por consiguiente, la reacción de

vuelta del PII no ocurre. La especies HB+ que permanecen en fase orgánica

se trans�eren a potenciales donde ocurre el PI. La Fig. 4.21 (b) compara tres

ciclos de potencial medidos agitando la fase acuosa. La corriente de pico del

PI incrementa en el barrido de potencial de vuelta de los ciclos sucesivos, ya

que HB+, en lado acuoso de la interfaz, puede ser transferido en este rango de

potencial. Por otra parte, la corriente del pico del PII decrece en el barrido de

potencial de ida de los ciclo sucesivos.

4.6. Conclusión.

En este capítulo se desarrollan las ecuaciones generales para un modelo que

describe las reacciones de transferencia facilitada de protones en ausencia de

una solución reguladora de pH a través de una interfase líquido|líquido, asis-

tidas por una base débil neutra bajo condiciones hidrodinámicas forzadas. Se

corroboraron los resultados simulados con resultados experimentales utilizando

Quinidina como base débil neutra.

Los mecanismos globales de transferencia de protón a través de una inter-

fase líquido|líquido puede ser fácilmente evaluada por voltamperometría cíclica

combinada con la aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas en cada

fase. Además, los mecanismos de transferencia iónica pueden ser modi�cados

controlando el transporte de materia en cada fase. Este simple procedimiento

permite con�rmar los mecanismos para la transferencia facilitada de proto-

nes en ausencia de una solución reguladora de pH, con especial énfasis en

el mecanismo propuesto de transferencia facilitada vía autoprotólisis de agua

(mecanismo c). Los iones HO− electroquímicamente generados en la inter-

faz pueden ser utilizados como un reactante en diferentes reacciones químicas
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acopladas como síntesis de nanopartículas y sustitución nucleofílica [170�172].

Estas reacciones pueden ser controladas externamente a través del potencial

aplicado y la aplicación de condiciones hidrodinámicas forzadas en cada fa-

se abriendo un amplio rango de posibilidades en nuevas rutas sintéticas. Por

ejemplo, la electrogeneración controlada de HO− podría utilizarse en la síntesis

de nanoparticulas de plata utilizando hidroquinona como precursor.



Capítulo 5

Caracterización de gradientes de
concentración a través de
espectroelectroquímica.

Resumen: En este capítulo se presenta un modelo que describe las

reacciones de transferencia facilitada de protones en ausencia de una

solución reguladora de pH con el agregado de una sonda de pH. El aná-

lisis se centra en caracterizar cambios de concentración de las especies

electrogeneradas a través de una reacción química acoplada que genera

especies coloreadas en la cercanías de la interfase. Estos cambios pue-

den ser registrados utilizando técnicas espectroscópicas acopladas a las

técnicas electroquímicas empleadas (Espectroelectroquímica). Las simu-

laciones digitales son contrastados con resultados experimentales reali-

zados mediante voltamperometría cíclica acoplada a espectrofotometría

utilizando azul de timol como sonda de pH y Quinidina como base débil

hidrofóbica.

5.1. Introducción

La espectroelectroquímica in situ involucra la combinación de técnicas elec-

troquímicas y espectroscópicas, tal que ambas medidas se realizan simultánea-

mente en una celda electroquímica adecuada. Comúnmente, se introduce una

perturbación electroquímica al sistema y su respuesta se caracteriza espec-

troscopicamente. Muchas de estas técnicas has sido ampliamente utilizadas

para estudiar reacciones en electrodos sólidos [173, 174]. Sin embargo, en bi-

bliografía, los trabajos informando técnicas espectroelectroquímicas aplicadas

89
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a ITIES fueron escasos hasta los primeros estudios realizados por Kakiuchi

y col. detallando los principios de volta�uorometría [175�177]. Actualmente,

otros trabajos pueden ser encontrados mostrando diferentes técnicas espectro-

electroquímicas, incluyendo EPR [178, 179], absorción de rayos X [180, 181],

generación de segundos armónicos [182], �uorescencia [177, 183�189] y absor-

ción UV-Visible [38, 139, 190�200].

Dependiendo de la dirección de incidencia del haz de luz con respecto la

interfase, la absorción UV-Visible puede realizarse en tres con�guraciones di-

ferentes: (1) una con�guración del haz de luz normal a la interfase, en el que la

luz pasa a través de la interfase líquido|líquido [190], (2) una con�guración de

re�exión total, en el que la luz se re�eja desde la interfase [38, 139, 192�197] y

(3) una con�guración de haz paralelo, en la que la luz es rasante la interfase

[201]. La principal ventaja del haz paralelo es que el paso óptico es mucho mas

largo que en la con�guración con haz normal o re�exión, donde la zona de di-

fusión limita el paso óptico. Otra ventaja es que el haz paralelo es rasante a la

interfase y esto permite seleccionar la fase a estudiar de manera independiente.

En este capítulo, se desarrolla un modelo, no sólo capaz de describir la

respuesta electroquímica de la transferencia facilitada de protones en ausencia

de soluciones reguladoras del pH sino también, la respuesta espectrofotomé-

trica de especies que absorben en el espectro UV-Visible. De esta forma, se

caracterizan espacio-temporalmente los gradientes de concentración de iones

HO−, electrogenerados en la transferencia de protones vía autoprotólisis de

agua. Los resultados simulados serán contrastados con resultados experimen-

tales analizando el viraje de color de una sonda de pH (azul de timol) a través

de espectofotometría de absorción UV-Visible acoplada durante la perturba-

ción electroquímica. En estas mediciones se utilizó Quindina como base débil

hidrofóbica.
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5.2. Sonda de pH: azul de timol (Timolsulfon-

ftaleína)

La Timolsulftaleína, también conocido como azul de timol, es un indicador

ácido-base ampliamente utilizado que presenta diferentes especies dependien-

do del valor de pH de la solución (Fig. 5.1). Durante la primera disociación

(pKa1=1,7 [202]), el indicador cambia de rojo a amarillo y durante la segunda

disociación (pKa2=8,9 [202]) de amarillo a azul intenso.

𝐇𝟐𝐈𝐧 H𝐈𝐧− 𝐈𝐧𝟐−

+

Figura 5.1: Representación esquemática de las transiciones estructurales de azul de
timol que causan diferente absorción de luz dependiendo del pH [203].

Una de las mayores ventajas que presenta el uso de este indicador, es que

sus transiciones no involucran grandes cambios de conformacionales en su es-

tructura. La especie H2In corresponde a una estructura zwitteriónica con deslo-

calización de una carga positiva dentro del anillo fenol, mientras que las demás

especies son mono y dianiónicas [166, 202, 203].

El azul de Timol es relativamente soluble en agua, sus soluciones deben

prepararse utilizando una base fuerte que neutralice el grupo sulfónico para

lograr la solubilización en agua [202, 204]. Además, la especie neutra es hidro-

fóbica, pero su valor de coe�ciente de partición es difícil de determinar por

métodos sencillos.

En la Fig. 6.1 se muestran los espectros de absorción en la fase acuosa a

diferente valores de pH. Cada espectro individual tiene dos picos localizados

a diferentes longitudes de onda según la especie que este presente. Los picos
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están localizados a 543 nm y 429 nm; 437 nm y 328 nm; 596 nm y 378 nm a

pH 1,5 (rojo); 6,2 (amarillo) y 11,8 (azul), respectivamente. Las tres bandas de

absorción, a diferente pH, que tienen picos a 543 nm, 437 nm y 596 nm se han

atribuido a las transiciones originadas por el zwitterion (rojo), el monoanión

(amarillo) y el dianión (azul). Es importante mencionar que el pico de absorción

correspondiente a la especie dianionica (azul) no tiene interferencias de las

otras especies de azul de timol, ya que su absorción en esta longitud de onda

es despreciable.
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Figura 5.2: Absorbancia realtiva en función de la longitud de onda para azul de
timol a diferentes valores de pH.

5.2.1. Comportamiento de azul de timol en una interfa-
se líquido|líquido en presencia de una base débil
hidrofóbica.

El comportamiento del azul de timol en una fase acuosa ha sido estudiado

extensamente [166, 202]. Sin embargo su comportamiento en una interfase

líquido|líquido no ha sido detallado exhaustivamente en bibliografía, Visser y

colaboradores describen un sistema bifasico utilizando líquidos iónicos y azul

de timol [205]. En este trabajo se describe la partición de la molécula entre

una fase hidrofóbica (liquido iónico) y una fase acuosa en función del pH de la

fase acuosa.
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Figura 5.3: Fotografías del sistema experimental en presencia y ausencia de la
base débil (Quinidina), en dos condiciones de pH diferente. Fase acuosa (F.
Ac); Fase orgánica (F. Org)
Fotografías (a) y (c) fueron realizados en las siguientes condiciones experi-
mentales: cinicial

H2In = 5, 00 × 10−5 M; r = 0, 30. Fase orgánica: TPnATCl-PB
1, 00× 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00× 10−2 M .
Fotografías (b) y (d) fueron realizados en las siguientes condiciones experimen-
tales: cinicial

B = 1, 00×10−3 M; cinicial
H2In = 5, 00×10−5 M; r = 0, 30. Fase orgánica:

TPnATCl-PB 1, 00× 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00× 10−2 M.

La Fig. 5.3 describe el comportamiento del azul de timol en dos condiciones

de pH, en presencia y ausencia de la base débil (Quinidina). En ausencia de

quinidina, al poner en contacto una fase acuosa, con un valor inicial de pH 7,00,

que contiene la sonda de pH (Azul de timol), con una fase orgánica (1,2-DCE)

y agitar vigorosamente hasta llegar al equilibrio, se observa que la fase acuosa

se encuentra coloreada debido a que la especie ácido-base que predomina es

HIn−, mientras que la fase orgánica es incolora (5.3 (a)). Si en las mismas
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condiciones, se le añade la base débil (quinidina), y se agita vigorosamente

ambas fases hasta alcanzar el equilibrio, la fase orgánica se colorea mientras

que la fase acuosa queda incolora. Esto se debe a que la base débil forma un

par iónico con la especie predominante del azul de timol (HB+HIn−) y de esta

manera el indicador se extrae hacia la fase orgánica que tiene un color amarillo

traslucido 5.3 (b).

A un valor de pH 11,00 inicial, en ausencia de quinidina y luego de agitar

vigorosamente ambas fases, se observa que la fase acuosa mantiene un color

azul intenso debido a la presencia de la especie dianiónica del azul de timol,

mientras que la fase orgánica se mantiene incolora 5.3 (c). En las mismas

condiciones, en presencia de quinidina, se observa el color amarillo en la fase

orgánica y una coloración azul en la fase acuosa 5.3 (d). A diferencia de las

fotografías (a) y (b), a un valor de pH de 11,00 la especie predominante del

azul de timol es In2−, es por esta razón que probablemente la formación del

par iónico con quinidina no se ve favorecida y algo de esta especie permanece

en fase acuosa.

Al caracterizar los procesos electroquímicos que ocurren en la interfase lí-

quido|líquido en un sistema material compuesto por una base débil hidrofóbica

(quinidina) y una sonda de pH (azul de timol), es necesario considerar la for-

mación de un par iónico entre ambos para poder discernir las consecuencias

de este en el estado inicial y por ende sobre los procesos electroquímicos ob-

servados en los per�les corriente-potencial.

5.3. Modelo de simulación.

Se planteó un modelo que presenta las mismas consideraciones generales

correspondientes al modelo descripto en el capítulo 4. El sistema material en

estudio, es similar al desarollado en el Cap. 4, donde se describe una base débil
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capaz de protonarse dos veces. Además se considera una especie ácido-base

extra (sonda de pH) que posee los siguientes equilibrios ácido-base en ambas

fases:

H2In (α) 
 H+ (α) + HIn− (α) Kα
a, H2In =

cαH+cα
HIn−

cαH2In

(5.1)

HIn− (α) 
 H+ (α) + In2− (α) Kα
a, HIn− =

cαH+cα
In2−

cα
HIn−

(5.2)

siendo α la fase orgánica o la fase acuosa. A su vez, una de las especies acido-

base de la sonda de pH puede formar el siguiente par iónico en fase orgánica:

HB+ (org) + HIn− (org) � HB+HIn− (org) Korg
pI

=
corg

HB+HIn−

corg

HIn−
corg

HB+HIn−

(5.3)

Las consideraciones generales son las mismas expuestas en el Cap. 3 y 4,

correspondientes a los puntos I)-IV).

I) En la distribución interfacial, sólo se deben añadir las siguientes ecua-

ciones, relacionandas a las especies de la sonda de pH:

corg

HIn−

cac
HIn−

= θHIn− [Sλ(t)]
−1 (5.4)

corg

In2−

cac
In2−

= θIn2− [Sλ(t)]
−2 (5.5)

El equilibrio de partición de la especie neutra H2In esta de�nido por el

coe�ciente de particion KD,H2In.

