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Tema 1. Introducción a la Química Analítica

La Química Analítica es la ciencia que estudia el conjunto de principios,

leyes y técnicas cuya finalidad es la determinación de la composición

química de una muestra natural o artificial.

El Análisis Químico es el conjunto de técnicas operatorias puesto al

servicio de dicha finalidad.

Química Analítica y Análisis Químico

“La Química Analítica, o el arte de reconocer diferentes sustancias y

determinar sus constituyentes, adquiere un lugar destacado en las

aplicaciones de la ciencia, gracias a que nos permite contestar las

preguntas que surgen cuando se emplean cualesquiera de los procesos

químicos para propósitos científicos o técnicos. Su gran importancia ha

hecho que se le cultive desde los inicios de la historia de la química, y

ha permitido que gran parte del trabajo cuantitativo se extienda a todo

el dominio de la ciencia.”

Wilhelm Ostwald, 1894

Cualitativo

Reconocimiento e identificación

de los diferentes componentes

¿Qué?

Cuantitativo

Determinación (cuantificación)

del contenido de cada uno de 

los componentes

¿Cuánto?

Análisis

La Química Analítica comprende la:

• identificación

• determinación

• separación

de las cantidades relativas de los componentes de una muestra de materia.

Análisis Químico: operaciones secuenciaels
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Químicos o Clásicos

• Análisis cualitativo

• Análisis gravimétrico 

• Análisis volumétrico

Físicoquímicos ó 
Instrumentales

• Óptico-Espectroscópicos

• Electroquímicos

• Radioquímicos

• Térmicos…

Análisis Químico: Métodos

En el análisis volumétrico se mide un volumen, que puede ser de un líquido

(volumetrías o titulometrías) o de un gas (gasometrías).

Los métodos clásicos tienen en común su fundamento en reacciones químicas

en situación de equilibrio.

En el análisis gravimétrico, la cuantificación se realiza transformando la especie

en un producto insoluble de gran pureza y estequiometría definida, que se pesa.

Métodos Clásicos

Análisis

Gravimétrico

Precipitación química:

323
3 )( OFeOHFeFe TOH    

Electrodeposición:

paso de corriente por la disolución y 

pesada del depósito formado en el cátodo.

Volatilización

Física: pérdida de peso por

calentamiento

Química: CO2 desprendido de una

calcita

Gravimetrías

Los métodos instrumentales hacen uso de la medida de magnitudes físicas o

químico-físicas para la determinación del componente de la muestra.

Son mucho más sensibles.

Los métodos clásicos son los más exactos y precisos.

Sin embargo carecen de buena sensibilidad.

Métodos Clásicos vs. Instrumentales

American Public Health Association

American Society for Testing and Materials

Environmental Protection Agency

Un procedimiento es el modo de ejecutar, de la misma forma, determinadas acciones con una serie común 
de pasos claramente definidos, que permiten realizar un análisis o una investigación correctamente.

Nomenclatura

Un procedimiento es el modo de ejecutar, de la misma forma, determinadas
acciones con una serie común de pasos claramente definidos, que permiten
realizar un análisis o una investigación correctamente.

Nomenclatura

1. Título completo del estudio y acrónimo
2. Justificación

a) Hipótesis que se pretende verificar
b) Por qué es necesario o interesante realizar el estudio
c) Información relevante que exista al respecto y metodología de búsqueda utilizada
d) Utilidad de los resultados que se obtengan y entorno de aplicación o generalización de éstos

3. Si los hubiera, descripción de los riesgos para los participantes y sistemas de control previstos
4. Tipo de diseño: aleatorizado, observacional, etc.
5. Descripción del tratamiento o intervención que se estudia, y en su caso del control o controles
6. Criterios de inclusión y exclusión
7. Calendario del estudio
8. Cuáles son las variables de medida que se van a estudiar, primaria (objetivo principal) y secundaria
9. Método de asignación a cada grupo (aleatorizado, aleatorizado por estratos, etc), así como otro tipo de mecanismos para controlar 

sesgos: por ejemplo estudio doble ciego.
10. Tamaño de muestra previsto y justificación de éste. Estimación de posibles pérdidas de seguimiento
11. Si se efectuó un estudio piloto, descripción y resultados
12. Cuaderno de recogida de datos
13. En su caso número de centros que intervendrán en el estudio
14. Análisis estadístico que se prevé efectuar
15. Subgrupos que se prevé estudiar
16. Si está previsto efectuar análisis intermedios, descripción de éstos
17. Personal involucrado en el estudio
18. Análisis económico del coste del estudio y fuentes de financiación

El protocolo es el documento que describe las hipótesis a investigar, los objetivos del
trabajo, fundamentos, diseño, metodología, consideraciones estadísticas, participantes,
calendario de evolución, organización y supervisión. A continuación se indica un listado
con una serie de ítems a considerar en el diseño del protocolo:

Procedures are detailed, step-by-step instructions instructing how to complete a 
specific task.
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Clases de Análisis

Atendiendo a lo que se determina, el análisis puede ser:

• elemental

elementos constitutivos de la materia

• funcional

grupos funcionales

• inmediato

grupo de sustancias integradas en un mismo análisis

• total

totalidad de los elementos

• parcial

unos pocos componentes de interés

Características de un Método de Análisis

SENSIBILIDAD:

cantidad o concentración mínima que 

se puede determinar

SELECTIVIDAD:

interferencia de unas especies 

químicas en la determinación de otras

EXACTITUD:

proximidad de una medida a su valor 

real

PRECISIÓN:

concordancia entre dos o más 

valores numéricos de resultados 

obtenidos de forma idéntica

Calidad de un Método Analítico Analytical Insight 

Etapas del Proceso Analítico

1. Identificación del problema: planteamiento e historial del mismo (objetivo).

2. Elección del método.

3. Obtención de una muestra representativa.

4. Preparación y, en su caso, disolución de la muestra.

5. Eliminación de interferencias.

6. Medición de las propiedades del analito.

7. Cálculo de resultados.

8. Evaluación y discusión de los resultados.

Condicionantes en la Elección del Método

• Concentración del componente

• mayoritario: > 1%

• minoritario: 1 - 0,01%

• traza: < 0,01%

• Naturaleza de la muestra

• Precisión y exactitud requeridos

• Tiempo del que se dispone

• Coste del análisis

• Posibilidad de destrucción de la muestra

• Medios disponibles
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Toma de muestra

• Recogida de la muestra bruta.

• Reducción de la muestra a un tamaño adecuado para el laboratorio.

• Conservación y preparación de la muestra en el laboratorio.

• LÍQUIDOS: Porción alícuota

• GASES: La problemática está en la conservación y transporte

• SÓLIDOS:
Compactos:

toma de probetas y limaduras

Fragmentos o partículas:

selección aleatoria de lotes

Recogida de la muestra bruta

Recogida de muestras marinas: botellas Niskin Recogida de sedimentos marinos: dragas y probetas

Recogida de sólidos Reducción de la muestra

Con frecuencia, la muestra inicial a tomar para garantizar la precisión adecuada

en el muestreo es tan grande que se hace necesaria una reducción

considerable de su tamaño.

1

2
1

2

Sistema de cuarteo
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Reducción de la muestra

En el caso de materiales particulados, va acompañado de la correspondiente

disminución del tamaño de partícula (uso de molinos, tamices, mezcladores…)

Conservación y preparación de la muestra

• Reducir al mínimo los cambios que pueda sufrir antes de analizarla (absorción de

CO2, desprendimiento del agua de hidratación, oxidación atmosférica, etc.)

• Normalmente, hay que eliminar la humedad de la muestra antes de iniciar la

etapa de pesadas, o bien hay que determinar el contenido de agua de la

muestra inmediatamente antes de pesar la muestra.

• Obtención de una cantidad medida de muestra (pesada, medida de volumen)

• Disolución de la muestra

• H2O en frío y en caliente

• HCl diluido

• HCl concentrado

• HNO3 diluido

• HNO3 concentrado

• Agua regia (3 HCl  +  1 HNO3)

Tema 2. Fundamentos del análisis gravimétrico

1. Clasificación de los métodos gravimétricos. 

2. Formación de los precipitados: nucleación y crecimiento cristalino. 

3. Impurificación de los precipitados. 

4. Análisis gravimétrico por precipitación química. 

5. Tratamiento térmico de los precipitados. 

6. Análisis gravimétrico por volatilización o por desprendimiento: determinación de 

agua y de dióxido de carbono. 

7. Ventajas e inconvenientes de los reactivos orgánicos como agentes precipitantes. 

8. Precipitación homogénea. 

Métodos 
gravimétricos

• Precipitación

El analito se aísla como un precipitado insoluble de 

composición conocida, o que puede convertirse en otro 

producto de composición conocida gracias a un 

tratamiento térmico adecuado.

• Volatilización

El analito, o su producto de descomposición, se 

volatiliza a una temperatura apropiada.

Métodos gravimétricos

Aquél que reacciona de forma específica con el analito para dar lugar a un sólido 
que:

• Posee una solubilidad suficientemente baja .

• Se filtra fácilmente y sus impurezas se pueden eliminar por simple lavado.

• Posee una composición química perfectamente conocida una vez secado o 

calcinado.

• Es un precipitado no reactivo.

