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CAPITULO 

pero los que esperan a Jehová 

tendrán nuevas fuerzas; levantarán 

alas como las águilas; correrán, y 

no se cansarán; caminarán, y no se 

fati¡;arán. 

ISAIAS 40:31 
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El Profesor R. '11, Ramette cita en su libro (Equilibrio y 
Análisis Químico) la máxima favorita de I. M. Koltho.f'.f': "La 
teoría guía, el experimento decide." 

Un sentimiento parecido se apoderó de mí, químico teórico, 
cuando la Profesora Adelina Pasos y el Doctor Carlos Romo me 
propusieron que desarrollara como tema de tesis un Programa de 
Laboratorio para la nueva asignatura de Química Analítica I 
(Equilibrios Químicos Simples en Fase Homogénea). 

El fundamento de tal propuesta fue el hecho de que cura~ las 
cinco asir.naturas de Análisis y cuatro correspondientes a 
Química Analítica. 

El haber conocido ambas metodologías didácticas, programas 
te~ricos y prácticos, sistemas de evaluación, etc.; me colocó en 
una _situación "idónea'' para que, libre de prejuicios, elaborara 
un Fro~rama de Prácticas donde incluyera, a título personal, lo 
que considerara más interesante y pedagógicamente formativo para 
las futuras ceneraciones de alumnos que ingresen a la Facultad de 
Química. 

Mi asesoro de tesis (Profesora Adelina Pasos) me proporcionó 
dos documentos vitales para dar .forma al Programa de Laboratorio. 
El primer documento es el "Programa desc;losado de la asicnatura 
Química Analítica I. Equilibrios Químicos Simples en b'ase 
Uomoeénea". Conocido de ahora en adelante como Documento T-01. 
El documento restante es el "Formato de Prácticas de 
Laboratorio". Al cual me referire como Documento T-02, 

- 2 -



A continuaci6n transcribo el Programa de Teor!a tal y como se 
presenta en el Documento T-01. 

ID!IDAD 

(2 hr) 

UlUDAD 2 

(4 hr) 

UUIDAD 3 
(J hr) 

tnTIDAD 4 
(J hr) 

ill!IDAD 5 
(2 hr) 

UNIDAD 6 
(J hr) 

Ul!IDAD 7 
(6 hr) 

lfüIDAD 8 

(4 hr) 

UNIDAD 9 

(J hr) 

UNIDAD 10 
(J br) 

UNIDAD 11 
(4 hr) 

U:.?ORTAl'ICIA DE LA QUIMICA A;lALITICA COMO DISCIPLL'IA 

CIE:lTIFICA Y CONCEPTOS .ilASICOS DEL AllALISIS QUI!.!ICO. 

?RillCIPIOS DEL AllALISIS TITULOMETRICO. 

~·UENTES DE ERROR E:l LAS TECNICAS TITULOMETRICAS. 

CO!ISIDERACIO!IES GENERALES SOBRE LOS EQUILIBRIOS 

QUifHCOS 3JI SOLUCION. 

FUNDA~IE!ITOS PARA EL ESTUDIO DE LOS EQUILIBRIOS 

ACIDO-BASE. 

CALCULOS ALGEBRAICOS DEL pH DE SOLUCIONES ACUOSAS. 

CURVAS DE TITULACION E IllDICADORES ACIDO-BASE. 

EQUILIBRIO DE INTERCAMBIO PROTOIUCO Ell MEDIO NO 

ACUOSO. 

l'trllDAMENTOS SOBRE LOS EQUILIBRIOS DE INTERCAMBIO 

ELECTRO!IICO. 

CALCULOS ALGEBRAICOS Y GRAFICOS DEL POTENCIAL REDOX. 

CURVAS DE TITULACIO!I E INDICADORES REDOlC. 
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UllIDAD 12 
(J hr) 

M:::!JICIONES POTZllCIOM3TRICAS. 

UllIDAD 13 
(4 hr) 

EQUILIBRIOS DE Ill'fERCAMBIO DE IONES Y IWLECULAS 
i'ULAHES (COMPL;,;JOS). 

U:!IDAD 14 
(4 hr) 

'rITULACIONES Cüif..i'LEJIME'I'RICAS. 

El Programa de teoría comprende, en total, 48 horae e!ectivas 
de clase. Además, la presentación de un mínimo de tres exámenes 
parciales. 

Considerando que la evaluación dada por el profesor de 
laboratorio representa el 50~~ de la calificación final 
(Documento T-01, p 21); es deseable que el Programa de Prácticas 
de Laboratorio conste también de 46 horas. 

Así como el Programa de Teoría consta de 14 unidades, el 
Programa de Laboratorio se encuentra dividido en las siguientes 
Unidades Temáticas: 

U::IDAD T.>1,IATICA Introducción y Equilibrio Químico. 

UilIDAD Tm,qATICA 2 Equilibrios Acido-Base. 

UNIDAD TEl.!ATICA J :Bquilibrios Redox. 

UilIDAD TE11:ATICA 4 Potenciometría. 

UllIDAD Ti:it.1A'J'ICA 5 Equilibrios de Complejos. 
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La correspondencia, o vinculaci6n, teoría-práctica queda 
ilustrada en la si¡;uiente tabla: 

UUDAfl IDiIDADES TE01UCAS TL:;l,\PO DE 'rlEr.lPO DE 

'f:sl'iATICA CQl,~PRi::llDIDAS TEURIA LABORATORIO 

(LABORATORIO) (TEOi'!IA) (HORAS) (HORAS) 

- 4 12 12 

2 5 - a 15 14 

3 9 - 11 10 a 

4 12 3 4 

5 13 - 14 8 4 

Las seis horas restantes asignadas al trabajo de laboratorio 
quedan ocupadas por las actividades siguientes: 

(a) Presentaci6n ante el grupo (2 hr) 

(b) Reposici6n de prácticas y/o entrega de calificaciones 
(4 hr) 

En el transcurso de mis estudios, viví (en otras asignaturas) 
distintas experiencias que deseo incorporar al Programa de 
Laboratorio. 

Me parece importante, en primer lugar, destinar una clase 
exclusivamente a la discusi6n de cada Unidad Temática. Creo que 
existe material suficiente para aclarar dudas y/o proponer 
nuevas alternativas en el proceso de enseñanza-aprendizaje. 
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Para el profesor que no considere necesario tener una clase 
de discusi6n de resultados, puede elegir por la opci6n de realizar 
un examen, Propongo que tal examen sea eminentemente práctico y 
que las preb-untas te6ricas (que necesariamente deberán hacerse) 
no sean determinantes en la evaluaci6n final dada al alumno, 
Recordar que se imparte una clase de laboratorio. 
Finalmente (y siempre lo desee como alumno), que el asesor 
realice Prácticas !Jemostrativas en donde haga participar al 
alumno como miembro de un equipo; pero, este equipo está formado 
por todos los alumnos del grupo. 

He tomado estas ideas en la planeaci6n y realizaci6n del 
Programa de Laboratorio, 

El objetivo principal del curso práctico (y desde luego del 
trabajo de tesis) es proporcionar al alumno las técnicas y 

herramientas básicas para que el estudiante pueda desarrollar, 
más adelante, su creatividad en el disefio y ejecuci6n 
experimental. 

Tuve la oportunidad de contar con un pequeño grupo piloto 
(Paty, Iván y Ram6n), chico en tamaño pero erande en entusiasmo y 
dedicnci6n. Ellos son el testimonio viviente de ecte trabajo. 
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CAPITULO 2 

" Uo es en el clamor de las multitudes en le.e 

calles ni en los gritos y e.plausos de las muchedumbres, 

sino dentro de nosotros mismos donde están 

la victoria y la derrote.. ~ 

Henry We.daworth Longfellow 

- 7 -



La Universidad se fund6 en 1910 a instancias de Justo Sierra. 
Las escuelas que la conformaron fueron: Escuela de Ingenieros, la 
Escuela de Bellas Artes, la Escuela de Medicina, la Escuela de 
Derecho, la Escuela Preparatoria y la recien creeda Escuela de 
Altos Estudios. 

A principios de 1939 inicia la Pacultad de Ciencias formada por 
loa sieuientes departamentos: Matemáticas, Písica, Biología, 
Química, Astronomía y Geofísica. 
Sin embereo, el Departamento de Química solo funcion6 un año 
porque hubo oposición por parte de la Escuela Nacional de Química. 

La Escuela Nacional de Qu!r.iica (semilla de nuestra actual 
>'acul tad de Química) inici6 clases por primera vez el 3 de abril 
de 1916, en el pueblo de Tacuba, sracias a la actitud decidida, 
perseverante y tenaz de su fundador Don Juan Salvador Agraz. 
Aunque la inau~uraci6n oficial se realiz6 el 23 de septiembre 
del mismo año. 

Juan Salvador Agraz nace el 3 de octubre de 1881 en Tecolotlán, 
Jalisco. En 1898 insresa a la Escuela Duvignau de Lanneau en 
;•rancia, donde destac6 como el mejor alumno en Química de dicho 
plantel. /,!ás tarde, en 1990, se inscribe al .Lnatitute de Chimie 
Apliqueé de París. Aquí recibe instrucción de científicos de la 
talla de l•ioissan, Berthelot, Carnot, Poincaré y otros más. 

ilecresa a México en 1903, siendo mul tifacética su labor 
profesional. Imparte la cátedra de "}'ilosofía de la Química" en 
la Escuela de Altos Estudios. 
:.1uere el 2 de mayo de 1949 en la Ciud1id de México. 
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A continuación damos una breve semblanza acerca de la 
evolución histórica de las asignaturas correspondientes al 
Análisia Químico (posteriormente Química Analítica) contenidas en 
el mapa curricular tle la co.rrera tle Químico (1927-1987). 

PLAll ~ 

ESTUDIOS 

1927 

1935 

1954 

~fil;!:! 

ASIGNATURA 

Análi.sis Químico Cualitativo 

Análisis Químico Cuantitativo 

Análisis Industriales 

Análisis Químico Cualitativo 

Análisis Químico Cuantitativo 

Análisis Químico Cuantitativo 
(especial) 

Análisis Químico Cualitativo 

Análisis Químico Cuantitativo 

Análisis Químico Cuantitativo 
(especial) 

Análisis Químico Industrial 
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Ul3ICACION 

CU!lRICULAR 

1er año 

2° año 

3er año 

1er año 

2° año 

Jer año 

1er año 

2° año 

3
er año 

4° año 



EMll :§ ~§B UBICACION 

BSTUDIOS ASlGNA'füRA CURRICULAR 

1964 Anúlisis I (cualitativo) 1er afio 

Análisis II (cuantitativo) 2 ° afio 

Arnilisis III (instrumental) Jer afio 

AnÚlisis IV (industrial) 4º año 

1967 Análisis I 2º semestre 

Anélisis II 4º semestre 

Análisis III 5º semestre 

Análisis IV 6º semestre 

Anélisis V 7º semestre 

1972 Análisis I o Q. Análítica I 2º semestre 

Anélisis II o Q, Analítica II 4º semestre 

Análisis III o Q, Analítica III 5º semestre 

Análisis IV o Q, Analítica IV 6º semestre 

Análisis V o Q. Analítica V 1º semestre 

, o 



~fil¿ 

SSTUDIOS 

1987 

NOMBRE Qli !!! 
ASIGiiATURA 

Equilibrios Qu!mioos Simples 
en <'ase Homogénea 

Equilibrios Simultáneos en 
~:edio homoóéneo y Hetero¡;;éneo 

Equilibrios Simultáneos en 
Sistemas Heterogéneos 

Métodos Opticos de Análisis 

Métodos Electrométricos 
y de Sepnraci6n 

UBICACION 

CUHR!CULAR 

2° semestre 

3er semestre 

4º semestre 

5º semestre 

6º semestre 

Como hemos visto; la reseña hist6rica nos muestra que la 
disciplina científica denominada Química Analítica (o Andlisis 
Químico) es parte fundamental e integral de la preparaci6n y 

formaci6n del profesional de la química en cualesquiera de sus 
orientaciones. 

Podemos afindir, además, que en la época actual y por ser 
México un país en vía de desarrollo es indispensable enfrentar 
con éxito loa retos tecnol6gicoa que damanda nuestra sociedad, 

La química no va a resolver por completo todos estos 
problemas, pero si debe ser capaz de auxiliar en la soluci6n de 
una. eran parte de ellos. 
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C A P I T U L O 3 

La tenacidad es el material del corredor; 

si no la posee, jamás será un corredor de tondo, 

La tenacidad es lo que le impulsa a terminar la 

carrera cuando anhela abandonarla, lo que le 

oblica a apretar el paso cuando está a punto de 

ser alcanzado o pasado, lo que le hace salir 

con lluvia para realizar la carrera de 

entrenamiento que necesita. 
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R E G L A S D E S E G U R I D A D 

La se3uridad en el laboratorio es una necesidad prioritaria en 
la que es vital la participaci6n de los alwnnos y el asesor. 
Es recomendable que exista un ambiente de confianza y sano 
compafieriamo dentro del laboratorio. A continuaci6n mencionamos 
algunas regias que podrían ayudar a cumplir nuestros prop6sitos. 
Sin embar30, cada brupo en particular fijará las propias. 

1. Se pasará lista de asistencia diez minutos despu~s da dar 
inicio la sesi6n correspondiente de laboratorio, 

2. Es indispensable el uso de una bata, preferentemente de 
algod6n. 

J, Utilice zapatos en el laboratorio, no sandalias ni huaraches, 
ya que puede haber trozos de vidrio y/o substancias t6xicas 
derramadas en el piso que puedan poner en peligro la salud o 
la integridad física del alumno, 

4 •. Se recomienda el empleo de lentes de protecci6n para loa ojos 
en cualquier actividad práctica, 

5, Aprender la ubicaci6n y el uso del extinguidor de incendios, 
la ducha de seguridad y la pila lavaojos. 

6. Al utilizar pipetas, realice el trabajo con una pera de goma 
de succi6n en lugar de la boca, 

7, Apagar el mechero cuando se manejen disolventes flamables. 

8. No se deben oler ni degustar las substancias químicas. 

9. No desperdiciar ni contaminar los reactivos químicos. 
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10, Si hay generaci6n de humos t6xicoe o irritantes, hágalo 
siempre en la campana de extracci6n. 

11. Cuide de no vertir substancias corrosivas en el piso o en la 
mesa de trabajo, 

12. Eliminar los desechos en el sitio adecuado. 

1). Si requiere de la soluci6n limpiadora sulfocr6mica, hágalo 
cuidadosamente, ya que es una mezcla altamente peligrosa y 

corrosiva. 

14. r.1antenga limpio el lugar de trabajo, así como la balanza 
analítica asignada. 

15. Procure tener accesorios de limpieza tales como franelas, 
paños, detergentes, escobillones, etc. 

16. So prohibo ingerir todo tipo de alimentos y bebidas durante 
el horario de prácticas. 

17. No molestar a sus compañeros, 

18. Evite en lo posible correr o andar desordenadamente en el 
laboratorio. 

19. En caso de accidente, avisar al asesor; especialmente de 
aquellos que impliquen cortaduras o quemaduras. 

20. Procurar tener un botiquín de primeros auxilios a la mano. 
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C U A D E R N O D E L A B O R A T O R I O 

Cada pro!eaor muestra distintas tendencias o bustos en cuanto 
a la manera de presentar las notas y datos de cada experimento 
realizado en el laboratorio, Sin embargo, existe un consenso 
general en lo siguiente: TODOS LOS DATOS DJ'BllH ESTAR ESCRITOS A 
TIHTA, ;::¡¡ illl CU.i.D;;RNO DWICADO :c::wLUSHA~lEllTE A LAS PRACTICAS DEL 
LABOaATORIO, EH EL PRECISO :t.O~IENTO QUE SE REALIZA LA OBSERVACION 
Y/O D3'rERMINACION. QUEDA ESTRICTAM3!1TE l'ROaIBIDO ANOTAR LOS DATOS 
EN CUALQUIER HOJA SUr;LTA, u:: BOJ,ETO DEL :.m'TRO o JI]; LA PALMA DE LA 
i.'.ANO, 

El cuaderno de laboratorio tiene por objetivo registrar todo 
lo referido a la experiencia práctica; lo que se realiz6, lo que 
se observó, se anot6 y concluy6. Un buen cuaderno de laboratorio 
es aquel que puede ser consultado por una persona sin conocer 
nada previo a la práctica y poder realizar el experimento, en la 
misma !orma, con la simple lectura del cuaderno, 

Algunos consejos útiles para la buena orgunizaci6n del 
cuaderno de laboratorio son: 

(1) Deben numerarse las hojas del cuaderno de laboratorio; 
nunca, bajo nin,,un motivo, deberán arrancarse las hojas, 

(2) Es conveniente dejar en blanco las primeras hojas del 
cuaderno para anotar un índice de materias que facilite la 
ubicaci6n de algún tema específico, 

(J) Un arreglo útil ea usar la p~gina derecha para la parte 
descriptiva y los datos, y la izquierda para realizar los 
cálculos num~ricos que se requieren en cada práctica, 
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(4) Al inicio de cada sesión de laboratorio debe anotarse la 
fecha; todas las operaciones realizadas durante el día, así 
como algunas observaciones hechas en el transcurso del 
experimento, La anotaci6n de cada nuevo trabajo inicia en 
una página nueva del cuaderno. 

(5) No es válido hacer correcciones en el cuaderno. Si algo sale 
mal o falla, por ejemplo: un resultado erróneo, se coloca 
una raya fina para anularlo; escribir arriba el nl1mero 
correcto y añadir una nota explicativa. Cerciórese de que 
todos los resultados tengan las unidades correctas. 

(6) Recuerde que cada experimento debe incluir sus conclusiones 
y tal vez recomendaciones para mejorar la práctica en 
cualquiera de sus partes e incluso suprimirla totalmente. 
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A C T I V I D A D 

Práctica No, 
Balanza Analítica 

Práctica !lo. 2 
Revisi6n o Estandarizaci6n de la Bureta 

Práctica i~o. 3 
Gravimetr!a, Precipitaci6n de Cromato 
de Plomo (Parte I) 

Práctica lio, 3 
Gravimetr!a. Precipitaci6n de Cromato 
de Plomo (Parte II) 

Práctica No, 4 
Práctica Demostrativa: 
Equilibrio Químico 

lliscusi6n y/o Examen 
U:IIDA.D Tgf:iATICA I 

Práctica No, 5 
Preparaci6n de Disoluciones Acido-Base 

Práctica ¡.jo, 6 
Estandarizaci6n de Disoluciones 
Acido-Base 

1 7 

SE hl A N A 

A 

1 B 

2 A 

2 ll 

3 A 

3 B 

4 A 

4 B 



A C T I V I D A D 

Práctica ifo. 7 
Indicadores ,<cido-Base 

Pr&ctica llo. 8 
Titulaciones Acido-Base 

Práctica !lo. 9 
Bquilibrios Acido-Base. 
Prácticas Aplicativas 

Práctica r;o. 10 
Práctica Demostrativa: 
Equilibrios Acido-nase en 
Di sol ventea i!o Acuosos 

Discusi6n y/o Examen 
UNIDAD TE!.Wl'ICA II 

Práctica ;:o. 11 

Preparaci6n de Soluciones Kedox 

Práctica ilo. 12 
Estandarizaci6n y Empleo de la 
Soluci6n íledox 

PrP.ctica ;¡o, 13 
?ráctica Demostrativa: 
Estimaci6n de un Potencial 
Estándar de Heducci6n 
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5 A 

5 B 

6 A 

6 B 

7 A 

7 B 

8 A 

8 B 



A C T I V I D A D 

Discusión y/o Examen 
tJ;HDAD T;;r.:ATICA III 

Práctica Ho. 14 
Potenciometría. Parte I 

Práctica l:o. 14 
Potenciometría. Parte lI 

Práctica ;¡o, 15 
Determinaciones Complejim6tricas 

Discusión y/o Bxamen 
illlIDADB3 TE:.lATICAS IV y V 

Reposición de Prácticas 

Reposición de Prácticas 

Entreea de Calificaciones 
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10 B 
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11 B 
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PlLlCTICA No, 1 

BALAllZA A!IALITICA 

1. IiiTRODUCCIOll 

Las primeras balanzas que se utilizaron en trabajos de 
i~vestigaci6n fueron las balanzas de brazos iguales de dos 
platos. Borda sugiri6 un método debido a las dificultades 
inherentes a la diferencia de longitud de los brazos de la 
balanza. El nuevo método de Borda conocido como pesada por 
sustituci6n se us6 en lutar del tradicional pesaje por 
transposici6n. Esto di6 origen a la actual balanza analítica de 
un solo plato, que sin embargo no se populariz6 sino hasta la 
década de 1950, Estas balanzas son completamente mecánicas en 
su operaci6n. 

Actualmente las balanzas analíticas electr6nicas tienden a 
desplazar a las mec~nicas de un solo plato, tal como éstas lo 
hicieron con la de dos platos, 

La balanza es el instrumento analítico m~s importante con la 
que contamos los químicos, 

:En Química Analítica es de vital importancia conocer la 
cantidad de materia de los compuestos químicos que manejamos; 
ya sea para preparar disoluciones patrones, muestras, 
reactivos químicos, etc, 
La balanza analítica nos permite conocer con gran precisi6n y 

exactitud la masa no solo de casi cualquier tipo de reactivo, 
sino también la masa de los recipientee que contengan a las 
substancias químicas. 
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2, PRUPOSITOS 

Se pretende que al finalizar esta práctica el alumno aprenda 
el uso y manejo adecuado que requiere la balanza analítica, así 
como los cuidados que deberá hacerle, También se desea que 
practique las técnicas de pesaje (directo y por diferencia.) 

3, FUl:DAMEllTOS TEORICOS 

En primer lugar es necesario definir los conceptos de masa y 
peso, Masa es la cantidad de materia presente en una sustancia 
y es invariable. El peso de una sustancia es la medida de la 
fuerza ejercida por la aceleración sravitacional terrestre; 
puesto que la aceleración Bravitacional cambia con la altitud y 
latitud de la Tierra, el peso es variable. 

La balanza analítica determina la masa de un objeto ya que 
la aceleraci6n gravitacional es igual para el objeto y las 
pesas, Es común que en el laboratorio se emplee el término 
"peso" cuando en realidad se quiera uno referir a la "masa". 