KD,H2In =
corg

H2In

cac
H2In

(5.6)

Para inicializar el sistema es necesario calcular las concentraciones iniciales

de todas las especies. Para lograr esto, se utilizan los balances de masa de la
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base débil neutra (Ec. 5.7) y de la especie neutra de la sonda de pH (Ec. 5.8).

cinicial
B = cac

B (x, 0) + cac
HB+ (x, 0) + cac

H2B2+ (x, 0) +

r
(
corg

B (x, 0) + corg

HB+ (x, 0) + corg
H2B2+ (x, 0) + corg

HB+HIn−
(x, 0)

)
(5.7)

cinicial
H2In = cac

H2In (x, 0) + cac
HIn− (x, 0) + cac

In2− (x, 0) +

r
(
corg

H2In (x, 0) + corg

HIn−
(x, 0) + corg

In2− (x, 0) + corg

HB+HIn−
(x, 0)

)
(5.8)

Considerando los equilibrios ácido-base de las especies presentes en el sistema,

los equilibrios de partición, la distribución de especies a través de la ecuación

de Nernst y que la concentración inicial de protones es �jada en un valor, es

posible obtener el siguiente sistema de ecuaciones en función de cac
B (x, 0) y

cac
H2In (x, 0):



0 = cac
B (x, 0)A (1) +

cac
B (x,0)cac

H+,inicial
(x,0)

Kac
a,HB+

A (2) +

cac
B (x,0)

(
cac
H+,inicial

(0,t)
)2

Kac
a,HB+K

ac
a,H2B2+

A (3) + A (4) cac
B (x, 0) cac

H2In (x, 0)− A (8)

0 = cac
H2In (x, 0)A (5) +Kac

a,H2In

cac
H2In(x,0)

cac
H+,inicial

(x,0)
A (6) +

Kac
a2,H2In

Kac
a1,HIn−

cacH2In
(x,0)

(cac
H+ (x,0))

2A (7) + A (4) cacB (x, 0) cacH2In
(x, 0)− A (9)

(5.9)
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donde

A (1) = 1 + rKD,B

A (2) = 1 + rθHB+ [Sλ (t)]

A (3) = 1 + rθH2B2+ [Sλ (t)]2

A (4) = rKorg
pI θHB+θHIn−

(
Kac

a2,H2In

Kac
a1,HB+

)
A (5) = 1 + rKD,H2In

A (6) = 1 + rθHIn− [Sλ (t)]−1

A (7) = 1 + rθIn2− [Sλ (t)]−2

A (8) = cinicial
B

A (9) = cinicial
H2In

Este sistema de ecuaciones no tiene solución analítica, por lo tanto es necesario

utilizar métodos numéricos para obtener las raíces de las mismas [140]. A

partir de los valores obtenidos de cac
B (x, 0) y cac

H2In (x, 0), es posible calcular las

concentraciones de todas las especies restantes, tanto en la fase acuosa como en

la fase orgánica, utilizando las expresiones generadas a partir de los equilibrios

ácido-base y equilibrios de partición de las especies neutras.

II) Se establecen las condiciones de contorno por las cuales se de�ne un

seno de solución para cada una de las fases:

x→∞ cac
especies(x, t) = cac

especies(x, 0) (5.10)

x→ −∞ corg
especies(x, t) = corg

especies(x, 0) (5.11)

Al igual que en el modelo desarrollado en el Cap. 4, para expresar la conti-

nuidad de �ujos en la interfaz, se considera la condición protónica, el balance

de masa de la base débil y se añade el balance de masa de la especie ácido-base
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correspondiente a la sonda de pH, obteniéndose las siguientes igualdades:

Φac
B + Φac

HB+ + Φac
H2B2+ = Φorg

B + Φorg

HB+ + Φorg
H2B2+ + Φorg

HB+HIn−
(5.12)

Φac
H2In + Φac

HIn− + Φac
In2− = Φorg

H2In + Φorg

HIn−
+ Φorg

In2− + Φorg

HB+HIn−
(5.13)

Φac
H+ − Φac

HO− + Φac
HB+ + 2Φac

H2B2+ − Φac
HIn− − 2Φac

In2− =

Φorg
H+ − Φorg

HO−
+ Φorg

HB+ + 2Φorg
H2B2+ − Φorg

HIn−
− 2Φorg

In2− (5.14)

considerando que Φα
especies = −Dα

especies

∂cαespecies(0,t)

∂x

En este capitulo se utiliza como especies de referencia a B y H2In (Cap.

4). Utilizando la diferenciación �nita explicita en el tiempo y el espacio, como

herramienta de cálculo, es posible a partir de las Ec. 5.12, 5.13 y 5.14 encon-

trar tres expresiones para la concentración interfacial de cac
H2In (0, t), cac

B (0, t) y

cac
H+ (0, t), a t > 0:



0 = cac
B (0, t)A (1) + cac

B (0, t) cac
H+ (0, t)A (2) +

cac
B (0, t)

(
cac

H+ (0, t)
)2
A (3) + A (4)− A (10)

0 = cac
H2In (0, t)A (5) + Kac

a,H2In

cac
H2In(0,t)

cac
H+ (0,t)

A (6) +

Kac
a,H2InKac

a,HIn−
cac
H2In(0,t)

(cac
H+ (0,t))

2A (7) + A (4)− A (11)

0 = cacH+ (0, t) A (8)− 1
cac
H+ (0,k)

A (9) + cac
B (0, t) cac

H+ (0, t) A (2) +

2cac
B (0, t)

(
cac

H+ (0, t)
)2

A (3)−Kac
a,H2In

cac
H2In(0,t)

cac
H+ (0,t)

A (6)−

2Kac
a,H2InKac

a,HIn−
cac
H2In(0,t)

(cac
H+ (0,t))

2 A (7)− A (13)

(5.15)
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donde

A (1) = Dac
B +Dorg

B KD,B

A (2) =
Dac

HB+

Kac
a,HB+

+Dorg

HB+θHB+
Sλ(k)
Kac

a,HB+

A (3) =
Dac

H2B2+

Kac
a,HB+K

ac
a,H2B2+

+
Dorg

H2B2+

Kac
a,HB+Kac

a,H2B2+
θH2B2+Sλ (k)2

A (4) = rKorg
pI θHB+θHIn−

(
Kac

a,H2In

Kac
a,HB+

)
A (5) = Dac

H2In +Dorg
H2InKD,H2In

A (6) = Dac
HIn−

+Dac
HIn−

θHIn− [Sλ (k)]−1

A (7) = Dac
In2− +Dac

In2−θIn2− [Sλ (k)]−2

A (8) = Dac
H+ +Dorg

H+θH+S (k)

A (9) = Dac
HO−

Kw +Dorg

HO−
θHO−S (k)−1Kw

A (10) = Dac
B c

ac
B (1, k) +Dorg

B corg
B (1, k) +Dac

HB+cac
HB+ (1, k) +Dorg

HB+c
org

HB+ (1, k) +

Dac
H2B2+cac

H2B2+ (1, k) +Dorg
H2B2+c

org
H2B2+ (1, k) +Dorg

HB+HIn−
corg

HB+HIn−
(1, k)

A (11) = Dac
H2Inc

ac
H2In (1, k) +Dorg

H2Inc
org
H2In (1, k) +Dac

HIn−
cac

HIn−
(1, k) +

Dorg

HIn−
corg

HIn−
(1, k) +Dac

In2−cac
In2− (1, k) +Dorg

In2−c
org

In2− (1, k) +

Dorg

HB+HIn−
corg

HB+HIn−
(1, k)

A (12) = Dac
H+cac

H+ (1, k) +Dorg
H+c

org
H+ (1, k) +Dac

HB+cac
HB+ (1, k) +

Dorg

HB+c
org

HB+ (1, k) + 2Dac
H2B2+cac

H2B2+ (1, k) + 2Dorg
H2B2+c

org
H2B2+ (1, k)−

Dac
OH−

cac
OH−

(1, k)−Dorg

OH−
corg

OH−
(1, k)−Dac

HIn−
cac

HIn−
(1, k) +Dorg

HIn−
corg

HIn−
(1, k) +

2Dac
In2−cac

In2− (1, k) + 2Dorg

In2−c
org

In2− (1, k)

donde cαespecies(0, k) y cαespecies(1, k) representan la concentración de las especies

en la interfaz y en la primer elemento de volumen en la fase α, respectivamente,

siendo k el contador de tiempo. La solución a estos sistemas de ecuaciones debe

encontrarse numéricamente [140, 206].

III) A través de las expresiones desarrolladas en el Cap. 3 (Ec. 3.18 y 3.19)
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para el transporte de materia, se determina el efecto de las nuevas concentra-

ciones en el sistema, teniendo en cuenta un transporte difusivo y convectivo.

Se deben tener en cuenta todas las especies del sistema considerado en el Cap.

4 (B, HB+, H2B+, H2B2+, H+ y HO−) y, Además, considerar las especies pro-

venientes de la sonda de pH y la formación de par iónico ( H2In, HIn−, In2−,

HB+HIn−) en estas ecuaciones.

IV) Considerando que los equilibrios ácido-base presentes en fase acuosa

son los siguientes:

H2In 
 H+ + HIn− Kac
a, H2In (5.16)

HIn− 
 H+ + In2− Kac
a, HIn− (5.17)

HB+ � H+ + B Kac
a,HB+ (5.18)

H2B2+ � H+ + HB+ Kac
a,H2B2+ (5.19)

H2O � H+ + HO− Kw (5.20)

Para resolver estos equilibrios en fase homogénea se planteó un sistema de

ecuaciones considerando la condición protónica, el balance de masa de B y

H2In en fase acuosa.



cTotal
H+ (j, k) = cac

H+ (j, k)− cac
HO−

(j, k) + cac
HB+ (j, k) +

2cac
H2B2+ (j, k)− cac

HIn−
(j, k)− 2cac

In2− (j, k)

cTotal
B (j, k) = cac

B (j, k) + cac
HB+ (j, k) + cac

H2B2+ (j, k)

cTotal
H2In (j, k) = cac

H2In (j, k) + cac
HIn−

(j, k) + cac
In2− (j, k)

(5.21)

A través de una serie de pasos algebraicos considerando los equilibrios ácido-

base presentes en la fase acuosa, podemos llegar al sistema de ecuaciones 5.22

para determinar las concentraciones de todas las especies luego de la pertur-
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bación, considerando todos los equilibrios de reacción presentes.



0 = cac
H+ (j, k)− A(5)

cac
H+ (j,k)

+
cac
H+ (j,k)cac

B (j,k)

A(1)
+ 2

(cac
H+ (j,k))

2
cac
B (j,k)

A(2)
−

A (3)
cac
H2In(j,k)

cac
H+ (j,k)

− 2A (4)
cac
H2In(x,0)

(cac
H+ (x,0))

2 − A (8)

0 = cac
B (j, k) +

cac
B (j,k)cac

H+ (j,k)

A(1)
+

cac
B (j,k)(cac

H+ (j,k))
2

A(2)
− A (6)

0 = cac
H2In (j, k) + A (3)

cac
H2In(j,k)

cac
H+ (j,k)

+ A (4)
cac
H2In(j,k)

(cac
H+ (j,k))

2 − A (7)

(5.22)

donde

A (1) = Kac
a,HB+

A (2) = Kac
a,HB+Kac

a,H2B2+

A (3) = Kac
a,H2In

A (4) = Kac
a,H2InK

ac
a,HIn−

A (5) = Kw

A (6) = cTotal
B (j, k)

A (7) = cTotal
H2In (j, k)

A (8) = cTotal
H+ (j, k)

siendo j el contador de los elementos de volumen correspondientes a la discre-

tización.

En fase orgánica se consideran los mismos equilibrios ácido-base que en la

fase acuosa con excepción del equilibrio de disociación de agua, ya que es un

medio no acuoso. Además, debe considerarse la formación de par iónico entre

la especies monoprotonadas de la sonda de pH y la base débil, mencionada

anteriormente:

HB+ (org) + HIn− (org) � HB+HIn− (org) Korg
pI

=
corg

HB+HIn−

corg

HIn−
corg

HB+HIn−

De esta manera, es posible plantear las siguientes ecuaciones a través de los
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balances de masa correspondientes:



cTotal
B (j, k) = corg

B (j, k) + corg

HB+ (j, k) + corg
H2B2+ (j, k) + corg

HB+HIn−
(j, k)

cTotal
H2In (j, k) = corg

H2In (j, k) + corg

HIn−
(j, k) + corg

In2− (j, k) + corg

HB+HIn−
(j, k)

cTotal
H+ (j, k) = corg

H+ (j, k) + corg

HB+ (j, k) + 2corg
H2In (j, k) +

2corg
H2B2+ (j, k)− corg

HIn−
(j, k)− 2corg

In2− (j, k) + 2corg

HB+HIn−
(j, k)

(5.23)

Al igual que en la fase acuosa podemos encontrar, mediante pasos algebrai-

cos, un sistema de ecuaciones que permiten determinar las concentraciones de

las especies luego de perturbar electroquímicamente el sistema.



0 = corg
B (j, k) +

corg
B (j,k)corg

H+ (j,k)

A(1)
+

corg
B (j,k)(corg

H+ (j,k))
2

A(2)
+

A (5) corg
H2In

(j, k) corg
H+ (j, k)− A (6)

0 = corg
H2In (j, k) + A (3)

corg
H2In

(j,k)

corg

H+ (j,k)
+ A (4)

corg
H2In(j,k)

(corg

H+ (j,k))
2 +

A (5) corg
H2In (j, k) corg

H+ (j, k)− A (7)

0 = corgH+ (j, k) +
corg

H+ (j,k)corg
B (j,k)

A(1)
+ 2

(corg

H+ (j,k))
2
corg
B (j,k)

A(2)
−

A (3)
corg
H2In(j,k)

cac
H+ (j,k)

− 2corg
H2In

(x, 0) + 2A (5) corg
H2In (x, 0) corg

H+ (j, k)− A (8)

(5.24)
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donde

A (1) = Korg

a,HB+

A (2) = Korg

a,HB+K
org
a,H2B2+

A (3) = Korg
a,H2In

A (4) = Korg
a,H2InK

org

a,HIn−

A (5) =
Korg

pI K
org
a,H2In

Korg

a,HB+

A (6) = cTotal
B (j, k)

A (7) = cTotal
H2In (j, k)

A (8) = cTotal
H+ (j, k)

Para resolver los sistemas de ecuaciones desarrollados para la fase acuosa y

la fase orgánica (Ec.5.21 y 5.23), es necesario utilizar métodos numéricos. To-

das las ecuaciones desarrolladas en esta sección que requieren una resolución

numérica han sido resueltas a través del método Powell modi�cado [206].

