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Introduccién.
El laboratorio contempla sesiones de trabajos dirigidos (resolucion de problemas). En
las sesiones de TD se revisaran los resultados obtenidos de sendos TP. Si no se

realiza por suspension o falta el TP el alumno debera conseguir los datos

experimentales para asistir son su bitdcora al correspondiente TD y EXTP.

Operatividad:

1.0 La entrada al laboratorio tiene una tolerancia de 10 minutos.

2.0 Es necesario el uso de bata, guantes y lentes de seguridad de acuerdo al
reglamento de seguridad del departamento de lo contrario causa suspension a

la sesion del laboratorio.

3.0 Es necesario llevar bitadcora de laboratorio de lo contrario causa suspension a

la sesioén del laboratorio.

4.0 ElI material necesario sera proporcionado directamente en la mesa del

laboratorio. El alumno debera dejarlo limpio en el mismo lugar al final.
5.0 La calificacién estard dada por:

a) Asistencia a las sesiones de TP

b) bitacora previa a la realizacion de la practica

C) Asistencia a las sesiones de TD

d) Examenes de TP

6.0 Después de 2 faltas o suspensiones se reprueba el laboratorio.
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PROGRAMA:

TP1

TP2

TP3

TP4

TP5

TP6

TP7

TP8

Preparacion de soluciones: NaOH 0.1F, HCI 0.1F.
Control del NaOH con patrén primario de biftalato de K .

Reactividad redox. Escalas de E y pe de Ag*|Ag°’ y Cu?*|Cu’.

Reactividad acido-base. Reaccion de carbonatos con HCI. Indicadores acido-

base.

Caracterizacion potenciométrica acido-base. Sistemas nivelados y no

nivelados.

Complejometria. Monitoreo de Cu(ll) por yodo en medios complejantes

Reacciones de precipitacion. Insolubilidad de mezclas de haluros de Ag".

Reacciones de distribucion. Extraccion liquido-liquido de Oxina.

Reacciones de intercambio i6nico. Determinaciéon de C,.
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GUIA DE TRABAJOS PRACTICOS.

TP1 Preparacion de soluciones: NaOH 0.1F, HCI 0.1F,

Control del NaOH con patron primario de biftalato de K .

Preguntas previas.

a) Calcular los volumenes requeridos para preparar las disoluciones de NaOH
y HCI.
b) Calcular los volimenes esperados de punto final en la operaciones de

microtitulacion.

Guia experimental:

1.0 Disolucion de NaOH 0.1F.

Tomar un volumen adecuado de una solucién de sosa (40g/50 mL H,0) para
preparar 50 mL de solucion de NaOH 0.1F con agua destilada y en
matraz aforado. Tomar el volumen con una micropipeta automatica o con
una jeringa de insulina de 0.5 mL. Verter en un frasco de plastico rotulado
como “NaOH 0.1F, fecha dd/mm/aa, nombre y grupo (A) o (B).

2.0 Disolucién de HCI 0.1 F.

Tomar un volumen adecuado de una solucién de HCI (12.1F) para preparar 50
mL de solucion de HCI 0.1F con agua destilada y en matraz aforado. tomar
el volumen con una micropipeta automatica o con una jeringa de insulina de
0.5 mL. Verter en un frasco de plastico rotulado como “HCI” 0.1F,fecha

d/mm/aa, nombre y grupo (A) o (B).
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Normalizacion de las disoluciones.

a) Titulacién de la solucion de NaOH.

En un matraz Erlen Meyer de 5 mL adicionar una alicuota de 0.5 mL de una
disolucion de patron primario de biftalato de potasio 0.1F. Adicionar agua
destilada a discrecion. Agregar 3 gotas de indicador fenolftaleina (50
mg/100 mL). Titular con la disolucion de NaOH por quintuplicado con una

microbureta de 1 mL.

b) Titulacién de la solucién de HCI.

En un matraz Erlen Meyer de 5 mL adicionar una alicuota de 0.5 mL de la
disolucion de HCI 0.1F. Adicionar agua destilada a discrecién. Agregar 3 gotas
de indicador fenolftaleina (50 mg/100 mL). Titular con la  disolucion de

NaOH por quintuplicado con la microbureta de 1 mL.