• .

Reactivo precipitante ideal Tamaño de partícula

En el análisis gravimétrico interesa la formación de partículas grandes por:

• Ser fácilmente retenidas en los soportes filtrantes

• Arrastrar menos contaminantes (impurezas) durante su precipitación que 
las partículas finas.

Iones en disolución

10-8 cm

Partículas coloidales

10-7 - 10-4 cm

Precipitados

> 10-4 cm

• Suspensiones coloidales:

No sedimentan y no se retienen en los soportes filtrantes

• Suspensiones cristalinas: 

Tienden a aposentarse de forma espontánea y se filtran fácilmente
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Factores experimentales

• Solubilidad del precipitado

• Temperatura

• Concentración de los reactivos

• Velocidad de mezcla de los reactivos

Si bien el mecanismo del proceso de precipitación no está claramente

establecido, es seguro que el TAMAÑO DE PARTÍCULA viene afectado por

variables como:

Q: concentración momentánea del soluto al mezclar los reactivos

S: solubilidad de equilibrio

S

SQ Sobresaturación Relativa :

Relación inversamente proporcional entre el tamaño de partícula del precipitado y la

sobresaturación existente tras cada adición de reactivo.

raRA  R r Aa 

• S.R. elevada: precipitado de partícula pequeña (coloidal)

• S.R. pequeña: partículas mayores (precipitado cristalino)

Sobresaturación y tamaño de partícula

Nucleación:

proceso por el que un número muy reducido de partículas (4 ó 5) se unen para 

formar una fase estable sólida (generalmente, sobre la superficie de una 

partícula de polvo o una impureza).

La precipitación puede entonces seguir varias vías:

• Más nucleación

• Crecimiento de los núcleos ya existentes (crecimiento de 

partículas; crecimiento cristalino)

• Mezcla de ambos procesos

Nucleación (N) vs. Crecimiento Cristalino (CC)

Si predomina la Nucleación (N):

gran número de partículas pequeñas

Si predomina el Crecimiento Cristalino (CC):

menor número de partículas de tamaño más grande

N crece exponencialmente con S.R.

CC varía linealmente con S.R.

Para minimizar S.R.:

• Tª elevada (aumenta S)

• Disoluciones diluidas (rebaja Q)

• Adición lenta del reactivo precipitante con buena agitación (minimiza Q)

Nucleación (N) vs. Crecimiento Cristalino (CC)

Un precipitado muy insoluble (baja S) tiende a formar coloides debido a la 
elevada S.R.

Ej.: hidróxidos de Fe, Al, Cr; sulfuros de metales pesados

Coloide con mucha agua:

Gel, Hidrogel

EMULSOIDE

Liofílico (H2O: hidrofílico); Fe, Al

SUSPENSOIDE

Liofóbico (H2O: hidrofóbico);AgCl

110ºC: pérdida total del H2O

Coloides Superficie interna de un coloide
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Superficie específica de un coloide

Área superficial de un sólido por unidad de masa (cm2 g-1)

Tamaño de partícula 

Precipitado: 0,1 - 0,01 cm

 30 - 300 cm2 g-1

Coloide: 1018 partículas de 10-6 cm

 3 ·106 cm2 g-1

m=2g

Proceso por el que una suspensión coloidal se transforma en un sólido 
filtrable.

AgCl

Cl-
Cl- Cl-

Cl- Cl-

Cl- Cl-

Cl-

Na+

Na+

Na+

Na+

Na+

Na+

Na+

H+

H+

H+

H+

Capa Primaria

Capa Secundaria

Coagulación o aglomeración

AgCl

H+

H+

H+

Este fenómeno se ve favorecido 
por:

• la temperatura, 

• la agitación, y 

• la presencia de electrolito 

• .

Coagulación o aglomeración

Proceso por el que una suspensión coloidal se transforma en un sólido 
filtrable.

Coagulación o aglomeración

Ostwald ripening. 

During digestion at elevated temperature:

Small particles tend to dissolve and reprecipitate on larger ones.

Individual particles agglomerate.

Adsorbed impurities tend to go into solution.

©Gary Christian, 
Analytical Chemistry,    
6th Ed. (Wiley)

Coagulación o aglomeración

Representation of silver chloride colloidal particle and adsorptive layers when Cl- is in excess. 

           Cl- adsorbs on the particles when in excess (primary layer).   A counter layer of cations forms.                                 

The neutral double layer causes the colloidal particles to coagulate.

Washing with water will dilute the counter layer and the primary layer charge causes the         particles to 
revert to the colloidal state (peptization).                                                                                 So 
we wash with an electrolyte that can be volatilized on heating (HNO3). 

©Gary Christian, 
Analytical Chemistry,    
6th Ed. (Wiley)

Adsorción de impurezas: coprecipitación

Coprecipitación: fenómeno por el que compuestos, que de otro modo 

permanecerían disueltos, se eliminan de la disolución durante la 

formación de un precipitado.

• Adsorción superficial (especialmente en los coloides)

• Formación de cristales mixtos

• Oclusión

• Atrapamiento mecánico



8

AgCl

Ag+

Ag+

Ag+

Ag+

Ag+

Ag+

Ag+

Ag+

NO3
-

NO3
-

NO3
-

NO3
-

NO3
-

Adsorción superficial: coprecipitación de AgNO3 sobre AgCl Adsorción superficial: coprecipitación de AgNO3 sobre AgCl

Minimización de impurezas sobre coloides

•Digestión

La filtrabilidad mejora dejándolo añejar en las aguas 

madres

•Lavado

En presencia de un electrolito volátil, para evitar la 

peptización (dispersión del coloide)

•Reprecipitación

Drástica reducción del contaminante en la disolución

•f

Substitución de uno de los iones de la red cristalina del sólido por un ión 
de otro elemento.

 Iones de igual carga

 Tamaño similar (5 % variación)

 Las sales han de ser de la misma clase cristalina

Ba2+

SO4
2-, 

Ac-, Pb2+

BaSO4, 

Ac-, PbSO4

Difícil de resolver, 

tanto en cristales 

como en coloides

Formación de cristales mixtos

Oclusión y atrapamiento mecánico

Algunos iones extraños pueden quedar ocluidos en la capa de contraiones o 
dentro del cristal del precipitado cuando el crecimiento cristalino es muy rápido.

Los cristales próximos, al crecer, pueden llegar a juntarse atrapando una 
porción de la disolución en una pequeña bolsa.

Precipitación homogénea

El reactivo precipitante aparece en el seno de la disolución de forma gradual y 
homogénea mediante una reacción química lenta.

Precipitados :

• de tamaño grande,

• más elevada pureza,

• menor coprecipitación,

• calcinación a más baja 
temperatura.

  2OH2NHCO    O3H)CO(NH 42222 
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Generación homogénea de precipitantes

Precipi 
tante 

Reactivo Reacción de generación Elemento 
precipitado

OH- Urea 
(NH2)2CO + 3H2O  CO2 + 
2NH4

+ + 2OH- 
Al, Ga, Th, 
Bi, Fe, Sn 

PO4
3-  Fosfato de dimetilo 

(CH3O)3PO + 3H2O  3CH3OH 
+ H3PO4 

Zr, Hf 

C2O4
2- Oxalato de etilo 

(C2H5)2C2O4 + 2H2O  2C2H5OH 
+ H2C2O4 Mg, Zn, Ca 

SO4
2- Sulfato de dimetilo 

(CH3O)2SO2 + 4H2O  2CH3OH 
+ SO4

2- +2H3O+ 
Ba, Ca, Sr, 
Pb 

CO3
2- Ácido tricloroacético 

Cl3CCOOH +2OH-  CHCl3 + 
CO3

2- +H2O La, Ba, Ra 

H2S Tioacetamida 
CH3CSNH2 + H2O  CH3CONH2 
+ H2S 

Sb, Mo, Cu, 
Cd 

DMG Biacetilo + 
hidroxilamina 

CH3COCOCH3 + 2H2NOH  
DMG + 2H2O Ni 

HOQ 8-Acetoxi- quinoleína 
CH3COOQ + H2O  CH3COOH 
+ HOQ Al, U, Mg, Zn 

 

 

Secado y calcinación

Eliminación del disolvente y/o 

transformación del sólido en un 

producto de composición 

conocida.

Tara del crisol Colocación del papel de filtro

Transferencia de la muestra al soporte filtrante

¿Dónde está el error?

Calcinación
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Fuentes comunes de error

 Eliminación incompleta del H2O, o de los electrolitos volátiles.

 Reducción del precipitado por el C del papel de filtro.

Secar al aire.

 Sobrecalcinación: descomposición y obtención de productos

desconocidos.

 Readsorción de H2O ó CO2

Tapar y poner en el desecador.