La expresión discretizada para el cálculo de la corriente en cada paso de

tiempo k, teniendo en cuenta los �ujos en la fase acuosa es la siguiente:

I(t) =
FA

0,5∆x

[
Dac

H+ (cac
H+(1, t)− cac

H+(0, t)) +Dac
HB+

(
cac

HB+(1, t)− cac
HB+(0, t)

)]
+

2
FA

0,5∆x

[
Dac

H2B2+

(
cacH2B2+(1, t)− cacH2B2+(0, t)

)]
− FA

0,5∆x
[Dac

HO− (cacHO−(1, t)− cacHO−(0, t))]

FA

0,5∆x
[Dac

HIn− (cacHIn−(1, t)− cacHIn−(0, t))− 2Dac
In2− (cacIn2−(1, t)− cacIn2−(0, t))]

(5.25)

5.3.1. Espectroelectroquímica: Voltabsortometría

En gran parte de la literatura referida a espectroelectroquímica analítica

con celdas de paso óptico largo [174, 207�209], el espectro (absorbancia en

función de la longitud de onda) y la distribución de concentración c(x, t) se
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relaciona mediante la siguiente integral:

A (λ) = ε (λ) lw−1

∫ w

0

c (x, t) dx (5.26)

donde l es la longitud de paso óptico, ε(λ) es la absortividad molar de las es-

pecies y w es el ancho de la ventana transparente de la celda, perpendicular a

la interfaz electroactiva (Fig. 5.4). Dado que hay algunas aproximaciones en la

derivación de la ecuación anterior, hay cierto grado de desviación entre la ab-

sorbancia real y la absorbancia computada acorde a la Ec. (5.26), debido a una

distribución inhomogenea de las especies. Si los resultados son usados para es-

timar parámetros o estudiar mecanismos de sistemas reales, hacer deducciones

correctas implicaría mayor di�cultad, y por tanto la derivación de una ecuación

integral que conecte la absorbancia con la distribución de concentraciones en

una celda y su integración numérica es relevante para espectroelectroquímica

analítica [208]. La Fig. 5.4 representa esquemáticamente una celda espectro-

dx 0 ,I x  ,I x

Fase acuosa

Fase orgánica

w

l

Figura 5.4: Representación esquemática de una celda espectroelectroquímica de paso
óptico largo para una interfase líquido|líquido con un haz de luz incidente rasante a
la interfaz electroactiva. Modelo inspirado en el presentado por Shouzhuo et al. [208].

electroquímica de paso óptico largo para una interfase líquido|líquido con un

haz de luz rasante a la interfaz electroactiva. Como se ha visto anteriormente,

al aplicar un potencial externo a esta interfaz, se logra la polarización de la

misma induciendo la transferencia de carga, lo cual genera gradientes de con-
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centraciones en las cercanías de la interfaz. Debido a que las concentraciones

de estas especies, en general, no están uniformemente distribuidas (en el plano

normal a la interfaz), la sección de solución por donde pasa el haz de luz se

divide en delgadas capas, paralelas a la interfaz, las cuales tienen el mismo

espesor dx y una concentración uniforme a tiempo t. Para una dada capa a

una distancia x de la interfaz, la luz incidente por unidad de área y la luz

transmitida por unidad de área son i0(λ) e i(λ, x), respectivamente. La luz

transmitida por unidad de área es función de la distancia a la interfaz (x),

mientras que la luz incidente por unidad de área no lo es. La luz incidente y

transmitida son, respectivamente:

I0 (λ, x) = i0(λ)hdx (5.27)

y

I (λ, x) = i (λ, x)hdx (5.28)

donde h es el ancho del plano paralelo a la interfaz.

De acuerdo a la ecuación de Lambert-Beer [210], la absorbancia en una

capa puede expresarse por:

A (λ, x) = log

[
I0 (λ, x)

I (λ, x)

]
(5.29)

que puede ser expresada como:

i0 (λ)hdx = i0 (λ)h10−A(λ,x)dx (5.30)

La luz total incidente y la luz total transmitida de la celda son:

I0 (λ) =

∫ w

0

i0 (λ)h dx = i0 (λ)wh (5.31)
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y

I (λ) =

∫ w

0

i (λ, x)h dx = i0 (λ)h

∫ w

0

10−A(λ,x) dx (5.32)

así la absorbancia de la celda puede ser expresada como:

A (λ) = log

[
w∫ w

0
10−ε(λ)lc(x,t) dx

]
(5.33)

La Ec. (5.33) es una ecuación integral que conecta la absorbancia y la

distribución de concentración para una celda espectroelectroquímica de paso

óptico largo. Si las soluciones son diluidas, tal que la ecuación de Lambert-

Beer se cumple en cada caja, la Ec. 5.33 es equivalente a la Ec. 5.34 [208]. Si

el número de capas delgadas es �nito, e.g. n, es posible derivar una ecuación

numérica para la celda:

A (λ) = log

(
I0 (λ)

I (λ)

)
= log n− log

n∑
j=1

10−ε(λ)lc(j) (5.34)

La Ec. (5.34) es acoplada al modelo descrito en la sección 5.3 para poder

calcular la absorbancia de las especies que conforman la sonda de pH, en las

cercanías de la interfaz.

5.4. Efecto de la presencia de una sonda de pH

sobre el mecanismo de transferencia facili-

tada de protones.

En esta sección se estudia el efecto que produce agregar una sonda de pH

en los per�les de corriente-potencial para un sistema material compuesto por

una base débil neutra en ausencia de una solución reguladora de pH.

En el Cap. 4, se estudió la transferencia de especies protonables en ausencia

de una solución reguladora de pH, haciendo especial énfasis en la transferen-
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cia facilitada de protones vía autoprotólisis del agua. Cuando este mecanismo

ocurre, la concentración de protones en las cercanías de la interfase es menor

que la cantidad de base débil libre. Si al sistema se le agrega un ácido débil

(sonda de pH) mas fuerte que el agua, es de esperar que esta especie se com-

porte como un dador de protones desde la fase acuosa y se disocie para dar

como producto la base protonada del lado orgánico (HB+).

Los siguientes parámetros son �jados para todas las simulaciones mostra-

das en esta sección: T = 298,15 K, F = 96485 Cmol−1, R = 8,314 JK−1mol−1;

ξ =

√
Dorg
especies

Dac
especies

= 1,12 para un sistema H2O| 1,2-dicloroetano (1,2-DCE) [148]

y A = 1,0 cm2. Se utiliza un sistema modelo que tiene los siguientes parámetros

de simulación: pKa1,H2B2+ = 4, 00; pKa2,HB+ = 8, 66; log(KD,B) = 1, 79; cinicial
B =

1, 00 × 10−3M; pKa1,H2In = 1, 70; pKa2,HIn− = 8, 90; log(KD,H2In) = 100, 00;

Korg
pI = 1, 00 × 1010; ∆ac

orgφ
o′

HB+ = 0, 090V; ∆ac
orgφ

o′

H2B2+ = 0, 200 V; ∆ac
orgφ

o′

H+ =

0,550V [149]; ∆ac
orgφ

o′

OH− = −0,700V[104]; Dac
H+ = 9, 31 × 10−5cm2s−1[150];

Dorg
H+ = 1, 00 × 10−5cm2s−1[149]; Dac

OH− = 5, 27 × 10−5cm2s−1[150]; Dac
HB+ =

4,74×10−6cm2s−1 [50];Dac
H2B2+ = 4, 74×10−6cm2s−1 [50];Dac

B = 9,57×10−6cm2s−1

[50]; v = 0, 050 Vs−1. La Fig. 5.5 muestra la diferencia entre los voltampero-
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Figura 5.5: Voltamperogramas difusionales obtenidos en dos condiciones experimen-
tales diferentes en ausencia (−) y en presencia (−) de una sonda de pH y una base
débil neutra, sin la posibilidad de formar un par iónico. (a) pH 6,5 ; (b) pH 8,4. En
estas condiciones de pH, la especie predominante de la sonda de pH es HIn−

gramas simulados en dos condiciones experimentales diferentes, en ausencia y
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presencia de la sonda de pH. Se observa que para 0 < Φ < 1,5 (pH 6,5) como

para Φ > 2 (pH 8,4), la forma de los per�les de corriente-potencial se modi�ca

por la presencia de la sonda de pH, advirtiéndose un tercer proceso electroquí-

mico (PIII). En la Fig. 5.5 (a) se observa mas claramente que si la sonda de

pH esta presente aparece un pico correspondiente al PIII y la corriente de PII

disminuye. Esto es porque la sonda es un ácido débil mas fuerte que el agua y

se disocia a energías menores que esta, por lo tanto el proceso de autoprotólisis

(PII) ocurre en menor proporción. Este tercer proceso (PIII) se encuentra muy

cerca, en valores de potencial, al segundo proceso (PII) de autoprotólisis del

agua. Es por esto que no se alcanzan a identi�car dos picos diferenciados, sino

que se observa el pico correspondiente al PII es mas ancho (Fig.5.5 (b)).
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Figura 5.6: Per�les de concentración interfacial en función del potencial aplicado
en presencia de una sonda de pH, a un valor de pH inicial de 8,40 y condiciones
quiescentes. (a) Especies iónicas de la sonda de pH. (b) Especies de la base débil.

Para identi�car los mecanismos de transferencia global que ocurre en el

PIII se observan los per�les de concentración interfacial en función del poten-

cial aplicado a pH 8,4 para el barrido de potencial de ida (Fig. 5.6). Los per�les

de las especies HIn− y In2− en fase acuosa indican que mientras la especie pro-

tonada se consume la especie dianiónica se genera eletroquímicamente en la

interfase (Fig. 5.6 (a)). Los cambios en estos per�les coinciden con el potencial

al que sucede PIII. Una situación similar se percibe en los per�les de concen-

tración interfacial de HB+ y B en fase orgánica (Fig. 5.6 (b)). Se percibe un
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aumento continuo en la concentración que comienza al mismo potencial donde

comienza el PIII y continúa a los potenciales en los que ocurre el PII. El per-

�l de B, disminuye en la misma región en donde HB+ aumenta. A través de

estos per�les es posible proponer que el tercer proceso tiene como reactivos la

especie monoaniónica mayoritaria (HIn−) proveniente de la sonda de pH (fase

acuosa) y la base débil neutra (fase orgánica), y producen la base protonada

(fase orgánica) y la especie dianiónica de la sonda de pH (fase acuosa).

Los mecanismos globales de transferencia que ocurren en la interfaz al apli-

car un potencial externo se representan esquemáticamente en la Fig. 5.7. En

esta representación se esquematiza el proceso III de transferencia facilitada de

protón mediante la disociación de la sonda de pH.

(a) (b) (c)(a’)

Figura 5.7: Representación esquemática de los mecanismos globales de transferencia
facilitada de protón en presencia de una sonda de pH (sin formación de par iónico).
Los mecanismos (a) y (a') pertenecen al proceso de transferencia I, mientras que el
mecanismo (b) corresponde al proceso de transferencia III y el mecanismo (c) perte-
nece al proceso II. (a) Formación de la especie protonada en fase acuosa seguida de
la transferencia de carga directa. (a') Transferencia de protón facilitada por una base
débil neutra en fase orgánica.(b) Transferencia de protón facilitada por disociación
de la sonda de pH. (c) Transferencia de protón facilitada vía autoprotólisis de agua.

Por último, se considera Kw = 0 como una estrategia para mostrar el pro-

ceso III en el voltamperograma en ausencia de la transferencia facilitada de

protones vía autoprotólisis de agua, si bien esto no constituye una situación

real es una herramienta útil para caracterizar y analizar mecanismos de trans-

ferencia. En la Fig. 5.8 se comparan, para un valor de pH 8,4, la respuesta
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voltamperométrica entre un experimento donde la autoprotólisis ocurre y otro

donde se suprime intencionalmente (Kw = 0). En esta �gura se observa que,

en magnitud, la corriente del PIII es pequeña en comparación con el PII, por

lo que la cantidad de In2− electrogenerado es pequeña en comparación con la

electrogeneración de HO−
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Figura 5.8: Voltamperogramas comparativos en presencia de una sonda de pH, a
un valor pH inicial de 8,40, considerando la presencia y ausencia del proceso de
autoprotólisis de agua. cinicial

H2In = 1, 00× 10−4 M.

5.4.1. Efecto de la formación de par iónico entre la base
débil neutra y una especie ácido-base.

En solventes con permitividad baja o moderada, la formación de pares

iónicos es muy probable [211]. En la sección 5.2.1, se mencionó la capacidad

de la sonda de pH de formar un par iónico con la base débil protonada, en

la fase orgánica. La formación de este par iónico conlleva la modi�cación de

los per�les corriente-potencial y los mecanismos globales de transferencia que

ocurren en la interfaz.

La Fig. 5.9 (a) muestra las diferencias entre las respuestas voltamperome-

tricas considerando la presencia de una sonda de pH capaz de formar un par

iónico en diferentes concentraciones. Se observa la aparición de un nuevo pro-

ceso, al igual que en la sección anterior, sin embargo, la forma es ligeramente
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Figura 5.9: Resultados obtenidos de un sistema material que consta de una base
débil neutra, a un pH inicial de 8,40, en presencia de una sonda de pH (H2In) capaz
de formar par iónico con la base débil neutra (Korg

pI = 1, 00×1010). La concentracion

de la base es cinicial
B = 1, 00 × 10−3 M: (a) Voltamperogramas comparativos a

concentración creciente de la sonda de pH: (−) cinicial
H2In = 0, 00 M (−) cinicial

H2In = 5, 00×
10−5 M; (−) cinicial

H2In = 1, 00 × 10−4 M; (−) cinicial
H2In = 3, 50 × 10−4 M; (−) cinicial

H2In =

5, 00 × 10−4 M; (−) cinicial
H2In = 1, 00 × 10−3 M . (b) y (c) Per�les de concentración

interfacial en función del potencial aplicado para las especies involucradas en el
mecanismo global de transferencia a cinicial

H2In = 5, 00× 10−5 M.

distinta. Los per�les de concentración interfaciales para el barrido de poten-

cial de ida mostrados en la Fig. 5.9 (b) indican que el mecanismo que ocurre

involucra la disociación del par iónico para dar HB+ en fase orgánica, ya que a

este potencial esta especie es estable en dicha fase, y la especie HIn− en la fase

acuosa. Esta última especie, muestra un aumento y luego una disminución en

el per�l concentración interfacial, ya que al transferirse al lado acuoso, se diso-

cia una parte de este para formar In2− de acuerdo al equilibrio ácido-base de

la sonda de pH. Además, la especie HIn− difunde y se neutraliza con los iones

hidróxidos electrogenerados en el proceso II (esta reacción de neutralización se

detalla mas adelante).