Procesamiento de datos y preguntas para concluir.

1.0

En una tabla verter la informacion obtenida:

Titulacion de NaOH volumen p.f. [mL] conc. exactalmol/L]
1

a b~ W DN

v

Promedio

c.vV.%

v




Titulacion de HCI volumen p.f. [mL] conc. exacta {mol/L]

a b~ W N

Promedio

v

c.vV.%

v
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3.0

4.0 Calcular la concentracion molar aproximada del indicador (1 gota =
5.0 ¢Como podria ajustarse la concentracion exacta para
concentracion nominal y re-titular?.
Bibliografia
1.0  Arthurl. Vogel
QUIMICA ANALITICA CUANTITATIVA
Volumen I. Volumetria y Gravimetria.
Editorial Kapelusz.
1960.
2.0 Rebeca Sandoval

Escribir las reacciones iénicas de titulacion utilizadas.

QUIMICA ANALITICA

Curvas potenciométricas de titulacion acido-base
UNAM-Ed. Porraa, S.A.

1988.

53 pL).

alcanzar la
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3.0 D.C.Harris
ANALISIS QUIMICO CUANTITATIVO
Grupo Editorial Iberoamérica.
1991

4.0 A. Baeza
MICROBURETA A MICROESCALA TOTAL PARA TITULOMETRIA
Rev. Chil. Educ. Cient. 1[2](2003)4-7

TP2 Reactividad redox. Determinacion de E° y pKd redox.

Preguntas previas.

1.0 Describir la ecuacién de Nernst-Peters que relaciona el potencial de una

interfase eléctrica metal|solucion.

2.0 Consultar el valor del potencial del electrodo de calomel saturado con
respecto al E.N.H.

Guia experimental:
1.0 Determinacién micropotenciométrica del E° del par redox Ag°|Ag”.
-En una celda de 5 mL colocar dos microelectrodos:

El:  microelectrodo indicador de Ag®
ET: microelectrodo de referencia Cu®|Cu(NOs), 0.05 M||



Microelectrodo de referencia

Microelectrodo > 2 microelectrodo de Ag°
de Cu® —

-Adicionar 5 mL de agua destilada.
-Conectar los electrodos al multimetro. El electrodo de referencia debe estar

conectado a la “tierra” del multimetro.
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3.0
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- Llenar la microbureta con disolucion de AgNO3 0.1 mol/L.
- Medir la diferencia de potencial con el multimetro entre adiciones de
0.1 mL de nitrato de plata hasta 1 mL total.

Determinacién micropotenciométrica del E° del par redox Cu°|Cu?*.
-En una celda de 5 mL colocar dos microelectrodos:

El: microelectrodo indicador de Cu®.
ET: microelectrodo de referencia Cu°|Cu(NO3), 0.05 M||

-Adicionar 5 mL de agua destilada.
-Conectar los electrodos al multimetro. El electrodo de referencia debe estar

conectado a la “tierra” del multimetro.

- Llenar la microbureta con disolucién de Cu(NO3), 0.1 mol/L.
- Medir la diferencia de potencial con el multimetro entre adiciones de

0.1 mL de nitrato de cobre hasta 1 mL total.

- Antes de desechar la disolucién final de Cu(ll) adicionar 1 gota de NHg3

concentrado. Observar y anotar los cambios en color.

Reactividad redox.
-En una microcelda de 0.5 mL adicionar 300 uL de solucion de AgNO;z y 1
microgota (con jeringa de insulina) de NH3 concentrado.

- Sumergir un alambre de Cu®. Observar.

\ /7
| /J/
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4.0 Medir el potencial del microelectrodo de referencia con respecto a un
electrodo de calomel saturado estdndar, ECS, conectando ambos al
multimetro sumergidos en 5 mL de agua destilada.