• Inorgánicos

• Orgánicos

• Compuestos de 
coordinación 
(Quelatos)

• Iónicos

Reactivos 

precipitantes

Reactivos precipitantes

Reactivo precipitante Elemento precipitado 
NH3(aq) Be (BeO), Al (Al2O3),        

Fe (Fe2O3) 

H2S Zn (ZnO, ZnSO4),            
As (As2O3, As2O5),           
Sb (Sb2O3, Sb2O5) 

(NH4)2S Hg (HgS) 
(NH4)2HPO4 Mg (Mg2P2O7) 
H2SO4 Sr, Ca, Pb, Ba (XSO4) 
(NH4)2MoO4 Pb (PbMoO4) 
AgNO3 Cl (AgCl), Br (AgBr),             

I  (AgI) 

(NH4)2CO3 Bi (Bi2O3) 
BaCl2 SO4

2- (BaSO4) 
MgCl2, NH4Cl PO4

3- (Mg2P2O7) 
 

 

Reactivos precipitantes inorgánicos Reactivos precipitantes orgánicos

Reactivos quelantes

 Muchos son insolubles en agua  precipitación cuantitativa.

 Elevado peso molecular  sensibilidad.

 Relativamente selectivos

 Precipitados densos y voluminosos  manejabilidad.

 La baja solubilidad, además de ventaja, es un inconveniente, pues

obliga a añadir un exceso de reactivo con el riesgo de contaminar el

precipitado.

 Incertidumbre de la forma química del sólido tras el secado.

 Riesgo de descomposición del producto antes del secado completo.

• Directos:

• Indirectos:

Pérdida de peso que 
sufre la muestra por 
calcinación (asumiendo 
que sólo se pierde agua).

El agua se recoge en un 
soporte desecante y se 
mide la ganancia en 
peso.

Gravimetrías por volatilización

Volatilización

H2O  y  CO2
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Gravimetrías por volatilización: CO2

El CO2 se recoge en un soporte absorbente y se mide la ganancia en peso. Se utliza la

ascarita (NaOH sobre un silicato no fibroso), que lleva también un desecante para

evitar la pérdida del agua formada:

2 NaOH + CO2  Na2CO3 + H2O

OHCO COH  HHCO 22323   

Gravimetrías por volatilización

S2- y SO3
2-:

En medio ácido, se generan H2S y SO2 que se recogen sobre 

adsorbentes.

C, H inorgánicos:

Los productos de combustión, CO2 y H2O, se recogen sobre 

adsorbentes.

Tema 3. Fundamentos del análisis volumétrico

1. Características termodinámicas y cinéticas de las reacciones útiles en el análisis 

volumétrico. 

2. Curvas de valoración. 

3. Sistemas indicadores de punto final. 

4. Los cálculos en el análisis volumétrico. 

5. Error volumétrico. 

Principios generales del análisis volumétrico

• para producir un cambio químico en la disolución problema

• que se ajuste exactamente a una ecuación definida.

pP    R r Aa 

La realización de una volumetría exige:

• la adición de un volumen exactamente medido

• de una disolución de concentración conocida,

Propiedades de la reacción química base de la determinación volumétrica

•Debe ser estequiométrica

•Elevada constante de equilibrio 

•Cinética rápida

•Final de la reacción detectable de modo sencillo

Indicación del punto final

1. Indicadores químicos o visuales

• Autoindicadores

• Indicadores propiamente dichos

Indicadores coloreados

Fluorescentes

Turbidimétricos

Adsorción

2. Indicadores físico-químicos

• Fotométricos

• Electroquímicos

• Potenciométricos

• Amperométricos

Sistemas 
indicadores
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Curvas de valoración

Representación de la propiedad física medida en función del 

volumen de agente valorante

Tema 4. Volumetrías de precipitación

1. Las reacciones de precipitación en el análisis volumétrico. 

2. Argentometrías. 

3. Curvas de valoración. 

4. Sistemas indicadores de punto final: Métodos  de Mohr, Volhard y Fajans. 

Factores adversos

• Falta de indicadores adecuados.

• Velocidades de reacción demasiado lentas.

• En las proximidades de la equivalencia, la adición 
del valorante no proporciona una sobresaturación 
elevada y la precipitación puede llegar a ser muy 
lenta.

• Fenómenos de co-precipitación.

• a

Argentometrías. Curvas de valoración

50,00 mL de NaCl  0,10 M  valorados con AgNO3 0,10 M.  PS AgCl = 1,0·10-10

1. Inicio. [Cl-] = 10-1 M  pCl = -log (0,1) = 1,00

2. Pre-equivalencia. + 10 mL de AgNO3

0,067M
10)mL(50

M10,0mL·0,1M50,0mL·0,1
][Cl 




 pCl = 1,17

3. Equivalencia. + 50 mL de 

AgNO3AgCl Ag+ + Cl- ;      PS = [Ag+]·[Cl-] = [Cl-]2 =1,0·10-10

[Cl-] = 1,0·10-5  M   pCl = 5,00

4. Post-equivalencia. + 60 mL de AgNO3

M 9,1·10
50)mL(60

M50,0mL·0,1M60,0mL·0,1
][Ag 3-




 pAg = 2,04

pAg  +  pCl  =  pPS = 10,0  pCl = 10,0 - 2,04 = 7,96

Argentometría: representación gráfica
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Argentometría: representación gráfica
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Argentometría: representación gráfica Argentometría: representación gráfica
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Argentometría: variables a considerar

Ag+ +  X-  AgX;  
SP

1

]]·[X[Ag

1
K  

A mayor insolubilidad del precipitado, mayor K y mejor cuantitatividad.

El  pX en el punto final es función de las concentraciones del analito y 

del reactivo. 

• A menor [X-], mayor pX en la pre-equivalencia y menor  pX en el 
punto final.

• A menor [Ag+], menor pX en la post-equivalencia (pAg + pX = 
pPS) y menor  pX en el punto final.

Valor de K

Efecto de la concentración

 pX = 2 unidades en torno a la equivalencia

Ag+ +  X-  AgX;  
SP

1

]]·[X[Ag

1
K  

Cuando hayamos añadido 49,95 mL de Ag+: 

M5·10
49,95)mL(50

1M49,95mL·0,50mL·0,1M
][X 5 




 4,3M)log(5·10pX 5  

Si  pX = 2 después de haber añadido 0,1 mL más: pX = 4,3+2 = 6,3

M5·10
50,05)mL(50

M0,05mL·0,1
][Ag

M5·10][X6,3pX

5

7-










 10
75

4·10
))·(5·10(5·10

1

]][X[Ag

1
K  

11
S 2,5·10

K

1
P 

Argentometría: variables a considerar

Incremento de la propiedad medida en torno a la equivalencia teórica: 
factibilidad y apreciación del punto final

Argentometría: indicadores

• MOHR: 

CrO4
2- Ag2CrO4 rojizo

• VOLHARD:

Fe3+ Fe(SCN)2+ rojo

• FAJANS: 

Indicadores de adsorción

Argentometría: Método de Mohr

Cl-

CrO4
2-

Ag+

AgCl
CrO4

2-

Ag+ Ag+

AgCl
Ag2CrO4

M1,0·10     S       ;1·10P

M7,9·10S   ;2·10P

5
AgCl

10
 AgClS

5
CrOAg

12
CrO AgS 4242









M 0,02
)(1·10

2·10

][Ag

P
][CrO

25

12

2
S2

4  




La concentración teórica de indicador sería:

• INDICADOR:

entre 0,005 M y 0,01 M

• pH:

de 6 a 10

2 Ag+ +  2 OH-  Ag2O  +  H2O

2 CrO4
2- +  2 H+  Cr2O7

2- +  H2O
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Argentometría: Método de Volhard. Condiciones experimentales

Ag+

Fe3+

SCN-

Fe3+

AgSCN

SCN-

Fe(SCN)2+ 

AgSCN

SCN-








23 SCN)(F     Fe

AgSCN     SCNAg

eSCN 



• INDICADOR:

no crítica:   0,01 M

• pH:

ácido

Determinar Ag+ e, 
indirectamente, Cl-, en 
muestras industriales

Argentometría: Método de Volhard. Fuentes frecuentes de error

Método directo: Ag+ con SCN-

• El AgSCN adsorbe iones Ag+ en su superficie y se adelanta el punto 

final.

 Agitar enérgicamente el matraz erlenmeyer.

Cl-

Exceso 
conocido de 
AgNO3

SCN-

Ag+

AgCl

• PS AgSCN > PS AgX

De lo contrario, hay que filtrar 
el AgX antes de valorar con 
SCN-

Método indirecto: Cl-

Argentometría: Método de Fajans. Indicadores de adsorción

AgCl

Ag+

AgCl
Cl-

Cl-

Cl-
Cl-

Cl-

Cl-

Cl-Fl- Cl-
AgCl

Ag+ Ag+

Ag+

Ag+

Ag+
Ag+

Ag+

Ag+

Fl- Fl-

Fl-

Fl-

Fl-
Fl-

Fl-

Fl-
AgCl

Ag+
OH O

COO-

O

Fluoresceína

Cl- Ag+

Argentometría: Método de Fajans. Determinación de Cl- con Ag+ usando diclorofluoresceína

Comienzo Pre-equivalencia Indicador adsorbido

Analito Agente valorantea Punto finalb 

AsO4
3- AgNO3, KSCN Volhard 

Br- AgNO3  
AgNO3, KSCN 

Mohr o Fajans 
Volhard 

Cl-  AgNO3  
AgNO3, KSCN 

Mohr o Fajans 
Volhard* 

CO3
2- AgNO3, KSCN Volhard* 

C2O4
2-  AgNO3, KSCN Volhard* 

CrO4
2-  AgNO3, KSCN Volhard* 

I- AgNO3  
AgNO3, KSCN 

Mohr o Fajans 
Volhard 

PO4
3-  AgNO3, KSCN Volhard* 

S2-  AgNO3, KSCN Volhard* 

SCN-  AgNO3, KSCN Volhard 
 

 

a Cuando se indican dos reactivos, el
análisis es una valoración por
retroceso. El primer reactivo se
añade en exceso y el segundo se
emplea para valorar por retroceso
dicho exceso.

b En los métodos Volhard
identificados con un asterisco (*),
hay que eliminar el precipitado de
plata antes de efectuar la valoración
por retroceso.