La balanza disponible en el laboratorio es de un solo plato, 
Este tipo de balanzas analíticas requieren de poco tiempo de 
operación, Se puede considerar que la balanza monoplato es una 
balanza de brazos desiguales, De acuerdo a la figura 1, el 
platillo está suspendido del extremo más corto de la cruz, 
también de ese lado se encuentra el conjunto de pesas. En el 
extremo más largo del brazo de la cruz está un amortiguador de 
contrapeso para mantener el sistema en equilibrio, 
Si colocamos un objeto sobre el platillo se induce un etecto de 
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desequilibrio que se corrige por separaci6n de pesas de la 
cruz. Al restablecerse el equilibrio se necesita que la masa de 
las pesas separadas sea ieual a la masa del objeto que lo 
reemplaza. Así, wia balanza de brazos desiguales opera bajo 
condiciones de carGa y sensibilidad co~stantes. 

La balanza analítica debe cumplir con varios requisitos: 

(1) La balanza debe ser exacta y precisa; es decir, debe dar 
resultados correctos y reproducibles al efectuar pesadas 
pesadas repetidas sobre algún objeto, 

(2) La balanza debe ser sensible y estable, 
(J) El tiempo requerido al pesar un objeto debe ser corto, 

!f.Qfil 

(i) La balanza analítica puede registrar un peso mdximo de 
160.0000 e· 

(ii) Tenga cuidado al utilizar materiales corrosivos y procure 
manejarlos en recipientes cerrados, 

(iiil No mueva la balanza de su sitio original, 
(iv) Cualquier anomalía o problema rep6rtelo al instructor, 

4, INDICACIONES GENERALES 

Metodología para determinar la masa de un objeto macizo: 

4,1 Asegúrese de que la balanza se encuentre conectada a la 
toma de corriente, 
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4.2 Yerificar el nivel de burbuja, en caso de no estar en el 
nivel se debe ajustar con los tornillos correspondientes. 

4.3 Couprobar que el platillo de la balanza se encuentre libre 
y limpio. Es sana costumbre asear el platillo con un 
cepillo antes de cada pesaje. 

4.4 Llevar la escala de la balanza a coro (0.0000) con las 
manijas indicadas. 

4.5 Mantener las ventanillas cerradas y ajustar a cero. El 
ajuste se realiza de la manera siguiente: dar inicialmente 
medio disparo -girando la perilla correspondiente en el 
sentido de las manecillas del reloj- y observando la 
escala óptica, llevar a cero usando el botón indicado (el 
que está en el costado derecho). Enseguida se realiza la 
misma operación, pero ahora dando disparo completo; es 
decir, girando la perilla en sentido inverso al de las 
manecillas del reloj. Con el botón de la escala óptica 
dejar en cero. 

4.6 La muestra u objeto a pesar no debe colocarse directamente 
sobre el platillo, utilice recipintes de vidrio (vasos, 
vidrios de reloj, pesafiltros, etc.), de plástico, 
metálicos o de porcelana. En el último de los casos use 
papel encerado. 

4.7 La muestra nunca deberá manipularse directamente con las 
manos, emplear para ello pinzas, espátulas o cucharillas. 

4.8 Si la muestra ea líquida debe pesarse en wi recipinte 
cerrado. 
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4.9 La muestra debe encontrarse a la misma temperatura que la 
balanza, 

4,10 Coloque el objeto a pesar lo más centrado posible en el 
platillo. 

4,11 Maneje loa controles de las pesas lenta y cuidadosamente, 
manteniendo cerradas las ventanas. 

4.12 Para encontrar la masa de la muestra opere primero loa 
botones de lee pesas a medio disparo. Gire el mando de 
las pesas que corresponda a un peso mayor que el objeto, 
hasta que la escala de proyecci6n cambie de direcci6n con 
respecto al cero y posteriormente volver el mando hasta 
la si¡;uiente poaici6n interior; por ejemplo, si se estima 
que el objeto pesa alrededor de 40 g gire el mando de las 
pesas de 10 a 40 e y luego a la poaici6n de 50g. Entonces 
observe si se ha movido la escala en sentido inverso, 
l.!anipule después loe controles de lee pesas de 1g en 
!orma semejante a la ya descrita, 

4.1J Para determinar la masa real de la muestra u objeto, dar 
el disparo completo y mover el bot6n de ajuste indicado 
hasta que la marca de la lectura se encuentre en el 
centro de las marcas, Anotar este valor cuidando de 
registrar hasta décima de miligramo. 

4.14 Al terminar de pesar deberá limpiar la balanza analítica 
y dejarla en cero nuevamente. Cierre las ventanas. 

4,15 Apague la balanza y coloque su cubierta de plástico, 
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(1) Freno del platillo, 

(2). Platillo. 

(J) Lote de pesas. 

(4) Cuchilla de zafiro, 

(5) Estribo para las pesas, 

(6) Peso m6vil para el ajuste de la sensibilidad. 

(7) Peso móvil para el ajuste inicial del cero. 

(8) Cuchilla principal de zafiro, 

(9) Contrapeso. 

(10) Amortiguador de aire. 

(11) Escala óptica grabada, 

(12) Dispositivo de elevaci6n. 

(1J) Leva de parada. 

(14) Perillas de control de las masas patrón. 

(15) Conexión eléctrica, 

(16) Piés constituidos por tornillos para nivelar. 
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5. PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL 

5.1 !JAT3RIAL 

balanza analítica 
pinza para crisol 
espátula 

5.2 REACTIVOS 

Sal de mesa (cloruro de sodio) 

vaso de precipitados de 50 ml 
crisol de porcelana 
matraz aforado de 50 ml 

EXPERIMi>'NTO "A 11 • PESAJE DIRECTO 

Tome al¡;Ún material (poe ejemplo, el vaso de precipitados) y 

determine su masa. Repita el experimento hasta completar diez 
lecturas del mismo objeto, 

EXPERIMENTO "B" PESADA POR DIFERENCIA 

Colocar una cantidad regular de sal común en el pesafiltroa 
(o en el crisol). Si se utiliza el peaafiltros, ~ate se limpia 
y se tapa cuidadosamente. Pesar el recipiente exactamente y 

anotar sus datos en el cuaderno. Apagar la balanza, abrir una 
vent!llla y auxiliándose de una espátula tome una cantidad 
pequefia de sal (entre 200-300 mg), vierta la sal en el vaso de 
precipitados y proceda a pesar nuevamente el recipiente. La 
cantidad de sal depositada en el vaso será la diferencia entre 
estos dos valorea. Repetir por triplicado esta experiencia, 
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6, REGISTRO Y ORGANIZACION DE LOS DATOS 

6,1 Colocar en forma tabular loe resultados obtenidos en loa 
Experimentos 11A11 y "B" • 

6.2 Realizar un estudio estadístico simple para los datos del 
Experimento "A" , 

7, AllALISIS DE LOS RESULTADOS E:UERI!4ENTALES 

7 .1 Experimento "A" 

Jlo. PESADA OBJET0-1 OBJET0-2 OBJET0-3 
(gramos) (gramos) (gramos) 

29.1900 49,7555 26.0309 

2 29.1900 49,7557 26,0304 

3 29.1903 49, 7556 26,0305 

4 29.1903 49,7555 26.0306 

5 29.1902 49,7559 26,0307 

6 29.1904 49.7558 26,0306 

7 29.1904 49,7556 26.0309 

8 29.1905 49,7557 26,0308 

9 29.1903 49.7558 26.0309 

10 29.1902 49,7554 26.0310 
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8. 

OBJ3T0-1 
OBJET0-2 
OBJETO-) 

matraz atorado de 50 ml 

7.1 

7.2 

vaso de precipitados de 50 ml 
crisol de porcelana 

Experimento "B" 

~'.ASA Il:ICIAL MASA r'IlfAL 

(¡:;ramos) (grrunos) 

)0.4238 29.8905 

29.8905 29.5253 

29.5253 29.1181 

Experimento "A" 

MASA llaCl 
(gramos) 

0.5333 

0.3652 

0.4072 

NOTA : Los cálculos estadísticos se encuentran en 
JUlEX0-1. Nos awcilismos de un programa de 
computaci6n. 

CUllS'.HONARIO 

el 

8.1 Establezca semejanzas y diferencias, si las hay, entre la 
balanza de dos brazos y la balanza monoplato. 

8.2 ¿ Qu~ !actores pueden afectar la determinaci6n exacta y 
precisa de la masa de un objeto ? Sea explícito en su 
respuesta. 
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8,3 En base a sus resultados, lConsidera Ud. que la balanza 
analítica sea uno de los instrumentos más exactos de los 
que disponemos actualmente? lPor qué? 

8.4 Es común ver ahora balanzas electr6nicas en los centros de 
investigaci6n. ¿cómo se ve afectada la lectura por e!ectos 
ma;;néticos de las muestras presentes? 

8.5 ¿qué personaje famoso no hubiese !ormulado su conocida 
ley sin ayuda de una balanza? 

9, BIBLIOGRAFIA 

9, 1 Ayrea, G, H. "Análisis Químico Cuantitativo" , Ediciones 
del Castillo, s. A. Madrid (1970), pp 19-34 1 598-604 

9,2 Ramette, R. '{I, "Equilibrio y Análisis Químico" , Pondo 
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9,3 Queré, A. "!!.anual de Prácticas de Química Analítica II" , 
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PRACTICA No. 2 

REVISION O ESTA;~DAR!ZACION DE LA BURETA 

1. D!TROUUCC!Oll 

El químico (investigador o analista) debe. estar seburo 
completamente de la exactitud y precisi6n de todos y cada uno 
de los instrumentos de medici6n que utiliza. 

En sus labores el químico a menudo se ve orillado a realizar 
las operaciones relacionadas con la medici6n exacta del 
volumen; esto es, la calibraci6n y revisi6n de los recipientes 
de medida. 

Entendemos por calibraci6n el trazado sobre un recipiente 
nuevo de medici6n de una marca (raya) correspondiente a un 
volumen definido. Se denomina revisi6n o estandarizaci6n de los 
recipientes, la comprobaci6n del hecho de que la marca ya 
grabada en el recipiente se ha colocado correctamente. 

Todos los recipientes de medida (matraces aforados, pipetas 
volumétricas, buretas, etc.) se fabrican de vidrio. Este 
material de vidrio debe ser estable térmicamente y no ser 
daBado o atacado por sustancias químicas. 

Puesto que en el análisis químico volum6trico es necesario 
medir cantidades que pueden ir desde litros hasta centésimas de 
mililitro, las formas y tamaBos de estos contenedores resultan 
ser muy variadas. 
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2. PROPOSITOS 

En esta práctica el estudiante reafirmará los conocimientos 
y técnicas aprendidas en la sesi6n anterior. 

Se pretende también que asimile loa principios prácticos 
generales previos a cualquier tipo de inveatigaci6n o al 
análisis cuantitativo volumétrico de gran exactitud. 
Finalmente, que el alumno conozca los factores que puedan 
interferir en una estandarizaci6n correcta del material 
volum<!trico. 

J. FtnlDAM"1iTOS TEORICOS 

El llational Bureu o! Standars (lr:BS) ha fijado patrones de 
tolerancia para la manufactura de material volum~trico de 
vidrio Clase A, utilizado en investigaci6n o para el trabajo 
analítico de gran precisi6n y exactitud. La tolerancia para 
este tipo de material es del orden del 0.1% (error relativo). 

Existe otro tipo de material, Clase B, con tolerancias poco 
más amplias que contemplan un límite de error del 0.2%; ea 
decir, el doble que el material Clase A. 

Por ejemplo, si tenemos una bureta Clase A cuya capacidad es 
de 50 ml debe desalojar un volumen entre 49.95 y 50.05 ml. 
Por lo que el error máximo permitido es de 0.1%. 
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4, IlWICACIOUES GEilERALES 

4.1 El alumno deberá presentar un breve resumen del trabajo 
experimental por realizar, con el fin de discutir la 
práctica en conjunto con sus compañeros y el profesor. 

4.2 La bureta debe estar completamente limpia. 

4·. J Comprobar que la balanza analítica se encuentre en 6ptimas 
condiciones de operaci6n. 

5. PHOC.,,'DIMIENTO EXPERIM~fTAL 

5.1 MATERIAL 

2 vasos de precipitados de 250 ml 
balanza analítica 
soporte 
embudo 

2 matraces aforados de 50 ml 

5. 2 nE.·.cTIVOS 

Agua destilada 

?!OTAS : 

cronómetro o reloj 
termómetro 
bureta de 50 ml 
pinza para bureta 
pinza para crisol 

(a) Esta práctica se realizará en equipos de 2 o máximo J 
personas. 

(b) Dejar junto a la balanza analítica asignada al equipo 
un vaso de precipitados con agua destilada. 
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EXPERI!AE?ITO "A" • TIEMPO DE VACIADO DE BURETA 

1. Verificar que la bureta se encuentre limpia, yu que no 
tiene caso estandarizar material sucio. 

2. Colocar la bureta verticalmente sobre su soporte. 

J. Auxiliándose del embudo se vierte el aGua destilada (a la 
cual previamente se le ha medido su temperatura, e.notándose 
ésta en el cuaderno de laboratorio) hasta J o 4 cm por 
arriba del cero de la escala de la bureta, 

4, Se abre totalmente la llave de paso por un breve lapso de 
tiempo para permitir la eliminaoi6n de aire contenido en la 
pwita de la bureta, 

5, Para ajustar a "cero" ábrase lentru:iente la llave de paso 
hasta que el tondo del menisco del nivel del aGUS coincida 
con el cero de la escala de la bureta, compruebe que no 
queden burbujas de aire atrapadas en el cuerpo o en la 
pu.~ta de la bureta, 

6. Al tiempo cero (t=O) se abre completamente la llave de paso 
de la bureta y se mide el tiempo que tarda el nivel del 
menisco en llegar hasta la Última marca de ¡:;r--tduaci6n en la 
bureta de 50 ml. 
Registrar esta lectura en el cuaderno de laboratorio, 

·Realizar por triplicado la práctica, 
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3XI'l::P.I:.1.!:JITO "B" ES1'A:.:DARIZACION DE ll!JR=.""'TA 

1) Repítase hasta el paso 5 del experimento anterior; esto es, 
ajustar a cero la bureta. 

2) Previamente, se mide la masa del matraz aforado de 50 ml. 
No es necesario que se encuentre seco, pero si limpio. 

3.) Se des!llojan 5.00 ml de volumen de ai:;ua ( o aproximadamente 
un vol~~en cercano, considerando hasta centésimas de ml) 
dentro del matraz aforado de 50 ml; se tapa éste y se pesa 
nuevamente. nebistrar en el cuaderno las masas inicial y 

final del matraz, as! como el volumen de agua vertido, 

4) Ajustar nuevamente a cero, con ecua, la bureta, 

5) 31 vertido se hará de 5.00 en 5.00 ml, iniciando siempre de 
0,00 ml. Por ejemplo, de 0,00 a 5.00 ml; de 0.00 a 10.00 ml 
etc. hasta finalizar de o.oo a 50.00 ml, 

6) Repetir por tres veces este procedimiento. 

7) Recuerde de registrar la temperatura del agu!l destilada, 

(!l) No es neces!lrio vaciar el agua del matraz después de cada 
determinaci6n. 

(b) Al llegar al volumen deseado y cerrarse la llave, se toca 
la punta de la bureta con la pared interna del matraz; 
cuide de no hacer esto en el cuello esmerilado del matraz. 
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(c) Para trasladar el matraz, ayúdese con las pinzas o con un 
pafio completamente seco¡ procure no realizarlo con las 
manos directacente, ya que esto puede inducir a errores 
considerables en nuestra estandarización. 

6. REGISTRO Y ORG.AilIZACION DE LOS DATOS 

6.1 Presentar los resultados del Experimento "A" en una tabla 
que contenga: la temperatura del agua y el tiempo de 
vaciado. Registrar el promedio del tiempo de vaciado. 

6.2 Anotar en forma tabular los datos obtenidos en el 
Experimento "B". Debe contener la información siguiente: 
temperatura, volumen vertido, volumen promedio vertido, 
masa de agua contenida en dicho volumen y masa promedio. 

6.J Distribuir, er. una tabla, la siguiente información: 
volumen promedio, masa promedio, factor de corrección, 
volumen real y diferencia de volÚmenes. 

6,4 Ilustrar en forma gráfica volumen promedio va. diferencia 
de volÚmenes. 
Este gráfico nos servirá para conocer el volumen real que 
desaloja nuestra bureta conociendo el volumen aparente 
medido en la bureta de trabajo. 
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7. ANALISIS DE LOS RESULTADOS EXPERILIEN'rALES Y CONCLUSIONES 

TEiJPERATURA 
c 

19 

19 

19 

TABLA 

TIEMPO DE VACIADO 
se:0undos 

92 

90 

90 

Tiempo de Vaciado promedio ~ 91 s 

Trn .. .Pi>!L~TURA 

c 

19 

19 

19 

19 

19 

19 

19 

19 

19 

19 

!!lUd _g 

VOL PRO B 

ml 

5.00 

10.00 

15.00 

20.00 

25.00 

30.00 

35.00 

40.00 

45.00 

50.00 

- 4 o -

MASA PRO 

g 

4.9858 

9,9320 

14.9078 

19.8637 

24.8331 

29.8716 

34.8548 

39.8135 

44.7832 

49. 7725 



TABLA 3 

VOL PRO B MASA PRO FACTOR VOL R 4 VOL 

ml g ml / g ml ml 

5.00 4.9858 1.00283 5.00 º·ºº 
10.00 9. 9320 1.00283 9.96 - 0.04 

15.00 14.9078 1.00283 14.95 - 0.05 

20.00 19.8637 1.00283 19.92 - o.os 
25.00 24.8331 1.00283 24.90 - 0.10 

30.00 29.8716 1.00283 29.96 - 0.04 

35.00 34.8548 1.00283 34.95 - 0.05 

40.00 39.8135 1.00283 39.93 - 0.01 

45.00 44.7932 1.00283 44.91 - 0.09 

50.00 49.7725 1.00283 49.91 - 0.09 

VOL R MASA PRO X FACTOR 

~VOL (VOL R) - (VOL PRO B) 

'IOL PRO B volumen promedio vertido por la bureta 
MASA PRO -- masa promedio de agua contenida en cierto volumen 
FACTOR -- correcci6n debida al empuje del aire y la densidad 

del agua a la temperatura de trabajo. 
VOL R -- volumen real desalojado por la bureta 
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8. CUESTIO!!A.'l.IO 

8.1 De acuerdo a loa resultados obtenidos. lCómo clasi!icar!a 
a su bureta? 

8.2 ¿Qué efecto causa la temperatura sobre el volumen de las 
disoluciones? 

a.J ¿ne qué manera in!luye la temperatura sobre el material 
de Yidrio? 

8.4 lCree Ud. que un trabajo semejante se realice en loa 
centros de investigaci6n? ly en la industria? 

8.5 Haga una lista de las unidades de concentraci6n más 
usuales en el trabajo analítico. 

9. BIBLIOGRAPIA 

9.1 Ramette, R. W. "Equilibrio y Análisis Químico". Fondo 
Educativo Interamericano. México (198)). pp 78-81 

9.2 Ayres, Gilbert H. "Análisis Químico Cuantitativo". 
Ediciones del Castillo, s. A. Madrid (1970). pp 275-8 

9.J Queré, A. "Manual de Prácticas del Laboratorio de 
Química Analítica II". México ( 198)). pp 
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PRACTICA No. J 

GRAVIMETRIA. PRECIPITACION DE CROMATO DE PLOllO 

1. IllTRODUCCION 

El científico inglés Robert Boyle (1627-1691) es considerado 
como el fundador de la química. El inici6 la investigaci6n y el 
estudio en las soluciones acuosas, empleando como caracteres 
distintivos los precipitados o la coloraci6n que se !armaba al 
mezclar distintas soluciones. 

Fundamentalmente, la ejecuci6n de loe análisis químicos 
cuantitativos pueden realizarse por dos métodos, basados ambos 
en última instancia en el empleo de la balanza analítica. 
El primer gran grupo de métodos analíticos cuantitativos de 
determinaci6n se conocen como gravimetría. Todos loe métodos 
pertenecientes a este grupo se etectuan generalmente así: se 
añaden sustancias químicas apropiadas disueltas,reactantes, a 
la disoluci6n de la sustancia que se analiza; uno de loe 
componentes de ésta se convierte en una combinaci6n que: (a) es 
un producto prácticamente insoluble; (b) posee, dentro de 
ciertoe límites de las condiciones experimentales, una 
composici6n definida y precisa; (c) permite una determinaci6n 
ponderal exacta. 

El se¿undo grupo lo constituye la volumetría, del cual 
hablaremos más adelante. 
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2. P?.OPOSITOS 

Pretendemos que en esta práctica el alumno realice una 
determinación gravimétrica cuantitativa y además que conozca 
las formas distintas de obtener precipitados. Ilustraremos la 
práctica con la Precipitaci6n Convencional y Precipitaci6n en 
Solución Homogénea. 

J. FU?IDAME!ITOS TEORICOS 

El análisis ~ravimétrico consiste esencialmente en que a una 
muestra que contiene una cantidad desconocida de cualquier 
sustancia que deseemos determinar, se somete a un proceso 
químico que proporciona una modificaci6n ponderable de un 
compuesto puro de composici6n conocida que nos sirva para la 
determinación de la masa del constituyente en la muestra 
original. 

El proceso para la formación de las partículas que 
precipitan se conoce como nucleaci6n. Es inevitable que con 
los reactivos que manejamos se encuentren libres de trazas de 
partículas insolubles (polvo, residuos de impurezas, etc.) 
distribuidas unuf ormemente en la disolución. Estas partículas 
proporcionan un oitio, un núcleo para la adsorci6n de iones o 
partículas disueltas. Despu~s de que el granito de polvo ha 
servido de ladrillo de construcci6n, el precipitado induce y 
estimula la adsorci6n de más iones; por lo que se forma un 
núcleo cristalino. 
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A este proceso, en el que interviene una sustancia diferente al 
precipitado, se le conoce como nucleaci6n heterogénea. 
No obstante, es posible loerar una nucleaci6n homogénea; si las 
condiciones cinéticas lo permiten. Esto se puede lograr al 
chocar los iones hidratados, formándose un enlace químico que 
desplace al agua de hidrataci6n, Dependiendo del tamaño de 
estos agregados es posible tener un crecimiento posterior y dar 
lugar a la precipitaci6n propiamente dicha. 