DEMOSTRACION PARA CLASE DE TRABAJOS DIRIGIDOS:

5.0 Determinacion electroquimica de acido ascoérbico en jugo de limon:

a) Preparar la siguiente microcelda electroquimica:

electrodo
trabajo, Al. Electrodo auxiliar, EA de Al

separado con membrana porosa

solucién interna de KNO3 0.1 M

b) Colocar en la celda:

-2.5 mL de KI 0.01 mol/L,

-1 mL de amortiguador de
-acético/acetato pH=5, 0.1mol/L,

-2 gotas de indicador de almidon
-0.1 mL de &cido ascorbico 10 mM.
-microbarra de agitacion

C) Bajo vigorosa agitacion medir el tiempo simultaneamente al conectar el
electrodo de trabajo al polo positivo de la fuente de potencial de 12 Vy
el electrodo auxiliar el polo negativo:

(+) | i

EA de Al

()

electrodo
trabajo, Al.
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Desconectar y medir el tiempo requerido para el vire permanente del
indicador.

Repetir el experimento pero sustituyendo el estandar de acido ascérbico
|[por 0.5 mL de jugo de limon diluido (1 mL de jugo + 1 mL de agua
destilada).
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Procesamiento de datos y preguntas para concluir.

1.0 Calcular la concentracion de sendos cationes en solucion para cada

adicion tomando en cuenta el efecto de la dilucion:

_ (CM)(vagr)
(VO + Uagr)

[M77]

1.0 En sendas tablas verter la informacion obtenida para cada cation:

E (ER) volumen agregado [M?%] log [M%*]

3.0 Elaborar las graficas E = f(log [M*"]) y efectuar un analisis por regresion lineal

con minimos cuadrados.

4.0 Con el valor de la ordenada al origen de las rectas anteriores elaborar una
escala de reactividad de potencial y colocar sendos pares redox Ag°|Ag” vy
Cu°|Cu?.

5.0 Con el valor de E del electrodo de referencia con respecto al ECS, y éste
con respecto al ENH, correlacionar los pares redox en escalas con respecto
a ER, ECS, ENH y absoluta de potencial.

6.0 Con base a las escalas determinadas con los resultados experimentales

explicar los fenémenos observados al poner en contacto Cu® con Ag”.
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7.0 Escribir las reacciones electroquimicas que ocurren en la celda

microelectroquimica.

8.0 Determinar el contenido de acido ascorbico en el jugo de limén.

Bibliografia

1.0 D.C. Harris
ANALISIS QUIMICO CUANTITATIVO
Grupo Editorial Iberoamérica.
1991

2.0 A. Baeza
TITULACIONES ACIDO-BASE POTENCIOMETRICAS A MICROESCALA
TOTAL CON MICROSENSORES DE pH Y DE MICROREFERENCIA DE
BAJO COSTO.
Rev. Chil. Educ. Cient. 1[2](2003)16-19

3.0 ANEXO:
Documento de Apoyo.
POTENCIOMETRIA ANALITICA
Dr. Alejandro Baeza.
2008
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TP3 Reactividad acido-base. Reaccion de carbonatos con HCI.

Indicadores acido-base

Preguntas previas.

1.0

2.0

3.0

Con ayuda de la informacion proporcionada en los DUZP, en una escala de
reactividad predecir las reacciones entre el Na,CO3 y el HCI| en su forma
ionizada.
H,CO; | HCOs | CO5*
6.3 10.3 pH
H* | H,O | OH

Calcular la Ke5c de sendas reacciones.

Consultar en la literatura las propiedades de los indicadores acido-base

Fenolftaleina y anaranjado de metilo.

Guia experimental:

1.0

2.0

Llenar la microbureta de 1 mL con HCI 0.1 mol/L normalizado en el trabajo

practico 1.

Reaccioén con indicador de fenolftaleina.
En un matraz Erlen Meyer de 5 mL colocar 0.3 mL de una disolucion de
Na,COz; 0.1 mol/L y agua destilada a discrecién y 3 gotas de indicador

fenolftaleina.



3.0

4.0

5.0
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Adicionar HCI al vire de la fenolftaleina de color bugambilia pasional a
incoloro.

Efectuar el experimento por triplicado.

Reaccion con indicador de anaranjado de metilo.
En un matraz Erlen Meyer de 5 mL colocar 0.3 mL de una disolucion de
Na,CO3 0.1 mol/L y agua destilada a discrecion. y 3 gotas de indicador rojo

de metilo.