Datos tomados de Química Analítica
Moderna, David Harvey.

Argentometría: Determinaciones habituales Tema 5. Volumetrías ácido-base

1. Curvas de valoración de ácidos y bases fuertes y débiles: selección de indicadores. 

2. Valoración de mezclas de carbonatos y bicarbonatos, y de carbonatos e hidróxidos 

alcalinos: métodos de Warder y Winkler. 

3. Determinación de compuestos nitrogenados: Método de Kjeldahl.
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Curvas de valoración (pH vs. volumen de reactivo)

Ej.: Valoración de 50 mL de HCl 0,100 M con NaOH 0,100 M

1) Inicio VNaOH = 0 mL HCl   H+ +  Cl-

[H+] = [HCl] = 0,100 M ;  pH = -log (0,100) = 1,00 

2) Pre-equivalencia VNaOH = 10 mL

 M 6,67·10
mL 10)(50

mL
mmol 0,100

mL· 10
mL

mmol 0,100
mL· 50

][H 2 





3) Equivalencia VNaOH = 50 mL H2O   H+ +  OH- pH = 7

4) Post-equivalencia VNaOH = 60 mL NaOH   Na+ +  OH-

 M 9,1·10
mL 50)(60

mL
mmol 0,100

mL· 50
mL

mmol 0,100
mL· 60

][OH 3 





pH = 1,18

pOH = 2,04  pH = 11,96

Volumetría de ácido fuerte con base fuerte: representación gráfica
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mL NaOH pH 

0,00 1,00 
10,00 1,18 
20,00 1,37 
25,00 1,48 
30,00 1,60 
40,00 1,95 
49,00 3,00 
49,90 4,00 
49,95 4,30 
50,00 7,00 
50,05 9,70 
50,10 10,00 
51,00 11,00 
60,00 11,96 
70,00 12,23 

 

Fenolftaleína (incoloro a rojo violáceo)

Azul de bromotimol (amarillo a azul) 

Rojo de metilo (rojo al amarillo)

Indicadores ácido base

OH OH

OH

O

O

O O

O

O
+ H2O

Incolora Violácea

Indicadores ácido base

Idoneidad: variables a considerar

Valor de K

Efecto de la concentración

Constante de la reacción

Concentraciones de la muestra y del valorante

Magnitud del salto del pH en la proximidad de la equivalencia.

H+ +  OH-  H2O 14

w

10
K

1
K 

0 10 20 30 40 50 60 70 80
0
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8

10

12

14

0,0001 M

0,001 M
0,01 M
0,1 M

pH

Volumen NaOH (mL)

Valoración de ácido débil con base fuerte

1) El pH inicial: ácido débil, pH= f (Ca, Ka)

2) El pH en la pre-equivalencia: reguladora

3) El pH en la equivalencia: hidrólisis de la sal

4) El pH en la post-equivalencia: exceso de base fuerte

Ej.: Valoración de 50 mL de HAc 0,10 M con NaOH 0,10 M

1) pH inicial VNaOH = 0 mL Ácido débil

HAc   H+ +  Ac- Ka = 1,75·10-5

][H

K

][HK

·KC
][H w

a

aa


 




Como [H+]>>Ka: [H+]2 = Ca·Ka [H+]=1,32·10-3 M  pH = 2,88
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Valoración de ácido débil con base fuerte

2) pH en la pre-equivalencia VNaOH = 10 mL Reguladora HAc/NaAc

M 
60

1

mL 60
mL
mmol 0,10

mL· 10
[NaAc]   M; 

60

4

mL 60
mL
mmol 0,10

10mL·
mL
mmol 0,10

mL· 50
[HAc] 




4,16pHM7,00·10][H

60
4

60
1

]·[H

[HAc]

]]·[Ac[H
1,75·10K 55

a 
















 






3) pH en la equivalencia VNaOH = 50 mL Hidrólisis de la sal

M 0,05
mL 100

mL
mmol 0,1

mL· 50
[NaAc] 

NaAc +  H2O   HAc  +  NaOH

Ac- +  H2O   HAc  +  OH-

Si [HAc]  [OH-] :

8,73pH   
0,05M

][OH
5,71·10

1,75·10

1,00·10
K

K

K

][Ac

][HAc]·[OH
K

2
10

5

14

b
a

w
h 












Valoración de ácido débil con base fuerte

La aproximación es buena, pues al mismo 
resultado se llega aplicando Noyes:   8,724pH    

K
[sal]

1

K
K

[sal]
1

H

a

w'
b 

















4) pH en la post-equivalencia VNaOH = 50,10 mL Hidrólisis de la sal y exceso de base

Ac- +  H2O   HAc  +  OH- ;  NaOH  Na  +  OH-

La contribución del acetato es despreciable frente a la aportación de la base.

10,00pH  M 1,00·10
mL 100,1

mL
mmol 0,10

mL· 50,00
mL

mmol 0,10
mL· 50,10

][OH 4 


 

Volumetría de ácido débil con base fuerte: representación gráfica

mL NaOH pH, 0,1 
M 

pH, 
0,001 M 

0,00 2,88 3,91 
10,00 4,16 4,30 
25,00 4,76 4,80 
40,00 5,36 5,38 
49,00 6,45 6,46 
49,90 7,46 7,47 
50,00 8,73 7,73 
50,10 10,00 8,09 
51,00 11,00 9,00 
60,00 11,96 9,96 
75,00 12,30 10,30 

 

 
0 10 20 30 40 50 60 70 80

2

4

6

8

10

12

14

0,1 M
pH

Volumen NaOH (mL)

0 10 20 30 40 50 60 70 80
2

4

6

8

10

12

14

0,001M

pH

Volumen NaOH (mL)

Volumetría de ácido débil con base fuerte: efecto de la K
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Volumetrías ácido-base: errores causados por el indicador

1. Indicador que no vira al pH adecuado. 

Error determinado

Se corrige por una determinación en blanco.

2. Dificultad en la apreciación del cambio de color, 

especialmente en la valoración de ácidos o bases débiles. 

Error indeterminado

Fuentes de error con los indicadores visuales:

Volumetrías ácido-base: errores causados por el indicador

Ej.: Calcule el % error al valorar HCl 0,01 M con NaOH isomolar,        
si el indicador vira a  I) pH=10  y  II) pH=5.

Supongamos un volumen inicial de 100 mL. Si el pH = 10, estamos en la post-
equivalencia: exceso de base.

exceso. en 2,02%·100
mL 100

mL 2,02
Error mL. 2,02x

mL x)(200
mL
mmol10

xmL·
M 10][OH

2

4 








Si pH=5, estamos en la pre-equivalencia: queda HCl sin valorar.

añadidos. mL 99,80x
mL x)(100

mL
mmol10

xmL·-
mL
mmol10

mL· 100
M 10][H

2-2

5 








Faltan por añadir: (100 - 99,80)mL= 0,20 mL;  0,2 % error por defecto.
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Volumetrías ácido-base: errores causados por el indicador

Ej.: Calcule el error cometido al valorar HAc 0,5 M con NaOH 0,5 M,        si el 
indicador vira a  I) pH=6  y  II) pH=9,5. Ka=1,8·10-5

El pH en la equivalencia viene fijado por la hidrólisis del NaAc: 

Ac- +  H2O   HAc  +  OH-

M 0,25
mL 200

M mL·0,5 100
[NaAc] 

Si [HAc]  [OH-] :

9,07pH   
0,25M

][OH
5,56·10

1,8·10

1,00·10
K

K

K

][Ac

][HAc]·[OH
K

2
10

5

14

b
a

w
h 












Volumetrías ácido-base: errores causados por el indicador

Ej.: Calcule el error cometido al valorar HAc 0,5 M con NaOH 0,5 M,        si el 
indicador vira a  I) pH=6  y  II) pH=9,5. Ka=1,8·10-5

II) Si pH=9,5, estamos en la post-equivalencia:exceso de OH-.

error.  comete  se  apenas  :exceso  por  mL  0,03x
mL x)(200

M mL·0,5x 
M 10][OH 4,5 


 

I) Si pH=6, estamos en la pre-equivalencia: tampón HAc/NaAc.

añadidos. mL 94,73x

mL x)(100
M mL·0,5x 

mL x)(100
M mL·0,5x -M mL·0,5 100

·1,8·10M 10][H 56 



 

Faltan por añadir: (100 - 94,73)mL= 5,27 mL

][Ac

[HAc]
·K][H

[HAc]