El mecanismo global de transferencia propuesto para este proceso se es-

quematiza en la Fig. 5.10. En este proceso, durante el barrido de potencial,
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la transferencia, desde la fase acuosa a la orgánica de la especie monoaniónica

HIn−, es la responsable del pico de corriente observado. Este es el mecanismo

Figura 5.10: Mecanismo global de transferencia facilitada de protón en presencia de
una sonda de pH (con formación de par iónico).

global de transferencia que se observaría en un resultado experimental en estas

condiciones.

5.4.2. Distribución de especies en las cercanías de la in-
terfase: Per�les de concentración.

A medida que el potencial es aplicado en la interfaz, la polarización de carga

induce la transferencia de especies cargadas y la modi�cación de la distribución

de especies en la interfaz. La perturbación aplicada al sistema se propaga por

difusión y los per�les de concentración de las especies cambia debido a las

posibles reacciones que ocurren en zonas cercanas a la interfaz.

Durante el barrido de potencial de ida, de acuerdo al mecanismo global de

transferencia mostrado en la Fig. 5.10, se generan electroquímicamente iones

HIn− en la interfaz del lado acuoso. A potenciales mayores, tiene lugar el PII

(mecanismo (c) Fig. 5.7) en el cual se genera iones HO− que difunden rápida-

mente hacia el seno de la fase, neutralizando los iones HIn− en las cercanías
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de la interfaz, de acuerdo a la siguiente reacción de neutralización:

HIn− (ac) + HO− (ac) � In2− (ac) + H2O (5.35)

como resultado se genera la especie In2−. Por otro lado, elevada concentración

local de iones hidróxidos favorece partición de la sonda de pH en la fase acuosa,

ya que, posiblemente, la especie In2− no forma un par iónico estable en fase

orgánica (véase Fig. 5.3). En la Fig. 5.11 se comparán per�les de concentra-
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Figura 5.11: Comparación de per�les de concentración en función de la distancia de
la interfaz, a un potencial dado, para distintas especies de la sonda de pH cuando
se considera (−) Kw = 1, 00 × 10−14 o se desprecia el proceso de disociación de
agua (−) Kw = 0, 00. cinicial

H2In = 5, 00 × 10−5 M. Con la posibilidad de formación de
par iónico (Korg

pI = 1, 00 × 1010). (a) Per�les correspondientes a la especie HIn−.

(b) Per�les correspondientes a la especie In2−. Grá�co insertado: Voltamperogramas
comparativos para las condiciones mencionadas anteriormente. La �echa indica el
valor de potencial al que fueron tomados los per�les de concentración.

ción en función de la distancia a la interfaz, a un potencial dado, para distintas

especies de la sonda de pH cuando se consideran (Kw = 1, 00× 10−14) o no se

considera el proceso de disociación de agua. La distribución de concentraciones

de la especie HIn− (Fig. 5.11 (a)), cuando el proceso III es considerado, presen-

ta una notable disminución debido a la neutralización con los iones hidróxido

generados durante el proceso de autoprotólisis. Mientras que cuando el pro-

ceso de autoprotólisis no ocurre, el per�l de concentración de los iones HIn−
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aumenta conforme en las cercanías de la interfaz. La distribución de concen-

tración de los iones In2− (Fig. 5.11 (b)), muestra que en caso donde el proceso

de autoprotólisis es considerado, el aumento de concentración es mucho mayor

y alcanza distancias mayores debido que es necesario considerar dos efectos:

la neutralización de los iones HIn− y la partición de la sonda de pH a la fase

acuosa por el aumento de pH.

En estas simulaciones se utiliza una concentración de sonda de pH, tal que

el proceso III no tenga una corriente signi�cativa. El objetivo del agregado de

esta sonda de pH es dar una información acerca de los gradientes de concen-

tración de HO−, y que no inter�era en los procesos electroquímicos que se han

mencionado en el Cap. 4.

5.5. Voltabsortometría.

La voltabsortometría es una técnica que surge de la combinación de técnicas

espectroscópicas acopladas a una celda electroquímica, en la cual se perturba

un sistema aplicando un barrido triangular de potencial (Voltamperométria

cíclica). La simulación de esta técnica es llevada a cabo considerando que una

o varias especies absorben luz dentro de un determinado rango de longitudes de

onda (λ). La absorbancia de dichas especies puede ser calculada a través de la

Ec. 5.34 teniendo en cuenta un numero �nito de elementos de volumen o cajas

en las cercanías de la interfaz. Esto es especialmente simple si se considera que

el modelo se resuelve utilizando la técnica se diferenciación �nita explicita en

el tiempo y el espacio. En esta sección se considera siempre la formación de

par iónico entre la base débil neutra y la sonda de pH (Korg
pI = 1, 00× 1010).

En este sistema material, se considera que la especie In2− de la sonda de

pH, posee un máximo de absorción en una longitud de onda dada y se cal-

cula la absorbancia para obtener información espectrocópica de los gradientes
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de concentración de esta especie y obtener indirectamente información de los

gradientes de concentración de los iones HO−. En la Fig. 5.12 se observa los

per�les de corriente-potencial para una condición experimental determinada

(Fig. 5.12(a)) y un voltabsortograma obtenido en las mismas condiciones (Fig.

5.12(b)). La respuesta óptica esta dada por la concentración de la especie In2−
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Figura 5.12: Voltamperograma calculado a pH 8,40 (a) y la absorbancia registrada
durante el experimento en función del potencial aplicado (b). Parámetros de simula-
ción: cinicial

B = 1, 00×10−3 M; cinicial
H2In = 5, 00×10−5 M; εIn2− = 1, 00×103 cm−1 M−1;

r = 0, 30.

en la fase acuosa. Esta tiene dos grandes contribuciones: por un lado, el proceso

III, en donde se trans�eren electroquímicamente los iones HIn− que al pasar

del lado acuoso, se disocian en parte, de acuerdo al equilibrio ácido-base de esta

especie con In2−, y por otro lado, las especies que provienen de la reacción de

neutralización con los iones hidróxidos producidos durante el PII y la partición

de la sonda de pH desde la fase orgánica por el aumento de pH. Si se compara
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la respuesta voltabsortométrica en presencia y ausencia de la autoprotólisis del

agua (Fig. 5.13), se observa que la contribución electroquímica relacionada a

la transferencia de la sonda monoprotonada y su posterior disociación, es mi-

noritaria. Esto asegura que la respuesta óptica es, mayormente, consecuencia

de los gradiente de concentración de iones hidróxido que provienen del proceso

de transferencia facilitada de protones vía autoprotólisis de agua. La forma y
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Figura 5.13: Voltabostometria en presencia y ausencia de la autoprotólisi del agua.
(a) Voltabsortogramas comparativos a un valor pH inicial de 8,40, considerando
la presencia (−) y ausencia (−) del proceso de autoprotólisis de agua.(b) Per�les
de corriente-potencial correspondientes a las respuestas mostradas en el panel (a).
Parámetros de simulación: cinicial

B = 1, 00× 10−3 M; cinicial
H2In = 5, 00× 10−5 M; εIn2− =

1, 00× 103 cm−1 M−1; r = 0, 30.

la magnitud de los voltabsortogramas puede variar si se modi�ca la zona en

donde se calcula la absorbancia. Es decir, la distancia desde la interfaz a la cual

el haz de luz atraviesa el lado acuoso. La Fig. 5.14 muestra voltabsortogramas

calculados partiendo a diferentes distancias de la interfaz. Se observa que a

medida que la distancia de la interfaz incrementa, el voltabsortograma cambia

en forma y los valores de absorbancia son menores comparado con los datos

rasantes a la interfaz, ya que hay una perdida de información de las especies

que se encuentran en los elementos de volumen que no son considerados.

Las técnicas espectroelectroquímicas como la voltabsortométria, brindan
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Figura 5.14: Voltabsortogramas obtenidos considerando diferentes espesores del haz
de luz rasante a la interfaz (w) del lado acuoso, para un sistema material con una
base débil en presencia de una sonda de pH, a un valor pH inicial de 8,40. Se muestra
esquemáticamente los diversos espesores del haz de luz rasante. Parámetros de simu-
lación: cinicial

B = 1, 00×10−3 M; cinicial
H2In = 1, 00×10−5 M; εIn2− = 1, 00×103 cm−1 M−1;

r = 0, 30.

información que permite relacionar información electroquímica, como el po-

tencial aplicado a la celda, con la interacción de las especies con la luz. Ex-

perimentalmente la construcción de estos per�les voltabsortométricos requie-

re el análisis de espectros de absorción UV-VIS tomados durante el barrido

electroquímico a distintos tiempos. El modelo puede simular la respuesta de

absorbancia total en función de lambda, si se le incorpora la absorbancia de

cada especie a diferente longitud de onda. A través de la medida sencilla de

los espectros UV-VIS (A(λ) vs lamdba) en fase homogénea de las especies in-

volucradas en el experimento (HIn− e In2−) se logró determinar los per�les de

absortividad molar en función de lambda para cada especie. Luego se incor-

poró esta información al modelo de simulación que junto con el cálculo de la

concentración en cada caja o elemento de volumen permite obtener el espec-

tro de absorbancia total para todo lamdba (UV-VIS). La Fig. 5.15 muestra

el voltampregrama obtenido en las condiciones de simulación empleadas (a) y

los espectros de absorción UV-VIS para diferentes potenciales del experimento

(b).
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Figura 5.15: Espectroelectroquímica: (a) Voltamperograma calculado a pH 8,40 en
donde se muestra los valores de potencial a los cuales se calcularon los espectros de
absorbancia total (b). Parámetros de simulación: cinicial

B = 1, 00 × 10−3 M; cinicial
H2In =

1, 00× 10−5 M; v = 0,010 Vs−1 ; r = 0, 30.

5.6. Espectroelectroquímica: Resultados experi-

mentales.

En esta sección se analizan los resultados experimentales obtenidos utili-

zando azul de timol como sonda de pH para caracterizar los gradientes de

concentración de iones hidróxidos electrogenerados a partir de la transferencia

facilitada de protones vía autoprotólisis del agua. La base débil neutra utili-

zada es quinidina. Además, en estos experimentos se utilizaron las siguientes

condiciones: cinicial
B = (1, 00±, 0, 02)×10−3 M; cinicial

H2In = (5, 00± 0, 03)×10−3 M.

La sonda de pH es soluble en agua. Los experimentos fueron llevados a cabo

con un relación de volumen (r) entre fase orgánica y fase acuosa igual a 0,30.
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Los mecanismos globales de transferencia de carga ya han sido estudiados en

las secciones anteriores de este capítulo. En el Cap. 4 se discutió las varia-

bles capaces de aumentar la electrogeneración de iones HO−. De esta manera,

si se utilizan velocidades de barrido bajas, velocidades de convección altas y

ciclos sucesivos de barrido de potencial, es posible aumentar signi�cativamen-

te la concentración local de iones hidróxido en las cercanías de la interfaz.

Estas condiciones experimentales se utilizaron en el experimento que se mues-

tra en la Fig. 5.16. En esta �gura se muestra, en distintas capturas durante

el experimento, el aumento en la concentración de iones In2− en la interfase

del lado acuoso por la presencia de gradientes de concentración de color azul

visualmente detectables.

Es importante mencionar que, en la Fig. 5.16 el segundo ciclo de barrido

abarca un rango mas pequeño de potenciales, ya que sólo se centro en el rango

de potencial donde ocurre el PII donde se producen los iones HO−.

Los frentes de concentración de las especies In2− pueden ser analizados, du-

rante el experimento, acoplando una técnica espectrofotométrica UV-Visible a

la celda electroquímica y analizando los cambios en la absorbancia. La con�-

guración experimental empleada es una celda de 4 electrodos basada en una

celda espectrofotométrica de vidrio con 1 cm de paso óptico y soluciones quies-

centes. El haz de luz atraviesa de manera rasante la fase acuosa y luego incide

en un detector. La Fig. 5.17 (a) muestra los espectros registrados durante el

experimento, en un rango de 350-725 nm durante el experimento, a distintos

valores de potencial. Se observa un incremento en la absorbancia a medida que

el experimento transcurre. Los espectros tienen la forma característica de la

especie In2−, mostrados en la sección 5.2, mostrando dos máximos de absor-

bancia a 379 nm y 596 nm. Además, los últimos espectros tomados durante

el barrido de potencial experimental de la Fig. 5.17 (a), muestran un pequeño

aumento de la absorbancia a longitudes de onda cercanas a 430 nm. A 596 nm
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Figura 5.16: Capturas fotográ�cas a diferentes valores de potencial aplicado durante
el experimento para un sistema material con una base débil en presencia de una
sonda de pH, a un valor de pH inicial de 7,01 agitando la fase orgánica a 700±1
rpm. Las fases están invertidas en comparación con la Fig. 5.3. Grá�co superior:
voltamperograma del experimento, en donde se indica los valores de potencial donde
fueron tomadas las fotografías del experimento. Condiciones experimentales: cinicial

B =
1, 00 × 10−3 M; cinicial

H2In = 5, 00 × 10−5 M; r = 0, 30; v = 0, 010 Vs−1. Fase orgánica:
TPnATCl-PB 1, 00 × 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00 × 10−2 M + Clorohidrato de
quinidinio 1, 00× 10−3 M + Azul de timol 5, 00× 10−5 M.
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Figura 5.17: Espectroelectroquímica: (a) Espectros de absorbancia registrados en
un rango de 350-725 nm durante el experimento a distintos potenciales, a un valor
inicial de pH de 7,01. (b) Voltabsortograma construido a 596 nm durante el barrido de
potencial. Condiciones experimentales: r = 0, 30; vbarrido = 0, 010 Vs−1 y soluciones
quiescentes. Fase orgánica: TPnATCl-PB 1, 00× 10−2 M. Fase acuosa: LiCl 1, 00×
10−2 M + Clorohidrato de quinidinio 1, 00 × 10−3 M + Azul de timol 5, 00 × 10−5

M.

de longitud de onda no hay otras especies que absorban signi�cativamente. En

la Fig. 5.17 (b) se muestra el voltabsortograma construido con las absorbancias

registradas a 596 nm. Los valores de absorbancia comienzan a aumentar a los

mismos valores de potencial en donde comienza del proceso de autoprotólisis.

Luego de revertirse el barrido de potencial, los valores de absorbancia no dis-

minuyen signi�cativamente, quizás esto es debido a que el haz de luz atraviesa

la fase a una cierta distancia de la interfase, como se describió en la Fig. (5.14).