Adicionar HCI al vire del anaranjado de metilo de color de amarillo pifiita a

rojo canela.

Efectuar el experimento por triplicado.

Reaccion con indicador de fenolftaleina y monitoreo instrumental.

En una celda de 5 mL con un microelectrodo sensor de pH de W° y un
microelectrodo de referencia de Cu°|Cu(ll)|H2O]||, colocar 0.3 mL de una
disolucién de Na,CO3; 0.1 mol/L y agua destilada a discreciéon y 3 gotas de

indicador fenolftaleina.

Conectar los microelectrodos al multimetro para medir la diferencia de
potencial entre ellos. ElI microelectrodo de referencia se conecta a “tierra”
del potenciometro.

Adicionar HCI en incrementos de 20 uL hasta 1 mL. Medir el potencial entre
cada adicion. Observar la disolucion y registrar el volumen y el potencial

de vire.

Reaccion con indicador de anaranjado de metilo y monitoreo instrumental.
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En una celda de 5 mL con un microelectrodo sensor de pH de W° y un
microelectrodo de referencia de Cu°|Cu(ll)|H2O]||, colocar 0.3 mL de una
disolucion de Na,CO3; 0.1 mol/L y agua destilada a discrecion y 3 gotas de
indicador anaranjado de metilo.

Conectar los microelectrodos al multimetro para medir la diferencia de
potencial entre ellos. ElI microelectrodo de referencia se conecta a “tierra”
del potenciometro.

Adicionar HCI en incrementos de 20 uL hasta 1 mL. Medir el potencial entre
cada adicion. Observar la disolucidon y registrar el volumen y el potencial de

vire.

Procesamiento de datos y preguntas para concluir.

1.0

2.0

3.0

4.0

Elaborar una tabla donde se encuentre la siguiente informacion:

Indicador ‘ volumen de vire ‘ (Vim/Vien)

Fenolftaleina
Anaranjado de metilo

Encontrar la relacion lineal pH = f(E) y transformar los valores de E a pH.
Para ello considerar dos puntos de la recta siguientes:

Vagr Hel ‘ E ‘ pH
0 mL 11.5
1mL 2.0

Efectuar las graficas pH = f (volumen agregado de HCI) e indicar sobre ellas
el pH de vire de sendos indicadores.

Con base a todos los resultados explicar las reacciones acido-base entre el
carbonato y el acido y los indicadores.

Bibliografia en la siguiente pagina:
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1.0 D.C. Harris
ANALISIS QUIMICO CUANTITATIVO
Grupo Editorial Iberoamérica.
1991. P&g. 242.

20 A.Baeza
TITULACIONES ACIDO-BASE POTENCIOMETRICAS A MICROESCALA
TOTAL CON MICROSENSORES DE pH Y DE MICROREFERENCIA DE
BAJO COSTO.
Rev. Chil. Educ. Cient. 1[2](2003)16-19

3.0 A. Baeza
QUIMICA ANALITICA. EXPRESION GRAFICA DE LAS REACCIONES
QUIMICAS.
S.y G. Editores. 2006. Pag. 253.




/ Alejandro Baeza

TP4 Reactividad acido-base. Caracterizacion potenciométrica

de pares conjugados.

Preguntas previas.

1.0  Efectuar los calculos necesarios para preparar, a partir de soluciones
concentradas o reactivos solidos, las siguientes disoluciones:

a) HCI 0.1 mol/L

b)  Acido acético 0.1 mol/L

C) NH,OH,CI (cloruro de hidroxilamonio, HBCI) 0.1 mol/L
C) K2Cr,0O7 0.05 mol/L

d) NH;NO3; 0.1 mol/L

e) CsHsOH (¢-OH, fenol) 0.01 mol/L

f) NaOH 0.1 mol/L.

2.0 Trazar las curvas teéricas de monitoreo pH =f (f), de las reacciones
progresivas de los acidos anteriores por adiciones fCo de NaOH.

Para ello trazar los diagramas logaritmicos acoplados log [i] = f(pH) = f(f).