]]·[Ac[H
1,8·10K

-a
5

a  




Valoración de ácidos dipróticos

H2A  +  H2O   HA- +  H3O+

HA- +  H2O   A2- +  H3O+

][HA

]][H[A
K

A][H

]][H[HA
K

-

2

a

2
a

2

1









A2- +  H2O   HA- + OH-

HA- +  H2O   H2A + OH-

][HA

]A][OH[H

K

K
K

][A

]][OH[HA

K

K
K

-
2

a

w
b

2
a

w
b

1

2

2

1










 K·KK    ;K·KK wbawba 1221



Si Ka1  104 Ka2 , los equilibrios pueden tratarse independientemente

Antes de la 1ª equivalencia:
A][H

][HA
logpKpH

A][H

]][H[HA
K

2
a

2
a 11





][HA

][A
logpKpH

][HA

]][H[A
K

2

a-

2

a 22 



Entre la 1ª  y 2ª equivalencia:

En la 1ª equivalencia:  HA-,  ácido y   base: )pK(pK
2

1
pH   ·KK][H

2121 aaaa 

Valoración de ácidos dipróticos

50 mL de H2A 0,10 M  con  NaOH 0,10 M   Ka1=1,00·10-3; Ka2= 1,00·10-7

1) pH inicial VNaOH = 0 mL      Ácido débil parcialmente disociado

H2A   H+ +  HA- Ka1 = 1·10-3
][H

K

][HK

·KC
][H w

a1

aa


 


 1

Como [H+]>>Ka1: [H+]2 = Ca·Ka1 [H+]=1,00·10-2 M  pH = 2,00

2) pH en la pre-equivalencia VNaOH = 10 mL H2A/NaHA 

M 
60

1

mL 60
mL
mmol 0,10

mL· 10
[NaHA]   M; 

60

4

mL 60
mL

mmol 0,10
10mL·

mL
mmol 0,10

mL· 50
A][H2 




2,40
M

60
4

M
60
1

log3,00
A][H

][HA
logpKpH

2
a1




Valoración de ácidos dipróticos

50 mL de H2A 0,10 M  con  NaOH 0,10 M   Ka1=1,00·10-3; Ka2= 1,00·10-7

3) pH en la 1ª equivalencia VNaOH = 50 mL

 5,007,00)(3,00
2

1
)pK(pK

2

1
pH

21 aa 

4) pH entre las dos equivalencias VNaOH = 60 mL

Se está neutralizando el protón del HA-: HA- + OH-  A2- +  H2O

M 
110

1

mL 110
mL
mmol 0,10

mL· 10
][A   M; 

110

4

mL 110
mL
mmol 0,10

10mL·
mL
mmol 0,10

mL· 50
][HA -2- 




6,40
M

110
4

M
110

1

log7,00
][HA

][A
logpKpH

-

2

a2




Valoración de ácidos dipróticos

50 mL de H2A 0,10 M  con  NaOH 0,10 M   Ka1=1,00·10-3; Ka2= 1,00·10-7

5) pH en la 2ª equivalencia VNaOH =100 mL Hidrólisis de la sal

A2- +  H2O   HA- +  OH-
1

2

b
a

w
2h K

K

K

][A

]][OH[HA
K  



Si [HA-]  [OH-] :M 0,033
mL 150

M  mL·0,1 50
][A2 

9,76pH  4,24pOHM5,8·10][OH
1,0·10

1,0·10

0,033

][OH 5
7-

-142

 


6) pH en post-2ª equivalencia VNaOH =110 mL Hidrólisis de la sal y exceso de base

A2- +  H2O   HA- +  OH- NaOH  Na  +  OH-

La contribución de la hidrólisis es despreciable frente a la aportación de la base.

11,80pH  M  6,25·10
mL 160

AHmmol
H2mmol

·
mL

AHmmol 0,10
mL· 50,00

mL
mmol 0,10

mL· 110

][OH 3-2

2










También: M6,25·10
mL160

mL
mmol0,1

·10mL
][OH 3 
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Valoración de ácidos dipróticos: representación gráfica

0 20 40 60 80 100 120 140
0

2

4

6

8

10

12
H2A 0,10 M con NaOH 0,10 M
pKa1=3,00; pKa2=7,00

pH

Volumen de NaOH (mL)

Carbonatación: fuente de errores

Los hidróxidos de sodio, potasio y bario reaccionan con avidez con el CO2

atmosférico: 

CO2  +  2 OH-  CO3
2- +  H2O

¿ Se pierde reaccionabilidad del álcali siempre?

1) Empleo de indicador que vira en zona ácida:

CO3
2- +  2 H+  H2CO3       No se incurre en error

2) Empleo de indicador que vira en zona básica:

CO3
2- +     H+  HCO3

- Se comete error

Si se sospecha que un álcali patrón se ha carbonatado, sólo podrá emplearse en la valoración de

un ácido si se usa una indicación del punto final en zona ácida.

Análisis de mezclas básicas: CO3
2-, HCO3

-, OH-

Nunca existirán más de dos de estas substancias juntas, pues la tercera se
elimina siempre por reacción:

HCO3
- + OH-  CO3

2- + H2O

El análisis requiere dos valoraciones:

1. Con un indicador que vire en la zona básica (F.T.)

2. Otra con un indicador que vire en la zona ácida, (N.M.)

H2CO3  HCO3
- +  H+

HCO3
-  CO3

2- +  H+ 10,36
a

6,34
a

10K

10K

2

1









CO3
2- +  H+  HCO3

-

HCO3
- +  H+  H2CO3 

Reacciones base de la 

determinación volumétrica

Análisis de mezclas básicas: CO3
2-, HCO3

-, OH-

0 20 40 60 80 100 120

2

4
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12
50 mL de Na

2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

Análisis de mezclas básicas: CO3
2-, HCO3

-, OH-

0 20 40 60 80 100 120

2

4

6

8

10

12

Naranja de metilo (N.M.)

Fenolftaleína (F.T.)

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

Análisis de mezclas básicas: Curvas de valoración de Na2CO3y de NaOH
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50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)
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0 20 40 60 80 100 120 140
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50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

0 20 40 60 80 100 120 140
0

2

4

6
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14

50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

Análisis de mezclas básicas: CO3
2-, HCO3

-, OH-

Valoración de dos alícuotas idénticas, cada una con un indicador.

Constituyente(s) NaOH Na2CO3 NaHCO3 NaOH + 
Na2CO3

Na2CO3 + 
NaHCO3

Relación entre VFT y 
VNM para alícuotas de 

igual volumen

VFT = VNM VFT = ½VNM VFT = 0; 
VNM>0

VFT > ½VNM VFT < ½ VNM

Análisis de mezclas básicas: CO3
2-, HCO3

-, OH-

Valoración de una sola alícuota con dos indicadores consecutivamente

0 20 40 60 80 100 120 140
0

2

4

6

8

10

12

14

V
2V

1

50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

Constituyente(s)

Relación entre 
V1 y V2 para 

una sola 
alícuota

NaOH V2 = 0

Na2CO3 V1 = V2

NaHCO3 V1 = 0

NaOH + Na2CO3 V1 > V2

Na2CO3 + 
NaHCO3

V1 < V2

Análisis de Na2CO3 y NaOH: Método Winkler

0 20 40 60 80 100 120 140
0
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6

8

10

12

14

50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

A) En una porción, se valora la alcalinidad TOTAL
(CO3

2- + OH-) hasta viraje del N.M.

B) En una segunda porción se precipita el CO3
2- como

BaCO3, mediante la adición de un ligero exceso de
BaCl2. Se valora a continuación el hidróxido con HCl
en presencia de F.T.

CO3
2-

OH-

Ba2+

OH-

HCl

F.T.

VB

CO3
2-

OH-

HCl

N.M.

VA

VA - VB  [CO3
2-]

Análisis de Na2CO3 y NaHCO3: Método Winkler

0 20 40 60 80 100 120 140
0

2

4

6

8

10

12

14

50 mL de NaOH valorados con HCl 0,1 M

50 mL de Na
2
CO

3
 0,1 M valorados con HCl 0,1 M

pH

Volumen de HCl (mL)

A) En una porción, se valora la alcalinidad TOTAL
(CO3

2- + HCO3
-) hasta viraje del N.M.

B) Otra alícuota se trata con un exceso conocido de
NaOH valorada. A continuación se precipita todo el
CO3

2- (el que había más el generado al reaccionar la
NaOH con el HCO3

-) y se valora el exceso de
hidróxido con HCl en presencia de F.T.

CO3
2-

HCO3-

HCl

N.M.

VA

Ba2+

OH-

HCl

F.T.

VC

CO3
2-

OH-

CO3
2-

HCO3
-

NaOH

VB

VB -VC  [ HCO3
-]

VA - (VB -VC)  [CO3
2-]

Determinación de N orgánico. Método Kjeldhal Determinación de N orgánico. Método Kjeldhal

• El gas se destila y se recoge en una disolución ácida, cuantificándolo 

mediante una valoración ácido-base.

• Transformación del N enlazado de la muestra en catión amonio, NH4
+, 

mediante ataque con H2SO4 concentrado y caliente.

• La disolución resultante se enfría, se diluye y se pone en medio básico para 

liberar gas amoníaco: 

NH4
+ + OH-  NH3(aq) +  H2O //    NH3(aq)  NH3(g)
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Determinación de N orgánico. Método Kjeldhal

A) El destilado se recoge en un volumen exactamente medido de 

ácido de concentración conocida. Una vez completada la 

destilación, se valora el exceso de ácido con una disolución 

estándar de base. 