En la precipitaci6n heterogénea o convencional es importante 
seiialar aleunas reglas que optimicen las propiedades de pureza 
y manejo de los precipitados. El aeente precipitante debe 
afiadirse lentamente y agitando vigorosamente, para que las 
partículas puedan crecer y no precipitar instantáneamente. Es 
recomendable utilizar soluciones diluidas y que la soluci6n 
este caliente, ya que se aumenta la solubilidad del compuesto, 
logrando con esto acelerar el proceso de crecimiento de los 
cristales. 

Una alternativa la constituye la Precipitaci6n en Soluci6n 
Homogénea. Por este método, se genera químicamente el agente 
precipitante, de tal forma que aparecen pocos núcleos y la 
liberaci6n gradual y continua de la especie precipitante induce 
el crecimiento de los núcleos en vez de formar núcleos 
adicionales que desfavorecen la naturaleza del precipitado. 
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4, DlDICACIONES GENERALES 

WDICACIO;rns ~ PROFESOR: 

Ea conveniente que durante la realizaci6n de la práctica 
anterior (Eetandarizaci6n de Bureta), el asesor prepare un 
litro de cada una de las soluciones requeridas para esta 
práctica: 

llitrato de Plomo (II) 0.1 M 
Di croma to de l'otasio O. 1 l.! 

Acetato de Sodio 1.0 Id 

IliDICACIONES AL ~ 

Cromato de Potasio 0,2 M 
Bromato de Potasio 0.2 !.i 

Nitrato Cr6mico 0.1 M 

Preparaci6n del crisol de porcelana: Se coloca el crisol en 
la mufla a 800 C durante 20-25 minutos, se saca y se guarda en 
el desecador basta que alcance la temperatura ambiente. Se 
pesa y se pone nuevamente en el desecador. lfo olvide utilizar 
las pinzas para tomar y trasladar el crisol. 

5. PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL 

5. 1 l.!ATERIAL 

agitador con gendarme de hule 
balanza analítica 
vaso de precipitados de 250 ml 
tripie o soporte con anillo 
tela de alambre con asbesto 
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mechero 
crisol de porcelana 
vidrio de reloj 

1 pizeta 
2 pipetas de 10 ml 



5.2 REACTIVOS 

Véase Indicaciones al Profesor 

~ El asesor dividirá al grupo en dos secciones. 

!:Xl'.'lHIMENTO "A" • PRECIPITACIOll CONVENCIO!IAL 

El profesor dará la muestra que deberá contener entre 250 a 
JOO mg de plomo en un vaso y añadirá agua suficiente para 
completar un volumen de 50 ml. 

Calentar suavemente la disoluci6n -da buen resultado usar 
un baño maría- hasta que casi ebulla, agite la soluci6n y 
aGrege lentamente 20 ml del agente precipitante (anote sus 
observaciones en el cuaderno). Cubra el vaso con un vidrio de 
reloj, dejando el agitador dentro del vaso y caliente con gran 
cuidado permitiendo que la mezcla hierva muy lentamente. 
Ocasionalmente acite la disoluci6n en este proceso de digesti6n 
y envejecimiento. Si es necesario w1ada más agua, con la 
pizeta, a fin de mantener el volumen fijo en la soluci6n. 
Observe como la sustancia amarilla coa~ula y decanta; cuando el 
precipitado ha decantado, la disoluci6n debe estar libre de 
turbidez y la coloraci6n amarilla o naranja, según sea el caso, 
indica que hay w1 exceso de reactivo. En caso de que la 
coloraci6n sea transparente (incolora) a~rege un poco más de la 
soluci6n precipitante. Dejar enfriar la soluci6n y proceda a 
filtrarla con un papel filtro de cenizas conocidas, ayudándose 
con el gendarme de hule para realizar la transferencia total 
del precipitado. 
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Lave el precipitado con agua y col6quelo en la estufa para su 
secado por JO minutos. Una vez ya seco el precipitado, se pone 
en el crisol dentro de la mufla para su calcinaci6n. Se mete, 
una vez yn cnlcinado el papel filtro, en el desecador basta que 
se enfríe. Se pesa y se obtiene la masa del precipitado. 

EXP:,lUIJEllTO "B" • P:tECIPITACION EN SOLUCION HOMOGENEA 

El asesor proporcionará la muestra de plomo que deberá 
contener de 250-JOO mg en plomo. 

Añada, a la muestra, 20 ml de nitrato cr6mico y 20 ml de 
bromato de potasio. Caliente basta que casi hierva la soluci6n 
y continúe calentando manteniendo una ebullici6n muy suave, 
anote los cambios observados antes y después del calentamiento 
y noté la formaci6n ~radual y el crecimiento del precipitado. 
Cuando la disoluci6n es clara y naranja, indica que se ha 
¡;enerado un exceso de cromato por la reacci6n redox, suspenda 
el calentamiento. Enfríe, lave, filtre, lave nuevamente, seque 
y calcine; como se ha indicado anteriormente en el Experimento 
anterior. Finalmente pese y obtenBa ln' cantidad de plomo 
presente en la muestra. 

6. REGISTRO Y ORGAMIZACION DE LOS DATOS 

6.1 Presentar en forma tabulada sus resultados, anotando las 
masas iniciales y finales del crisol, así como la cantidad 
de precipit~do recuperado. 
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1. 

6.2 Considerando que, teóricamente, se tienen 310.8 mg de Pb 
(15 ml de una disolución 0.1 M de nitrato de plomo) 
calcular el porciento de plomo recuperado por este método. 

AHALISIS DE LOS RESULTADOS EXPERIJl.E!ITALES 

!!;g_!d_ .1 

E,tp.;RIMJ::NTO l~ASA MASA 2 M PPTADO M PLOMO % Pb 
g g mg mg 

A J0.3205 30. 7935 472.9 303.2 97 .5 

B 26.0307 26.5026 471.8 302.5 97.3 

8. CUESTIONARIO 

8.1 Investigar las principales propiedades de los reactantes 
y del precipitado. 

8.2 Basándose en los resultados obtenidos, lconsidera que un 
método sea superior al otro? 

8.J lQué aueiere para mejorar la pr~ctica? 

B.4 lQué otro método gravimétrico puede utilizarse para 
determinar plomo? 

8.5 Investigar loa efectos contaminantes del plomo en el medio 
ambiente. 
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PRACTICA l!o. 4 

PRACTICA iJE~WSTRATIVA: EQUILIBRIO QUIMICO 

1. IllTRODUCCIO?I 

La idea de una "afinidad química", entendiendo ~sta como la 
tendencia de las substancias a participar en una combinaci6n 
química, procede de la época alquimista. Geber elabora un 
arreglo de algunos metales dependiendo del comportamiento y 
actividad frente al azu!re, mercurio y oxígeno. 

T. Berblllan, en 1775, enuncia el concepto de "afinidad 
electiva" eu un tratado intitulado "De Attractionibus Electivis" 
y concluye que las combinaciones químicas son el resultado de 
las afinidades electivas, las cuales dependen intr!naicamente 
de la naturaleza de loa reactantes. Por ejemplo, si se adiciona 
la sustancia R, a otra sustancia PQ, produce el compuesto PR y 
se elimina a Q, entonceo so concluye que la sustancia R tiene 
una mayor afinidad por P que la sustancia Q. 

c. F. Wenzel realiz6 valiosos experimentos que no !ueron 
percibidos por sus contemporáneos, Intent6 estimar la afinidad 
química midiendo la velocidad a la cual distintos metales 
fueran atacados por distintos ácidos, 'o7enzel not.S que la tasa 
de velocidad de disoluci6n dependía de la cantidad del ~cido. 
Sin embareo, estos trabajos permanecieron inéditos. 
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c. L. Berthollet percibi6 que existfr.n "reacciones 
reversibles", que parecían contradecir las predicciones dadas 
por las tablas de afinidades electivas. Concluye que las 
cantidades relativas presentes en una combinaci6n química 
(reactantea y productos) influyen sobre el sentido de la 
reacción. 
En esa época el término equilibrio -que debe entenderse como un 
balance de fuerzas químicas- era idéntico al de equilibrio 
mecánico. 

Durante la mitad del siglo XIX (1650-1862), se puso de 
manifiesto la reversibilidad de ciertas reacciones químicas, 
por ejemplo en la reacci6n de esterificaci6n, existe una 
reacci6n inversa equilibradora de la primera que limitaba la 
reacci611 química. 

Así llegamos al ai'io 1864 donde G, M. Gulberg y P. Waage 
publicaron la "Ley de Acci6n de Masas". Ellos introducen el 
concepto de masa activa. Ambos concluyen que la "masa activa" 
depende de la cantidad de sustancia requerida para producir un 
cierto grado de insaturaci6n y de la esfera de acci6n de dicha 
cantidad de materia. Aplican sus ideas e. le.a "reacciones 
incompletas" o reversibles, pe.re. las cuales se postula que las 
fuerzas químicas dan lu3e.r a le. reacci6n son proporcionales al 
producto de las masas activas de los reactantes y el este.do de 
equilibrio se produce al i5ue.larse las fuerzas químicas por le. 
reacci6n de oposici6n. Por ejemplo, si tenemos le. reacci6n 

A+B ~ C+D 

la fuerza química en la direcci6n de izquierda a derecha es: 
k (A) (B) 
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y la fuerza química en direcci6n contraria es: 
k' (C) (D) 

y la condición de equilibrio establece que 
k (A) (B) k' (C) (D) 

donde (A), (B), (C) y (D) representan las masas activas de las 
sustancias A, B, e y D respectivamente. Las constantes k y k' 
son loa coeficientes de afinidad. 
Las masas activas representan actualmente las concentraciones. 

Un quúnico notable !ue J. G. vant' Hoff. El deriva la ley de 
acción de masas a partir de consideraciones cinéticas, ea 
decir, postula un equilibrio dinámico. Al llegar una reacci6n 
química a las condiciones de equilibrio significa que las 
velocidades de formaci6n y descomposición son i&'Uales. Aporta, 
además, la deacripci6n de la variación del valor de la constante 
de equilibrio con la temperatura. 

H. L. Le Chatelier propone, en 1884 1 la "Ley de los 
Equilibrios Químicos", que su formato ori¡:;inal ea: 

" '.Cout systeme en équilibre chimique stable soumis a 
l influence d une cause extériore qui tend a !aire soit sa 
températurc, soit sa condensation (pression, concentration, 
nombre de molécules do.ns l unité·de volume) dana ea totalité ou 
seulement do.ns quelques-unes de ses parties, ne peut éprouver 
que des modifications intérieurea, qui, si elles se produisaient 
seules, ameneraient un chunGement de température ou de 
condensation de siene oontraire a celui résultant de la cause 
extérieure. " 
El científico francés deseaba que la química se erigiera sobre 
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leyes y principios tan Generales como la mecánica y la 
termodinámica. 

J. ·11. Gibbs present6 el equilibrio químico a partir de 
potenciales termodinámicos. 

En 1307, G. JI. Lewis -aplicando criterios termodinámicos­
introduce los conceptos de actividad y fugacidad para suplir 
los términos menos adecuados de concentrsci6n y presión. Lewis 
define entonces la condici6n de equilibrio como aquella en la 
que el estado de un sistema presente una actividad, o 
fuGacidad, ic;usl en cualquier fase del sistema (para 
cualquier sustancie dada). 

2. P:!OPOSITOS 

La intenci6n es mostrar toda una amplia gama de experimentos 
que en apariencia no tienen conexi6n alguna, pero se unifican 
en une ley general, la Ley del Equilibrio Químico. 

Existen diversos caminos para llegar a explicar el concepto 
de equilibrio químico, mencionaremos solo algunos. 
(A) A nivel macroscópico, decimos que un sistema se encuentre 

en equilibrio si sus parámetros (presión, temperatura, 
concentraci6n, etc.) no cambian con el tiempo. 

(B) A escale molecular, o microsc6pica, sfinnemos que se da le 
situsci6n de equilibrio cuando la velocidad de la reacci6n 
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en un sentido es igual a la velocidad en sentido contrario. 
Este es un criterio cinético. 

(C) Termodinámicamente hablando, se llega en equilibrio si la 
energía libre de Gibbs (para el sistema considerado) es 
numéricamente i~ual a cero. 

(D) Un sistema, que puede ser una reacci6n química, está en 
equilibrio si las concentraciones de las especies presentes 
cumplen numéricamente con el valor de la constante de 
equilibrio. 

Para reacciones en soluci6n existe una relación numérica o 
matemática entre la energía asociada al sistema (enerGÍa libre 
de Gibbs) y la oituaci6n de equilibrio (constante de 
equilibrio). Puede mostrarse, aunque no lo haremos aquí por 
quedar fuera del conocimiento del alumno, que la relaci6n 
lG

0 
- RT ln K puede obtenerse a partir de la energía libre 

del sistema en función del grado de avance, o extensi6n, de la 
reacci6n. 

Para el lector interesado en el desarrollo matemático de 
esta expresi6n le recomendamos las lecturas de las ref erenciaa 
bibliocráficns 9.J y 9.4. 

4, IN'lICACIONES GZll3RALES 

4.1 Se le pide al alumno que este siempre atento a cada 
experimento. Anotar en el cuaderno todo lo que crea 
conveniente y recordar que ea muy importante su 
participaci6n en esta práctica. 
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5. PROCEDI!.!IZNTO EXP::.'RUl;;JIT.1L 

5,1 MAT~UL 

- 1 gradilla - 10 tubos de ensaye 

- 1 pipeta volumétrica 5 ml - 2 pipetea volumetricas 25 

- 1 pinza para tubo - 1 probeta de 50 ral 

- 1 bureta de 50 ml - 1 pinza para bureta 

- 4 matraces erlenmeyer 250 ml - 1 soporte 

- 1 mechero - 1 pizeta 

- 2 vasos de 250 ml - 5 esptHulae 

5.2 REitCTHOS 

- l!Cl 0, 1 M - Indicadores ácido-base 
- H~P04 0, 1 hi - Kliln04 
- lle.OH 0.1 rn - Ne.OH ) fil 

- J!Cl (1:1) - NaI 1 M 
- J!'l.S04 1.5 M - H'l.Ot )O % 
- CuS04•511'l.O - KtSPe 
- NH40H ( 1 :4) - NH~Cl 

- l!'eCl~ - KSCN 
- Ne.F - Na1.SO!> 

EXPh'RIME?l'rO "A" EQUILIBRIOS ACIDO-BASE 

(a) Se colocan dos volmnenes de 5 ml cada uno de HCl en tubos 
de ensaye. Se repite el procedimiento solo que ahora emplee 
Ne.OH, Añada el indicador verde de bromocresol a los tubos que 
contienen al ácido y la bese. Observe y anote el color final en 
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cada tubo. En seguida, coloque unas gotas de rojo de metilo, 
anote la coloraci6n que prevalece en cada tubo, 

(b) Se toma una alícuota de 25 ml de HCl 0,1 M y se coloca en 
un matraz erlenmeyer. Escurra nuevamente 25 ml del mismo ácido 
en otro matraz. Diluya ambas soluciones con 25 ml de agua. En 

un matraz ponga 2 o 3 gotas de verde de bromocresol y en el otro 
unas eotaa de fenol!tale!na. Titular, con la aoluci6n de NaOH 
0, 1 M, ambas muestras hasta el vire de cada uno de loa 
indicadores. ,;.note el volumen requerido en cada caso, 

(c) Coloque por separado, en matraces erlenmeyer, dos 
alícuotas de 25 ml cada una de li PO • Diluir con un volumen 
icuul de aeua destilada cada muestra. En un matraz agrege unas 
Gotas de verde de bromocreaol y en el otro f enolftaleína, 
Titule, semejante a la experiencia anterior, la muestra que 
contiene al verde de bromocresol, A continuaci6n, pida a uno 
de loa alumnos que proceda a titular la muestra restante, 
Pregunte al grupo que volumen se espera para alcanzar el punto 
final, Compare los resultados que se obtuvieron en estas 
demostraciones, 

EXPERIMENTO "B" • EOUILIBI!IOS REDOX 

Afiada unos pocos cristales de KMn04 en dos tubos de ensaye 
distintos (T-A y T-B). En uno de loa tubos (T-A, por ejemplo) 
asrege 5 ml de NaOH 3 M. Disuelva los cristales y añada 1 ml de 
NaI (anote el color de la soluoi6n antes y después de añadir el 
yoduro de sodio). Caliente la soluci6n a ebullioi6n y observe 
la formaci6n de un precipitado (señalar las características de 
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éste); decante y lave el precipitado. Disuelva el precipitado 
con la mínima cantidad de HCl (1:1) posible, diluya con unos 
5 ml de ªGua destilada y caliente suavemente. Coloque una poca 
cantidad de ila2S03 y caliente hasta ebullici6n (trate de 
identificar el gas que se desprende durante la reacci6n). 
A la soluci6n resultante se le divide en dos porciones ieuales. 
A una de ellas se le agrega 5 ml de llaOH J M, eapere unos 
minutos y adicione 1 ml de H iOi al JO~~ (no olvide anotar todas 
sus observaciones). A la otra parte de la disoluci6n se le 
afiade 5 ml de H~S04 y unos cristales de K,S,Og. Caliente 
suavemente la soluci6n, anote los cambios ocurridos en el seno 
de la solución. Compare esta Última soluci6n- en color- con la 
solución testigo (T-B). 

BXPERil!SNTO "C" • EQUILIBRIOS DE COMPLEJACION 

(1) Colocar unos cristales de CuS0~·5HiO en un tubo. Diluya 
con 5 ml de agua destilada y añada gota a gota una solución de 
amoníaco. Divida esta solución eu dos partes ieuales, uno de 
ellos servirá como testigo. A una de las soluciones se le añade 
HCl (1:1) eota a gota, anote sus observaciones y compare loe 
colores resultantes. 

(2) Poner una pequeña cantidad de PeCl) en un tubo de ensaye, 
diluya con 5 ml de agua destilada y adicione KSCll (registrar 
ln coloración adquirida por la solución). A continuación añada 
unos cristales de !la?, anote sus observaciones. 
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8, CU":STIOl!ARIO 

8.1 Presentar u.~ informe escrito acerca del Equilibrio Químico. 
rreaentar por escrito todas laa reacciones descritas 
durante la seai6n experimental, 

9. BIBLIOGRAFB 

9.1 Lindauer, M. n. The Evolution of the Concept o! Chemical 
Equilibrium !rom 1775 to 1923. J. Chem. Educ., 
l2· 384-90 (1962) 

9,2 Paty, Michel Le Chatelier y la Ley de loa Equilibrios 
Químicos. Mundo Científico, 2_, 808-10 (1985) 

9,3 Barrow, G. M. Free Energy and Equilibrium: The Baaie o! 
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§Q, ú48-?0 (1983) 

9,4 Acree, w. E. Jr. Comment on Free Ener~ and Equilibrium. 
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9,5 Dudeney, Alvan '11, L. Inorganic Reaction Chemiatry. 
J. Chem. Educ., i§, 376-8 (1971) 

9.6 Ramette, R. \1, Equilibrio y Análisis Químico. Fondo 
Educativo Interamoricano. México (1983). pp 85-128 
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PRACTICA Noi 5 

PREPARACION DE DISOLUCIONES ACIDO-BASE 

1, IllTRODUCCION 

El hombre aprendi6, mucho tiempo atrás, la fabricación de 
bebidas alcohólicas (cerveza, vino, sake, etc.). El primer 
ácido conocido por el hombre fue el acético, ya que después de 
la fermentación alcohólica ocurre la ácida. 

Desde la antiguedad son conocidas la sosa y la potasa 
(carbonatos de sodio y potasio, respectivamente), 

Durante la época de la Alquimia se prepararon los siguientes 
ácidos minerales: sulfúrico, nítrico, clorhídrico y agua regia, 

En la etapa conocida, por los historiadores de la química, 
como Yatroquímica; Francois de le Boe Sylviua atribuía las 
enfermedades al desequilibrio que se producía entre las 
cantidades de ácido y álcali en los procesos biológicos. 
Tachenius explicaba que las salea eran resultado de combinar 
los ácidos con álcalis. Glauber, principal representante de la 
química técnica en el siglo XVIII, desarrolló métodos de 
obtención de ácidos minerales, 

En 192J, J. N. Bronsted (y simultáneamente T. M. Lowry) 
propusieron un concepto sobre los equilibrios ácido-base. Un 
ácido ea una especie química capaz, en condiciones adecuadas, 
de donar uno o más protones. Una base es una sustancia que 
puede aceptar uno o más protones. 
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2. PROPOSITOS 

El prop6sito principal es el que el alumno sea capaz de 
preparar cualquier tipo de disoluci6n que se le solicite y de 
que reafirme aua conocimientos sobre estequiometría en 
disoluci6n. 

J. FUNDAMENTOS TEORICOS 

Para entender los equilibrios ácido-base es necesario 
considerar al disolvente mismo. Así tenemos que el agua 
presenta un equilibrio de autoionizaci6n: 

HtO + HtO •==="' H3cJ!' + OH
6 

(1) 
la constante de equilibrio, a 25 C, de la ecuaci6n (1) es: 

Kw (H3 o•1 ll_oH-] = 1e1-' 4 (2) 

donde "Kw" es el producto i6nico del a¡;ua 

Ahora, para completar nuestro estudio, debemos hacer aleunas 
consideraciones: (i) tenemos un ácido débil, HA, y su base 
conjugada A (omitimos la carga eléctrica por comodidad); 
(ii) el ácido se encuentra lo suficientemente diluido, de tal 
forma que el coeficiente de actividad ea unitario; esto es, la 
actividad ea igual a la concentraci6n; (iii) el ácido HA es 
monopr6tico y neutro (esto se hace para simplificar su 
notaci6n) ¡ (iv) sea "Co" la concentraci6n analítica molar 
totai de la especie HA; y (v) usaremos H+ en lugar de H3o+ • 
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De acuerdo a lo anterior, tenemos que en el equilibrio: 

HA + A (J) 

con su constante de equilibrio correspondiente 

podemos obtener las siguientes ecuaciones a partir de (J): 

(balance de materia) Co= [HA1 +[A} __ (5) 

(balance de carga) [H•1 = [A 1 + [OH"] __ (6) 

manejando adecuadamente las ecuaciones (2), (4), (5) y (6) 
obtenemos la ecuación general siguiente: 

[H•j3 + Ka [H•J2 - (KIT + CoKa) [H•] - ICaKw O 

Conforme a la naturaleza de nuestro ácido es factible 
obtener ecuaciones menos oomplicadas y simplificar la ecuación 
cúbica hasta, incluso, una ecuación lineal. 