El incremento de absorbancia a longitudes de onda cercanas a 434 nm

mencionado anteriormente, se debe a que mientras el frente de concentración
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de la especie In2− difunde en la fase acuosa, se neutraliza dando la especie

HIn− (amarillo). Esta especie HIn− tiene un máximo de absorbancia a 434

nm (Fig. 5.18). Debe recordarse que en la cercanías de la interfase existe un

gradiente de concentración de iones hidróxido, lo cual provoca que haya una

distribución de especies no homogénea en la dirección normal a la interfase.

La absorbancia total durante el barrido de potencial puede de�nirse como:

AT (λ) = AHIn− (λ) + AIn2− (λ) (5.36)

considerando que para las condiciones experimentales la absorbancia puede

ser obtenida a partir de la Ec. 5.26, las absorbancias de HIn− y In2− pueden

expresarse como se muestra en la Ec. 5.37:

AT (λ) = εHIn− (λ) l

[
1

w

∫ w

0

cHIn− (x, t) dx

]
+εIn2− (λ) l

[
1

w

∫ w

0

cIn2− (x, t) dx

]
(5.37)

donde cHIn− (x, t) y cIn2− (x, t) son las concentraciones de las especies HIn− y

In2− en la fase acuosa para las distintas distancias a la interfase a un tiempo

dado. La Ec. 5.37 puede expresarse también como:

AT (λ) = m εHIn− (λ) l + n εIn2− (λ) l (5.38)

donde m = 1
w

∫ w
0
cHIn− (x, t) dx y n = 1

w

∫ w
0
cIn2− (x, t) dx. Los valores de

εHIn− (λ) y εIn2− (λ) en función de la longitud de onda se muestran en la

Fig. 5.18. La Fig. 5.19 (a) muestra los voltabsortogramas registrados a 434 y

379 nm. La absorbancia a 379 nm se debe principalmente a la especie In2−,

sin embargo la forma del voltabosortograma es diferente al voltabsortogra-

ma registrado a 596 nm (Fig. 5.17 (b)). Esto es debido a que, como se dijo

anteriormente, la concentración de HIn− aumenta y el pico de absorción de

dicha especie es muy cercano en valores de longitud de onda. Esto puede verse
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claramente en el voltabsortograma a 434 nm (HIn−) en la Fig. 5.19 (a). Si

se toman los espectros de absorbancia de las especies HIn− y In2− y se los

normaliza por la concentración y el paso óptico se obtiene, de acuerdo a la

ley de Lambert-Beer, la absortividad molar en función de la longitud de onda

de cada especie (Fig. 5.18). Este dato es especialmente útil para determinar

la proporción de cada especie en los espectros tomados durante el barrido de

potencial de acuerdo a la Ec. 5.38. Estas proporciones se muestran en la Fig.

5.19 (b) tomadas en los espectros del barrido de potencial de vuelta donde los
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espectros tiene una absorbancia signi�cativa.

La tendencia de la Fig. 5.19 (b) muestra que la proporción de In2− es

superior a la de HIn− hasta tiempos mayores donde esta proporción se invierte.

A mayor tiempo del experimento la neutralización de In2− es mayor y por tanto

se genera mayor cantidad de HIn−.

5.7. Conclusiones.

En este capítulo se planteó y resolvió un modelo para la transferencia faci-

litada de protones en un sistema material constituido de una base débil y una

especie ácido-base utilizada como sonda de pH. Se caracterizaron la in�uencia

de esta especie ácido-base sobre los mecanismos globales de transferencia consi-

derando la evidencia experimental observada. Es de fundamental importancia

considerar la formación de par iónico entre la sonda de pH y la base débil para

el entendimiento del comportamiento del sistema. Se consideró explicitamente

la formación del mismo y se analizó su in�uencia en los mecanismos globales

de transferencia de carga.

El modelo permite calcular una respuesta óptica acoplada al sistema elec-

troquímico para mejorar el entendimiento de los resultados experimentales. A

través de los resultados simulados se identi�caron las diferentes contribuciones

en la respuesta óptica y las variables que afectan a la forma del voltabsorto-

grama como por ejemplo la distancia a la interfaz por donde pasa el haz de

luz en la fase acuosa.

El empleo de un indicador ácido-base como el Azul de timol permitió llevar

a cabo medidas experimentales para caracterizar espacio-temporalmente los

gradientes de concentración de los iones hidróxidos electrogenerados a partir

de el proceso de transferencia facilitada de protones vía autoprotólisis del agua.



Capítulo 6

Caracterización molecular de la
protonación de una base débil a
través de una interfase
líquido|líquido.

Resumen: En este capitulo, se usa dinámica molecular y aproxima-

ciones del potencial de fuerza media (PMF) para caracterizar la energía

libre de transferencia de diferentes iones (Na+, H+) a través de una

interfase líquido|líquido, haciendo especial énfasis en la transferencia de

protones vía autoprotólisis de agua. Se utiliza un potencial reactivo desa-

rrollado por Garofalini et al. [212] para describir la fase acuosa teniendo

en cuenta el equilibrio de disociación de agua. Esto permite describir

dragado de este ión y la protonación de especies a través de la interfase.

Sobre la base de los resultados expuestos se proponen mecanismos pa-

ra la transferencia de protones y la protonación interfacial de especies.

Se utiliza Piridina como base débil neutra para analizar el proceso de

autoprotólisis de agua.

6.1. Introducción

Dinámica molecular es el estudio de como las moléculas se mueven, defor-

man e interactúan en un dado tiempo. La predicción e interpretación de estos

cambios es esencial en química, física, biología, ingeniería y otros campos. Las

simulaciones de dinámica molecular no son principalmente para crear películas

de moléculas. A menudo se utilizan para desarrollar predicciones cuantitativas
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del tamaño y forma molecular, �exibilidades, interacciones con otras molé-

culas, comportamiento bajo presión y la frecuencia relativa de un estado o

conformación con respecto a otro. La compleja naturaleza de los campos de

fuerza involucrados y el gran tamaño de los sistemas moleculares típicos hacen

que las dinámicas moleculares sean casi siempre caóticas [213].

La técnica de dinámica molecular se basa en la resolución numérica de las

ecuaciones clásicas de movimiento. Quizá su forma mas general puede escribirse

de la siguiente manera:

d

dt

(
∂L

∂
·
qi

)
−
(
∂L

∂qi

)
= 0 (6.1)

donde el Lagrangiano L
(
·
qi, qi

)
esta de�nido en términos de energía cinética

y pontecial:

L = K − U (6.2)

y se considera que es función de las coordenadas generalizadas (qi) y sus deri-

vadas respecto del tiempo (
·
qi).

Si consideramos ahora un ensamble de átomos, compuesto de N partículas,

las cuales tienen masa mi y coordenadas cartesianas {ri}, las trayectorias de

movimiento del sistema de partículas puede obtenerse resolviendo las ecuacio-

nes clásicas [214]:

mi
d2ri
dt2

= F i (6.3)

donde Fi es la fuerza ejercida sobre la partícula i, la cual puede ser calculada

a partir de un potencial de interacción entre los átomos U ({ri}) según:

F i = −∇iU ({ri}) = −∂U ({ri})
∂xi

x̂− ∂U ({ri})
∂yi

ŷ − ∂U ({ri})
∂zi

ẑ (6.4)

donde (xi, yi, zi) son las coordenadas de la partícula i y x̂, ŷ, ẑ son vectores

unitarios. La integracion de las ecuaciones de Newton dan como resultado las
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trayectorias de movimiento y de esta forma, las coordenadas espaciales de cada

particula se pueden conocer a cada instante de tiempo t.

Diversas simulaciones computacionales, tales como Monte Carlo y diná-

mica molecular han sido extensamente utilizadas para el cálculo de per�les

de energía o potenciales de fuerza media (PMF) en interfases líquido|líquido

[87, 90, 215�239]. El proceso de transporte iónico a través de una interfase entre

agua y un solvente orgánico inmiscible es de gran interés, no sólo debido a su

importancia fundamental en los sistemas químicos y biológicos, sino también

porque es un fenómeno diverso e interesante. El proceso de transferencia iónica

es importante también en problemas ambientales tales como la interacción en-

tre solventes orgánicos contaminados con napas subterráneas y la química de

separación llevada a cabo a partir de sistemas de dos solventes [240, 241]. En

cuanto a transferencia iónica entre dos líquidos inmiscibles se re�ere, existen

varias preguntas fundamentales a responder. Por ejemplo, ¾el proceso por el

cual el ión cruza la interfase requiere una energía de activación, ¾ Cual es la

naturaleza de dicha barrera? ¾El proceso esta relacionado con la orientación de

moléculas de solvente en la interfase o con la necesidad de cambiar moléculas

en la esfera de solvatación? ¾Cual es el rol de la estructura interfacial en el

proceso? El interés en simulaciones computacionales de transferencia de iones

se ha intensi�cado desde que Benjamin publicó resultados de su trabajo sobre

mecanismos y dinámicas de transferencia de un ión cloruro a través de una

interfase agua|1,2-DCE [87]. Debido a las aproximaciones en base al cálculo

de energía libre, Benjamin sugiere que, debido a la presencia de un mínimo de

energía, la transferencia de iones a través de la interfase es un proceso activa-

do. Luego, Schweighfer y Benjamin estudiaron el transporte del ión amonio en

una interfase líquido|líquido agua|nitrobenceno y no encontraron una barrera

cuando el sistema esta totalmente equilibrado [216]. Fernandes y colaboradores

reportan una serie de simulaciones de dinámica molecular sobre el proceso de
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transferencia iónica desde agua a un solvente orgánico. Los valores de energía

libre calculados en este trabajo están en acuerdo con la evidencia experimen-

tal, y no se observa un mínimo en los per�les de energía para la transferencia

[242]. Dang y colaboradores han publicado resultados en donde se utiliza di-

námica molecular y modelos con potenciales polarizables para el estudio de

los mecanismos de transporte de un ión cloruro o un ión cesio a través de

agua|cloroformo [228]. Los per�les de energía libre calculados para ambos io-

nes incrementa monotonamente sin la presencia de un mínimo en la interfase

líquido|líquido. La primera esfera de coordinación se reduce signi�cativamen-

te al pasar de un medio acuoso a un medio no acuoso. La coextracción de

moléculas de agua por parte del ión al pasar a un medio no acuoso es observa-

da. Este efecto llamado "dedo de agua"ha sido informado en trabajos previos

[87, 216]. Recientemente se han publicado trabajos sobre la transferencia de

iones en una interfase líquido|líquido, en donde se calculan per�les de energía

libre y potenciales de fuerza media en función de la coordenada de dragado

para iones como calcio [243], tiocianato [244], cloruro [245], o moléculas como

metano [246]. Además Morita et al. ha publicado recientemente un mecanis-

mo en donde se estudia la in�uencia de las estructuras formadas durante la

formación del "dedo de agua"[247].

En este capítulo se caracterizan los mecanismos de transferencia de iones

como sodio, próton y una molécula de piridina en una interfase entre agua

y 1,2-DCE, utilizando un potencial disociativo para describir la fase acuosa

de manera que pueda ocurrir la protonación de la molécula y la posterior

formación de iones HO−. Se utiliza potencial de fuerza media (PMF) como

una herramienta para estudiar la energía de la especie que se trans�ere a

través de la interfase. En particular, los resultados están centrados en discutir

algunos aspectos fundamentales de la transferencia a través de agua y una

fase orgánica inmiscible. En particular, se hace especial énfasis en el uso del
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potencial de fuerza media (PMF) para la transferencia de un ión, la dinámica

del cambio de la esfera de solvatación durante el dragado del ión a través de

la interfase y el rol de la estructura de la interfase.

6.2. Implementación de un potencial disociativo

para agua.

La simulación y la comprensión del agua ha sido un problema constan-

te durante más de tres décadas, y su importancia no puede ser subestimada.

Garofalini et al ha desarrollado un nuevo potencial disociativo para agua mo-

di�cando el potencial rígido de agua desarrollado por Guillot y Guissani (GG)

[248], de esta manera se reproducen las propiedades del agua con mayor exac-

titud y también se permite la disociación de agua [212]. El nuevo potencial

disociativo para agua es un potencial de múltiples cuerpos con términos de dos

cuerpos y términos de tres cuerpos. El termino par (dos cuerpos) es basado en

el potencial rígido desarrollado anteriormente (GG) [248]. Sin embargo, en el

potencial disociativo, se agregan las interacciones intramoleculares. También,

debido al uso de la sumatoria de Wolf [249] para tener en cuenta la naturaleza

de largo alcance de las interacciones del termino de Coulomb, los parámetros

en el potencial GG original son modi�cados. El potencial esta dado por:

U2−body = Uqq + Uqdqd + Uqqd + Uqdq + Urep + Udisp (6.5)

donde

Uqq (rij) =
qiqj
rij

erfc

(
rij

β

)
(6.6)

Uqdqd (rij) =
qdi q

d
j

rij
erfc

(
rij

2ξ

)
erfc

(
rij
β

)
(6.7)

Uqqd (rij) =
qiq

d
j

rij
erfc

(
rij√
2ξ

)
erfc

(
rij
β

)
(6.8)
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Uqdq (rij) =
qjq

d
i

rij
erfc

(
rij√
2ξ

)
erfc

(
rij
β

)
(6.9)

Urep (rij) = Aijrep
erfc (zij)

zij

(
zij =

rij

2ξijr

)
(6.10)

Udisp (rij) =
−Cij

6

r6
ij

(6.11)

donde qdi es la carga difusa de una partícula i. En el potencial original de GG,

qdi ≈
−qi
4
, así que en el nuevo potencial disociativo se toma qi ≈ −4qdi , usando

qdH = 0, 113 y permitiendo que oxígeno sea dos veces el valor de hidrógeno.