(Requiere el uso de 2 disoluciones estándar)

B) Recoger el NH3 en un exceso -no medido- de ácido bórico (H3BO3) 

que retiene el NH3:

H3BO3  + NH3  NH4
+ +  H2BO3

-

El borato diácido es una base suficientemente fuerte como para 

ser susceptible de valoración con una disolución estándar de ácido.

(Requiere el uso de una sola disolución estándar)

Determinación de N orgánico. Método Kjeldhal

Paso CRÍTICO del Método: 

Descomposición de la muestra en caliente con H2SO4.

• C y H  CO2 y H2O, respectivamente.

• N amídico y amínico  NH4
+, cuantitativamente

• N en grupos nitro, azo y azoxi  N, NOx (pérdidas)

O

NH2
RNH2

NO2 N N N N
O-

+
, ,

Esta pérdida se evita tratando, primeramente, la muestra con un agente
reductor, como Na2S2O3 o ácido salicílico, que hace que el N se
comporte como N amina o amida.

OH

COOH

Determinación de N orgánico. Método Kjeldhal

Paso CRÍTICO del Método: 

Tiempo de ataque prolongado (hasta más de 1 hora).

• La adición de una sal neutra, K2SO4, provoca un  aumento 

ebulloscópico del H2SO4. 

• Empleo de catalizadores (pastillas de Hg0, Cu0 y Se0), que 

catalizan la descomposición por acción del H2SO4.

Determinación de N. Método Kjeldhal

Determinación de N inorgánico : sales de amonio

Reducción previa a NH4
+ con la aleación DEVARDA (50% Cu, 45% Al, 5%

Zn) introducida en forma de gránulos en el matraz que contiene la muestra

en medio fuertemente alcalino. El NH3 generado se destila según Kjeldahl.

Conversión de la sal de amonio en amoníaco mediante tratamiento

básico, seguido de destilación y valoración según Kjeldahl.

Determinación de Nitratos y Nitritos inorgánicos

Determinación de S

El S presente en materiales biológicos y orgánicos se
determina quemando la muestra en una corriente de
oxígeno.

El dióxido generado se recoge mediante destilación sobre
una disolución diluida de H2O2:

SO2(g) + H2O2  H2SO4

El H2SO4 se valora posteriormente con una base estándar.

Tema 6. Volumetrías de complejación

1. Curvas de valoración. 

2. Valoraciones con ligandos monodentados: determinación

argentométrica de cianuros. 

3. El AEDT como agente valorante complexométrico: curvas de 

valoración.

4. Indicadores metalocrómicos. 

5. Aplicaciones a la determinación de calcio y magnesio. 
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Ligandos polidentados vs. monodentados

 Los ligandos polidentados reaccionan, generalmente, de forma más

completa con los cationes, proporcionando saltos más agudos en los puntos

finales de las curvas de valoración.

 De ordinario reaccionan con el ión central en un solo paso, en tanto que la

formación de complejos con ligandos monodentados normalmente involucra

la formación de 2 ó más especies intermedias.

12
43214

2
4

2
433

2
33

2
3

2
333

2
23

3
2

2
233

2
3

4
1

2
33

2

8,1·10 ·K·K·KK  β                  

1,5·10 K  ; )Cu(NH   NH)Cu(NH

7,9·10 K  ; )Cu(NH   NH)Cu(NH

3,6·10 K  ; )Cu(NH   NH)Cu(NH

1,9·10 K  ; )Cu(NH   NH          Cu



























Trietilentetraamina, ""trien"

Cu N

NH2

NH2

NH2

20
f 2,5·10K 

Complexometrías con ligandos monodentados

Liebig:  Determinación de  CN- con Ag+

final)punto  del n(indicació]Ag[Ag(CN)AgAg(CN)

soluble)complejo :analítica  (reacciónAg(CN)AgCN2

22

2












Deniges:  Determinación en medio amoniacal con KI como indicador

El NH3 previene la precipitación anticipada del AgCN, y el primer exceso real 
de Ag+ causa la aparición de una turbidez blanco-amarillenta debida a la 
formación de AgI

Riesgo de una redisolución del precipitado y, por tanto, de inexactitud en la 
detección del punto final.

Valoración de cationes metálicos con AEDT (Y4-)

CATIÓN KMY CATIÓN KMY 

Ag+ 2,1·107 Cu2+ 6,3·1018 

Mg2+ 4,9·108 Zn2+ 3,2·1016 

Ca2+ 5,0·1010 Cd2+ 2,9·1016 

Sr2+ 4,3·108 Hg2+ 6,3·1021 

Ba2+ 5,8·107 Pb2+ 1,1·1018 

Mn2+ 6,2·1013 Al3+ 1,3·1016 

Fe2+ 2,1·1014 Fe3+ 1,3·1025 

Co2+ 2,0·1016 V3+ 7,9·1025 

Ni2+ 4,2·1018 Th4+ 1,6·1023 

 

 

pH Y
4- 

2,0 2,70·1013 

2,5 7,14·1011 

3,0 4,00·1010 

4,0 2,78·108 

5,0 2,86·106 

6,0 4,55·104 

7,0 2,08·103 

8,0 1,85·102 

9,0 19,23 

10,0 2,86 

11,0 1,17 

12,0 1,02 
 

 

Curvas de valoración complexométricas (pMn+ vs. volumen de Y4-)

Ej.: Valoración de 50,0 mL de Ca2+ 0,01 M con AEDT 0,01 M a pH = 10

1) Inicio VAEDT = 0 mL [Ca2+] = 0,01 M ;  pCa = 2,00 

10'

10pH,Y

10 1,8·10
K

K2,86;5,0·10K 4 



Ca2+ +  Y4-  CaY2-

2) Pre-equivalencia VAEDT = 10 mL

0,067M
10)mL(50

1M10,0mL·0,01M50,0mL·0,0
[Ca] 




 pCa = 2,17

3) Equivalencia VAEDT = 50 mL Ca2+ +  Y4-  CaY2-

M5,0·10
50)mL(50

1M50,0mL·0,0
][CaY 3-2 




M5,2·10][Ca
][Ca

5,0·10

]][Y[Ca

][CaY
1,8·10K' 72

22

-3

T
42

2
10 





 pCa = 6,28

Curvas de valoración complexométricas (pMn+ vs. volumen de Y4-)

Ej.: Valoración de 50,0 mL de Ca2+ 0,01 M con AEDT 0,01 M a pH = 10

4) Post-equivalencia VAEDT = 60 mL

M4,5·10
60)mL(50

1M50,0mL·0,0
][CaY 3-2 


 M9,1·10

60)mL(50

10mL·0,01M
][Y -4 4




M2,8·10][Ca
M)]·(9,1·10[Ca

M4,5·10
1,8·10K' 102

4-2

-3
10 

  pCa = 9,55
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pH = 10pCa

Vol AEDT (mL)

Valoración de cationes metálicos con AEDT (Y4-)

pH Y
4- 

2,0 2,70·1013 

2,5 7,14·1011 

3,0 4,00·1010 

4,0 2,78·108 

5,0 2,86·106 

6,0 4,55·104 

7,0 2,08·103 

8,0 1,85·102 

9,0 19,23 

10,0 2,86 

11,0 1,17 

12,0 1,02 
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Curvas de valoración complexométricas: influencia del pH

Ej.: Valoración de 50,0 mL de Ca2+ 0,01 M con AEDT 0,01 M

0 20 40 60 80
0

2

4

6

8

10
pH = 12
pH = 10

pH = 8

pH = 6

pCa

Vol AEDT (mL)

Complexometrías: reactivos complejantes auxiliares

• Su concentración ha de mantenerse en el mínimo necesario para evitar la

precipitación del analito.

• Los tramos iniciales (pre-equivalencia) de las curvas de valoración presentan

valores de pM mayores cuanto más elevada es la concentración del ligando

auxiliar.

• Un exceso de disolución reguladora puede empeorar innecesariamente la

apreciación del punto final.

Reactivos complejantes enmascarantes

 
 2

3
CN22 Pb ,Ni(CN)Pb ,Ni

18,0

PbY

242

18,6

NiY

242

10K        PbY    YPb

10K         NiY    Y  Ni

2

2
















Valoración de Cu2+ con AEDT usando un agente complejante auxiliar

CuSO4
Con tampón 
amoniacal, pH=10 Equivalencia

Complexometrías: factibilidad

  pM  2 en torno a la equivalencia      ( 0,05 mL)

Si la equivalencia se alcanza para 50 mL, una gota antes:

5,3pMM5·10
49,95mL)(50

01M49,95mL·0,50mL·0,01M
[M] 6 




 

Si  pM = 2, cuando VAEDT=50,05 mL :   pM = 7,3

pM = 7,3  [M] = 5·10-8 M

M5·10
50,05mL)(50

50mL·0,01M
][MY 3-2 




M5·10
50,05mL)(50

1M0,05mL·0,0
][Y -4 6




10
68

3

42

2

2·10
·5·105·10

5·10

]][Y[M

][MY
K'  







Complexometrías: efecto de la KMY
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0
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k

FeY
-=1,3·10

25

KHgY2-=6,3·10
21

KZnY2-=3,2·10
16

KFeY2-=2,1·10
14

KCaY2-=5,0·10
10

pM

Vol AEDT (mL)

Curvas de valoración para 50,0 mL
de disoluciones 0,01 M de diversos
cationes con AEDT 0,01 M a
pH=6.