Sería un buen ejercicio para el estudiante que realizando 
consideraciones estrictamente químicas pueda llegar a las 
expresiones o ecuaciones más conocidas. 

4. IllDICACIONES GENERALES 

Va usted a trabajar con reactivos que pueden entrañar 
peligro si no se manejan en la forma debida. 

El ácido clorhídrico desprende vapores irritantes de cloruro 
de hidrógeno, por lo que ae aconseja manipularlo junto a la 
campana de extracción. 
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!.9.1.lLQ§ 

ACIDO 

clorhídrico 

fos!6rico 

ac~tico 

D;::;l3IDAD 

1.18 g/ml 

1.75 g/ml 

PUREZA 

36 % 

88 % 

L!OLARIDAD 

11.7 

15.7 

17.3 

Deben prepararse 1000 ml de HCl, 250 ml de H3Po4 y 250 ml de 

ácido acético (cn3cooH). Todos en una concentraci6n cercana o 
aproximada a o.1 M. 

Además, deberá preparar soluciones o. 1 M de NaOH ( 1000 ml) y 

acetato de sodio 0.1 M (250 ml). 

Cada alumno preparará sus propias soluciones de HCl y NaOH. 
Las demás disoluciones se prepararán por equipo. 

5. PiiOCZDIMI!:.'ílTO EXPERIMEllTAL 

5.1 MATERIAL 

Equipo 

- 1 vidrio de reloj 
- 2 vasos de pptados 100 ml 
- 2 vasos de pptados 250 ml 
- 2 me.traces aforados de 250 ml 
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- 1 espátula 
- 1 pizete. 
- 2 pipetas de 10 ml 
- 3 envases de vidrio 



Individual 

- 1 vaso de pptado 100 ml - 1 tripie 

- 2 matraces aforados de 1 l. - 1 mechero 

- 1 tel.a de alambre - 1 embudo 

- 1 recipiente de aluminio - 1 pera de goma 

- 1 cápsul.a de porcelana - 1 agitador de vidrio 

- 1 vaso de pptados de 250 ml. - 1 pipeta de 10 ml. 

- 1 botel.la de pltistico - 1 envase de vidrio 

5.2 REACTIVOS 

- ácido clorhídrico concentrado - hidr6xido de sodio 
- ácido fosf6rioo concentrado - acetato de sodio 
- ácido acético - aeua destil.ada 

EXPERIMENTO "A" • PREPARACION DE HIDROXIDO DE SODIO 0.1 ~! 

Cal.entar, poco más de 1 l.itro, agua destil.ada hasta que 
hierva por espacio de 10 minutos, tapar y dejar que se enfríe 
(mientras disminuye la temperatura del agua puede Ud. preparar 
l.as disolucionea restantes). 

Pesar de 4.5 a 5 g de sosa en una bal.anza granataria, 
cnjua,;e 2 o J veces con a::;ua destilada en una cápsul.a de 
porcel.ana. Colocar la sosa en el matraz aforado y adadir el. 
aeua recien hervida pero ya fría hasta que l.a sosa se disuel.va 
por compl.eto. Afore hasta l.a marca. Se recomienda vaciar esta 
soluci6n al. recipiente de plástico. 
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EXPERir.tWTO "B" , PREPARACIO!l DE ACIDO CLORHIDRICO 0, 1 M 

Vertir alrededor de 15 ml del ácido concentrado en un vaso 
de 100 ml; con la ayuda de la pera de goma succione 8,6 ml del 
ácido y col6quelos en el matraz aforado de 1000 ml -al cual se 
le han añadido previamente 300 ml de agua destilada- complete 
a la marca de aforo con agua destilada y agite hasta que se 
homogeinice por comploto. 

EiPE!Uf.!Ll/TO "C" PREPARACIOll DE ACETATO DE SODIO O. 1 M 

Pesar alrededor de 2.1 g de esta sal, disolverla en agua y 
llevarla a la marca del matraz aforado de 250 ml. 

EXPERHl3!1TO "D" • p;{3PARACIOll DE ACIDO FOSFORICO 0.1 M 

El procedimiento es muy parecido al del ácido clorhídrico, 
auxiliúndose de la pera de goma extraer 1.6 ml de H

3
Po

4 
, 

completar el volumen de aforo con agua destilada. Recuerde que 
en el matraz debe existir un volumen de agua cercano a 100 ml 
antes de UGregar el ácido correspondiente, 

EXPE!UMllNTO "E" • Pl!lOPARACION DE ACIDO ACETICO 0, 1 M 

Similar al experimento anterior, solo que el volumen de 
ácido ac~tico debe ser de 1.5 ml. 

Rotule muy bien sus envases con los nombres y las 
concentraciones de todas las soluciones que ha preparado, 
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8. CU~S'l'IONARIO 

a.1 Mostrar con cálculos teóricos las cantidades que deben 
ponerse de cada reactivo para alcanzar las concentraciones 
requeridas. Compare con las cantidades prácticas puestas. 

a.2 lEs realmente necesario hervir previamente el egua para 
preparar la solución de hidróxido de sodio? ¿por qué'! 

8.J ¿cuál es la razón, al preparar las disoluciones de los 
ácidos, affadir el ácido al a¡;ua? ¿Por qué no al revés? 

a.4 Aleunas Tablas Termodinámicas indican que el ácido más 
fuerte es el ácido perclórico. ¿Qué ácido ee el más 
poderoso en solución acuosa? 

a.5 lQué sugiere para hacer de esta práctica una experiencia 
más útil y aeradable. 

9. BIBLIOGRAFIA 

9.1 Lockemann, G. Historia de la Química. Tomo I. UTEHA. 
México ( 1960) 

9.2 Ramette, R. 11. Equilibrio y Análisis Químico. ~·ondo 
Educativo Intaramericano, S, A. México (1983), pp 265-95 

9.J llaiman, B. The Bronsted Concept of Acids and Bases in 
Quantitative Analysis. J, Chem. Educ,, ~. 494-~ (1948) 

9.4 Burke, J, D, On Calculating H+ , J, Chem. Educ., 
~. 79-BO ( 1976) 
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PRACHCA No. 6 

ESTANDARIZACION DE DISOLUCIONES ACIDO-BASE 

1 • Il!THODUCCION 

Mencionamos (ver Práctica No. J) que existen dos caminos 
para realizar análisis químicos. Nos ocuparemos del segundo 
grupo que recibe el nombre general de Análisis Volum~trico, o 
para decirlo más correctamente: Análisis Titulométrico. 

TITULACION: Procedimiento para determinar una sustancia A 
mediante la adici6n de incrementos de una sustancia B (casi 
siempre en la forma de una soluci6n patr6n), tomando las 
disposiciones para determinar el momento en que la totalidad de 
A ha reaccionado, lo cual permite conocer la cantidad de A a 
partir de la de B afiadida en cantidad conocida hasta este 
punto, conociendo la relaci6n de reacci6n entre A 1 B a partir 
de la estequiometría o en otra forma. El proceso contrario 
-adici6n de incrementos de A a B- raras veces se aplica, 
excepto en la normalizaci6n de soluciones. 

(Definici6n de la IUPAC), (1) 

Para llevar a cabo una determinaci6n titulom~trica se 
requiere que: (a) la reacci6n química involucrada se realice 
rápidamente¡ (b) la reacci6n debe corresponder estrictamente a 
las relaciones estequiomátricas dadas por la ecuaci6n química 
correspondiente. 
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Solo así podemos conocer exactamente el resultado del análisis; 
(c) sea posible la preparación de una soluci6n reactivo 
adecuada de concentraci6n e::mctamente conocida, o bien poder 
conocer con gran exactitud, como sea y donde sea, el título de 
dicha soluci6n; (d) es preciso que el punto final de la 
titulaci6n sea lo más cercano posible al punto de equivalencia 
-así denominado ya que entonces se ha consumido precisamente la 
cantidad de reactivo equivalente a la sustancia buscada- y, 
además que este punto final sea netamente perceptible por algún 
cambio brusco en cualquiera de las propiedades de la soluci6n. 

Dejemos las últimas palabras al Profesor Friedrich Mohr: 

"Valorar por volumetría ea, en realidad, pesar sin balanza 
y, sin embargo, todos los resultados son los mismos que loa que 
da la balanza. En última instancia, todo se reduce a una pesada. 
La exactitud de una pesada normal se repite en cada una de las 
experiencias hechas con el líquido así preparado. Con un litro 
de líquido reactivo se pueden efectuar varios centenares de 
análisis. Pero la preparación de dos o más litros de líquido 
reactivo no requiere ni más tiempo ni más pesadas que la de un 
litro. Se pesa, pues, con antelación durante los ratos de ocio 
y al analizar se utilizan las pesadas." 

(1) Queré, A. Laboratorio de Química Analítica II. Manual 
de Prácticas. México (1983). p 26 
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2. PROPOSITOS 

Se pretende introducir, de manera formal, al alumno a la 
ejecución de una de las técnicas químicas más solicitadas y 
utilizadas, tanto en la industria como en los centros de 
investigación, denominada Análisis Titulométrico. 

J. FUllDAMZ?lTOS TEORICOS 

So denomina patrón o estándar primario a aquella sustancia 
de Gran pureza que podemos utilizar para conocer la 
concentración o composición de un reactivo titulante. 

Para que un reactivo químico pueda clasificarse corno patrón 
primario debe cumplir varios requisitos: 

(1) La sustancia debe ser de una pureza absoluta (100%) o no 
deberá contener más de 0,02% de impurezas, 

(2) Si el reactivo no es completamente puro, las impurezas que 
arrastra no deben interferir en el tipo de reacción que se 
lleve a cabo respecto a la sustancia predominante. 

(J) Deben ser identificadas, mediante ensayos sencillos, todas 
las impurezas contenidas en nuestro estLÚldar. 

(4) Estos reactivos deben ser muy estables; no deben reaccionar 
con el oxígeno ni con el dióxido de carbono atmosf<'irico, ni 
absorber humedad, tampoco debe interactuar químicamente con 
el recipiente que lo contiene, 

(5) Debe ser estable a la temperatura a la cual se deseca en la 
estufa de calentamiento, 
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4, 

(6) Ea deseable que el estándar presente una masa equivalente 
elevada, con el fin de que los errores cometidos durante au 
pesada sean mínimos respecto a los errores que resulten de 
la titulaci6n. 

(7) Al reaccionar con la sustancia a normalizar se deben 
satisfacer todos los seftalamientos dados anteriormente 
(revisar la parte de Introducci6n), 

(8) Finalmente, sería conveniente que el patr6n elegido fuese 
de fácil adquisici6n y econ6micamente accesible, 

4,1 

4,2 

4.J 

4.4 

4 " •J 

INDICACIO!IES GENERALES 

Revisar cuidadosamente los resultados obtenidos durante la 
Práctica No, 2 (Estandarizaci6n de la Bureta), Tener a la 
mano el gráfico correspondiente. 

Presentar un resumen acerca de la práctica. 

Preparar con anterioridad la hoja de resultados y c~lculos 
tal como se indica en el punto 6, 

La bureta debe estar perfectamente limpia; antes de hacer 
las titulaciones, realizar un enjuaga de bureta con la 
soluci6n titulante, 

El alumno deberá presentarse dos horas antes para colocar 
sus estándares primarios en la estufa, Para el biftalato 
de potasio la temperatura no debe e:cceder de 110 e, 
mientras que para el carbonato de sodio los 250 c. 
Llevarlos al desecador hasta que alcancen la temperatura 
ambiente. 
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5. p;wc:snn:I:::IITO EXPERILIEllTAL 

5. 1 M'~ERIAL 

- 1 balanza analítica 

- 1 bu.reta 

- 1 pinzas pe.ra bureta 

- 2 vasos de ppte.dos 250 

- 2 vidrios de reloj 

- 1 eotufa 
- 2 pesafiltros 

5,2 REACTIVOS 

.4cido clorhídrico 
hidr6xido de sodio 

carbonato de sodio 
biftalato de potasio 

ml 

- 1 soporte 

- 1 embudo 
- 2 espátulas 

- J matraces erlenmeyer 

- 1 term6metro 

- 1 desecador 

- 1 pizeta 

aGua destilada 
- fenolftaleína 
- verde de bromocresol 
- anaranjado de metilo 

EXPEilIMENTO "A" • ES'rANDARIZACION DE LA SOLUCION DE NaOH 

250 ml 

Pesar por diferencia la muestra de biftalato de potasio, 
KHP, colocándola en un matraz erlenmeyer de 250 ml, añadiendo 
50 ml destilada y 2 o J gotas de f enolftaleína. 

Cada muestra se titula con la soluci6n de NaOH hasta la 
aparici6n, en la soluci6n, de una coloraci6n rosa. 

Anotar el volumen consumido de la soluci6n de NaOH, 
Repetir por triplicado la experiencia, 
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EXPERnIENTO "B" • ESTANDARIZACION DE LA SOLUCION DE HCl 

Pesar, por separado, tres muestras de carbonato de sodio, la 
cantidad recomendada es de 250 a 400 mg; diluir con 50 ml de 
agua destilada, a3rege J gotas de anaranjado de metilo y titule 
con la soluci6n de HCl (lentamente y con agitaci6n constante), 
Al vire de color -amarillo a naranja- suspenda la titulaci6n, 
caliente la soluci6n (pnra eliminar el di6xido de carbono), 
Continue la titulaci6n hasta que la soluci6n adquiera otra vez 
la coloreci6n naranja. 
3scriba en el cuaderno lns cantidades utilizadas en cada 
titulnci6n. 

6, REGISTRO Y ORGANIZACION DE LOS DATOS 

6.1 Presentar en forma tabular los resultados del Experimento 
A. Se debe utilizar el gráfico para encontrar el volumen 
real gastado por cada reactivo, 

6.2 Con loa resultados anteriores calcular exactamente la 
concentraci6n de la soluci6n de NaOH, 

6,J Similar a 6.1; pero ahora para el Experimento B. No olvide 
obtener los promedios tanto para 6.1 como para 6,J, 

6.4 Calcule la concentración del ácido clorhídrico, 

~ No olvide etiquetar cada frasco con la informaci6n 
siguiente: nombre del alumno, nombre del reactivo, 
título de la soluci6n y fecha de preparación, 
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7. ANALISIS DE LOS RESULTADOS EXPERIMENTALES Y COHCLUSIONES 

Mlf::::STR.\ 

No. 

TABLA 

lriJ\SA KHP 

mg 

383.1 

1 - 1 

V lfaOH 

ml 

21.70 

V-CORR 

ml 

21.61 

614.4 34.40 2 J4.J5 

651.4 36.55 3 J6.49 

V-CORR 

ml 

21.61 

J4.J5 

J6.49 

MJ'-KHP 

g/mol 

204.23 

204.23 

204.23 

lNaon1 
mol/l 

0.0868 

0.0876 

0.0874 

cm:cll!i'l'RACION PROMlillIO DE Lil SOLUCION DE NaOH = 0.0873 11 
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TABLA :i: • ~ 

PRUEBA M-Na2co3 V-HCl V-CORR MF-lla2co3 (Hcl1 

110 mg ml ml e/mol mol/l 

232.J 29.00 28.95 105.99 0.0757 

2 354.0 44.00 43.91 105.99 0.0160 

J 254.7 32.20 32.16 105.99 0.0747 

CO:lCE:ITRACION PROlrlmIO DE LA SOLUCION DE HCl 0.0755 M 

8. CUESTIOJ>ARIO 

8.1 Proponga una alternativa, en el empleo de patrones 
primarios e indicadores, para estandarizar ácidos y 
álcalis. 

8.2 Explique con detalle todos los cálculos estequiométricos 
involucrados en esta práctica. 

8.J Realizar una investigaci6n sobre las propiedades tísicas, 
químicas y biol6gicas de todos los reactivos utilizados. 

a.4 Realizar gráficamente la curva de titulaci6n del KHP. 

a.5 Trazar la curva de titulaci6n del carbonato de sodio por 
medio del ácido clorhídrico, 
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PRACTICA !lo, 7 

INDICADORES ACIDO-BASE 

1 , n;TRODUCCION 

Roberto Boyle fue el primer químico en utilizar diferentes 
extractos y jueos de plantas (tornasoles, violetas, rosas, 
etc.) como indicadores, tanto en forma de "papel indicador" 
como en soluci6n. Una característica que Boyle le atribuye a 
los ácidos es su capacidad de colorear de rojo el zumo de la 
planta, 

Acerca de los indicadores de punto final de titulaci6n, ya 
en 1658, J, R. Glauber al neutralizar carbonato de potasio por 
adici6n de ácido nítrico, utiliz6 el cese de la efervescencia 
como indicudor de fin de reacci6n. Pero on 1767 17. Lewis 
propone que el punto final de esa reacci6n se puede determinar 
al cambio de color producido por jarabes vegetales, 
Durante 100 años más los químicos emplearon los zumos de las 
plantas naturales en las titulaciones ácido-base, en particular 
los jarabes de violetas y tornasoles. 

El primer indicador sintético usado fue la f enolftaleína en 
1877, al año sieuiente se emple6 el anaranjado de metilo, En 

1893 se mencionan 14 indicadores sintéticos. El comportamiento 
diferente de estos nuevos indicadores resulta obvio al aumentar 
su número, y estas observaciones permiten proponer una teoría 
de indicadoras, 
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2. PROPOSITOS 

Durwite esta experiencia de laboratorio se llevará a cabo 
una titulaci6n de un ácido fuerte por una base fuerte, con 
distintos indicadores de punto final de reacci6n. Se compararán 
los resultados entre sí, para que el alumno explique éstos de 
acuerdo a sus conocimientos te6ricos. 

J. FUllDAM;;:;"iTOS TEORICOS 

A Wilhelm Ostwald se le atribuye la primera teoría del 
comportamiento de los indicadores ácido-base. 

Las sustancias que usamos como indicadores son ácidos o 
bases cuya característica es que en una forma -por ejemplo, 
ácida- presenta un color 
estado (forma alcalina). 

Hin H+ + 
color-1 

diferente con respecto a su otro 
Entonces: 
In- ----- (1) 
color-2 

siendo el color-1 diferente al color-2. 

Podemos asignarle ou constante de equilibrio: 

Ki = CH+1G;n-];(!irn1 ----- (2) 

o (Ki)/[n+1 = [In-]![.íIIn1 (J) 

en esta última ecuaci6n vemos que la relaci6n [In-]/(!¡rn1 
depende del valor de la concentraci6n de ¡.¡+ ; así si aumenta 
\.H+1 disminuye el cociente y predomina la "forma ácida" del 
indicador. Si por el contrario, disminuye la cantidad de LH+] 
la especie dominante es la "forma básica" del indicador. 
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1ES\S 
UE LA 

NO DEBE 
EítLIOiEGA 

Expresando la ecuaci6n (J) en forma logarítmica, tenemos: 
pH pKi + log ((In-1) / <tHin1) ----- (4) 

ahora bien, el detector para percibir el vire de color en el 
indicador ea el "ojo humano" y se ha podido demostrar que un 
color puede observarse, en presencia del otro, cuando la 
relaci6n de uno a otro es de (1/10); esto es, si lrn-) = 10 [HI~ 
o al contrario; {Hln) = 10 [In-1 • Así, pues, el rnnso o 
intervalo de viraje del color, expresado en unidades de pH, 
resulta ser: pH = pKi ! 1 -----(5) 
lo cual da un intervalo de viraje igual a dos unidades de pH. 
Por lo tanto, ya que en toda determinaci6n titulométrica 
deseamos conocer el punto de equivalencia; debemos elegir aquel 
indicador cuyo punto de viraje presente el mismo, o muy 
semejante, valor de pH que el punto de equivalencia del sistema 
que se titula. 

4. I!IDICACIONES Gillfo'RALES 

4.1 hntregar por escrito, en el cuaderno, un breve bosquejo 
sobre la experiencia práctica por realizar, 

4.2 Establezca la tabla de variación de concentraciones para la 
reacci6n de un ~cido fuerte con una base fuerte. 

4.J Trazar la curva teórica de titulaci6n de la reacción 
anterior. Considere la concentración inicial del ácido 
0.1 M. Formule las ecuaciones para calcular el pH, en 
cualquier punto de la titulación, en función de la 
fracción de reactivo titulante. 
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4,4 Buscar los valores de pKi para los siguientes indicadores: 
verde de bromocresol, rojo de metilo y fenolftaleina. 

4,5 Sobre el gráfico 4,3 indique los intervalos de viraje de 
indicadores ya mencionados. 

noc::m11.;IZNTO EXPERIMEN~AL 

5,, I.íATERIAL 

- , burete. de 50 ml - , pinza para bureta 

- , pipeta volumétrica de 25 ml. - , soporte 

- J matraces erlenmeyer - 2 vasos de ppte.dos 

- 1 probeta de 50 ml - 1 embudo 

5, 2 '.Uli1CTIVOS 

- Solución de HCl - verde de bromocresol. 
- Solución de HaOH - rojo de metilo 
- Af>Ua destilada - fenolftaleina 

EXPERIMENTO "A" TITULACION CON V-~RDE DE BROMOCRESOL 

Con ayuda de la pipeta volum~trica escurra 25 ml de la 
solución de HCl, agra.ge alrededor de 50 ml de a15ua destilada y 
añada 2 o J gotas de verde de bromocresol, Titular con la 
disolución de ilaOH hasta obtener el punto final de la valoración 
(puesto de manifiesto por el cambio de color, de amaril.lo a 
azul, en la disolución). Anotar en el cuaderno ol volumen 
requerido on la titulación. Repetir por triplicado, 
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EXPERIM~TO "B" , TITULACION CON ROJO DE METILO 

Similar al Rnterior, solo que ahora el indicador utilizado 
es el rojo de metilo, añadir 5 eotas del indicador. La 
coloraci6n de la soluci6n varía de rojo a amarillo. 

