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RESUMEN

El pH de una disolucion se puede medir experimentalmente usando
indicadores coloreados o bien mediante un medidor electrénico (pH-
metro) que proporciona una medida mas precisa. En esta practica vamos
a usar dos indicadores, uno que cambia de color en la zona acida (naranja
de metilo) y otro que lo hace en la alcalina (fenolftaleina). La zona de
cambio de color o zona de viraje depende del valor de la constante de
acidez del indicador. Con un pH-metro mediremos de forma mas exacta la
concentracion de protones de las soluciones. En esta practica vamos a
estudiar el comportamiento de diferentes disoluciones reguladoras frente
a la adicion de cantidades moderadas de acidos y bases fuertes
empleando como sistema de referencia el agua destilada. Mediremos el
pH de cada disolucion y observaremos las diferencias entre lo estimado
con los indicadores y Ilo realmente medido con el pH-metro.
Compararemos estos valores con los calculados para cada caso
empleando la ecuacion de Henderson-Hasselbalch.

La capacidad tampon de las proteinas es debida a sus aminoacidos
constituyentes y es mayor que la de los sistemas inoganicos.
Dependiendo del pH del medio en que se encuentren, los aminoacidos
pueden tener carga negativa, positiva o compensada (igual niamero de
cargas de ambos signos). La carga de una proteina va a depender del tipo
de aminoacidos que la forman y del pH del medio en que se encuentre. El
punto isoeléctrico (pl) es el pH para el cual una proteina presenta carga
neta compensada (igual niumero de cargas positivas que negativas) y en
el mismo, la solubilidad de la proteina es minima.
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1. INTRODUCCION Y OBJETIVOS

El pH de una disolucion se puede medir experimentalmente usando: a)
indicadores coloreados y b) un medidor electrénico (pH-metro), que nos
proporciona una medida mucho mas precisa.

En esta practica vamos a usar dos indicadores, uno que cambia de color en
la zona &cida (naranja de metilo) y otro que lo hace en la alcalina
(fenolftaleina). La zona de cambio de color o zona de viraje depende del valor



de la constante de acidez del indicador. Recordemos que los indicadores son
sustancias organicas que presentan un débil caracter acido-base:
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y ademas las formas conjugadas del par &cido-base presentan diferente color.
En la tabla se indican las caracteristicas de los indicadores que vamos a usatr.

Indicador pKa Forma &cida (color) Forma basica (color)
Naranja de metilo 3,7 rojo amarillo
Fenolftaleina 8,9 incoloro rojo rosa

Con el pH-metro medimos de forma mucho mas exacta la concentracion de
protones de una disolucién. Se trata de un instrumento que nos mide la
diferencia de potencial eléctrico en una pila electroquimica. El electrodo de
medida de pH usado es el llamado electrodo de vidrio y su potencial frente al
electrodo de referencia depende de la concentracion de protones de la
disolucion en la que se encuentre sumergido.

Las disoluciones reguladoras de pH o tampones contienen simultaneamente
las dos formas conjugadas de un par acido-base de fuerza media 6 débil y su
pH apenas cambia cuando le afiadimos cantidades moderadas de acidos y/o
bases fuertes. En esta practica vamos a usar el sistema del acido fosférico
como modelo:

pKy - pPK ] K
H3PO4 <> H2PO4 <—2> HPO4 2 (p—3> PO4_3
2,2 7,2 12,3

Para cualquier tampén, su pH dependera de su pK y de la relacion de
concentraciones de las formas presentes en disolucién, tal como nos indica la
ecuacion de Henderson-Hasselbach:

HA|

pH = pK, - log m

Aplicada esta ecuacion al sistema del fosfato que vamos a usar sera:

|mo|es de H,POy presente#

[HPO|
w =7,2-log

Al afiadir una base fuerte (NaOH) tendra lugar la reaccion:

pH=7,2-log
|mo|es de HPO?" presente#

; ; 2
H,PO, + OH  —> HPO," + H,0O

y el pH de la disolucién resultante serd mayor que el inicial y sera:

| moles de H,PO; — moles de OH~ aﬁadidos|
pH=72-log

| moles de HPOZ™ + moles de OH~ aﬁadidos|



Al afiadir un &cido fuerte (HCI) tendremos:
HPO,”+ H' —> H,PO,

y el pH disminuye:

| moles de H,PO; + moles de H* aﬁadidos|

pH = 7,2- log > -
| moles de HPO;™ — moles de H* aﬁadldos|

Las proteinas son macromoléculas formadas por cadenas de a-
aminodacidos, unidos entre si por enlaces peptidicos (amido) formados por
condensacion del grupo carboxilo de uno con el amino del otro. La secuencia
(orden) en que se encuentran unidos los aminoacidos es caracteristica de cada
proteina. La capacidad tampdn de las proteinas es debida a la estructura
quimica de los aminoacidos; que son moléculas que poseen grupos carboxilo
(acidos) y amino (basicos) en su estructura molecular. Dependiendo del pH del
medio en que se encuentren, los aminoacidos pueden tener carga negativa,
positiva 0 compensada (igual nimero de cargas de ambos signos). Por tanto la
carga de una proteina va a depender del tipo de aminoacidos que la forman y
del pH del medio en que se encuentre. El punto isoeléctrico (pl) es el pH para
el cual una proteina presenta carga neta compensada (igual nimero de cargas
positivas que negativas) y en el mismo, la solubilidad de la proteina es minima.
A pH>pl la carga que presenta la proteina es negativa y a pH < pl la carga sera
positiva.

Los objetivos de esta practica son:
-Medir el pH de distintas disoluciones
-Comprobar la funcion reguladora de las disoluciones tampones
-Estudiar la variacion de la carga de la caseina con el pH y determinar
Su punto isoeléctrico

2. LISTADO DEL MATERIAL NECESARIO

-2 Buretas de 25 ml y pipetas de 10 mi
-Gradilla con 8 tubos de ensayo de 15 ml
-Disolucion de NaOH 0,2 M
-Disolucion de HCI 0,2 M

-Disolucion de KoHPO4 0,2 M
-Disolucion de KHoPO4 0,2 M
-Naranja de metilo

-Fenolftaleina

-Leche desnatada

-HCI 0,1 N

-NaOH 0,1 N

-Tubos de ensayo de 10 mi



3. PROTOCOLO A REALIZAR

El desarrollo experimental consta de dos partes diferentes. En la primera
vamos a estudiar el comportamiento frente a los acidos y bases fuertes de
sistemas tampon constituidos por sales del acido fosférico. En la segunda
comprobaremos que la capacidad reguladora de las proteinas es mayor que la
de los sistemas inorgénicos.

3.1. Tampones de fosfato

Vamos a preparar en tubos de ensayo las disoluciones que se indican a
continuacion, para lo cual a cada tubo de ensayo le afiadiremos lo siguiente:

Tubo pH* Contenido

7,0 10 ml de agua + 1 gota de Naranja de metilo
4,8 5mldeagua+ 5 mlde KHyPO4 0,2 M + 1gota de Naranja de metilo

9,1 5mldeagua+5mlde KoHPO4 0,2 M + 1gota de Naranja de metilo
7,2 5mlde KHyPO4 0,2 M + 5 ml de KoHPO4 0,2 M + 1gota de Naranja de metilo

7,0 10 ml de agua + 1 gota de Fenolftaleina
4,8 5 mldeagua+5mlde KHyPO4 0,2 M + 1gota de Fenolftaleina