Complexometrías: efecto de la KMY

pH mínimo permisible 
para obtener un 
punto final 
satisfactorio en la 
valoración de diversos 
iones metálicos en 
ausencia de agentes 
complejantes 
competitivos
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Complexometrías: indicadores metalocrómicos

NO2

Negro de Eriocromo T (NET)

-O3S

OH

N N

OH

naranja        azul         

11,6pK     ;OH   In      HIn  OH

azul         rojo          

6,3pK    ;OH  HIn     InH  OH

a23
3

2

a13
2

22













2

Complejos estables 1:1 ROJOS    (Mg2+, Ca2+, Zn2+,Ni2+)

Si pH>7:

MIn- +  HY3-  HIn2- +  MY2-

rojo azul

Inicio
Proximidad a 
la equivalencia Equivalencia

Mg2+ con Y4- y NET

Complexometrías: indicadores metalocrómicos

Calmagita

-O3S

OH

N N

OH

CH3

rojizo anaranjado          azul

azul             rojo  

          

12,4pK     ;OH   In      HIn  OH

         

8,1pK    ;OH  HIn     InH  OH

a23
3

2

a13
2

22













2

Estable en disolución acuosa

Indicador pH Catión 

Calmagita 9-11 Ba, Ca, Mg, Zn 

Negro de eriocromo T 7,5-10,5 Ba, Ca, Mg, Zn 

Negro azulado de eriocromo 8-12 Ca, Mg, Zn, Cu 

Murexida 6-13 Ca, Ni, Cu 

Ácido salicílico 2-3 Fe 
 

 

Complexometrías: aplicaciones con AEDT

Los métodos empleados pueden clasificarse en:

1.  DIRECTOS

2.  POR  RETROCESO

3.  POR  DESPLAZAMIENTO

4.  INDIRECTOS

1. Se pueden valorar alrededor de 40 cationes.

Incluso aquellos cationes que carecen de un buen indicador 
metalocrómico, pueden valorarse directamente.

Ca2+

pH=10
NET

Y4-

Mg2+

10
CaY

5,0·10K 2 

Mg2+

pH=10
NET

Y4-

8

MgY
4,9·10K 2 

Complexometrías: aplicaciones con AEDT

Los métodos empleados pueden clasificarse en:

1.  DIRECTOS

2.  POR  RETROCESO

3.  POR  DESPLAZAMIENTO

4.  INDIRECTOS

2. Útil cuando la reacción del Catión con el
Ligando es lenta o cuando no se dispone
de un indicador adecuado.

M2+

Y4-

conocida 
en
exceso

MY2-

+
Y4-

exc.

Mg2+

o 

Zn2+

  222 MY,ZnYMgY
KK

Complexometrías: aplicaciones con AEDT

Los métodos empleados pueden clasificarse en:

1.  DIRECTOS

2.  POR  RETROCESO

3.  POR  DESPLAZAMIENTO

4.  INDIRECTOS

3. Útil cuando no se dispone de un indicador
adecuado.

M2+

+
exceso no 
medido de 
MgY2-

MY2-

+MgY2-

+ Mg2+

Y4-

  22 MgYMY
KK

Complexometrías: aplicaciones con AEDT

Los métodos empleados pueden clasificarse en:

1.  DIRECTOS

2.  POR  RETROCESO

3.  POR  DESPLAZAMIENTO

4.  INDIRECTOS 4. Útil para determinar especies que no
reaccionan con el AEDT

SO4
2-

+
exceso

medido de Ba2+

BaSO4                
+

Ba2+ 
exceso

Y4-
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Tema 7. Volumetrías de oxidación-reducción

1. Cálculo teórico de las curvas de valoración.

2. Potencial en el punto de equivalencia.

3. Oxidantes y reductores previos.

4. Oxidimetrías y reductimetrías.

Volumetrías red-ox

 V0,68E   V;1,44E 0'
(II)Fe(III)/Fe

0'
III)Ce(IV)/Ce( 

Fe2+ +Ce4+  Fe3+ + Ce3+

• Siempre que la reacción sea rápida y reversible, el sistema estará en 
equilibrio a lo largo de toda la valoración.

• Los potenciales de electrodo de los dos semisistemas han de ser 
siempre idénticos entre sí, e iguales al potencial del sistema, E:

(II)Fe(III)/FeIII)Ce(IV)/Ce( E EE 

][Ce

][Ce
log

1

0,059
EE

][Fe

][Fe
log

1

0,059
EE

3

4
0

/CeCe

2

3
0

/FeFe

34

23

















Potencial en la equivalencia; n1 = n2

][Ce

][Ce
log

1

0,059
EE    ;

][Fe

][Fe
log

1

0,059
EE

3

4
0

/CeCep.e.2

3
0

/FeFep.e. 3423 







 

Sumando ambas expresiones:

 ;
]][Ce[Fe

]][Ce[Fe
log

1

0,059
EE2E

32

43
0

/CeCe

0

/FeFep.e. 3423 



 

Según la estequiometría de la reacción:

][Ce][Fe     ];[Ce][Fe 4233  

 ;
]][Ce[Ce

]][Ce[Ce
log

1

0,059
EE2E

34

43
0

/CeCe

0

/FeFep.e. 3423 



 

 
2

EE
E

0

/CeCe

0

/FeFe
p.e.

3423  
  

2

EE
E

0
2

0
1

p.e.


Si n1 = n2 

Potencial en la equivalencia; n1  n2

Ce4+ + 1 e-  Ce3+   E0 = 1,440 V; Sn4+ + 2 e-  Sn2+ E0 = 0,154 V

2 Ce4+ + Sn2+  2 Ce3+ + Sn4+

][Ce

][Ce
log

1

0,059
EE    ;

][Sn

][Sn
log

2

0,059
EE

3

4
0

/CeCep.e.2

4
0

/SnSnp.e. 3424 







 

Multiplicando la primera por 2 y sumándole la segunda:

]][Ce[Sn

]][Ce[Sn
log

1

0,059
EE23E

32

44
0

/CeCe

0

/SnSnp.e. 3424 



 

Según la estequiometría: [Ce4+]=2[Sn2+];  [Ce3+]=2[Sn4+]

]]2[Sn[Sn

]]2[Sn[Sn
log

1

0,059
EE23E

42

24
0

/CeCe

0

/SnSnp.e. 3424 



 

3

EE2
E

0

/CeCe

0

/SnSn
p.e.

3424  


Potencial en la equivalencia; n1  n2

Para el caso general:

Ox1 +  a e-  Red1 E1
0

Ox2 +  b e-  Red2 E2
0

Se cumple que:

ba

b·Ea·E
E

0
2

0
1

p.e. 




Esta expresión general se va a cumplir para todos aquellos casos en
que no haya intercambio de OH- o H+

Potencial en la equivalencia; n1  n2, H+

 V1,510E  O;4HMn   5e8HMnO 0

/MnMnO2
2

4 2-
4

 
 

 V0,154E   ;Sn    2eSn 0

/SnSn

24
24  

 

O8H2Mn5Sn    16H2MnO5Sn 2
24

4
2   

][Mn

]][H[MnO
log

5

0,059
EE    ;

][Sn

][Sn
log

2

0,059
EE

2

8-
40

/p.e.2

4
0

/SnSnp.e. 2
4

24 







  MnMnO

Multiplicando la primera por 2 y la segunda por 5, y sumando:

]][Mn[Sn

]][H][MnO[Sn
log

1

0,059
E5E27E

22

8-
4

4
0

/

0

/SnSnp.e. 2
4

24 



  MnMnO

En la equivalencia: ][Mn
2

5
][Sn   ];[MnO

2

5
][Sn 24

4
2  

pH 068,0
7

E5E2
]log[H

1

0,059
E5E27E

0

/

0

/SnSn
..

80

/

0

/SnSnp.e.

2
4

24

2
4

24 






 MnMnO

epMnMnO
E

Ep.e. = f (pH)
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Potencial en la equivalencia; n1  n2, H+, [X]

O7H2Cr6Fe    14HOCr6Fe 2
332

72
2   

Para este caso se obtiene:

232

142
72

3
0

OCr

0
Fep.e. ]][Cr[Fe

]][HO][Cr[Fe
0,059log6EE7E 2

72 



 

Como ahora: [Fe2+] = 6[Cr2O7
2-];   [Fe3+] = 3[Cr3+], al substituir se obtiene 

la expresión final:

]2[Cr

][H
log 

7

0,059

7

6EE
E

3

140

OCr

0
Fe

p.e.