EXPERIM::NTO "C" , TITULACION COH FENOLPTALEINA 

Repetir, nuevamente, el procedimiento. Agrega J gotas de 
fenolftaleína, el punto final de la titulaci6n es al alcanzar 
la disoluci6n un color rosa. Registrar sus resultados. 

6, RErl!STRO Y O?.GANIZACION DE LOS DATOS 

6.1 ?.eeistrar la sieuiente informaci6n: concentraciones del 
l!Cl y liaOH. 

6,2 Organizar los resultados en una tabla. 

6.J Obtener los valores promedio para cada indicador, 

6,4 Comparar los resultados obtenidos con la concentraci6n 
real del ácido clorhídrico. 

6,5 Encontrar los errores absolutos y relativos en cada 
indicador. 

7. ANALISIS DE LOS RESULTADOS EXPERIMENTALES Y CONCLUSIONES 

HCl 0.0755 r.1 NaOH 0,0873 M 
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INDICADOR 
llo. 

2 

2 

2 

3 

3 

3 

v-:laOH 
ml 

21.70 

21.50 

21.45 

21.60 

21.70 

21.80 

21.75 

21.80 

21.ao 

V-CORR [HC11 
ml mol/l 

21.61 0.0755 

21.41 0.0748 

21.36 0.0746 

21.51 0.0751 

21.61 0.0755 

21.71 0.0758 

21.66 0,0756 

21.71 0.0758 

21.71 0.0758 

Valores promedio de la concentraci6n de la soluci6n de HCl 

indicador {1) 

indicador (2) 

indicador (3) 

0.0750 M 

0.0755 M 

0.0757 M 

Errores Absolutos y Relativos en cada 

(1) 0.04 % y 0.53 ~~ 

(2) o.oo 7~ y o.oo ~b 

(3) 0.03 % y 0.;30 ~ 

- 8 2 -
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8. CUESTIOllARIO 

8.1 Escriba los nombres y las estructuras químicas de los 
indicadores empleados en esta práctica. 

8.2 De acuerdo al gráfico 4.5 y a los resultados obtenidos. 
¿Qué indicador sería el más adecuado para este tipo de 
titulaci6n (ácido fuerte por base fuerte)? 

8.3 ¿por qué no se sugiere, en esta práctica, la titulaci6n 
contraria, es decir, base fuerte por ácido fuerte? 

8.4 Elabore una tabla can una serie de indicadores ácido-base 
en orden creciente de su valor de pKi. 

8.5 investigar a que se le denomina Indicador Universal. 

9. BIBLIOGRAFIA 

9.1 l!amette, R. W. Equilibrio y Análisis Químico. Fondo 
Educativo Interamericano. Mbico (1983). pp 332-4, 351-6 

9.2 Ayrea, G. H. Análisis Químico Cuantitativo. Ediciones del 
Cestillo, s. A. Madrid (1970). pp 323-7 
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PRACTICA !lo, 8 

TITULACIONES ACIDO-BASE 

1. INTRODUCCION 

Glauber conoci6 la naturaleza del análisis titulométrico 
ácido-base. Pero, Homberg realizó inicialmente ensayos 
cuantitativos, 

Gay-Lussac (1778-1850) es considerado como el auténtico 
fundador del análisis titrimétrico, Estandarizaba ácidos 
minerales con cantidades conocidas de carbonato de sodio, 
utilizando tornasol como indicador, para poder determinar más 
adelante muestras con una proporción desconocida de carbonatos, 

F, Mohr ampli6 de manera considerable este campo y propuso 
la preparaci6n y utiliznción de "soluciones normales" para 
acabar con las soluciones de conceniraciones arbitrarias. 

No he podido resistir la tentación de ilustrar, con un solo 
ejemplo, el espíritu y deseos de conocimientos por parte de 
nuestros primeros científicos. 

" Liquor fixus y apiritus acidua nitri son diferentes en su 
naturaleza, adversarios y enemigos uno del otro, y cuando ambos 
se unen, y uno de ellos ha vencido y aniquilado al otro, no se 
puede hallar en sus cuerpos muertos ni un líquido fiero, ni un 
spiritua acidus, pero 6stos han sido hechos de nuevo como ambos 
eran antes ·y de donde fueron derivados, ea decir, salitre 
ordinario. " RUDOLPH GLAUBER, Siglo XVII 
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2. PROPOSITOS 

La intenci6n principal es la que el estudiante sepa aplicar 
en forma correcta e integral todo lo aprendido durante las 
últimas prácticas. 

J. FUNDAMEllTOS TEORICOS 

Revisar las prácticas anteriores, ya que el material te6rico 
se ha dado previamente. 

4, Il'lDICACIOilES GENi>RALES 

4,1 Presentar un resumen acerca de la práctica, 
4,2 Trazar las siguientes curvas te6ricas de titulaci6n y 

calcule el pH en funci6n de X (fracci6n de reactivo 
titulllllte). En ambos casos considerar la concentraci6n 
inicial de los ácidos igual a 0,1 M, 
(a) ácido ortof osf 6rico con hidr6xido de sodio, 
(b) ácido acético con hidróxido de sodio, 

4,3 Calcule te6ricamente los puntos de equivalencia de las 
reacciones anteriores, 

4,4 Deberá traer para la pr6xima sesi6n de laboratorio los 
artículos siguientes: jugo de naranja y limpiador de 
vidrios con amoníaco. 
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5. PROC.,;DIMIENTO EXPERIMENTAL 

5.1 MATERIAL 

- 1 pipeta volumétrica de 25 ml - 1 bureta 
- 3 matraces erlenmeyer 250 ml - 1 pinzas para bureta 

- 1 soporte - 1 embudo 
- 3 vasos de pptados 250 ml - 1 pi zeta 
- 1 probeta de 50 ml 

5.2 REACTIVOS 

- Soluci6n de <foido fosfórico - verde de bromocresol 
- Solución de ácido acético - fenolftale:ína 
- Soluci6n de HaOH 0.087J M - a¡;ua destilada 

EXPh'RIMENTO "A" • DílTERl.UNACION DE AClDO ACETICO 

Colocar, en un matraz erlenmeyer, 25 ml de la disoluci6n de 
ácido acético (con la pipeta volumétrica), añada JO o 40 ml de 
agua destilada y J gotas de fenolftale:ína. Titule con la 
soluci6n estandarizada de NaOH hasta que diaoluci6n adquiera el 
color característico del indicador en su forma alcalina (rosa). 
Anote en su cuaderno el volumen enstado en la valoraci6n. 
Repetir hasta tener tres resultados. 

EXl'~'Rir.~ENTO "B '' DETERMI!lACIO:ll DE ACIDO FOSFORICO 

Vierta 25 ml de ácido f osf 6rico - con la pipeta volwnétrica­
en un matraz erlenmeyer. Diluya con 25 ml de a¡;ua destilada y 
agrega J gotas de verde de bromocresol. Valorar con la soluci6n 
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patr6n de sosa hasta que se presente el vire de color en la 
disoluci6n. Escriba en su cuaderno el volumen de sosa requerido 
en la titulación. Repetir una vez más el experimento. 

Si5uiendo la misma técnica anterior, haremos un cambio en el 
indicador. Añada 3 gotas de fenolftaleína. Es necesario tener 
dos lecturas con este indicador. 

~ En la primera parte se titula el primer punto de 
equivalencia; mientras que en la seGunda se obtiene 
el seeundo punto equivalente. 

6. REGISTRO Y ORGANIZACIOll DE LOS DATOS 

6.1 Presentar en forma tabular sus resultados, de tal forma 
que registre la concentración desconocida del ácido 
ac~tico. 

6,2 Ilustre sus resultados (mediante una tabla). Compare entre 
sí los datos obtenidos en la concentraci6n del ácido 
fosf6rico por medio de los dos indicadores. 

6.3 Obtener el valor promedio de las concentraciones de ambos 
ácidos. 

7. ANALISIS DE LOS RESULTADOS EXPERII.1ENTALES Y CONCLUSIONES 

EXPERIMilllTO "A" 

reacci6n : ctt3cooH + 

(naott1 o.oa73 M 

NaOH 
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TABLA l . 1 

MUES'rRA V-llaOH V-CORR (cH3COOH 1 
ml ml ml mol/l 

25 28.80 28.74 0.1004 

25 28.75 28.70 0.1002 

25 28.80 28.74 0.1004 

'.!'.!!~&! 1 ... .?. 

!JU:SSTRA V-NaOH V-CORR [H3P<1 
ml ml ml mol/l 

25 28.00 27.94 0.0976 
25 27.95 27.89 0.0974 

TABLA 1 • ~ 

MU::STRA V-NaOH V-CORR LH3P<J 

ml ml ml mol/l 

25 52.J7 52.27 0';0913 

25 52.45 52.J5 0.0914 
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KOTA _ Al realizar esta práctica, ya se nos había agotado el 
indicador verde de bromocresol. Lo sustituimos por el 
rojo de metilo, 
Notamos tal discrepancia en los resultados obtenidos 
que preparamos nuevamente el verde de bromocresol y 
repetimos todo el Experimento "B" • 

T A B L A 7 • 4 

MUilS'rRA V-HaOH V-CORR H3Po4 
ml ml ml mol/l 

25 26,JO 26.21 0.0915 

25 26.)5 26.26 0.0917 

25 52.40 52.JO 0,091) 

25 52.45 52.)5 0.0914 

Concentraci6n promedio del ácido ac~tico 0.100) M 

Concentración promedio del ácido fosf6rico 0.0915 " 
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8, cu;o:STIOllARIO 

8,1 Consulte su tabla de indicadores y señale los que usaría 
en cada titulaci6n, ¿por qué de su elecci6n? 

8,2 En su ~ráfico (curva te6rica de titulación) señale la zona 
de •1ire del indicador (es) que conteat6 en la pree;unta 
anterior, lCambia de opini6n? ¿por qué? 

8,3 Diga los usos más importantes, así como sus principales 
propiedades del ácido acético y el ácido fosf6rico. 

8,4 Un alumno, quizá algo distraído, pretende titular el 
tercer punto de equivalencia del ácido fosf6rico y pide 
la ayuda de usted. Le solicita que seleccionen un 
indicador para esta reacci6n y revisan la tabla o lista 
de ellos. ¿Qué actitud asume Ud,? lCuál es su respuesta? 

9. BIBLIOGRAFIA 

9, 1 Lockemann, G. Historia de la Química, ~l'omo I. UTEHA. 
México (1960) 

9.2 i!amette, R. YI. Equilibrio y Análisis Químico. Fondo 
füucativo Interamericano. México ( 1983), pp 332-350 

9,3 Ayres, G. JI, Análisis Químico Cuantitativo. Ediciones del 
Castillo, S. A, tladrid (1970), pp 299-323 
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PRACTICA No. 9 

EQUILIBRIOS ACIDO-BASE. PRACTICAS APLICATIVAS 

1 • IllTRODUCCION 

Algunas veces creemos, o cuando menos lo pensamos, que la 
química solo está presente en los laboratorios o salones de 
clase. !los hemos prei;untado por curiosidad alguna vez, ld6nde 
existen, fuera de la Facultad de Química, fenómenos que 
involucren equilibrios ácido-base? 
Pues están por doquier, casi en cualquier actividad se puede 
asociar este tipo de equilibrio. En la casa; por ejemplo, están 
presenteo en algunas bebidas (sodas, jUGos, etc.), en ciertos 
limpiadores caseros, y por supuesto en los frutos denominados 
cítricos. Por no hablar de todos los procesos bioquímicos que 
realizan en nuestras células, por ejemplo en la producci6n de 
ATP. 

A nivel de naci6n; algunos economistas manifiestfl!l que la 
producci6n de ácido sulfúrico puede servir como indicador del 
grado de desarrollo de un país. 

Y que decir de la "lluvia ácida" que es un desastre 
ecol6gico para nuestro planeta, siendo sus primeras víctimas 
los gra.ndee bosques n6rdicos y ca.nadieneee; así como el da:llo 
por corroei6n en loe monumentos hist6ricoe. 

En fin, no terminaríamos de hablar sobre el impacto que la 
química ha tenido, tiene y tendrá sobre la vida del hombre. 
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2. PROPOSITOS 

Se pretende, con estas prácticas, ampliar la concepci6n 
química en los alumnos; así como las posibles aplicaciones 
prácticas o tecnol6gicas de los conocimientos adquiridos, 
Se realiza una titulaci6n por retroceso para que el alumno 
adquiera un conocimiento global de las técnicas volumétricas. 

3. ~·mmAMENTOS TEORICOS 

Hemitimos al lector a las Prácticas 5, 6 y 7. 

4. IHDICACIONZS Gl>'NERALES 

4.1 Ho olvide llevar sus productos comerciales. 

4.2 Despu6s de su primer experimento, lave y enjuaga muy bien 
cus matraces erlenmeyer. 

s. PRoc;mrnIENTO EXPERIMENTAL 

5. 1 MAT:::aIAL 

- 1 pipeta volumétrica 25 ml - 1 pinzas para bureta 
- 1 pi peto. volumétrica 10 ml - 1 bureta 
- J matraces erlenmeyer 250 ml - 1 embudo 
- 4 vusos de pptados de 250 ml - 1 soporte 
- 1 pizeta 
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5.2 REACTIVOS 

- disoluci6n de HCl - ju~o de naranja 
- disoluci6n de NaUH - limpiador de vidrios 

EXPERIMENTO "A" , Dm'ERMIN.ACIO!I DE ACIDEZ EN JUGO DE 

~ 

En un matraz erlenmeyer escurra un volumen de 25 ml 
(medidos con la pipeta volumétrica) de su muestra. Añada 10 ml 
de la soluci6n de llaOH -también con una pipeta volum~trica- y 
2 o J cotas de fenolftaleína. La disoluci6n debe adquirir una 
coloraci6n rosa; en caso de no ser así, agregar otros 10 ml de 
la soluci6n de I/aOH. 

Titule, el exceso de sosa, con HCl hasta que aparezca otra 
vez la coloraci6n original del jugo de naranja (amarilla). 
Registre en su cuaderno de laboratorio el volumen requerido de 
HCl. Repetir por triplicado. 

Al terminar esta práctica proceda a lavar muy bien sus 
matraces. 

EXPERIMENTO "B" • DETERMINACION DE Al\IONIACO EN 

LIMPIADORES CASEROS 

Vierta con su pipeta volumétrica 10 ml de la soluci6n 
limpiadora y diluya con JO ml de agua destilada, afiada J gotas 
de anaranjado de metilo. Titular añadiendo cuidadosamente el 
HCl hasta que la soluci6n adquiera una coloraci6n rojiza. 
Anotar sus resultados en el laboratorio. Repetir por triplicado. 
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6. REGISTRO Y ORGANIZACION !JE LOS DATOS 

6.1 Anotar las concentraciones de los reactivos utilizados: 
soluci6n de HCl y soluci6n de llaOH. 

6.2 Por medio de una tabla informe sus resultados del 
Experimento "A" • Calcule la acidez total expresada en 
moles por litro pera el jugo de naranja. 

6.J Presentar sus datos en forma tabulada para el Experimento 
"B" • Calcular la concentraci6n de amoníaco en molee/l • 

7. AilALISIS DE LOS RESULTADOS UPERIMllNTALES Y CONCLUSIOllES 

7 .1 

HCl 

Na OH 

V-JUGO 
ml 

25.00 

25.00 

25.00 

0.10000 11 

0.087) M 

TABLA 

V-llaOH V-HCl 
ml ml 

10.00 a.45 

10.00 8,40 

10.0 a.50 

1 • 2 

V-CORR ACIDEZ TOTAL 
ml moles/litro 

a.42 0.0012 

8,J7 0.0014 

s,47 0.0010 

Acidez total (promedio) 0.0012 moles/litro 
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!!!!!!! 1. .:. :l 

MUESTRA V-HCl V-CORR NH3 
ml ml ml mol/l 

10.00 5,40 5.39 0.0539 

10.00 5,40 5,39 0.0539 

10.00 5,35 5.34 0.0534 

Valor promedio NH3 0.0537 M 

8, CUBSTIO!IARIO 

8.1 Desglose, paso a paso, cada uno de los cáculos. 

8.2 Mencione cuando menos otros cinco productos comerciales 
que puedan aplicarse a esta práctica. 

8.3 ¿Qué errores se pueden cometer en estas determinaciones? 

8.4 ¿Qué sustancias aon loa principales constituyentes en los 
jugos comerciales? 

8.5 ¿Qué sugiere para mejorar esta práctica? 
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9, BIBLIOGRAFIA 

9,1 Vie Le Sage, Renaud, Las Lluvias Acidas: Un Holocausto 
Ecol6gico. Mundo Científico, ~. 648-50 (1978) 

9,2 Hinkle, Peter c. y McCarty, R. E., C6mo Fabrican ATP las 
Células, Investigaci6n y Ciencia, 20 , 58-75 (1978) 

~ Queremos agradecer a BEECHA!rl FARMACEUTICA la ayuda 

brindada para la realizaci6n de esta práctica, 

Donaron el ácido clorhídrico 0,1000 N y el 
indicador naranja de metilo, 
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Piú\C'.HCA No, 10 

PRACTICA DEMOSTRATIVA: EQUILIBRIOS ACIDO-BASE EN 

DISOLVE!ITES NO ACUOSOS 

1, 1:.: r;lO;JUCCION 

:::a tal 111 importancia del ar;:ua como di sol vente, que una 
primera clasificación de las soluciones es: "Disolvente 

Acuoso" y "Di sol ventes ¡ro Acuosos 11 • 

Dentro de loa disolventes no acuosos pode:nos encontrar 

rml ventes no pol&res como el tetracloruro de carbono y el 

benceno; mientraa que los disolventes polares pueden ser el 
ácido acético Glacial, el amoníaco, etc, 

Otra clasificación para las soluciones no acuosas ea la de: 
Disolvente Protónico (puede existir intercambio de protones) y 

JJisolvente Uo Prot6nico (no es posible el cambio de protones), 

El uso de disolventes distintos al a,~ua enriquece nuestra 
concepción acorca de la interacción soluto-disolvente, 

Cuando se varía de un solvente a otro, pueden cambiar las 

conntnntes de eqnilibrio ácido-base, redox, de complejación. 

Además, es posible la aparición de especies químicas que no 
pueden existir en el mP.dio acuoso. 

Las pro~>iedades físicas más importantes de los ctisol ventea 

para determinar su comportamiento son: el punto de fusión, el 
punto de ebullición y la constante dieléctrica, 

Para crear fácilmente aolucionea iónicas es necesario que el 
disolvente ¡iosea una constante dieléctrica elevada, 
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2, F'iWPOSITOS 

El pro¡i6sito principal es que el alumno aplique el modelo 
te6rico ácido-base de Bronsted-Lo11ry a disolventes no acuosos, 

El ácido acético es mi disolvente que se puede autoionizar: 

CHfOG!i + CH 3COOH 

Ki = CH3C00!!2+ ctt3coo­

pl(i = 14,45 
pH - lo¡: CH

3
COOH2 + 

C~! 3 C00!!2 + + CH3coo-

Zl trntamiento matemático ea semejante al que se realiza en 
el medio acuoso. 

Para nuentro fines, consideremos que el disolvente (ácido 

acético) puede ceder un prot6n a una base: 

BASE + CH
3

CUUI! JlASEH+ + CH
3
coo-

y el ion acetato puede titularse entonces con el ácido 
percl6rico1 

CH
3
cou- + l!Clo4 CH

3
COOH + c10

4
-
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4, r.1uICACIOllES 

4, 1 Pre9arar un resumen acerca de los disolventes no acuosos. 

4.2 Permanecer atentos al desorrollo del experimento, 

5. 1 ~II.'i'BRIAL 

- 1 balanza analítica - 1 espátula 
- 2 vasos de pptado de 150 ml - 2 barras mabnéticas 
- 1 asitador ma¡;nético - 1 bureta 
- 1 pinzas para bureta soporte 

5. 2 i!E.\C'l'IVOS 

- Muestra f armaceútica - HC10
4 

0,1 N 

- Acido acético 1:lacial - Trimebutina base 
- Indicador violeta cristal 

¡¡,;p;;;ur.UNTO "A" • D!lTER:r.1:1Acro;1 DE u;: p¡u;w1no ACTIVO 

il:I ¡¡;.¡ PHO;JUCTO FARl.iACEUTICO 

Pesar con ¡;ran exactitud 200 me de trimebutina base y 

10,800 e de "placebo" (blanco), Mezclar perfectamente y añadir 
a la mezcla 100 ml de ácido ac~tico glacial. Acitar durante 
30-45 minutos y titular con ácido percl6rico 0,1 N; utilizar 
el indicador violeta cristal hasta que vire de color. Anotar 
el volumen gastado (V1). 
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Pesar exactamente 11.0000 g de la muestra farmaceútica y 
colocarla en un vaso de precipitados. Agregar 100 ml de ácido 
ac•~tico 0lacial y mezclar por J0-45 minutos, Titular con el 
ácido percl6rico 0.1 N hasta que el indicador -violeta cristal­
cambie de color. Rocistre el volumen utilizado del ácido (V2), 

6, 1 En forma tabular recistre los resultados del experimento, 

6,2 Informar, en baoe a sus resultados, de la pureza de la 
muestra farmaceútica. 

7. A!HLISIS DE 10S RilSUL'rADOS 3XPSRI:.lill!TALES Y CONCLUSIONES 

TA D LA 1 - 1 

3:!~AYO V-HC104 V-CORR 

(ml) (ml) 

patr6n 6.00 6.oo 

muestra 5,95 5.95 

Pureza de la muestra ((5,95)/(6.00)) X 100 99,2 % 
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8. cu.;;s1'IOHAR.IO 

8,1 ¿Qué valor se reporta de la constante dieléctrica para el 

ácido acético? 

8,2 La especificación de control de calidad indica que el 

porcentaje de principio activo será de 99.0 ! 0,5 ~. 
iffi base a los resultados, que concluye Ud, 

a,3 Realizar un trabajo monocr•Í:fico sobre aleún disolvente no 

acuoso. 