3.0 Consultar el funcionamiento del electrodo de vidrio para la determinacion
potenciométrica del pH.

Guia experimental:

1.0 Llenar una bureta de 10 mL con la disolucién de NaOH 0.1 mol/L.

2.0  Sumergir los electrodos en 30 mL de agua destilada:

3.0  Medir el pH con un potenciometro calibrado con diso-
luciones amortiguadores de pH 4y 7, entre adiciones
de NaOH desde 0 mL en incrementes de 0.5 mL hasta
10 mL totales.

Agitar en todo momento la disolucion con una barra
magnética sin golpear al sensor de vidrio de pH:

4.0 Repetir el experimento pero ahora en presencia de
5 mL de sendas disoluciones de acidos y 25 mL de
agua.
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Procesamiento de datos y preguntas para concluir.

1.0 Efectuar una tabla donde se vierta la informacion experimental siguiente:

pH
HCl |Ac. Acet [HBCI KZCr207 [\|H4N03 1]eno| I-|-IzO

volumen

2.0 Enuna misma hoja de papel milimetrado o de excel hacer la grafica de
pH = f(volumen agregado) para todos los &cidos ensayados (incluyendo el
agua).

3.0 Determinarl el volumen de equivalencia experimental por medio de las
graficas de primera y segunda derivadas de las curvas anteriores. Para ello
consultar la referencia (3) de la bibliografia recomendada.

4.0 Determinar el pH para el volumen igual a (1/2)V;eqexp., paratodos los acidos
y con ellas proponer una escala de reactividad acido-base con sendos
pares conjugados ensayados.

5.0 Con ayuda de la referencia (4) de la literatura, encontrar las funciones de
Gran de los sistemas nivelados ensayados: HCl y NaOH.

6.0 Aplicar la funcién anterior para determinar los limites de la escala de pH del
agua para pCo = 0 como condicion estandar.

Bibliografia en la siguiente pagina:



1.0

2.0

3.0

4.0
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D. C. Harris

ANALISIS QUIMICO CUANTITATIVO
Grupo Editorial Iberoamérica.

1991. P&g. 242.

A. Baeza

QUIMICA ANALITICA. EXPRESION GRAFICA DE LAS REACCIONES
QUIMICAS.

S.y G. Editores. 2006. Pag. 253.

Documento de Apoyo: Derivadas para datos pH
Adrian de Santiago Zarate

http://depa.fquim.unam.mx/amyd

Q.A.l Alejandro Baeza

Presentacion de Clase: Funciéon de Gran

http://depa.fquim.unam.mx/amyd

Q.A.l Alejandro Baeza
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TP5 Monitoreo de Cu(ll) por yodo en medios complejantes

Preguntas previas.

1.0  Escribir la reaccion de solubilizacién de Cu(0) en medio nitrico concentrado.
Calcular su Keqg con los valores de pKd o E° respectivos.

3.0 Consultar en la literatura las reacciones del yodo y del tiosulfato.

2.0  Consultar en la literatura la reaccion entre el Cu(ll) y el KI.

4.0 Consultar en la literatura las caracteristicas visuales de los complejos de

Cu(Il) con amoniaco, con acetatos, del yodo-yodurado y yodo-almidén.
Guia experimental:

Solubilizaciéon de la muestra.

1.0 En un matraz erlen-meyer de 5 mL se pesa una masa menor entre 10 y 100
miligramos de Cu(0).

2.0 En la campana se adiciona una o dos gotas de HNOj; concentrado hasta
solubilizacion completa. Tapar y extraer con una jeringa los gases nitrosos
y posteriormente introducirlos a una disolucion concentrada de péroxido de
hidrégeno.




3.0

4.0
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Se adicionan 5 mL de agua destilada y se conserva tapado. Anotar los
colores y apariencia de la disolucion obtenida (DISOLUCION A).

Se toma una alicuota de 0.5 mL de la disoluciéon A y se coloca en un matraz
erlen-meyer de 5 mL. Se agrega agua a discrecion para disolver la alicuota
de muestra.

Acondicionamiento de la muestra:

5.0

6.0

7.0

8.0

Se adicionan gotas de amoniaco concentrado hasta la formacién completa
de cobre amoniacal. Observar coloracion y apariencia.

Se adicionan gotas de acido acético concentrado hasta desaparicion de los
complejos amoniacales. Observar coloracion y apariencia.