Para interacciones de Coulomb de largo alcance, se utiliza la sumatoria

de Wolf [249]. La sumatoria de Wolf expresa la contribución de la energía de

Coulomb como:

Eele = Eele
(1) + Eele

(2) =
1

2

N∑
i=1

∞∑
j 6=i=1

qiqjerfc

(
rij
β

)
rij

+
1

2

N∑
i=1

∞∑
j 6=i=1

qiqjerfc

(
rij
β

)
rij

(6.12)

El segundo termino mostrado es considerado despreciable mediante la elección

adecuada de β y una distancia de corte Rc, dando la siguiente expresión para

la energía:

Eele
(1) =

1

2

N∑
i=1

∞∑
j 6=i ;rij<Rc

qiqjerfc
(
rij
β

)
rij

− lim
rij→Rc

qiqjerfc
(
rij
β

)
rij


−

erfc
(
Rc

β

)
2Rc

+
1

βπ

1

2

 N∑
i=1

q2
i (6.13)

En el potencial GG original, la distribución de carga de cada átomo es mode-

lada como una carga puntual sobre un átomo mas una carga difusa que reduce

la carga neta en función de la distancia al átomo, basado en la función error.

La contribución de la carga difusa a la carga total de un ión i varia en función
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de la distancia, basado en el término qdi , el cual es opuesto en signo al término

qi, reduciendo asi la carga efectiva sobre un ión i como función de la distancia

entre un par ij y el valor de ξ. En el caso del potencial disociativo de Garofalini

[212], el potencial de Coulomb también es reducido a través de un parámetro

β, por la sumatoria de largo alcance en el termino de la función error (erfc(x))

en las Ec. 6.6, 6.7 ,6.8, 6.9. Mientras menor sea el valor de ξ, la contribución

de la carga difusa sobre la carga total incrementa a su máximo. En el caso

a tratar, ξ es �jado con un valor grande para que la carga difusa contribuya

ligeramente a la carga total. Sin embargo, esto es compensado por el término

de la función error (erfc(x)) de la sumatoria de Wolf. Los potenciales de pares

actúan entre todos los pares de átomos y no se distingue entre moléculas. Esto

resulta en un modelo atomístico completo del agua que permite su disociación.

Además del potencial de dos cuerpos anterior, se añade un potencial de

tres cuerpos a la interacción general, con la siguiente forma funcional:

U3 (ri, rj, rk) = v3 (rij, rik, rjik) (6.14)

donde

v3 (rij, rik, θjik) = λjik exp

[
γij(

rij − r0
ij

) +
γik

(rik − r0
ik)

]
[
cos (θjik)− cos

(
θ0

jik

)]2
(6.15)

El efecto de esta función es modi�car la interacción entre tres átomos de-

pendiendo su desviación de un angulo ideal, cos
(
θ0
jik

)
. El uso de un función

de este tipo permite que la molécula de agua pueda alcanzar los ángulos co-

rrectos. Los parámetros usados en el potencial de tres cuerpos son tales que,

únicamente, los ángulos H-O-H en agua regulados a 104,2o (i.e. λ existe sólo

para jik=HOH y es idénticamente cero para OOH o HHO o OHO). Con el
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objetivo de alcanzar este angulo, θ0
jik es �jado como 100o, que en combinación

con la interacción repulsiva HH crea un mínimo a 104o. La lista de parámetros

utilizados se muestran en la siguiente Fig. 6.1. Los valores de ξHO
r (interaccion

repulsiva de corto alcance del HO) puede ser �jados para temperaturas desde

263 a 373 K y presiones de 1 a 6000 atm a través de la siguiente ecuación:

ξHO (T, P ) =

m=3,n=5∑
m=0,n=0

Amn · Pm · T n (6.16)

H+

O2-

H+

Parámetros del potencial de dos cuerpos

Especies

O-H 2,283 x 10-16 24 f (T,P) Ec. 6.12

O-O 4,250 x 10-17 24 0,610 4,226 x 10-18

H-H 24

 repA J
o

(A)
o

(A)r
o

6

6 (J A )C

Parámetros del potencial de dos cuerpos

Especies q/e qd/e

O -,904 +,226

H +,452 -,113

Parámetros del potencial de tres cuerpos

Especies

H-O-H 30,00 x 10-11 1,6 1,3 100

 ergs
o

0 (A)r
o

(A) o

HOH

Matriz de la ecuación 6.12 Columnas A(:0)- A(:,2)

0,655726502 -1,04442689 x 10-2 8.31892416 x 10-5

3,403472 x 10-4 -3,986929 x 10-6 1.742261 x 10-8

-4.057853 x 10-8 4,677537 x 10-10 -2,007873 x 10-12

1,657262 x 10-12 -1,838785 x 10-14 7,549619 x 10-17

Matriz de la ecuación 6.12 Columsnas A(:,3)- A(:,5)

-3,07929142 x 10-7 -1,04442689 x 10-10 -3,73609493  x 10-13

-3.364186 x 10-11 2, 419996x 10-14 0

3,800411 x 10-15 -2,672717  x 10-18 0

-1,355453  x 10-19 8,939302 x 10-23 0

Figura 6.1: Representación esquemática de la molécula de agua y tabla de los pará-
metros utilizados en las simulaciones de dinámica molecular para el potencial reactivo
de Garofalini et al [212].
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Todos los cálculos de Dinámica Molecular (DM) fueron realizados utilizan-

do el programa de codigo libre LAMMPS [250]. En todas las simulaciones,

las interacciones de Coulomb de largo alcance fueron calculadas a través de la

sumatoria de Wolf [249], con un radio de corte de 1 nm. El paso de tiempo fue

�jado en 0,1 fs en todas las simulaciones, y se usó un algoritmo Nordseick-Gear

de quinto orden [251]. El ensamble utilizado en este caso fue NVT (numero de

partículas, volumen y temperatura constantes). En las simulaciones de agua se

construyó una caja con 1500 moléculas, las cuales se equilibraron termicamen-

te durante 10000 pasos de tiempo. Después de esta equilibración, se cálculo

durante 500000 pasos de tiempo, tomando información cada 200 pasos y pro-

mediando cada 100 datos obtenidos. La función de distribución radial describe

Figura 6.2: Captura instantánea de una simulación de una caja conteniendo 1500
moléculas de agua. Funciones de distribución radial en función del radio: (a) para
los pares H-H y O-O. (b) para el par H-O.

la variación de la densidad como función de la distancia medida (en este caso

la distancia es el radio de una esfera) desde una partícula de referencia. Esta

función se determina usualmente calculando la distancia entre todos los pares

de partículas y colocando los datos en función del radio, constituyendo un he-

rramienta útil para el análisis estructural de las moléculas en estudio. La Fig.
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6.2 muestra un captura instantánea de la simulación de una caja conteniendo

1500 moléculas de agua y los per�les de distribución radial (g(r)) en función

del radio para los pares O-O, H-H y H-O. Los valores son similares a los en-

contrados en bibliografía [252, 253] y el enlace H-O es aproximadamente 0,97

Å.

6.3. Construcción de una interfase líquido|líquido

utilizando 1,2-dicloroetano y agua.

La interfase entre dos líquidos inmiscibles es un entorno inhomogeneo sobre

el cual se conoce poco en comparación con otro entorno de fase condensada.

Es de esperar que las fuerzas intermoleculares que experimentan las moléculas

en esta región de lugar a propiedades estructurales y dinámicas únicas de la

interfase, pero la observación directa de estas propiedades es difícil de alcanzar.

La utilización de sondas experimentales en interfases líquido|líquido es compli-

cado debido al pequeño tamaño de la región y a la profundidad de la interfase

[254�258]. Diversas di�cultades matemáticas y numéricas limitan la aplicación

de mecánica estadística teórica para la investigación de rasgos simples de la

interfase. Es por esto que el conocimiento detallado acerca de interfases lí-

quido|líquido proviene de simulaciones de dinámica moléculas y Monte Carlo

[259].

En esta sección se muestran los rasgos mas importantes en la construcción

de una interfase líquido|líquido formada por el contacto de agua|1,2-DCE para

simulación DM. El sistema en estudio esta compuesto de 1000 moléculas de

1,2-DCE y 4046 moléculas de agua en contacto en una caja rectangular de

sección transversal de 49,55 x 49,55 Å sobre el plano x-y y una longitud (a

o largo del eje z ) de 103,43 Å. El sistema posee condiciones de contorno en

todas las coordenadas (x,y,z ). Este sistema fue equilibrado a 298 K utilizando
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potenciales de LJ-Coulomb de largo alcance entre todos los átomos que com-

ponen el sistema [215] durante distintos pasos de tiempo en ensamble NPT y

luego NVT. Luego de estos pasos de equilibración se toma la con�guración �-

nal como punto de partida de la nueva simulación. El agua se describe a través

del potencial disociativo descripto en la sección 6.2 [212].

CCk
eq

CCr

eq

CClr
CClk

k
eq

CCCl

1V

2V

3V

Parámetros del potencial intramolecular del 1,2 -DCEa

620 kcal/mol Å-2

1,53 Å

464 kcal/mol Å-2

1,787 Å

88 kcal/mol Å-2

108,2 °

-0,24 kcal/mol

0,1 kcal/mol

3,228 kcal/mol

CH2 CH2

Cl

Cl

Parámetros de interacción no enlazante de Lennard-Jonesb

Átomo Q (e)a

O 3,166 0,155 -

H 0 0 -

Cl 3,400 0,210 -0,227

CH2 3,800 0,0118 0,227

o

(A) 𝜖 (Å)

Figura 6.3: Representación esquemática de la molécula de 1,2 -DCE y tabla de los
parámetros geométricos de 1,2-DCE y parámetros de interacción no enlazante de
LJ utilizados en las simulaciones de dinámica molecular.a Parámetros geométricos
tomados de [215]. b Parámetros de Lennard-Jones correspondientes al modelos de
OPLS [260]. c Cargas parciales tomadas de [215].

Cada molécula de DCE es representada por un modelo de cuatro átomos,

en el cual cada grupo CH2 es remplazada por una unidad atómica de masa 14.



136 Capítulo 6.

Los potenciales intramoleculares incluyen estiramientos, �exión y torsión del

enlace C-C y esto es dado por la siguiente ecuación:

2VDCE = kCC (rCC − reqCC)2 + kCCl (rCCl − reqCCl)
2 +

kCCl (rCCl2 − reqCCl)
2 + kθ (θ1 − θeqCCCl)

2 +

kθ (θ2 − θeqCCCl)
2 + V1 (1 + cos φ) +

V2 (1 + cos 2φ) + V3 (1 + cos 3φ)

(6.17)

donde θ1,2 son los ángulos de �exión y φ es el ángulo de torsión. Los parámetros

utilizados en la simulación se detallan en la tabla de la Fig. 6.3 [215, 245].

El potencial intermolecular (no enlazante) DCE-DCE y el potencial DCE-

agua son representados por simplicidad como la suma de pares Coulomb+6-12

Lennard-Jones (LJ):

VNB =
∑
i,j

(
QiQj

rij
+ 4εij

[(
σij
rij

)12

−
(
σij
rij

)6
])

(6.18)

donde el átomo i y el átomo j pertenecen a dos diferentes moléculas. Las in-

teracciones no enlazantes 1,4 entre los átomos de cloro en la misma molécula

de DCE, también son incluidos. Los parámetros θij y εij son calculados uti-

lizando la siguiente regla: σij = 1
2

(σi + σj) y εij = (εiεj)
1
2 . Las interacciones

intermoleculares en el sistema han sido suavemente �jadas en cero para grandes

distancias en consistencia con las condiciones de contorno. El paso de tiempo

utilizado es 0,5 fs.

La caja de simulación es divida en bloques de 0,1 Å de longitud, paralelos

al plano x-y. La densidad del sistema es calculada en cada bloque por separado.

La Fig. 6.4 muestra los per�les de densidad determinados de esta manera, es

posible observar que las densidades en el seno de cada fase está de acuerdo

con los valores experimentales (ρ(DCE) = 1, 246 g cm−3 y ρ(Agua) = 1, 00 g

cm−3). Estos datos son promediados de un cálculo de 50 ps. La inmiscibilidad
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Figura 6.4: Simulación de una interfase entre agua|1,2 DCE: (a) Captura instantánea
de la caja de simulación conteniendo agua y 1,2-DCE. (b) Per�l de densidad para
un sistema agua|1,2-DCE a una temperatura de 298 K.

de los dos líquidos en este modelo es el resultado de la fuerte interacción puente

hidrógeno en el agua.

6.4. Transferencia de un ión sodio a través de

una interfase líquido|líquido

En esta sección se caracteriza la transferencia de un ión sodio a través de

una interfase agua|1,2-DCE utilizando un modelo disociativo para describir

la fase acuosa. El uso de un potencial atomístico de agua que permite la di-

sociación de la misma y de otras moléculas provee resultados mas realistas

en sistemas donde se espera que estas reacciones ocurran. Estas simulaciones

se realizan con el objetivo de obtener información mas realista acerca de la

energética de transferencia de Na+ en un interfase líquido|líquido y la rees-
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tructuración de la esfera de solvatación al pasar de una fase acuosa a una fase

orgánica. El sistema a simular esta constituido de dos fases, como se explicó

Cl-
Na+

Parámetros del potencial de dos cuerpos

Especies

Na-Na 1,998 x 10-19 24 1,004 1,698 x 10-19

Na-Cl 2,111 x 10-17 24 0,6434 9,925 x 10-19

Cl-Cl 7,063 x 10-19 24 0,997 4,170 x 10-18

Na-O 2,685 x 10-17 24 0,5375 1,015 x 10-18

Na-H 5,787 x 10-19 24 0,6171

Cl-O 3,626 x 10-17 24 0,6952 4,3821 x 10-18

Cl-H 1,831 x 10-18 24 0,5745

Parámetros del potencial de dos cuerpos

Especies q/e qd/e

Na +1,0 -0,25

Cl -1,0 +0,25

Parámetros del potencial de tres cuerpos

Especies

Na-O-Na 1 x 10-11 2,8 2,0 109,5

Na-O-H 5 x 10-11 109,5

ij = O-Na 2,8 2,0

ik = O-H 1,5 1,2

 repA J
o

(A)
o

(A)r
o

6

6 (J A )C

 ergs
o

0 (A)r
o

(A) HOH

o

Figura 6.5: Representación esquemática del ión Na+ y del ión Cl−. Tabla de los
parámetros utilizados para estos iones en las simulaciones de dinámica molecular
para el potencial reactivo de Garofalini et al [212].

en la sección 6.3, mas un catión sodio (Na+) y un anión cloruro (Cl−). Para

incluir estos iones en el sistema se utilizaron los parámetros de dos cuerpos

y tres cuerpos descriptos por Garofalini et al. [261] para Na+ y Cl− dentro

del potencial disociativo de agua. Las interacciones de tres cuerpos no existen

para todos los tripletes jik, sólo para HOH, NaOH y NaONa. Los parámetros

�nales para las interacciones de dos y tres cuerpos para ion-ion, ion-O y ion-H

son mostradas en la tabla de la Fig. 6.5.
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Las simulación de dinámica molecular se realizó sobre un sistema que con-

tiene un ión sodio, un ión cloruro, 1000 moléculas de 1,2-DCE y 4046 moléculas

de agua en una caja rectangular de 49,5 x 49,5 x 103,4 Å. Este sistema da den-

sidades de 0,999 y 1,192 g/cm3 para agua y 1,2-DCE, respectivamente. El

catión Na+ es ubicado en una cavidad de 4 Å de diámetro en el medio de la

fase acuosa (x = 25, y = 25, z = 80 Å), mientras que el anión Cl− se coloca

en una cavidad del mismo tamaño, pero en un extremo de la caja en el lado

acuoso (x = 5, y = 5, z = 80 Å). Este ión se utiliza fundamentalmente para

mantener la electroneutralidad del sistema y darle realismo a la simulación.