9,1 5mldeagua+5mlde KoHPO4 0,2 M + 1gota de Fenolftaleina
7,2 5mlde KHoPO4 0,2 M + 5 ml de KoHPO4 0,2 M + 1gota de Fenolftaleina
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A los tubos numerados del 1 al 4 le afiadimos HCI 0,2 M desde la bureta,
anotando el volumen de acido necesario para hacer que el naranja de metilo
cambie a rojo. Entonces el pH de la disolucién sera ligeramente inferior a 3,7.
Igual haremos con los tubos numerados del 5 al 8, pero afiadiendo desde la
bureta NaOH 0,2 M. Cuando el indicador vire a rojo-rosado, el pH de la
disolucién sera alrededor de 9,0. Los colores de cada tubo con especies de
fosfato lo compararemos con el de los tubos de agua en cada caso. Observar
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que los tubos con agua destilada, s6lo necesitan una gota de acido y/6 base
para hacer que tenga lugar el viraje del indicador en cada caso. Estos colores
serviran para determinar el punto final de adicion de acido y/6 base en los
tubos con disoluciones tampén. Medir el pH de cada disolucion usando el pH-
metro, anotando el pH de cada tubo. Comprobaremos que el pH medido es
distinto en cada tubo a pesar de que observemos colores idénticos. El pH
inicial tedrico de cada disolucion se indica al pié de la tabla.

pH-metro

00O

El uso del pH-metro es muy simple. Lavamos el electrodo con agua
destilada y lo introducimos en la disolucion cuyo pH queremos determinar,
esperamos hasta que la lectura se mantenga estable y anotamos el valor.
Después es necesario lavar de nuevo con agua destilada antes de realizar otra
medida. Al final, una vez enguado de nuevo se introduce en su disolucién de
conservacion.

CUESTIONES

1.- Explicar el color rojo que se observa en el tubo 7 antes de afiadir NaOH.

2.- ¢Por qué los tubos 2 y 6 tienen un pH acido?

3.- ¢ Por qué tenemos que afadir distintas cantidades de acido a los tubos del 1
al 4 para llegar al mismo pH final?

4.- Teniendo en cuenta las concentraciones de las disoluciones usadas y los
volimenes de NaOH y HCI gastados segun el caso, calcule de forma
tedrica el pH que deberian tener al final del experimento los tubos 4 y 8.

3.2. Capacidad reguladora de las proteinas

Una vez estudiado el comportamiento del sistema fosfato vamos a observar
que las proteinas necesitan una mayor cantidad de acido y/6 base fuerte para
gue varie el pH de la disolucién. Para ello emplearemos una muestra de leche
que contiene caseina. La caseina (del latin caseum = queso) es una
fosfoproteina presente en la leche de los mamiferos (es el 80% de las
proteinas de la leche de vaca y el 50% de la humana). Por hidrdlisis se
obtienen 18 aminoéacidos distintos y acido fosférico que en su mayor parte se
encuentra esterificando el grupo hidroxilo de la serina, uno de sus aminoacidos
constituyentes. La composicion de esta proteina varia segun su origen. La
humana contiene del 14,9 al 15,1% de N y un 0,45% de P; la de vaca un 15,6%
de Ny 0,81% de P. Mediante distintos métodos (precipitacion con HCl/etanol,
ultracentrifugacion, electroforesis..) se han podido separar distintas fracciones:
caseina a, B y y, que se diferencian por sus contenidos en azufre y fésforo y
difieren en peso molecular.

Vamos a comprobar que la solubilidad de la caseina es minima a un pH
igual a su punto isoeléctrico. Para lo cual se seguira el siguiente procedimiento:



Poner unos 3 ml de leche en un tubo de ensayo y afiadir gota a gota HCI 0,1 N
agitando tras cada adicion hasta lograr la precipitacion de las caseina.
Mediremos el volumen de acido afadido y el pH de tubo en ese momento.
Anotar lo que ocurre cuando seguimos afiadiendo mas acido. Afiadir ahora
disolucion de NaOH 0,1 N y observar como precipitan de nuevo las proteinas y
medir el pH del tubo. Observar qué ocurre si seguimos afiadiendo NaOH.
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