Se adicionan con una espatula pequefa cristales de Kl hasta desaparicion
completa de los complejos de cobre (II). Observar coloracion y apariencia.

Se guarda en la obscuridad durante 10 minutos.

Cuantificacion del Cu(ll).

9.0

Con una microbureta de 1 mL, se titula con Na,S,03 0.1 mol/L. Se adiciona
titulante hasta que la coloracién café se atenue.

10.0 Entonces se adiciona solucién de almidon y se sigue la titulacion hasta el

vire que consiste en la decoloracion completa del color azul del complejo
yodo-almidon. Se registra el volumen de punto de equivalencia
experimental.
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Preguntas para concluir.

1.0 Completar las funciones de los reactivos usados en cada etapa:
a) Cu(0): analito
b) acido nitrico: solubiliza al analito
C) amoniaco
d) acido acético: neutraliza el exceso de amoniaco
e) KI:
f) I3 :
0) Na,S,03. titulante
h) almidon:
2.0  Explicar porqué no se cuantifica al Cu(ll) con el KI en medio acido nitrico.
3.0 Explicar porqué no se cuantifica al Cu(ll) con el KI en medio alcalino amoniacal.
4.0 Explicar porqué solo después de neutralizar el exceso de amoniaco con acido
aceético se hace reaccionar al cobre (ll) con el yoduro.
5.0 Escribir balanceada la reaccion de oxido-reduccion del Cu(ll) con el KI. Explicar
la importancia del complejo insoluble involucrado.
6.0 Escribir la reaccién entre el complejo de yodo-yodurado y el tiosulfato, calcular
su Keq.
7.0 Con el volumen de punto de equivalencia experimental calcular la masa de
Cu(0) de partida.
Bibliografia
(1) Arthur I. Vogel

2

®)

QUIMICA ANALITICA CUANTITATIVA.
Volumen |. Volumetria y Gravimetria.
Editorial Kapelusz.

1960.

F. Burriel, F. Lucena Conde, S. Arribas Jimeno y J. Hernandez Méndez
QUIMICA ANALITICA CUALITATIVA.

Novena Edicién.

Paraninfo.

1989.

A. Araneo

QUIMICA ANALITICA CUALITATIVA.
Mec. Graw Hill

1981.
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TP6 Reacciones de precipitacion. Insolubilidad de mezclas de

haluros de Ag".

Preguntas previas.

1.0

2.0

De acuerdo a la informacion de la literatura™ trazar el diagrama acoplado log [i] = pAg = ()2,
para una mezcla constituida por 5 mL de KCI, KBr y Kl 4 mM c/u.

Si se adicionan cantidades de Ag(l) iguales a fCo.

Disefiar un esquema de separacion gravimétrica a pAg impuesto de la mezcla anterior.

Guia experimental:

1.0 Llenar una microbureta de 1 mL con disolucién de AgNO; 0.1 mol/L.
2.0 En una celda con microelectrodos de trabajo de Ag®° y de microreferencia de Cu°|H,0||, verter
5 mL de haluro de K 4mM. Ensayare KCI, KBr y KI 4 mM c/u.
3.0 Conectar al multimetro los microelectrodos:
Propuesta: microcelda multifuncional sivvpuenie salino:
AUX
(NO CONECTADO)
Fac. Quimica UNAM FQ UNAM Alejandro Baeza 2007 A"JM‘B“"Z“’
4.0 Medir el potencial entre adiciones de 0.02 mL hasta 1 mL manteniendo agitacién constante con

una microbarra de agitacion.
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Preguntas para concluir.

1.0 Elaborar una tabla con los datos siguientes:
E pe volumen agregado
2.0 Elaborar las graficas pe = f(v), (Ape/Av) = f(Vorom) Y A((APE/AV)! AVprom =F(Vprom v prom )-
3.0 Con ayuda de las graficas anteriores determinar los volimenes de equivalencia experimental.
4.0 Determinar el valor de pKs experimental de los haluros de plata.
5.0 Con los valores de pKs determinados elaborar una escala de reactividad de los haluros
ensayados.
Ag” AgXiy
| T >
0 J(i PAg
Comparar con los valores de la literatura utilizados previamente.
Bibliografia
1.0 D. C. Harris
ANALISIS QUIMICO CUANTITATIVO
Grupo Editorial Iberoamérica.
1991. Pag. 242.
2.0 A. Baeza
QUIMICA ANALITICA. EXPRESION GRAFICA DE LAS REACCIONES QUIMICAS.
S.y G. Editores. 2006.
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Adrian de Santiago Zarate
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Q.A.l Alejandro Baeza
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TP7 Reacciones de distribucion. Extraccion liquido-liquido de

oxina.