Las moléculas de agua están localizadas en una región z > 52 Å, mientras que

las moléculas de 1,2-DCE se encuentran en la región z < 52 Å. La Fig. 6.6

es una representación esquemática del sistema donde el ión Na+ se encuentra

en el seno de la fase acuosa y la interfase por donde atraviesa el catión se

encuentra perpendicular al eje z.

Na+Na+ Na+ Na+Na+

eje z

Figura 6.6: Representación esquemática de la celda de simulación para la transfe-
rencia de un ión Na+ a través de una interfase agua|1,2-DCE.

En primer lugar, las simulaciones son equilibradas usando potenciales de

LJ-Coulomb para todos lo átomos [215, 260] durante 500 ps utilizando en-

sambles NPT y NVT, luego el sistema se equilibró utilizando el potencial

disociativo para agua y los parámetros de la tabla de la Fig. 6.5 durante 250

ps empleando un ensamble NVT.

La Fig. 6.7 muestra la estructura del agua alrededor de los iones Na+ y

Cl− a través de las funciones de distribución radial con O y H. Las funciones
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de distribución radial en la Fig. 6.7 (a) indican que en promedio las distancias

Na+-O (rNaO) y Na+-H (rNaH) para la primera esfera de solvatación son 2,38 y

3,01 Å, respectivamente. Lo cual indica que las moléculas de agua se orientan

preferencialmente con el átomo de O mas cerca del Na+, como es de esperar

si se consideran interacciones electrostáticas. El número de coordinación de la

primera esfera de solvatación que se extrae de la integración del primer pico

de la función de distribución radial Na+-O (Fig.6.7 (b)) da un valor de 5,8

moléculas de agua. Estos valores tienen una excelente correlación con los valo-

res determinados experimentalmente [262, 263]. Las funciones de distribución

radial observadas en la Fig. 6.7 (c) muestran en promedio las distancias Cl−-O

(rClO) y Cl−-H (rClH) para la primera esfera de solvatación son 3,23 y 2,29

Å, respectivamente. Estos valores también correlacionan bien con la evidencia

experimental [264, 265].
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Figura 6.7: Funciones de distribución radial para: (a) Na-X y (b) Cl-X (X=O,H)
en el seno de la fase acuosa. (c) Número de coordinación en función de la distancia
extraído al integrar el per�l Na-O.

El potencial de fuerza media (PMF) es la energía libre en función de una

coordenada de reacción u otro parámetro de orden [266]. Este es una herra-

mienta útil que provee información mecanística sobre la transferencia de iones.

Los per�les de PMF dependen signi�cativamente de la entropía del sistema
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así como de las interacciones intra- intermoleculares, de tal manera que el

cálculo del PMF en materia condensada ha sido un desa�ó para simulaciones

computacionales. Recientemente se ha propuesta una nueva herramienta para

el cálculo de per�les de PMF, esta se denomina "Steered Molecular Dynamics"

o SMD [267�270]. En una simulación SMD, un ión o una molécula de interés

es dirigida por un tip de microcopia de fuerza atómica (AFM) imaginario,

basandose en el teorema de la igualdad de Jarzynski [271, 272], el cual per-

mite obtener un per�l PMF desde dinámicas moleculares de no-equilibrio. A

pesar de que parámetros optimizados tales como la velocidad de dragado y la

restricción armónica que conecta el tip imaginario de AFM con la molécula

de interés, deben ser determinados antes de la simulación, esta aproximación

provee un forma efectiva de explorar el PMF de un sistema de fase conden-

sada. La Fig. 6.8 muestra un tip de AFM imaginario que empuja un ión de

interés, mostrando los parámetros de interés como la velocidad de dragado y

la constante del resorte (k) de la restricción armónica.

Na+

zv

k

Tip de AFM 

imaginario

Figura 6.8: Representación de un tip imaginario de AFM utilizado en simulaciones
SMD del presente sistema, el cual está unido a un ión Na+ a traves de un oscilador
armónico con una constante de resorte k, y es dragado en dirección del eje z con una
velocidad de dragado vz constante.

La Fig. 6.9 (a) muestra el PMF para la transferencia de Na+ a través de

una interfase líquido|líquido de agua|1,2-DCE a 298 K en función del eje z
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normal a la interfase a una velocidad constante de 1,66 x 10−5 Å/ fs [243].

El per�l PMF muestra un incremento monótono, sin evidencias de un barrera

energética. La energía estimada de transferencia supera los 20 kcal/mol y el

mayor incremento ocurre cuando el ión atraviesa la interfase. El cambio de

energía es positivo ya que el ión Na+ es una especie hidrofílica. Los per�les

de densidad calculados cuando el ión se encuentra en la interfase se muestran

en la Fig. 6.9 (b). Estos resultan muy similares a los observados para ambos

líquidos puros (Fig. 6.4). La Fig. 6.10 muestra tres capturas instantáneas del
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Figura 6.9: Potencial de fuerza media (PMF) en función de la coordenada de dra-
gado, para la transferencia de catión Na+ a través de una interfase agua|1,2-DCE
(Figura superior). Per�les de densidad de ambas fases cuando el ión se encuentra en
la interfase (Figura inferior).

proceso de transferencia del ión sodio. En la Fig. 6.10 (a) el ión se encuentra

en la fase acuosa acercándose a la interfase. Luego, en la Fig. 6.10 (b) se

observa un cono de agua que se forma por la coextración de moléculas de

agua a la fase orgánica mientras ocurre el dragado del ion. Este efecto ha sido

mencionado por Benjamin en trabajos previos [87], a distancias cortas (<12 Å

medidos desde la interfase), cuando un ión se trans�ere a un medio no acuoso.

Debido a una fuerte interacción puente hidrógeno entre las moléculas de agua,

este "dedo de agua" persiste por algunos nanosegundos en la simulación. Este
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Figura 6.10: Tres capturas instantáneas del proceso de transferencia de Na+ a dis-
tintos tiempos marcados en la Fig.6.9. Por claridad, las moléculas 1,2-DCE, en el
lado derecho, no son visibles. (a) Na+. En la fase acuosa acercándose a la interfase.
(b) Na+ formando un "dedo de agua" con las moléculas coextraidas. (c) Na+ en el
seno de la fase orgánica.

efecto desaparece cuando el ión sodio se mueve dentro de la fase orgánica (6.10

(c)). Se pueden asociar estos pasos sucesivos con la evolución del per�l de PMF

durante la transferencia a través de la Fig. 6.9 (a).

Al �nal del proceso de dragado, se cálculo el número de coordinación del

ión sodio en 1,2-DCE (Fig. 6.11). Este valor es de 4,7 moléculas de agua, el cual

indica signi�cativamente que el proceso de transferencia involucra cambios e
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Figura 6.11: Estructura del sodio en la fase orgánica: (a) Captura instantánea ión
Na+ en la fase orgánica. Por claridad, las moléculas 1,2-DCE no son visibles. (b)
Función de distribución radial para Na-O en función de la distancia. Integrando el
esta función se puede obtener el numero de coordinación de la primera esfera de
solvatación (�).

la primera esfera de coordinación como se ha demostrado anteriormente [273].

Resulta interesante mencionar que la estructura que adopta el ión sodio con

las moléculas de agua que lo acompañan es la misma que exhiben los cluster de

agua con este ión en cálculos ab initio [274]. Esta estructura posee 4 moléculas

de agua con sus oxígenos apuntando hacia el ión, en un arreglo simétrico donde

cada molécula mantiene una distancia �ja del ión central y una molécula de

agua que no esta enlazada directamente al ión sodio, sino que mantiene un

interacción puente hidrógeno con las moléculas directamente enlazadas al ión

sodio.

6.5. Transferencia de un protón a través de una

interfase líquido|líquido.

La disociación de las moléculas de agua permite estudiar el ión hidronio,

aunque la naturaleza cuántica del protón se ve aproximada a través de un enfo-

que clásico. El ión hidronio ha sido modelado clásicamente en trabajos previos

[275], con resultados razonables. Dos importantes modelos estructurales para
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el ión hidronio en agua han sido propuestos: el complejo Zundel [276], H5O+
2 ,

con el ión H3O+ enlazado mediante una unión puente hidrógeno a una molécu-

la de agua. El complejo Eigen [277], H9O+
4 , con el ión H3O+ enlazado mediante

una unión puente hidrógeno a tres moléculas de agua. Recientes simulaciones

ab initio han mostrado que estas estructuras son casos límites de un complejo

comportamiento [278].

En esta sección se caracteriza la transferencia de un protón a través de

una interfase agua|1,2-DCE mediante simulaciones de dinámica molecular. De

esta manera se construyó un sistema similar al descripto la sección 6.4, pero

en este caso se reemplazo el ión Na+ por un ión H+, manteniéndose el ión

Cl− en la misma posición. En este potencial disociativo, el protón interacciona

no sólo electrostáticamente con las moléculas que lo rodean, sino que también

puede formar enlaces puente hidrógeno con ellas, de manera que forma un ión

hidronio (H3O+) con la molécula de agua mas cercana. Este ión hidronio tiene

un tiempo de vida media aproximado de 17 ps [212], luego de este tiempo, el

protón difunde en la fase acuosa a través del mecanismo de Grotthus [279].

Es por ello que el dragado del H+ debe hacerse a una velocidad tal que no

se pierda la identidad de este hidronio. Cabe mencionar que el dragado se

realiza aplicando una velocidad constante sobre un ión H+, es por esto que

la velocidad es demasiado lenta, luego de formar un ión hidronio, el protón

empujado quedaría formando parte de un molécula de agua y la carga estaría

localizada sobre un ión hidronio cercano. La posición inicial del próton es

cercana a la interfase (x = 25, y = 25, z = 65 Å) para disminuir el recorrido

dentro de la fase acuosa debido al corto periodo de tiempo de vida del ión

hidronio.

La Fig. 6.12 muestra las funciones de distribución radial para los pares H-

H e H-O del protón en la fase acuosa. El primer pico observado en la función

H-O pertenece al enlace que forma el H+ y el O de una molécula cercana para
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formar el ión hidronio. El número de coordinación varia en función del tiempo

dependiendo de la estructura en la que se encuentre el ion. Estos per�les son

evidencia de que se forma un ión hidronio poco tiempo después de comenzar

la simulación. El per�l del potencial de fuerza media del ión H+ a través de
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Figura 6.12: Función de distribución radial para el ión H+ en fase acuosa a 298 K.

la interfase agua|1,2-DCE junto con el per�l de densidad global para la fase

acuosa y la fase orgánica cuando el ión se encuentra en las cercanías de la

interfase es mostrado en la Fig. 6.13. La velocidad de dragado utilizada es de

1 x 10−4 Å/ fs y se empleó una simulación SMD para obtener el potencial

de fuerza media. El dragado se realizó con un paso de tiempo de 0,5 fs y

la simulación con un tiempo total de 450 ps. En el per�l de PMF para el

protón se distinguen tres diferentes regiones. La primera donde el potencial

crece monótonamente sin una barrera ni un mínimo observable (a). Luego, la

energía alcanza un plateau durante unos 10 Å(b) y, por último, se observa un

incremento de la energía nuevamente en la región perteneciente al seno de la

fase orgánica (c).

No se observan cambios en los per�les de densidad durante el dragado del

ion. Estas regiones están relacionadas a diferentes comportamientos del ión du-

rante el dragado. La primera región corresponde al paso del H+ a través de la

interfase, coextrayendo su primera esfera de solvatación y formando un "dedo
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Figura 6.13: Potencial de fuerza media (PMF) en función de la coordenada de
dragado, para la transferencia de catión H+ a través de una interfase agua|1,2-DCE
(Figura superior). Per�les de densidad de ambas fases cuando el ión se encuentra en
la interfase (Figura inferior).

de agua" a medida que penetra en la fase orgánica Fig. 6.14 (a). La longitud de

este "dedo de agua" puede variar signi�cativamente en diferentes simulaciones

utilizando las mismas condiciones, se observan longitudes que varían de 11 Å a

19 Å. Esto probablemente se deba a la estructura, de acuerdo al mecanismo de

Grotthuss, que está formando el H3O+ al momento de atravesar la interfase.