9. BIBLIO'l'.'!.'J,'IA 

9, 1 Charlot, G. Química Analítica General. Tomo I. Soluciones 

Acuosas y No Acuosas, '2oray-Masson, S. A. Barcelona 

(1971), pp 225-37 

9.2 Huheey, J, E. Química Inorgánica: Principios de Estructura 

y Reactividad. Secunda Edici6n. Harla, S. A. México 
(1981). pp 314-29 
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PRACTICA !fo. 11 

PREPARACION DE SOLUCIONES REDOX 

1. I;iTROilUCCIOH 

11 Loa compuestos del maneaneso, en particular, su 6xido, la 
pirolusita (Mn02 ), eran conocidos y se empleaban desde hace 
mucho tiempo en las industries vidriera y alfarera. En 1540 el 
metulúr3ico italiano V. Iliringucco escribi6 que la pirolusita 
era morena, no se fundía y coloreaba el vidrio y la cerámica de 
violeta. También notaron una propiedad asombrosa de la 
piroluoita, le de eliminar ln turbiedad de los vidrios verdes y 

Rmurillos. El científico austríaco J. Keim, con toda 
probabilidad, fue el primero, quien loer6 obtener un poco de 
mancnneso metálico. En 1770 calent6 la mezcla de una parte de 
pirolusita y dos de flujo negro (es decir, una mezcla del carb6n 
y K2co3). J. Keim obtuvo unos cristales de metal frágil blanco 
tirando a azul. Al parecer, era el maneaneso contaminado, pero 
el científico s6lo llego u deducir que el metal obtenido no 
contenía hierro y no termin6 su ootudio. " 

r:n 177•1 J. Gahn al trabajar una muestra enviada por Schcole 
deocubri6 en el fondo de su crisol una sustancie. metálica que 
peso u~ tercio de la muestra original de pirolusita. 
Gahn comunica a Scheele el descub1•imiento de un nuevo semimetal 
sin ¡;oner nombre e este nuevo elemento. El primer nombre dado 
a ~ste metal fue "mnnganesium", procedente del antieuo nombre 
de la pirolusita ("lnpis mnnganensis"). 
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2, P20:?0:3ITOS 

Reafirmar todas las habilidades y conocimientos adquiridos 
en las prácticas anteriores. Lo novedoso que aporta esta 
experiencia ea la preparaci6n de soluciones amortic;uad.oras de 
pH. 

J. FUl!D.;J,:.·:J·r~·os 'f;::Qf:ICOS 

Se entiende por "oxidaci6n", en el sentido estricto de la 
palabra, el proceso químico Lle la fijaci6n do oxí¿;eno. Por 
ejem!Jlo, la combustión es una oxiduci6n. 

CH
4 

+ 2 o2 C02 + 2 H20 

2 ll2 + º2 2 1120 

Sin embcr•;o, el proceso de reducci6n es la fijaci6n de 
hidr6geno o la cesi6n de oxígeno, por ejemplo 

~2 + J H2 2 ~HJ 

PbO + H2 Pb + H2 0 

Empero, las reucciones en las que se fijan o se donan átomos 
de o;:í¡:;eno o de hidr6geno no son los únicos procesos químicos 
que formRn parte de los equilibrios de 6xido-reducci6n, 

Actualmente se entiende por "oxidaci6n" la pérdida de 
electrones (la especie química que los pierde aumenta su estado 
de oxidación)¡ y "reducción" como lf:>. e;anancia de electrones 
(disminuyendo su número de oxiduci611 la especie química que se 
reduce). hn toda reucci6n química la oxidaci6n de una especie 
química es acompattada siempre de la reducci6n de otra. 
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Es importante señalar que esto ocurre porque el electr6n no es 
estable, como tal, en las soluciones acuosas. En otros 
disolventes, amoníaco líquido, por ejemplo, el electr6n se 
encuentra estabilizado. 

Para asienar los ntlrueros de oxidaci6n de cada elemento en un 
compuesto cualquiera, se toma en cuenta la electronegatividad 
d" los elementos r¡uimico11, Aconsejamos consuitar el libro del 
Profesor u. ·11. Uamette. 

Para conocer la fuerza o tendencia relativa a ganar o perder 
electrones, de las diversa.a especies químicas, nos auxiliamos 
del Potencial Estándar Redox, 
Este potencial toma como referencia al del hidr6geno: 
E

0 
H+/H2 0,00 volts, bajo ciertas condiciones (T = 298 K, 

presi6n parcial del hidr66eno gaseoso = 1 atm, y la actividad 
del ion H+ = 1 ), 

Por tanto, el modelo de Nernst queda -para cualquier pareja 
oxidante/reductor- de la siguiente manera: 

A ox + n e- B red 
10 .. 1" 

E= E
0

ox/red + (0.591/n) log ¡;,;¡'¡a a 25 C 

Para poder calcular los potenciales de equilibrio y la 
constante de equilibrio de la reacci6n, es necesario conocer 
los potenciales normales redox para ambos pares (recuerde que 
si una especie se oxida es porque se reduce al mismo tiempo), 

1 o 4 



4. Il{DICACIOUES G2'1ERALES 

5. 

4.1 El alumno debe presentar un resumen sobre equilibrios 
redox. 

4,2 El alumno realizará los cálculos necesarios para preparar 
soluciones amortiguadoras de pH 4 y 7 en concentraci6n 

0.25 M. 

4.3 Se aconseja manejar con precaución los reactivos químicos, 

4, 4 La disoluci6n de K»ln04 debe guardarse al abrigo de la luz 
y en un frasco color ámbar. 

4, 5 El alumno presentará, en la pr6':ima sesión, muestras de 
agua oxigenada comercial. 

4,6 Guurde l"s soluciones amortiguadoras pe..ra las prácticas de 
Potenciometría. 

PHoC::;DIL:IJ.füTO EXPERIMENTAL 

5. 1 1.11. T1'RI..U. 

- 2 vasos de 250 ml - 1 balanza granataria 

- 1 balnnza analítica - 1 espátula 

- 1 matraz aforado 1 1 - 2 matraces aforados 250 ml 

- 1 pizeta - 1 mechero 
- 1 tela de alambre - 1 tri pie 

- 3 vasos de 400 ml - 1 agitador 

- 1 frasco color ámbar - 1 estufa 
1 desecador 2 frascos de plástico 

- 1 vaso de 100 rol - 1 probeta de 25 ml 
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5. 2 RE.~CTIVOS 

- Kl:tno4 
- CH

3
COOH 

- 1rn2Po
4 

EXPERIM.ilNTO "A" • 

- agua destilada 

- cu3cool!a 

- K2HP0
4 

PREPARACION Y ESTAHDARIZACION DE UNA 

SOLUCION DE PERMANGA!IATO DE POT..\SIO 

Pesar en una balanza sre.nataria 16 ¡; de Kt.1no4 , se 
disuelven en a¡;ua y llevar a la marca del aforo en el matraz 
de un litro. Caliente a bafio maría hasta ebullición durante 
2 horas. 7iltre la solución a través de un filtro de vidrio 
poroso y enváseln en el frasco ámbar nl amparo de la luz. 

EXPERilñEN1'0 "B" • PREPARACION DE UilA SOLUCION 

AJ:;ORTIGUADORA DE pll = 7 

· 1 

Pesar por separado 4. 7 ;; de K2HPo4 y 4. 9 g de Kll2ro4 • 

Disolver ambas sales en unos 150 ml de agua destilada, colocar 
esta soluci6n en un matraz de aforo de 250 ml y complete con 
nr,ua destilada hasta la muren de enrase. Agite enérgicamente, 
suarde la soluci6n en un envase de plástico. 

!lo olvide etiquetar adecuadamente ambos frascos. 
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B. 

9. 

~ !lo podemos incluir los puntos 6 y 7, ya que estos 

puntos los evaluaremos más adelante. 

8.1 

e.2 

e.3 

a.4 
e.5 

9.1 

CUESTIONARIO 

Calcule, suponiendo que se obtuvo une. solución 0.1 Ll, la 
normalidad del K!r.no

4 
pnra reacciones en medio ácido y en 

medio alcalino. 

¿por qué debemos hervir, cuando menos una hora, la 
solución de permanganato de potasio? 

u. qué se debe que la solución buffer de pH 7 sea a base 
de fosfatos? ¿Qué reactivos emplearía Ud. y por qué? 

Investice las principales propiedades del KJJno4• 

¿Qué reactivo se recomienda para estandarizar la solución 
de K!.ln0

4
'1 

iiIBLIOGRAFIA 

Ramette, 1\, W. Equilibrio y Análisis Químico. Fondo 
Educativo Interamericano. México (198)). pp 407-18 

9.2 Ayrea, o. H. Análisis Químico Cuantitativo. Ediciones del 
Castillo, s. A. Madrid (1970). pp 417-25 

9.J VanderWerf, Calvin A., A Consistent Treatment of 
Oxidation-Reduction, J. Chem. Educ., ~. 547-51 (1948) 
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PRACTICA !lo, 12 

ESTAl!DARIZACION Y EMPLEO DE LA SOLUCION REDOX 

1, IilTRODUCCION 

F. A. Descroizilles realiz6, en 1788, la primera titulaci6n 
rcdox, Añadía fracciones de soluciones de hipoclorito (líquidos 
cloradoa de blanqueo) a una soluci6n de índigo - de título 
conocido- hasta el momento preciso que el índigo se decoloraba. 
Durante una buena parte del siglo XIX no fue posible disponer 
de indicadores redox de fin de reacci6n. En consecuencia, s6lo 
los métodos de permanganimetría y yodometría fueron usados; ya 
que éstos presentan la ventaja de funcionar como indicadores 
propios del punto final en laa titulaciones, 

Se debe a Gay-Lusaac el empleo del primer indicador redox. 
Determinaba soluciones de hipoclorito con ácido arsenioso, en 
el seno de la reacci6n se encontraban unas Gotas de índigo y 
~ste al decolorarse indicaba la terminaci6n de la valoraci6n. 

Margueritte inici6 la utilización en 1846 de las soluciones 
de permanganato de potasio para la determinación del hierro. 
Siendo de ese modo el fundador del m~todo de permanganimetría; 
que fue despu~s ampliamente estudiado por otros científicos, 

Bunsen mostr6 la determinaci6n de sustancias oxidables y 
reductibles empleando una solución de yodo-yodurada, 

Más adelante ae uauron otros métodos entre loa que podemos 
mencionar al dicromato de potasio, bromato de potasio, etc, 
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2. PHO?OSITOS 

Introducir al alumno a la práctica de los equilibrios de 
6xido-reducci6n. Mostrarle la utilidad de los métodos redox 
en el trabajo del laboratorio como el de la industria. 

J. FUNDA;.!ENTOS 'rEORICOS 

Aprovechamos el eran poder oxidante del manganeso (VII), en 
forma de permanganato, para ilustrar estas prácticas. 

En soluciones ácidas el potencial estándard para el "Mn" es: 
Eº Mn(VII)/Lln(II) + 1. 51 volts 

por lo que, termodinámicamente, puede oxidar al agua: 

2 n2o - 4e- o2 + 4 n+ 

Eº 0(-II)/O(O) + 1.23 volts 

E 
•.'\.5\ 
iim++ 

Aunque esta rencci6n es termodinámicamente favorable; la 
cinética de la rencci6n ea tan lenta que en ausencia de 
"material reductible" no es apreciable. 

El permanganato es un extraordinario aeente oxidante, y con 
la gran ventaja de que el mismo funciona como autoindicador de 
fin de reacci6n, 
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Para poder realizar una titulaci6n redox es necesario 
cumplir con los requisitos siguientes: 

(a) La reacción debe ser rápida (o instantánea), lo que 
significa que debe tener una cinética química favorable, 

(b) La reacci6n debe corresponder exactamente a la 
estequiometría dada por la ecuaci6n balanceada de la 
reacci6n, 

(c) El punto final de la titulación debe ser muy claro y 
preciso, lo más cercano posible al punto de equivalencia. 
Aquí, como en los equilibrios ácido-base, podemos recurrir 
al empleo de indicadores o en Rlgunos casos (como el que 
utilizaremos) el agente titulnnte puede ser su propio 
indicador, 

4, INDICACIONES G.é.'NZRALES 

4,1 El alumno presentará un resumen sobre la práctica por 
realizar. 

4,2 Sea cuidndoso al estandarizar la solución de permanganato, 
ya que debe realizarse a una temperatura mayor de 60 C, 

4,J La lectura del volumen en la bureta debe realizarse en 
la parte superior del menisco. 
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5. PROCEDIMIENTO E;Q3iUL!EJITAL 

5.1 HATERIAL 

- 3 matraces erlelltlleyer de 250 ml - 1 bureta 

- 1 pipeta volumétrica de 5 ml - 1 pinzas para bureta 

- 1 tela. de alambre - 1 peso.filtro 

- 2 va.sos de pptados de 250 ml - 1 soporte 

- 1 embudo - 1 pizeta 

- 1 espátula - 1 tri pie 

- 1 mechero - 1 probeta de 50 ml 

- 1 va.so de pptedos de 100 ml - , termómetro 

5.2 ;~EACTIVOS 

- Solución de KMno4 - Ne2c2o4 
- Feso4 7 H2o - agua oxigeno.do. comercial 

- H2so4 - a¡;un destilo.de 

Ul'ERiitiENTO "A" • ESTANDARIZACION DE LA DISOLUCION DE 

PER!.IANGANATO DE POTASIO 

Pesar, por diferencia, 200 mg de oxalato de sodio (seco.do 
previamente en la estufa a 230 C) y disolver en 200 ml de a&11a 
destilada. Adicione 10 ml de H2so4 concentrado. Caliente la 
solución alrededor de los 70 C y afiada lentamente la solución 
de KMno4 con lo. bureta; con agitación constante hasta la 
o.po.rición de un color rosa pálido que persista por 15 segundos. 
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Le. tempere.tura e.l finalizar le. titulaci6n no debe ser menor de 
60 u. Recistre el v~lumen gaste.do de la solución titulante y 
repita por triplicado el experimento. 

E::PBRIUZJITO "13" , DETERl.l!NACION DE LA PUREZA El{ Ul'IA 

SAL 1''EllROSA 

Pesar cerca de 250 mg de la sal ferrosa, añadir 100 ml de 
agua destilada y 10 ml de ~cido sulfúrico¡ se diluye hasta un 
volumen final de 200 ml con agua destile.da. Titular con la 
solución de KMno4 , el punto final de la valoraci6n se encuentra 
cuando permanece, durante un minuto, una coloración débilmente 
linare.njada. Anota el volumen requerido en la v1.üornci6n. 
Repi tu por triplicado le. e::tperiencia. 

EXPERIMENTO "C" , D!~TBRIUNACION DE PEROXIDO DE HIDROGENO 

EN AGUA OXIG:si'f,DA 

r.;edir, con la pipeta volumétrica, 5 ml de la muestra 
comercial de a,;ua oxigene.de.. Adicione 20 ml de H

2
so

4 
(1:4) y 

diluya hr1sta 200 ml. Titule, en frío, con la soluci6n de 
permanganato de potasio¡ no agite con fuerza la soluci6n. 
Continuar la adición del agente titulante hasta que la 
disoluci6n adquiere. una coloración rosa tenue. Apuntar el 
volumen necesario pare. alcanzar el punto final. Repetir 
hasta tener tres registros. 
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6. 

6.1 

6.2 

6,3 

6.4 

6.5 

6.6 

:!EGISTRO Y ORGAllIZACIO!I DE LOS DATOS 

Escribir la reacci6n química que se lleva a cabo en el 
Experimento "A" • 

Escribir los resultados del hxperimento "A" en forma 
tabulada y ordenada. 

Calcular, en base a sus resultados, la concentraci6n 
promedio de la soluci6n de permancunato de potasio, 

Escribir la i•eacci6n efectuada en el Experimento "B" 

Ordene sus resultados en una tabla donde enfatice la 
pureza resultante en el experimento, 

Compare entre la pureza obtenida por experimentaci6n y 

la reportada en el frasco del reactivo, 

6,7 Ilustre la reacci6n efectuada en el Experimento 11 C" 

6,8 ~scribir sus resÚltados en forma tabular, Calcular 
el porciento de per6xido de hidr6seno y obtener su valor 
promedio. 

7. Ai'IJJ.ISIS DE LOS RESULTADOS E:U'ERIMh':lTALES Y CONCLUSIOHES 

7.1 2 KMn04 + 5 Na2C2º4 + a H2S04 2 hlnso4 + 

5 Na2S04 + K2S04 + 10 ªº2 + a H20 

134.00 
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7,2 
TA B L A 11 A 11 

¡¡ª2º2º4 V-KMno4 V-CORR K!.1no4 
mg ml ml mol/l 

687.3 21.30 21.22 0.0967 

403.3 15.10 15.03 0.0960 

353.1 11.00 19.96 0.0962 

7,3 Concentraci6n promedio KL!no4 = 0,0963 M 

masa f6rmula Feso4 7H2o = 278,02 

7,5 '.!'A B LA "B " 

Foso4 7H20 V-KLín04 v-conn SAL }'EilllOSA PUREZA 

mg ml ml mg % 

622.5 4.56 4.56 610.4 98 

329.7 2,45 2.45 327.9 99 

357.1 2.10 2.70 361.4 101 
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7.6 

1.a 

Pureza Promedio Experimental 

Pureza Reportada en Etiqueta 

+ 

99.J ~· 
99.0 % 

TABLA º e " 

V-c'UZSTHA V-YJiinO 4 V-COP.R 

ml ml ml 

5.00 20,50 20.42 

5.00 20.70 20,62 

5,00 20.65 20,57 

H202 

me/ml 

JJ.4 

JJ,B 

JJ.7 

Concentraci6n Promedio del Per6xido de Hidrógeno = 

8, CUESTIONARIO 

JJ,6 mg/ml 

8,1 Calcule te6ric111Dente los potenciales en el punto de 
equivalencia y las constantes de equilibrio para las 
tres reacciones efectuadas en la práctica. 
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8.2 Para estandarizar la soluci6n de permanganato se calent6 
ésta; sin embargo, en las determinaciones realizadas no se 
hizo, ¿cuáles fueron las causas de esto? 

8.3 Algunos químicos prefieren, en la determinaci6n de Fe 
(II), añadir ácido !osf6rico, ¿Por qué lo hacen? 

8.4 Después de leer el artículo del Profesor Worley conteste1 
(a) lQué método experimental utiliza para determinar el 
porcentaje de per6xido de hidrógeno? ¿Qué errores podemos 
cometer al titular las muestras de agua oxigenada 
comercial? 

9. lHilLIOGRAFIA 

9.1 Ramette, R. W. Equilibrio y Análisis Químico, Pondo 
Educativo Interamericano. México (1963). pp 407-18 

9.2 Ayres, G. H. Análisis Químico Cuantitativo. ~diciones del 
Castillo, s. A. Madrid (1970). pp 417-20 

9,3 17orley, J. D. Hydrogen Peroxide in Cleasing Antiseptics., 
J. Chem. Educ., §Q, 678 (1983) 
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PRACTICA No. 13 

PRACTICA DEMOSTRATIVA: ESTIMACION DE UN POTEllCIAL 

ESTANDAR DE REDUCCION 

1. INTRODUCCION 

Andrés Manuel del Río ( 1765-1849) naci6 en Madrid, lleg6 a 
!.léxico en 1794. Persona de amplios conocimientos, fue compañero 
de Alexander von Rurnbold en la Academia de Minas de Freiberg. 
En 1801, al analizar un mineral conocido como "plomo pardo", 
que provenía de Zimapán, descubri6 una nueva sustancia metálica 
a la que denominó "puncromio" debido a la diversidad de colores 
en sus óxidos; más tarde le llam6 "eritronio" por el color rojo 
de sus sales alcalinas. Sin embar6o, un error en su análisis lo 
llev6 a creer que se trataba de cromato de plomo; perdiendo de 
esta forma el honor de ser reconocido universalmente como el 
descubridor del vanadio. 

Correspondió al inYestigudor sueco !!. G. Sefstrom, discípulo 
de Berzelius, anunciar el descubrimiento del nuevo elemento al 
que di6 el nombre de Vanadio (en honor de Vanadis, diosa n6rdica 
de lu belleza). Esto ocurri6 en 1830, 29 años más tarde del 
trabajo de Andrés Manuel del Río. 

?. Wohler estuvo muy cerca de arrebatarle la gloria al 

científico sueco. 
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2. ?ROPOSITOS 

La intención es mostrar experimentalmente la fuerza relativa 
redox de una serie de a¡;entes oxidantes y reductores. También _, 
se ilustro la manera de estimar un potencial esténdar de 
reducci6n auxiliándose de las tablas de potenciales normales y 
unas reacciones sencillas, 

J. }'líl1DAM3JITOS TZORICOS 

Es común, e~ los textos, clasificar a las especies redox, 
sec;ún su potencial normal de reducci6n, en una escala de fuerza 
relativa creciente. Por ejemplo: 

Eº {Fe (III)/b'e (II)) + 0.77 V 

Eº (Ce (IV)/Ce (III)) + 1,70 V 

Eº (Cr (Ill)/Cr (II)) - 0,41 V 

Cr (III) Fe (III) Ce (IV) 
E 

- 0;41 + 0.77 + 1.70 volts 
Cr (II) Fe (II) Ce (III) 

A partir de los valores del potencial normal de reducci6n 
(y de la naturaleza de los reactantes, ya que por ejemplo no es 
creible una reacci6n redox entre el Ce (IV) y el Fe (III)) es 
posible predecir termodinámicamente una reacci6n. Sin embargo, 
en ciertoa casos no se observa la reacci6n química redox. Esto 
es porque cinéticamente la combinaci6n no es favorable, en 
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este caso se habla de "berreras cinéticas" que influyen en la 
reacci6n. Para ilustrar este hecho consideremos a las especies 
siguientes: 

Eº (02 (O)/ O (-II)) + 1.23 v 

Eº (H (I)/ H2 (O)) 0.00 v 
por lo que de acuerdo a la termodinámica es factible la reacci6n 
siGuiente: 

+ 

pero en la prúctica es tan lenta la reacci6n (en ausencia de un 
catalizador, ya que presente éste la reacci6n es explosiva y 
violenta) que no vale la pena esperar a resistrar tal 
combinaci6n. 

Los valores de loa potenciales normales estándar nos 
permiten predecir la estabilidad relativa de una especie 
química que posea más de dos números de oxidaci6n. 

Todos los conceptos anteriores nos serán de utilidad para 
interpretar cabalmente los resulte.dos experimentales de la 
práctica. 