Preguntas previas.

1.0

2.0

@.

Consultar las propiedades quimicas de la oxina

8-hidroxi-quinolina
X
=

N

OH

Trazar las curvas de titulacién tedricas log [i] = f(pH) = f(f) de los siguientes sistemas dipréticos:

HOx" | HOx | Ox:

v

H,Ox" | HOXx | Ox

v

Guia experimental:

A)

1.0
2.0
3.0

4.0

Demostracién del equilibrio de solubilidad.

Llenar una bureta de 10 mL con disoluciéon de NaOH 0.1 mol/L.

En un vaso colocar 3 mL de cloruro de oxinio 0.1 My H,O c.b.p. 15 mL.

Introducir los electrodos combinados de vidrio-referencia calibrado para determinar el pH.

Determinar el pH para incrementos adicionados de NaOH de Av = 0.5 mL hasta 10 mL con
agitacion constante. Esperar 1 minuto para registrar la lectura de pH.



A)
1.0
2.0

3.0

4.0
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Demostracién del equilibrio de distribucion liquido-liquido.
Llenar una bureta de 10 mL con disolucion de NaOH 0.1 mol/L.
En un vaso colocar 3 mL de cloruro de oxinio 0.1 My H,O c.b.p. 15 mL y 10 mL de CHCls.

Introducir los electrodos combinados de vidrio-referencia calibrado para determinar el pH en la
fase acuosa.

Determinar el pH para incrementos adicionados de NaOH de Av = 0.5 mL hasta 10 mL con
agitacion constante. Esperar 1 minuto para registrar la lectura de pH.

Preguntas para concluir.

1.0 Elaborar una tabla con los datos siguientes:
Volumen (mL) | pH (A) | pH (B)
2.0 Trazar juntas la grafica de monitoreo pH, = f(volumen agregado) y pHg = f(volumen agregado).
Explicar las formas de las curvas.
3.0 Elaborar las graficas pH = f(v), (ApH/AV) = f{(Vprom) Y A((APH/AV)! AVprom =f(Vprom v prom )
4.0 Asignar los valores de pKa en sendos valores de pH para v = (1/2)Vequiv.-
5.0 Con los valores arriba encontrados, deducir el valor de Kp, para la oxina.
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“Valoraciones Bifasicas: Determinacion de principios activos en medicamentos a p(Vo/Va)
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Anuario Latinoamericano de Educacion Quimica (98-99)197-201
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TP8 Reacciones de intercambio idnico. Selectividad en resina

cationica fuerte.

Preguntas previas.

1.0 Consultar el documento de la referencia (1) y elaborar un breve formulario Util para procesar los
datos de esta practica.

2.0 Calcular la cantidad de resina catiénica fuerte en forma &cida de capacidad cientifica
aproximada de 4 mmol/g para ser neutralizada con 0.5 mL de NaOH de F = 0.1 mol/L.

Guia experimental:

A) Determinacion de la capacidad de la resina.

1.0 En una microcelda con microelectrodos para determinar el pH introducir aproximadamente 15
mg de resina cationica fuerte en forma RH. Adicionar H,O hasta cubrir los microelectrodos.
Adicionar discrecionalmente cristales de NaCl con una espatula pequefia. Disolver.

2.0 Titular con NaOH 0,1 mol/L normalizada con monitoreo micropotenciométrico por adiciones de
Av =0.02 mL hasta 1 mL con agitacion micromagnética constante.

Preguntas para concluir.

1.0 Elaborar la grafica pH = f(volumen agregado)

1.0 Elaborar la gréfica de primera derivada para determinar el volumen de equivalencia
experimental.

3.0 Calcular la C;,
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