La segunda región, en donde se observa un plateau en la energía en el per�l, se

corresponde con la trayectoria del ión luego de la ruptura del "dedo de agua"

en la fase orgánica. En la Fig. 6.14 (b) se observa que el ión hidronio coextrae

tres moléculas de agua desde la fase acuosa. Este número puede variar entre

1-3 moléculas de agua, probablemente por el mismo motivo que se mencionó

antes sobre la estructura en la que se encuentra el ión hidronio. Por último, el

incremento de la última región del PMF se debe a que, debido al mecanismo

de Grotthuss, uno de los hidrógenos que conforman la molécula del ión hidro-

nio interacciona con un molécula cercana y difunde formando un nuevo ión

hidronio con dicha molécula, de esta manera el protón que se está dragando

queda ahora formando una molécula de agua neutra y se desprende del resto
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Figura 6.14: Tres capturas instantáneas del proceso de transferencia de H+ a dis-
tintos tiempos marcados en la Fig.6.13. Por claridad, las moléculas 1,2-DCE, en el
lado derecho, no son visibles. (a) H+ formando un "dedo de agua" con las moléculas
coextraidas. (B) H+. en el seno de la fase orgánica. (c) H+ formando parte de una
molécula de agua neutra.

(Fig. 6.14(c)). Este último evento tiene ciertas probabilidades de ocurrir, es

por esto que no es siempre observable durante la transferencia del protón de

una fase acuosa a una fase orgánica.
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6.6. Transferencia de una molécula de Piridina

a través de una interfase líquido|líquido.

La molécula de Piridina es un anillo aromático de seis miembros similar

al benceno, sólo que incorpora un átomo de nitrogeno (N). El par de elec-

trones no enlazantes en el nitrógeno no es una parte del sexteto de electro-

nes Π-aromático, y puede unir a un protón u otro electró�lo sin interrumpir

el sistema aromático. La Piridina es una molécula polar y las interacciones

dipolo-dipolo afectan signi�cativamente sus propiedades termodinámicas. La

molécula tiene una parte hidrofílica aceptora de protones y una parte hidro-

fóbica. La capacidad de formar enlaces puente-hidrógeno de la molécula da

lugar a diversos fenómenos en solución. Hasta la fecha la Piridina y sus de-

rivados alquilos han llamado mucho la atención debido a su creciente interés

en la síntesis y aplicación en líquidos iónicos [280]. La Piridina es uno de los

heterociclos aromáticos más simple utilizados como precursor de agroquímicos

y productos farmacéuticos. En este caso el interés radica en que es una base

débil mas fuerte que el agua de estructura simple. Como se ha visto anterior-

mente, los per�les de PMF son esenciales para la comprensión adecuada de los

procesos de transferencia, los cuales son inaccesibles experimentalmente. Es

por esto que las simulaciones son invaluables. En esta sección se analiza des-

de un punto de vista energético la transferencia de una molécula de Piridina

a través de una interfase agua|1,2-DCE, sin la posibilidad de protonación de

dicha molécula.

El sistema es similar al utilizado en las secciones anteriores. La interacción

de esta molécula con el restos de los átomos del sistema se describe a través de

un potencial de Lennard-Jones con interacciones Coulómbica de largo alcance

[282]. En la Fig. 6.15 se muestra una representación esquemática de la molé-

cula de Piridina y una tabla con los parámetros geométricos y de simulación
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Ca
Ca

Cb
Cb

Cc

Hc

Hb

Hb

Ha

Ha
N

Parámetros de interacción no enlazante de Lennard-Jonesa

Átomo Q (e)b

N 3,250 0,170 −0,509

Ca 3,550 0.0700 0.110

Cb 3,550 0.0700 −0.269

Cc 3,550 0.0700 −0.125

Ha 0,030 2,42 0.176

Hb 0,030 2,42 0.202

Hc 0,030 2,42 0.197

o

(A) 𝜖 (Å)

Parámetros de estiramiento y flexión de la molécula de Piridinab

Enlace kb / (kcal mol-1

Å-2)

Flexión ka / (kcal mol-1

rad2)

C-C 469,0 C-C-C 63,0

C-N 483,0 C-C-N 70,0

C-H 367,0 C-N-C 70,0

C-C-H 35,0

N-C-H 35,0

Angulo A/kcal mol-1 δ/ deg m

C-N-C-H 6,800 180 2

C-C-C-H 3,625 180 2

H-C-C-H 0,302180 180 3

Distancia/Åb

N-Ca 1,345

Ca-Cb 1,399

Ca-Ha 1,079

Cb-Hb 1,086

Ángulos de enlace para la molécula 

de Piridinab

Angulo

Ca-N-Ca 116,73

N-Ca-Cb 123,88

Ca-Cb-Cc 118,61

N-Ca-Ha 115,87

Cb-Cc-Cb 118,30

Figura 6.15: Representación esquemática de la molecula de Piridina. Tabla de los
parámetros utilizados para esta molécula en las simulaciones de dinámica molecular.
a [281], b [282].

utilizados.

El potencial de interacción intramolecular tiene la forma:

V intramolecular = VEstiramiento + VFlexion + VTorsion (6.19)
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El estiramiento de los enlaces son representados por un potencial armónico:

Vestiramiento =
∑
i

kb,i (ri − r0,i)
2 (6.20)

donde ri es la distancia del enlace, r0,i, la distancia de equilibrio del enlace y

kb,i es la constante de fuerza de la oscilación armónica del enlace i. Las �exiones

son representadas por funciones armónicas de forma:

Vflexion =
∑
i

ka,i (θi − θ0,i)
2 (6.21)

donde ka,i es la constante de fuerza y θo,i es el valor de equilibrio del ángulo.

El movimiento de torsión de la molécula es descripto por una función de tipo

coseno:

Vtorsion =
∑
i

A [1 + cos (mφi − δ)] (6.22)

donde A es la mitad de la barrera de torsión intramolecular y φi es el ángulo

de torsión.

Se generó una cavidad de 6 Å de diámetro en la fase en donde se colo-

ca la Piridina, y todo el sistema, las dos fases y la molécula de Piridina, se

equilibraron utilizando sólo potenciales de LJ y Coulomb en todo el sistema.

Luego la ultima con�guración de estas simulaciones se equilibran utilizando

el potencial disociativo para describir el agua y potenciales de LJ-Coulomb

en el resto del sistema, durante 500 ps utilizando un paso de tiempo de 0,5

fs. La Fig.6.16 muestra una captura instantánea de la simulación conteniendo

la molécula de Piridina en la fase orgánica. El potencial de fuerza media es

calculado utilizando simulaciones SMD, dragando la molécula desde su centro

de masa permitiendo que la molécula se mueva libremente alrededor de este

centro de masa. Se empleó una velocidad de dragado de 7,66 x 10−6 Å/ fs con
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Figura 6.16: Captura instantáneas de la molécula de Piridina en la fase orgánica.

dirección paralela al eje z. La simulación de dragado se realizó a través de un

ensamble NVT durante 6000 ps. La información se recolectó cada 50 ps.

El per�l de PMF obtenido para la transferencia de una molécula de Piridina

es mostrado en la Fig. 6.17. La forma del per�l obtenido indica que hay cambios

energéticos que acompañan al dragado de la molécula de una fase a otra. Se

observa un pronunciado descenso de la energía cuando la molécula se acerca a

la interfase y luego al adentrarse al seno en cualquiera de las fases la energía

aumenta. El mínimo de energía es de aproximadamente 2,5 kcal/mol y coincide

con el momento en que la molécula hace contacto con la fase acuosa. A medida

que esta penetra en la fase acuosa la energía comienza a aumentar nuevamente.

Esto puede deducirse relacionando la energía con la posición de la interfase en

los per�les de densidad de cada una de las fases. Los per�les de PMF son

similares para el dragado de la fase acuosa a la orgánica y viceversa. La forma

del per�l de energía puede interpretarse mejor si se observa la orientación de

la molécula a lo largo del dragado (Fig. 6.18). Si se considera el dragado de

la molécula de Piridina desde la fase orgánica a la fase acuosa se observa que

la misma se orienta de forma preferencial con el átomo de nitrógeno hacia la
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Figura 6.17: Potencial de fuerza media (PMF) en función de la coordenada de
dragado, para la transferencia de una molécula de Piridina a través de una interfase
agua|1,2-DCE (Figura superior). Per�les de densidad de ambas fases cuando el ión
se encuentra en la interfase (Figura inferior).

30 35 40 45 50 55 60 65 70 75 80
-0,6

-0,4

-0,2

0,0

0,2

0,4

0,6

 

 

c
o

s
 (

)

z

 

Distancia / Å

 cos 0   cos 0 

(a) (b)

Figura 6.18: Orientación de la molécula de Piridina durante el dragado. (a) Per�l del
coseno del angulo, formado por un vector imaginario formado entre el carbono y el
nitrógeno, en función de la coordenada de dragado. (b) Representación esquemática
de las posibles orientaciones de la molécula durante el dragado.

fase acuosa (cos(θ) > 0 ), esto coincide con la disminución de la energía en la

Fig. 6.17 Por otro lado, al penetrar en la fase acuosa la molécula cambia de

orientación (cos(θ) < 0 ), esto se debe a que el nitrógeno queda interaccionando

fuertemente con lo átomos de H en la interfase, por lo cual la energía aumenta

nuevamente. Este proceso puede ser interpretado como una adsorción de la
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molécula al atravesar la interfase.

6.7. Conclusiones

En este capítulo se utilizan técnicas de dinámica molecular para simular

una interfase líquido|líquido empleando un potencial disociativo de múltiples

cuerpos para describir el agua. Mediante simulaciones SMD se calculó el po-

tencial de fuerza media para la transferencia de Na+ e H+ a través de una

interfase agua|1,2-DCE. Basados en estos resultados se ha descripto un meca-

nismo de transferencia para el protón. La energía de transferencia para ambos

iones es similar y presentan una transición suave al pasar de una fase acuosa

a una fase no-acuosa, lo cual indica que el mecanismo de transferencia de los

iones no es un proceso activado. El número de coordinación indica que algunas

moléculas de agua están asociadas con los iones dentro de la fase orgánica,

en el caso del H+, el número de moléculas que conforman la primera esfera

de solvatación dentro del medio no-acuoso depende signi�cativamente de la

estructura (mecanismo de Grotthuss) en la que se encuentre al momento de

dragarse de una fase a la otra.

Se calculó el PMF para la transferencia de una molécula neutra de Piridina,

encontrándose que el per�l de energía durante el dragado presenta un mínimo

en la región de la interfase. Esto se debe a una orientación preferencial de la

molécula al acercarse a la interfase independientemente de cual sea la fase en la

que se encuentre. Si la molécula se draga del lado orgánico al lado acuoso, el N

se orienta preferencialmente hacia el agua al acercarse a la interfase. Luego de

atravesar la interfase, la molécula invierte su orientación debido a la a�nidad

electrostática que existe entre el N y los protones del agua. Este mecanismo se

asimila a una adsorción especí�ca de la molécula en la interfase. Las energías de

la molécula en fase acuosa son mayores que en la fase orgánica, probablemente
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esto se deba a que sólo se tienen en cuenta interacciones electrostáticas y no

se considera la posibilidad de protonación de la Piridina. Las variaciones en

los valores de energía durante el proceso de transferencia de la molécula son

menores que en el caso de la transferencia de iones.

El empleo de técnicas de simulación de dinámica molecular conforman una

herramienta imprescindible para la compresión de procesos a nivel atómico y

molecular, dando un enfoque que es difícilmente accesible desde los experimen-

tos.
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Conclusiones generales

En esta tesis doctoral se ha investigado la transferencia facilitada de protón

en una interfase líquido|líquido en distintas condiciones experimentales utili-

zando diversas estrategias de estudio, que van desde el modelado computacio-

nal a la aplicación de técnicas electroquímicas experimentales. En especial se

utiliza la voltamperometría cíclica y la aplicación de condiciones hidrodinámi-

cas forzadas para el estudio de dichos procesos electroquímicos, obteniéndose

información de los mecanismos globales de transferencia que ocurren en la

interfase y brindando una valiosa herramienta para la determinación de coe�-

cientes de partición de bases débiles protonables.

El interés en los procesos de transferencia facilitada de protones subyace en

la posibilidad de generar gradientes de concentración de especies distintas a las

que se encuentran inicialmente en cada fase y poder controlar la electrogenera-

ción de las mismas. El estudio esta centrado, principalmente en la transferencia

facilitada de protones vía autoprotólisis de agua que ocurre en ausencia de una

solución reguladora de pH. Este proceso electroquímico produce iones HO− en

la fase acuosa y cambia el valor de pH local en las cercanías de la interfase en

el lado acuoso. Se identi�caron tres variables importantes en la electrogenera-

ción de iones hidróxido: la velocidad de barrido, velocidad de convección y el

número de ciclos de potencial, de manera que es posible aumentar la cantidad

de HO− si estas variables se complementan correctamente.

157
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Los gradientes de concentración de las especies electrogenerados en la in-

terfase se caracterizaron empleando técnicas espectroelectroquímicas in situ

y reacciones químicas acopladas a estas especies. El azul de timol se usó co-

mo sonda de pH para caracterizar los frentes de concentración de HO−, en la

cercanías a la interfase, mediante el cambio de coloración de esta especie ácido-

base. La espectrofotométria acoplada a la voltamperometría cíclica permitió

determinar el aumento de la absorbancia de la sonda de pH cuanto mayor es la

cantidad de iones hidróxido electrogenerados a través de un per�l absorbancia-

potencial (voltabsortograma). La construcción de un modelo capaz de repro-

ducir los resultados experimentales obtenidos, resultó imprescindible para el

entendimiento del sistema y la predicción de diferentes comportamientos.

Por último, mediante la implementación de simulaciones de dinámica mo-

lecular se caracterizó la transferencia de sodio, próton y una molécula neutra

de Piridina a través de una interfase agua|1,2-DCE. El agua fue descripta a

través de un potencial disociativo que brinda una descripción realista de las

propiedades del agua. La transferencia de un ión sodio no se diferencia de los re-

sultados ya descriptos en biblografía para modelos empleando potenciales más

simples. Las características de la transferencia de próton es signi�cativamente

dependiente de las estructuras formadas con las moléculas de agua contiguas

mediante el mecanismo de Grotthuss. De esta manera el ion puede dragarse de

una fase acuosa a una fase orgánica coextrayendo de una a tres moléculas de

agua y la longitud del "dedo de agua" que acompaña al ión durante el dragado

varía. En cuanto a la transferencia de una molécula neutra de Piridina, los

per�les de PMF muestran un mínimo de energía donde la molécula se orienta

preferencialmente hacia una de las fases como si se tratase de una adsorción

especí�ca.
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