4.1 Para preparar la soluci6n de sulfato de pervanadilo 
- (V02 l 2 so4 - se disuelve el pent6xido de vanadio en 

ácido sulfúrico diluido, 

4,2 Zs muy importante que tome nota de cada reacci6n. 
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5, PROC::::DI!.'.BNTO E:·:P:SRI!JEllTAL 

5, 1 l'.ATEUIJ.L 

- 10 tubos de ensaye 
- 10 v~sos de pptados de 100 ml 

- 1 pizeta 

- 8 pipetas de 1 ml 

- 1 tripie 

- 1 recipiente metálico 

5,2 l\SACTIVOS 

- (V02)2 so4 0,05 M en tt2so4 1 !.! 

- zinc en polvo 

- úcido oxálico O. 2 Li 

l~aCl 0.2 i.t 

- soluci6n s:ituruda de cloro 

- soluci6n saturada de bromo 

EXPZRIM!~NTO 11 A11 

- 1 gradilla 

- 1 pinza para tubo 

- 1 pipeta de 5 ml 
- 2 ¡;oteros 

-
-

1 mechero 
1 tela de alambre 

- a~a destilado. 

- l'la2so
3 

- Nal/02 

I:aBr 0,2 l.! 

- Ne.:10
3 

0.2 ¡,~ 

- Ha2so
4 

0.2 ¡,¡ 

Marque loa tubos de ensaye del 1 al 6, En ceda uno de ellos 
coloque 5 ml de la soluci6n amarilla de vanadio (V), 

Tubo-1 : Ponga una pequeña cantidad de zinc en polvo, 
observe y anote la(a) coloracion(es) de la aoluci6n hasta que 
ésta ya no vnrie perceptiblemente de color, 
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Tubo-2 A5rege unos cristales de sulfito de oodio. Observe 
y anote. 

Tubo-) Añadir 1-2 ml de ácido oxálico, 

Tubo-4 Colocar 1-2 ml de nitrito de sodio. 

Tubo-5 A,:;re¡;ar 1-2 ml de cloruro de sodio. 

Tubo-6 . lu'!ada 1-2 ml de bromuro de sodio • 

~ara loa tubos ) al 6: ¿Existen cambios en las soluciones? 
¿zn cuáles? 

Caliente los tubos 2 al 6 a ebullici6n suave, es 
recomendable utilizar w1 baño maría. Anote lo sucedido a cada 
tubo de ensaye. 

E.{P:~aI~.iól~TO 11B11 

A 20 ml de la ooluci6n de vanadio (V) adicione un exceso de 
sulfito de aodio y caliente suavemente hasta que termine el 
desprendimiento del gas. A continuaci6n divida el volumen de la 
ooluci6n resultante en cuatro porciones i¡:;uales, Humero los 
tubos restantes (7-10). 

'i'ubo-7 : Adicionar, gota a gota, la diooluci6n de cloro 
saturada, Observe y anote. 

Tubo-8 : Agrege cota a ¡:;ota la soluci6n saturada de bromo. 
He¡;istre sus oboervaciones, 

Tubo-9 : Añadir 1-2 ml de la soluci6n de llrul0
3 

0.2 hi. 

¿Qué nota? 

1 2 1 



'l'ubo-10 : Coloque 1-2 ml de la soluci6n de ila2so4 0.2 LI. 
óOcurre al¡;o? 

Caliente suavemente los tubos en los que no se aprecia 
cambio alguno en la soluci6n. Anote sus observaciones y 

apreciaciones. 

6. ?.ZGI3TRO Y O!tG:UlIZACI0'1 DE LOS DATOS 

6.1 TABLA-1. Potenciales Zsténdar de Reducci6n. Elaborar une 
table con los valores de potencial normal de reducci6n, en 
forme decreciente para cada uno de los sisuientes pares 
redox (mencione la fuente): 

Cl2/Cl (-I) ; O/H20 ; Br2/Br (-I) ¡ ilo3-¡m102 ¡ 

vo++ / V (III) 

Zn (II) / znº 

6.2 TABLA-2. :lenctivided frente el Vcnadio (V). Mostrar en 
forma tabular los resultados experimentales asociados al 
Experimento ''A". 

6.J De acuerdo a 103 resultados cnteriores, deduzca el valor 
máxirno del potencial normal para el par V (V) / V (IV) 

6. 4 'J!ABLA-4. Tieacti vided sobre el Vanadio (IV) • Indique en 
forma de table, los resultados de la reacci6n del 
Y (!'{) con los posibles agentes oxidantes. Esto se realiz6 
durante el Experirnento "B" 
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6.5 Establecer el valor mínimo posible del potencial estándar 
para el par V (V) / V (IV) 

o.o Estime, de acuerdo a 6.3 y 6.5, el valor aproximado del 
potencial normal del par V (V) / V (IV). Compare este 
valor con el que aparece en las tablas. 

7. All.>.LISIS DE LOS RCSULTADOS EXPER!b:EJITALES 

Por desgracia no se nos pudo proporcionar el reactivo más 

importante para la práctica que es el Vanadio (V). Debido a 

este hecho no realizamos la experiencia de laboratorio. 

Sin embarGo, sigo pensando que es una Práctica Demostrativa 

de mucha utilidad para entender los equilibrios redox; de allí 

mi insistencia en que se quede esta práctica. 

B. CUESTIOll/dIO 

8.1 Realizar y completar te6ricamente el trabajo práctico 
desarrollado durante esta experiencia. Balancear todas 
las reacciones, calcular las constantes de equilibrio. 

8.2 Un litro de soluci6n A se prepara por disoluci6n de 8 G 
de 6xido de vanadio (V) en ácido sulfúrico diluido. 25 ml 
de la soluci6n A se hierve con un volumen iGual de una 
soluci6n de sulfito de sodio al 10% basta que termina el 
desprendimiento de 6xido de azufre (IV). La soluci6n 
restante se titula con permanganato (0.02 M) y se 
requieren 22.00 ml para oxidar al vanadio a V (V). 
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:!::11 se6"Uida, 5 ml de la soluci6n A se trata con amalgama de 
zinc en un recipiente cerrado hasta que el color ya no 
cambia. La capa acuosa se transfiere cuantitativamente a 
un matraz erlenmeyer que contiene aproximadamente 50 ml de 
soluci6n de sulfato de hierro (III). La tituleci6n de la 
soluci6n resultante con permanGanato (0.02 M) necesita 
1),20 ml. lletermine los estados de oxidaci6n del vanadio 
después de la reducci6n en los doo casos, 
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;•:tACTICA No. 14 

POTEN CIOME'rRIA 

1 • I!l'füODUCCION 

Perteneciente a los denominados Métodos Fisico-Químicos de 
Análisis figura la potenciometr!a. 

La práctica electrométrica (potenciométrica) arranca a 
finales del siglo XIX y principios del :\..\'.. Los trabajos 
analíticos pioneros fueron realizados por R. Beherend, F. \'/, 
F.üster y A. Thiel entre 1893-1900; más adelante A. Dutoit 
(1911) contribuye notablemente al establecimiento de esta 
metodolocía. Sin embargo, el desarrollo más amplio ocurre 
después de finalizar la Primera Guerra Mundial. 

Las titulaciones potcnciométricas ocuparon en aquella época, 
y más aún hoy, un luEar preponderante dentro del análisis 
químico cuantitativo. 

Actualmente, tanto en los centros de investigaci6n 
(Universidades y/o Institutos) como en la práctica industrial 
es bastante común realizar este tipo de análisis, Probablemente 
se prefiera, entre otras cosas, por la mayor precisi6n y 

exactitud en los resultados, y el menor tiempo en que se 
realizan las determinaciones (comparado con loa métodos 
tradicionales). 
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2, P:tCPOSITOS 

Pretendemos que el alumno sea capaz de manejar correctamente 
el e~uipo potenciométrioo, Asimismo, que pueda establecer la 
conveniencia de utilizar este método -u otro- para la 
resoluci6n de problemas específicos, 

J, :¡¡·¡;;m.:.; .. ¡;r..;TOS TEORICOS 

Se conoce que algunos tipos de vidrio, dependiendo de su 
composici6n, al ponerse en contacto con las soluciones acuosas 
son ca~aces de intercambiar (fijando o cediendo) protones en la 
interfase, Se considera como si el vidrio funGiera como un 
intercambiador i6nico. Un tipo de vidrio sumamente utilizado es 
el manufacturado por la Cornin1> Glass Vlorks con el nombre de 
Corninc 015, cuya composici6n ea, eu porciento de fracci6n mol, 
72.29~ de Gi02 , 6.4:\ de CaO y 21.4~~ de Na2o. El potencial 
adquirido por la zona ouperficial, compare con la ecuaci6n de 
llerust, del vidrio corresponde a: 

E sv 0.0592 pH + k ----- (1) 
En la práctica, un electrodo de vidrio consta de un bulbo de 

vidrio de pnredes delgadas c¡ue contiene un electrodo de 
Ag/AgCl, colocado dentro de una soluci6n amortiguadora de pH 
conocido, La celda completa queda con un electrodo de 
referencia, el más utilizado es el electrodo de calomel. 

Así, al oumergir y poner en contacto el electrodo de vidrio 
con una soluci6n de pH desconocido se crea una diferencia de 
potencial. 
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De ecuardo al sicuiente esquema: 

ZLECTRODO DE VIDRIO :::LZCTRODO DE nill'ERENCIA 

Ars/A¡;Cl (s) ,·tamp6n 1 ddrio !soluci6n de pH,,KCl(so.t) ,H¡;2c12 (s) IHg(l) 
desconocido 

El potencial total de lo. celda eu la suma de los potenciales 
parciales en cada !ase: 

E E1 + E2 + EJ + E4 + E5 ----- (2) 

E1 es el potuncial de electrodo interno plata/cloruro de plata 
en el cuerpo de la armaz6n del electrodo de vidrio. Este 
potencial permanece constante, porque el electrodo está 
sello.do, no habiendo mezcla con la soluci6n externa, 

E2 es el pequeño potencial desarrollado sobre la superficie 
interior del vidrio oensible al pH. Es tambi6n una 
constante, porque está siempre en contacto con la soluci6n 
interior fija. 

EJ = es el potencial establecido en la superficie externa del 
vidrio que responde al pH, y varía de acuerdo a la 
ecuaci6n (1), si el vidrio se encuentra en buena forma. 

E
4 

es el potencial que se establece neceseriemente, cuundo la 
soluci6n de pH desconocido hace contacto con la soluci6n 
interna del electrodo de re!erencia por la vía porosa¡ es 
el potencial de empalme. 

E5 es el potencial del electrodo de re!erencia del calomelano 
saturado. Es una constante, porque el mercurio está 
siempre en contacto con la misma soluci6n de relleno. 
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De tal forma que el potencial toma la forma siguiente: 
Esv 0.0592 pH + Ek + E4 

donde todos los términos constantes se han agrupado en ~· 

Las ventajas del electrodo de vidrio son su exactitud y 
precisión en los resultados, su uso relativamente fácil, la 
rapidez con el que se alcanza el equilibrio y su funcionamiento 
en presencia de agentes oxidantes o reductores, coloides, 
proteínas, etc. 

Las desventajas son su frasilidad, su alto costo y la 
facilidad con que se raya, esto altera la caída de potencial 
dando resultados incorrectos. 

Los electrodos de vidrio modernos abarcan la mayor parte de 
la escala de pll. 

4. D•llICACIONZS G:,1\fütALES 

4.1 El alumno debe presentar un escrito claro y breve sobre 
las prácticas a realizar. 

4.2 Hacer el estudio teórico de las curvas de titulación: 
(1) ~cido clorhídrico con hidróxido de sodio; y (2) ácido 
fo1:1fórico con hidróxido de sodio. Considerar, en ambos 
casos, la concentración inicial del reactivo de 0.0250 M. 
Elabore la tabla de variación de concentraciones de las 
especies químicas que participan en cada una de las 
rencciones. Calcule el pH para puntos claves en las 
titulaciones. 
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4.J Trazar en una hoja de papel milimétrico la curva te6rica 
(pi! va volumen de sosa añadido). íio tomar en cuenta el 
efecto de dilución, Suponga que se dispone de 100 ml de 
cada ácido y que la concentraci6n de la sosa es de 0.1 111. 

4.4 ~ata práctica se trabajará e~ equipos de 2 o J personas, 

4.? El equipo de trabajo es delicado, Tome en cuenta que el 
electrodo de Vidrio es frácil y sumumente costoso. 

4,6 La experiencia de laboratorio consta de dos sesiones de 
trabajo, L'n la primera se llevarán a cabo los experimentos 
11A'' y 11B11 • Los experimentos 11 C11 y "Dº se realizarán en la 
se:unda sesión. 

1 bureta de 50 ml 
- 1 soporte 
- 4 vasos de pptados de 250 ml 
- 1 pipeta volumétrica de 25 ml 
- 1 electrodo de vidrio combinado 

5,?. t:EÁCT!VOS 

- Soluci6n de HCl 

- Solución de llaOH 

- Indicadores ácido-base 

- Debida de cola 
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pinza para bureta 
- 1 embudo 
- 1 pizeta 
- 1 pH-metro 
- 1 acitador ma~nético 

- Soluci6n de H3Po4 
- Soluciones amortiguadoras 

de pH = 4 y pH = 7 

- Soluci6n de ácido monopr6tico 



Antes de realizar la práctica es necesario preparar el 
equipo de potenciometría. Cedo el escrito al Profesor Alain 
Queré que nos informa sobre: 

"P;!EPARACIOZ< D:lL i':OUIPO l'OTENCIOME'I'!UCO A.;TES DB LA ~'ITULACION" 

Antes de utilizar un equipo potenciométrico para la 
determinaci6n del pH, es necesario ef P.ctuar las conexiones 
nrwesarias y calibrar el equipo constituido por el "pH-metro" y 
sus electrodos. ~stR calibroci6n que se denomina frecuentemente 
"estandarizaci6n del pH-metro", consiste en ajustar la lectura 
del medidor potenciométrico en el valor de pH conocido de un 
patrón constituido por una solución reguladora de pH preparada 
para este efecto, en la que se sumereen los electrodos. 

-1- La extremidad del cable del electrodo de vidrio combinado 
consta de dos clavijas. La de mayor tamaño, se conecta al 
potenci6metro en la entrada deoignada por la palabra "GLASS" 
ejerciendo una lieera p1•esi6n y se sujeta mediante el tornillo 
colocado para este efecto. 
La clavija de menor tamaño se conecta en la entrada designada 
por 11 rtef. 11 

Nota: Antes de efectuar estas conexiones, el electrodo debe 
estar sujetado después de introducirlo en su lugar previsto en 
el soporte situado en la parte lateral del potenci6metro, 

-2- La perilla de selecci6n de funciones "pH o mV" se coloca en 
la posici6n "pH" y se situa la escala de correcci6n de 
temperatura en la lactura de 20 c. 
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-3- Con la perilla de selecci6n de funciones "OP}', STD BY, 
F.EAD 11 , en la posición "0.PFº, se controla que la aguja del 
mP.didor indica la lectura 7.00 • üe no ser el caso, debe 
llamarse al profesor para que efectúe el ajuste apropiado 
(denominado ajuste del cero mecánico). A continuaci6n puede 
conectarse a la red el enchufe del cable de alimentaci6n 
eléctrica del potcnci6metro. 

-4- La perilla señalada en el paso anterior se posiciona en 
''S'!D BY". 

-?- Se afloja el tornillo del sor>orte del electrodo que r>crmite 
su deslizamiento vertical sobre la varilla. Con precauci6n, el 
oo~orte del electrodo se mueva hasta que el bulbo y un 
centímetro del cuerpo del electrodo estén sumer~idos en la 
soluci6n ret-uladora de pH conocido suministrada por el asesor. 
Nota: Se recomienda enjuagar el cuerpo y el bulbo del electrodo 
con a~-ua destilada, mediante la pizcta, antes de sumergir el 
electrodo en le solución rer,uladora de pH. Sl acua adherida al 
electrodo se seca con precauci6n mediante un pedazo de papel 
absorbente limpio. 

-6- La perilla señalada en el paso -3- se coloca en la poeici6n 
11 READ 11 (lectura). 

-7- La perilla "STAiiDARDIZATION" se desbloquea y se ¡r,ira hasta 
que la ar;uja del medidor marque el mismo valor que el pH de la 
eoluci6n reguladora utilizada, Se espera unos minutos para 
asecurarse que el equilibrio entre el electrodo y la solución 
reculadora no está sujeto a fluctaciones. La misma perilla se 
vuelve a bloquear. 
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-8- La perilla de selecci6n de funciones se regresa a la 
poaici6n "::;TD BY". El electrodo se retiro de la soluci6n 
amorticuadora de pH y se enjuaga de nuevo con a¡;ua destilada y 

lue~o se oecn con un pedazo de papel absorbente limpio. 

En este momento, el oquipo potenciométrico está listo para 
efectuar mediciones de pH. 

!,:ota: es importante subrayar que la perilla de selecci6n de 
funciones siempre debe estar en la posici6n "STD BY" antes de 
retirar el electrodo de la soluci6n en la que se encuentra 
aumerc:ido. 

FUl:HTE co:r tnlA lli•SE PUEllTE 

Continuando con el escrito del Profesor Queré: 
-1- Qi un vaso de precipitado de 250 ml, se transfieren, con 
una pipeta volwnétrica, 25 ml de la soluci6n patr6n de HCl 
preparada y normalizada (durante las Prácticas 5 y 6). 
La misma pipeta se enjuaea con agua destilada y se descartan 
loa enjunces. Con esta pipeta se trúnsfieren tres volúmenes de 
25 ml de ncun destilada al vaso de precipitado de manera que el 
volwnen total esté i,_:ue.l a 100 ml. 

-2- 'fom,•ndo precauciones de no producir salpicaduras, se 
introduce la b'1rra mn¡,"Ilética en el vaoo de precipitado. (Se 
deja deslizar sobre la pnred inclinada del vaso). 
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-J- El vaso de precipitado se coloca centrado sobre el acitador 
rnac:nético. (Se verifica previamente que la perilla de control 
de velocidad de a:::itación está en cero), El enchufe del cable 
de alimentaci6n eléctrica del acitador se conecta a la red. 

-4- Con precauciones, se swnerge el electrodo combinado en la 
solución ácida a titular. Se controla que el contacto líquido 
de la referencia externP. se encuentre por debajo del nivel de 
la solución a titular. También se controla que la parte 
inferior del bulbo de vidrio esté situada en un nivel en que no 
ae corran ries3os de que ln barra maL;nética !>Ueda ;.;olpearla. 

-5- La perilla áe selecci6n de funciones se coloca en la 
poaici6n ":1El.D", lo cuul permite registrar el pH inicial de la 
solución a titular. 
Ilota: ilo es necesario recresar la perilla en la posici6n "STD 
BY" durante todo el tiempo áe la titulación, aún cuando no se 
efectúen lecturas. 

-6- La buretn se llena con la soluci6n de sosa patr6n preparada 
y normalizada (durante ln Práctica 6). Se efectúa el ajuste del 
nivel a cero y se controla que no se encuentren burbujas de 
aire presentes en el cuerpo de la bureta. 

-7- Antes de empezar la titulaci6n, se añaden dos cotas del 
indicador adecuado (ver resultados de la Práctica 7) a la 
solución de !!Cl. Se reeistra el color de la soluci6n. 

-8- Se procede a titular con la soluci6n de sosa. Se controla 
que la punta de la bureta no esté situada a un nivel mayor de J 
a 4 cm arriba de la superficie de la soluci6n a titular de 
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manera que la caída del reactivo titulante no provoque 
s:ilpicnduras. Durante la titulaci6n, se ajusta la velocidad de 
a~;ituci6n de manera que su intensidad esté moderada sin ser muy 
lenta (sproximedamente ponici6n 3 de la perilla de ajuste de 
velocidad del a~itador). 
El •olumen de sosa a cnstar para nlcnnznr el punto de 
equivalencia es conocido desde la Práctica ó. Si las dos 
soluciones tienen unn concentraci6n muy cercana a 0,10 JI, este 
volumen debe oer apro:dmnde.mente i¡;ue.l a 25 ml, 
~'n este caso, desde el principio de la titulaci6n se añaden 
incrementos ir:;uales a dos mililitros y después de cada uno de 
ellos, se espera 15 a 20 se~undos y se re¡;istra el valor de pH 
leído, (Al princi;>io de la titulación la variación de pH es muy 
pequeña). 
Cuando se observa que entre dos incrementos sucesivos de dos 
ml, la variación de pH es de 0,2 unidad, se va reduciendo el 
volumen de los incrementos sic:uientes a 1 ml, 
Cuando se observa que el incremento de pH entre dos adiciones 
sucesivas de 1 ml es mayor o igual a O.J unidad, se reduce el 
volumen del incremento siguiente de sosa añadida. 
Por lo que se refiere al color de la soluci6n, debe re5istrarse 
a partir de qué momento se observa un cambio y hasta qué 
momento el nuevo color alcanzado deja de variar, 
A partir del momento que el pi! es clel orden de J, las adiciones 
deben hacerse cota a eota, leer el volumen de titulante gastado 
con estimación del centésimo de mililitro (usar la cartulina) y 
re,;;istrar el pH después de la adici6n de cada gota, 
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Cuidado: en le vecindad del punto de equivalencia, la variaci6n 
de pn es muy r~pida y el equilibrio de potencial del electrodo 
de vidrio se alcanza más lentamente, En el intervalo de pH 
comprendido entre pH=5 y pH=9, las lecturea de pH pueden lleGar 
a ser difíciles de realizar por lo cual no debe perderse tiempo 
esperando que se alcance el equilibrio. Después de pasar de 
pH= 10, el volumen de los incrementos de so se n!1adida puede ir 
aumentando paulntinemente. Después de pasar pH=11, los 
incrementos pueden tener un volumen de 2 a 3 ml, hasta que el 
volumen total de sosa custada alcance los 50 ml. 

Observaci6n: durante la titulaci6n se reGistran en el cuaderno 
de laboratorio loa datos sucesivos de volumen Gastado y pH 
correspondiente después de cada incremento de sosa añadida. Al 
mismo tiempo, uno de los miembros del equipo de trabajo debe 
llevar las lecturas efectuadas a la Gráfica pH = f (ml sosa), de 
manera que el control del volumen de los incrementos sucesivos 
se efectúe más fácilmente. 

-9- Al terminar la titulaci6n se regresa la perilla de control 
de funciones en la posici6n "STD BY", se levanta el electrodo y 
se enjuaga con aGUU destilada mediante la pizeta; se seca con 
papel absorbente limpio, se retira el vaso de precipitado del 
acitador mar;nético, se retira la barra ma¡;nética del vaso y se 
enjunca con agua destilada, 
La soluoi6n que se acaba de titular puede descartarse, 

En este momento, es aconsejable efectuar un control de la 
calibraci6n del equipo potenciométrico utilizando de nuevo le 
soluci6n reguladora de pH conocido, 
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Repetir nuevamente el Experimento "A. 11 • 

TITULACION PO'fül:CIOMETRICA DE UlT 

ACIDO POLIPROTICO 

-1- h'n un vaso de precipitado de 250 ml, se transfieren 25 ml 
de la soluci6n de ácido f osf 6rico mediante la pipeta 
voltL11Ótrica, 
La pipeta volumétrica se enjuaga con agua destilada y se 
transfieren 3 volwnenes de 25 ml de acua destilada a la misma 
soluci6n de ácido fosfórico. 

-2- Se si¿uen las instrucciones -2- a -4- del procedimiento 
anterior. 

-3- 3e afiaden 2 ~otas del indicador mezclado verde de 
bromocresol-annranjado de metilo (se registrarán los cambios de 
color observados durante la titulación hasta que se alcance el 
primer punto de equivalencia y que se añada un exceso de sosa 
titulantc no mayor de 2 ml). 

-4- Se procede a titular con la soluci6n de sosa siguiendo las 
instrucciones del inciso -8- de la práctica anterior. 
Después de pasar el primer punto de equivalencia por adici6n de 
aproximadamente dos ml de sosa, se añaden dos r.;otas del 
indicador mezclado azul de timol-fenolftale:!na ( 1 :3) y se si1:.-ue 
observando y rer.;iotrando loo nuevos cambios de color hasta. que 
oe alcance y p11se li¡;eramente el secundo punto de equivalencia., 
La adición de sosa se detiene al alcanzar un volumen total de 
50 ml (o más, dependiendo de las concentraciones). 
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EZPE11I!,1EUTO 11 cu DETEH!U:IACION D3L p!Ca DE UN ACIDO 

DEDIL Mot:OPROTICO 

(1) El profesor le proporcionará, en un vaso de precipitado de 
250 ml, una muestra de un ácido monoprótico débil desconocido. 

(2) Conservando los linesmientos de las titulaciones 
anteriores, proceda a valorar la solución del ~cido débil. 

(3) l~o es necesario cm'Jlcar un indicador en esta titulación. 

:lotas: 

(a) Slebornr una tabla donde aparezcan los sicuientes dutos: 
i-i·.aüH pH 

(b) :lle¡;ir tres p!irejas de valores, los que usted quiera, y 

proceda o calcular la ''función de formación" (ñ). 

(c) ilstime, conociendo "ñ", el valor de la constante de 
equilibrio de acidez (Ka). 

(d) Hepetir el experimento. 

Para contestar los incisos (b) y (e) es necesario revisar el 
artículo del Profesor Carlos Castillo (ver BIJ3LIOr.RAPIA). 

K(PEHil.l:.fi!TO ''D" • DZ'.CI:m.:rnACIOll DE ACIDO ?uS!'OHICO 

fü BEBIDAS DE COLA 

R2!!:!..:. Al inicio de la sesión de laboratorio, ponga a ebullir 
100 ml de su muestra de bebida de cola (aproximadamente 
20 minutos). 
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( 1) Si¡;a lns instrucciones dadas en el E~~.=.1 :.ZRii1E],iTO 11B11
, tanto 

en aquella determinación como en ésta se desea conocer la 
cantidad de ácido fosfórico presente en ln solución. ;;o es 

necesario que utilice indi01-1dores. 

(2) Repntir nuevamente la ex!leriencia. 

6. 1 Pnra los 1~xpcrimentos 11 A 11 y ·1R1
' : 

6.1.1 rresr.ntar los resultados, !10r separado, en forma tabular 
y cré.ficr. en ambos e;..:r>erimentos. 

6.1. 2 Anotar lon volúmenes en los cuales se dió el vire de 
color e11 loLJ indicadores utilizados en la práctica. 

6.1.3 Encontrar el punto de equivalencia práctico (se puede 
determinar us:.mdo la técnica de las pendientes o 

cualquier otro). Comparar con el volumen teórico. 

6 ., 
.~ r.;x.!'erimento 1'C" 

6.2.1 0rdenar loa datos experimentales en la tabla siguiente: 
V-HaüH pH ñ Ka pKa 
Hecordar que debe elegir tres pares de resultados. 

6. 2. 2 Obtener el promedio del valor de pKa. 

6. 3 :~xperimento 11 D" 

G.J.1 :tepresnntar los datos obtenidos en forma ¡;rt1fict' .• 
pH vs volumen de sosa añadida. 
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6,),2 Determine los dos puntos de equivalencia y calcule la 
concentraci6n de ácido f osf 6rico en su bebida de cola, 

~ Estas pr1ícticas fueron las últimas que realizamos, 
ya que el equipo potenciométrico estuvo disponible 
hasta el final del semestre. 
Por des~racia, abrieron el carro donde tenÍll.llloS el 
material y el cuaderno de resultados de prácticas 
de laboratorio; mismos que se los llevaron. 
No nos fue posible repetir los experimentos porque 
el equipo potenciométrico sería revizado. 
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8. CUESTIOHARIO 

ü.1 Renliznr un esquema del electrodo de vidrio. 

8,2 ¿Qué otras alternativas se presentan (elección de los 
electrodos) para la determinnci6n de la acidez? 

8, 3 lExiote unu diferiencia si¡;nificative. entre determinaciones 
por medio de indicadores y potenciométricamente'? 

8,4 DesGloce, pnso a paso, las ecuaciones que emplea el 
Profesor Castillo y sus colaboradores para determinar el 
pKa de un ácido débil monopr6tico. 

8,5 lQué susbncias pueden interferir en la determinaci6n 
ci:actu y correcta de la cnntidnd de 6.cido fosf6rico 
presente e!l lns bebidas de cola? 
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PiL'·.CTICA !lo, 15 

DETERL!INACIONES CO~!PLEJILIETRICAS 

1 • jJJl.rHODUCCIOl! 

Los cimientos que constituyen la edificación de la química 
de los compuestos de coordinnci6n (complejos) fueron creados 
por Alfred ;1erner. Este científico (Premio l::Obel de Química en 
1913) pudo e;.plicur satisfactoriamente varios resulte.dos 
experimentales que mantenían confundidos u los químicos de 
aquella época (finales del si11lo ;¡¡;{). 

J.:uchoa elementos químicos presentaban "valencias fijas", por 
ejemplo el sodio y el potasio tienen como vulencio. (+1); en los 
halóeenos -cloro, bromo, yodo y flúor- es de (-1); en oxígeno 
(-2). Aleunos elementos tenían dos o mús valencias; tal es el 
CllSO del cobre (+1) o (+2); el cobalto (+2) o (+3), etc, 
Este concepto er'.l lo buse pare determinar le proporci6n en le 
cual se encuentren presentes los elementos para f ormo.r un 
compuesto químico, Así, en los compuestos llaBr y KI le 
proporción de metal a hal6~eno es uno n uno (1:1), mientras 
que el cloro puede reaccionar con el cobalto pura formar CoC12 
en relnci6n (1:2) o Coc13 en releci6n (1:3), Estas valencias 

se conocían como "valencias primarias". Sin embargo, se 
conocían Rlcunos compuestos que no obstante tener suo valencias 

·completas eren capaces de adicionar alGunns moléculas de 
.amoníaco: 
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CrClJ + 6 liHJ 

:?tC12 + 4 l'.HJ 

Un suceso e::perimental que 

CúLO!i HOUBR:.:· ORIGI!IAL 

Amarillo Complejo lúteo 

Púrpura Com9lej o purpúreo 

Verde Complejo pruseo 

Violeta Complejo vi oleo 

CoCl J' 5;,HJ + exceso Ae,+ 

Cot:lJ • 4:,H3 + exceso A¡;+ 

complejo pruseo o viole o) 

~sto indica que coda compueoto teníu un número diferente de 
aniones cloro ionizobles. 

';ferner concluye, a partir de estos resul t:idoc experimentales 
que el cobnlto muestro unn "valencia secundaria" de seis (la 
terminolo~ía actual para vulencio primaria y secundaria es 
número de oxidnci6n y número de coordinaci6n respectivamente), 
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y proporciona la fórmula química pura estas sales como: 

(co(lm3)6j c13 , l_coorn3>5c1J c12 , LCo(NH3) 4c12j Cl • 

Otra contribución de swn'' importancia fue la de deoiG11ar 
correctamente le; estereoquímicn de los co1~plej os para números 

de coordinución 4 y 6. 

En cuento a la aplicación en lns determinacioneo analíticao, 
:;. Schwarzbr.ch fue el primer químico en titular cationeo 
met,.!licos am:ilic~ndose de ciertos quelatos e introduciendo los 
indic"dores metalocrómicos (murexide). 

2. PllUi'OSlTOS 

Existe lt.i. intención de que el nlwnno ponga en jue¡;o ¡;ran 
parte de lo que he. hecho y aprendido durante el semestre. En 
cata que puede ser la Úl tim!I pr,~ctica se le pide que prepare 

nolucioneo, cotcnd11rice y determine un problema; todo esto en 

una sola ~csión de laboratorio. Pensamos que el alumno ha 
adquirido la habilidad (intelectual y manual) necesaria para 
cwnplir con éxito los propósitos de la práctica. 

Dentro de lao titulaciones complejimétricas podemos 
distin¿;uir varios tipos: 
( 1) '1'itulnción directa. 
(2) 'ritulr~ción por sustitución. 
(J) Titulación por retroceso o indirecta. 
(4) Titulación indirecta. 
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Al unirse f'!UÍmicr..rnente u...11 t!tomo o un ion metálico con un 

enión o unh moléculn polar (lieando) so forma un 11 complejo". Si 
este li¡;nndo interactúe. con un solo par electr6nico recibe el 

nombre de monodent<:!do; si pF.rticipa con dos pares de electrones 

se denomina bidentado y así sucesivamente. 
~i el enlnce entre el metnl y el lit;ando produce un complejo 

cíclico hnteroutómico, entonces el anillo formado es llamado 
quclrlto. ?ara 'lue se de el proceso de quelaci6n es necesario 

que el li;_:ando sen cue.ndo menos bidente.do. 

Loa ñcidos :-1minopolic'J_rboxílicoo 1 conocidos como comple:~onas 

son a¿;entes quelnntes con un extenso uso en divc1~sos cu.mpos de 
lt: química pura y aplicada. 

Un:: comple:-:onn que se emplee comúnmente en química an&lítica 
ea ln onl din6dicc del ácido etilendiaminotetracético (EDTA, 

por sus siGlas cm inclés). 
:'ll .mTA es un li¡:;ando hexadentsdo y la eutereoquí:nica del 

comrlej o mctal-EDTA es octaédrica en la eran m:i.yoría de los 

casos. La utilidad práctica del :e:DTA se manifiesta en su 
capacidad de formación de complejos estables y solubles en 

agua con lll mayoría de los iones metálicos. Además, la 

enb1c¡uiometría de la rencci6n es, en cnai todas las reacciones, 
de uno a uno (1:1). 

J:::i indispensable indicRr que el ;,;nTA (simbolizado H
4

Y) es un 

~cido con cuatro protones ionizables; raz6n por la cual las 

titulaciones deben realizarse a un pH determinado (dependiendo 

del cttti6n a titulo.r). A continuaci6n se dan los valores de 
sus constantes de ionizaci6n (pKa). 

1 4 4 



_§.:.1L HY _1Q.:.~§- Y 

se hun omitido les cargo.a el~ctriccs, 

4, I!lilICJ,CI0l{};3 G¿jH;JULES 

5, 

4, 1 Presentar, en el cu«derno de laboratorio, w1 resumen del 
trubujo experimental en estu. práctica. 

4,2 fr!ientrus se seca y se enfría la sal dis6dica del EDTA, los 
equipos prepnrar1n las si,~uientes disoluciones: 
(a) llnOH al 40',;, 

(b) Uoluci6n amorti¡;uudora de pH ié;uo.l a 10 •. 

?HOC.illl!.\BNTO EXPERIMENTAL 

5,1 !.tAT!!:iUil.L 

- J matruceo crlenrneyer 2 ·O ml - 1 bureto. de 50 ml 

- 1 pipeta volumétrica de 10 ml - 1 OO!>Orte 

- 1 b:1lanza annlítica - 1 pcnufiltros 

- 1 pinzo. pera bureta - 1 ó.eaecedor 

- 1 cotufa de calentamiento - 1 espátula 

- 1 mntraz aforado ele 1000 ml - 1 pizcto. 

- 2 ve.sos de pptndos - 1 pipeta de 10 ml 

- 1 matr:.,z aforado de 100 ml - 1 ¡:;otero 

- 1 probeta de 25 ml 
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5.2 P.EACTIVOS 

- sal dis6dice del WTA - carbonato de calcio 
- ~cido clorhídrico 1 1.1 - a¡;ua desionizada 
- eriocromo neGro-T - murexide 

PREPARACIOlT Y ESTAllDAilIZACIO!i DE 

UHA SOLUCIO!I DE EDTA 

?esnr, por diferencia, alrededor de 16 g de la sal dis6dica 
del c:DT;, dihidrntC!do (masa f6rmula = 372. 2·~8) previamente 
desecado a 80 C y disolver hustn un litro con a0ua desionizada, 
la soluci6n debe ser cercana a 0.04 M, 

Pesar, por diferencia, con exactitud, y por triplicado, 
rnueotras de 100 a 12u m¡; de cnrbonnto de calcio puro. Colocar 
las muestreo en matraces erlenmeyer. Afiadir 10 ml de a;:;un 
destilada y después ~cido clorhídrico 1 ~¡ cota a e;ota hasta que 
se disuelvo el precipitado. Diluir con aGUa destilada a unos 
75 ml. Ae;rege 1 ml de NaOH al 40;; y el indicador murexide, 
'i'i tular ln solución recien preparada con la diaoluci6n de EDTA 
hRstn el vire de color rojo a violeta. 

~l profesor le asicnnra una muestra a cada alumno, 
Las muestras deben aforarse n 100 ml con a¡;ua destilada, agite 
para homogeneizar la soluci6n. 
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Primera Parte : ileterminaci6n de Calcio y Magnesio 

Tome unn nlícuota de 10 ml con la pipetc. volumétrica. Diluya 
con a¿;u•, destilada hastn ~O ml. Añada 20 ml de ln disoluci6n 
re¿;ulndorB de pH 10 y el indicador eriocromo necro-T. 
'ri tule cuid¡¡dosamente con 1:1 soluci6n de EIJTA hasta el vire de 
vino a azul. 

Se.:;undn Parte Determinaci6n de Calcio 

~oloque una alícuota de 10 ml, medidos con la pipeta 
volum6trica, en un matraz erlenmeyer. Diluir con asua destilada 
;¡ ucregar 5 ml de llaOH el 40~·; y el indicc.dor murexide. 
Ti tul e con ln soluci6n de i>DTA hasta el viro del indicador. 

Repetir ambas determinaciones 

6. Il.lfüISTno y O'.:GA1:IZACION DE LOS DATOS 

6.1 Escribir las masas f6rmula de la sal dis6dica dihidratada 
del l>DTA, así como la del carbonato de calcio. 

6.2 Anotar la cantidad e::acta pesada de la sal del EDTA. 

6.3 Ilustrar sus resultados en forma tabular de la 
estundarizaci6n del EDTA. Calcule el promedio. 

6.4 ?resentar loa resultados de dureza total, en forma de 
carbonatos, presente en l.,, muestra de agua. 

6.5 Anotar, en una tabla, los valores de la dureza debida 
unicamente al carbonato de calcio. Empleando el valor 
obtenido en 6.4, determine la dureza macnésica. 
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7. AJIALISIS DE LOS RESULTADOS E:G:'l>RIMWTALES Y CONCLUSIONES 

7 .1 masa !6rmula Ha2H2Y0 21l20 = 372.248 

masa !6rmula Caco 3 = 100.09 

1.2 masa exacta pesada de Na2H2Y 2H20 

7.3 TA B L A A 

11!-CaCOJ V-EDTA V-CORR 

m¡; ml ml 

150.0 35.80 )5.75 

115. 7 27 .JO 27.22 

123.0 29.45 29.40 

Valor Promedio !lD'l'A 0.0421 lrl 

7.4 TA B L A B - 1 

15.9573 g 

EDTA 

mol/l 

0.0419 

0.0425 

0.0419 

!Wi;STRA V-EDTA V-CORR DUREZA TOTAL 

ml ml ml mg Caco3 

10.00 10.50 10.46 44.2 

10.00 10.65 10.61 44.7 
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7.5 TA B L A B - 2 

hiU3STRA V-EDTA V-CORR DUREZA caco3 
!\o ml ml mg 

4.75 4.75 20.0 

2 4.80 4.ao 20.2 

Dureza cálcica 20.1 mg caco3 
Dureza mo.gnéaica 20.5 mg MgCOJ 

Durez o. dlcica 2010 ppm 

Dureza mo.gnéaica 2050 ppm 

NOTA Le. soluci6n problema se prepe.rc5 pesando 1 g de ce.da. 
sal (carbonato de calcio y de magnesio) y se e.for6 
a 50 ml. Teóricamente, tendremos uno. concentraci6n 
de: 
calcio 
magnesio 

20 me 
20 mg 
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8, CUESTIONARIO 

a. 1 De e.cuerdo al modelo ácido-buse propuesto por LeTlis, 
¿Qué es Wl complejo? 

8,2 Busque la f6rmula molecular de los indicadores utilizados. 
Escribe. el valor de la constante de f ormaci6n del 
indicador con cada ion metálico y compare este valor con 
el de la constante de f ormaci6n cati6n-EDTA. 

8,3 lPor qué en la determinaci6n de la dureza del ab-ua se 
trabaja a dos diferentes valores de pll? 

8,4 ¿por qué es importante conocer la "dureza" del ai:;ua? 

8,5 lAproximadamente con cuántos iones metálicos puede 
reaccionar el ZDTA? 
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CAPITULO 4 

•0 :;;e fnltan cerca de JOO m para com;iletnr 

mi primer .. :JdAT1,;;.;. He terminado muy ntré.s 

de los lídnres en la competencia, pero ncdic 

puede decir que no sea canndor, Quienes 

corremos por diversi6n queremos correr 

para siempre, y é::ita eA la mayor victoria. " 

Rn;nnundo Hené ::luiz A,:;uirre 
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JJespués de leer, por enéoima vez, el Pro¡;rama de Laboratorio 
quedan alcunas sensaciones dentro de mí. 
Por una parte, creo que crntuvo muy bien eGtructurado y con una 
secuencia 16~icu en el orden de las prácticas. Por la.otra, 
siento que pudo haDer quedado mejor; tal vez más prácticas 
demostrativas o plnneaci6n de prácticas no tan comunes en nuestro 

medio. 

'~ucdé insutiofecho por no poder realizar una titulaci6n redox 
pot•mcior.:étrica. 

;;n cuuuto u la metodolo:~ía de la enseñanza, pienso que se 
curn;1li6 tntulm.,nte con las metas: (a) trabajos experimentales 
di.ri'.•idos nn equipo, y (b) experimentos demostrativos realizados 
por los profc::iores (Documento T-01, pp 19-20), 

Parn mí lo r:r~e im!1ortente fue conocer los resultudos, a 
mediano y larca plazo, obtenidos por el crupo piloto. 
Ill tiempo tr::nocurrido me lm mostrado que los inte¡;rnntes del 
!:·ru!'o que me m1.:<ili6 (Paty, Hum6n e Iván) puclieron destacar 
individualmente en usi,;naturas (sesiones experimentales) 
posteriores u este trabajo, 

hle i::entí muy satisfecho cunndo pude comprobar, en m.ís de unn 
ocnni6n, el elo¡;io diri¿;irlo u mis colsboradores por parte de los 
profenoren de luboratorio, 

Gonsjrlero que el objetivo principal se cumpli6 cabalmente; y 

esto ea un 1aotivo de S!!tiefncci6n personal. 

r,a modcatin me impide h•lcer m1fo comentario::i ncerca de este 
tre.bnjo. 
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PO S T :JCHIPTU~I 

Sl trabajo de teois se inici6 en el ses'Undo semestre de 1986, 
l'rincipinmos por recopilar toda la informaci6n posible, 
Sl clesarrollo del Pro:~rama de Laboratorio se dió durante 1987, 

Al dnr comienzo este proGrnmn supusimos que la nsi¡:,natura de 
Químico Analítica I (Zquilibrios Químicos Simples en ~'ase 
líomocénea) constaría de tres horas de clase de teoría y cuatro 
horas en el laboratorio (por semana), 

Debido a cuestiones personales (ni tuaciones laborales) el 
trabnj o de tccin (!Uedó 11 coni:;elado 11 por algún tiempo. 
i.ienciono rmto porque existe actualmente un iAanual de Prácticas 
para dicha asiL'1latura. 

J;s inevitable, pues, tomar en cuenta este hecho para poder 
entnblecer semejanzao entre nmboo trabajoo, 

Al basarnos en el mismo Proe;rama de Teoría y entender que 
existen prácticas indispensables para el desarrollo posterior de 
cualquier Procrama de Laboratorio, nos llev6 a proponer prácticas 
parecidas; no iguales, porque cualquier lector atento podrá 
percibir la "filosofía" de cada manual. 

lfo es el lu:.;ar, ni soy la persono adecuada, para establecer 
una crítica y/o compnración entre ambas propuestas prácticas, 

!.ie .':ustaría, sin embargo, que realizando los ajustes 
necesarios (ya que por el número de prácticas -12- supongo que 
finalmente s6lo se da una sesi6n de laboratorio de 2 horas) en 
esta propuesta, se sometiera a la reolizaci6n práctica y poder 
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estnblecer w1 parámetro de funcionalidad y valor pedas6Gico, 
Pero no está en mis manos el lograr este deseo. 
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