2
72











Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

1) Inicio VCe4+ = 0 mL Condiciones no-Nernstianas  

2) Pre-equivalencia VCe4+ = 5 mL

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con Ce(IV) 0,10 M   en H2SO4 1,0 M

Fe2+ +Ce4+  Fe3+ + Ce3+  V0,68E    V;1,44E 0'
(II)Fe(III)/Fe

0'
III)Ce(IV)/Ce( 

M 
55,00

0,500
][Ce

mL 5,00)(50,00

M mL·0,10 5,00
][Fe 43 


 

M 
55,00

2,00
][Ce

mL 5,00)(50,00

M mL·0,10 5,00M mL·0,05 50,00
][Fe 42 




 

 V0,640
M 

55,00
2,00

M 
55

0,500

log
1

0,059
 V0,680E  120

a
0
c 7,6·10K)E(E

0,059

n
logK 

Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

3) Equivalencia VCe4+ = 25 mL

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con Ce(IV) 0,10 M   en H2SO4 1,0 M

Fe2+ +Ce4+  Fe3+ + Ce3+  V0,68E    V;1,44E 0'
(II)Fe(III)/Fe

0'
III)Ce(IV)/Ce( 

 V1,060
2

1,4400,680
 

2

EE
E

0

/CeCe

0

/FeFe
p.e.

3423










4) Post-equivalencia VCe4+ = 25,10 mL

M 
75,10

2,50
][Fe

mL 75,10

M mL·0,10 25,00
][Ce 23  

M 
75,10

0,01
][Fe

mL 75,10

M mL·0,05 50,00-M mL·0,10 25,10
][Ce 24  

 V1,30
M 

75,10
2,50

M 
75,10
0,01

log 0,0591,440
][Ce

][Ce
log

1

0,059
 V1,440E

3

4

 



Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con Ce(IV) 0,10 M   en H2SO4 1,0 M

Fe2+ +Ce4+  Fe3+ + Ce3+  V0,68E    V;1,44E 0'
(II)Fe(III)/Fe

0'
III)Ce(IV)/Ce( 
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Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

2) Pre-equivalencia VMnO4- = 5 mL

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con MnO4
- 0,02 M   en [H+] = 1,0 M

O4HMn5Fe    H8MnO5Fe 2
23

4
2   

  
mL 55,00

Fe mmol 0,50

mL 5,00)(50,00

MnO mmol
Fe mmol 5

·
mL

MnO mmol 0,02
mL· 5,00

][Fe
3-

4

3-
4

3




 




 
mL 55,00

Fe mmol 2,00

mL 5,00)(50,00

MnO mmol
Fe mmol 5

·
mL

MnO mmol 0,02
mL· 5,00

mL
Fe mmol 0,05

mL· 50,00
][Fe

2-
4

2-
4

2

2




 





 V0,640
M 

55,00
2,00

M 
55,00
0,500

log
1

0,059
 V0,680E 

Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con MnO4
- 0,02 M   en [H+] = 1,0 M

O4HMn5Fe    H8MnO5Fe 2
23

4
2   

3) Equivalencia VMnO4- = 25 mL

4) Post-equivalencia VMnO4- = 25,10 mL

 V1,370)·8·log(1,0
6

0,059

6

5·1,5100,680
]log[H 

6

0,059

6

5EE
E 8

0

/MnMnO

0

/FeFe
p.e.

2
4

23







 

mL 75,10

Mn mmol 0,50

mL 25,10)(50,00
Fe mmol 5
Mn mmol 1

·
mL

Fe mmol 0,05
mL· 50,00

][Mn
22

22

2




 




mL 75,10

MnO mmol 0,002

mL 25,10)(50,00
Fe mmol 5

MnO mmol 1
·

mL
Fe mmol 0,05

mL· 50,00
mL

MnO mmol 0,02
·MnO mL 25,10

][MnO 4
2

4
2

4
4

4






 





 V1,63
M 

75,10
0,50

M 
75,10
0,002

·(1,00)
 log 

5

0,059
 V1,51E

8


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Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

50,00 mL de Fe(II) 0,05 M con MnO4
- 0,02 M   en [H+] = 1,0 M

O4HMn5Fe    H8MnO5Fe 2
23

4
2   
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Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

50,00 mL de Fe(II)  0,05 M  con   Ce(IV)  0,1 M   ó   MnO4
- 0,02 M

 E (V) 
Vol. Reactivo (mL) Ce(IV) 0,1 M MnO4

- 0,02M 
5,00 0,64 0,64 

15,00 0,69 0,69 
20,00 0,72 0,72 
24,00 0,76 0,76 
24,90 0,82 0,82 
25,00 1,06 1,37 
25,10 1,30 1,48 
26,00 1,36 1,49 
30,00 1,40 1,50 
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Curvas de valoración redox (E vs. volumen de reactivo)

50,00 mL de Fe(II)  0,05 M  con   Ce(IV)  0,1 M   ó   MnO4
- 0,02 M
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• Si la valoración correspondiese a Fe(II) 0,005 M con Ce(IV) 0,01 M, se 
obtendría una curva idéntica, pues la dilución no afecta al potencial del 
sistema.

• Antes de la equivalencia las curvas son idénticas.

• La curva para el caso del Ce(IV) es simétrica con respecto al punto de 
equivalencia, como consecuencia de la relación equimolar entre oxidante y 
reductor.

• La curva del MnO4
- es fuertemente asimétrica, creciendo sólo ligeramente 

después de la equivalencia.

• Los potenciales en la equivalencia son diferentes (1,06 y 1,37 V)

• El E en la equivalencia es mayor para el MnO4
-, debido a una mayor K de 

reacción con el Fe(II).

Factibilidad de las volumetrías redox

Para una reacción genérica:   Ox1 + Red2  Red1 + Ox2

Ox1 +  a e-  Red1 E1
0

Ox2 +  b e-  Red2 E2
0

donde intervienen los semisistemas:

a) calcularemos el valor de K tal que en torno a la equivalencia exista 
un pRed2  2

b) la diferencia entre los potenciales estándar de los semisistemas que 
garantizan esa K

Factibilidad de las volumetrías redox

Valoración  de  50,00 mL  de  Red2 0,1 M  con   Ox1 0,1 M

a)  M 5,0·10
mL 49,95)(50,00

M mL·0,1 49,95M mL·0,1 50,00
][Red 5

2





 pRed2 = 4,30

Un cambio de 2 unidades, implica que para 50,05 mL de reactivo añadido, el 
pRed2 ha de ser de 6,30. 

pRed2 = 6,30  [Red2]=5,0·10-7 M

M 5,0·10
mL 50,05)(50,00

M mL·0,10 0,05
][Ox 5

1



 M 5,0·10

mL 50,05)(50,00

M mL·0,10 50,00
][Ox][Red 2

21





Por tanto:
8

75

22

21

21 1,0·10
))(5,0·10(5,0·10

)(5,0·10

]][Red[Ox

]][Ox[Red
K  



b)  
 V0,472 K log 

n

0,059
EE 0

a
0
c 

Red2 + Ox1  Ox2 + Red1

Factibilidad de las volumetrías redox: efecto del E del valorante

Valoración  de  50,00 mL  de  Red2 0,1 M  con   Ox1 0,1 M Red2 + Ox1  Ox2 + Red1
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Indicadores redox

• GENERALES o VERDADEROS

• ESPECÍFICOS

• Los indicadores redox generales son aquellas substancias que cambian de
color al ser oxidadas o reducidas.

• La modificación del color sólo depende de los cambios en el potencial del
sistema a medida que transcurre la valoración.

InOx +  n e-  InRed
][In

][In
log

n

0,059
EE

Red

Ox0
In 

En general, un cambio de color se apreciará cuando:

10
][

][
     a    10

][

][

ReRe


d

Ox

d

Ox

In
In

In
In

n

0,059
EE 0

In 

Indicadores redox generales: complejos de la orto-fenantrolina

3

Ferroina

(Phen)3Fe2+

N

N

 

Fe2+

(Phen)3Fe3+ +  e-  (Phen)3Fe2+ ;   E0 = 1,06 V

Ferriina                     Ferroina

Azul pálido Rojo

 Reacciona de forma rápida y reversible

 Cambio de color pronunciado

 Soluciones estables y fáciles de preparar

 Su forma oxidada es inerte frente a agentes oxidantes fuertes

• Se descompone por encima de 60 ºC

5-nitro (E0 = 1,25 V); 5-metilo (E0 = 1,02 V)

Indicadores redox generales: difenilamina y derivados

Knop, 1924: Fe(II) con K2Cr2O7

En presencia de un agente oxidante fuerte:

N
H

N
H

N
H

2 + 2 H+  +  2 e-

Difenilamina Incolora Difenilbencidina    Incolora

N
H

N
H

N N + 2 H+ +  2e-

Violeta de Difenilbencidina; E0 0,76 V

• La difenilamina no es muy soluble en agua.

• Se usa el derivado sulfónico, con los mismos cambios de color

N
H

HO3S

Indicadores redox generales: disoluciones yodo-almidón

Una disolución de almidón con un poco de I3
- o de I- se comporta como un 

indicador redox verdadero, merced al complejo de intenso color azul que forma 

con el yodo (I3
-).

• En presencia de un exceso de agente oxidante, existe una elevada relación 
I3

-/ I-, y la disolución toma el color azul.

• Si, por el contrario, existe un exceso de reductor, predomina el I- y no se 
aprecia color. 

Indicadores redox específicos

Un indicador específico es aquella substancia que reacciona de

manera específica con uno de los reactivos de la valoración para

producir una coloración.

• SCN-: útil en las determinaciones de Fe(III). La

desaparición del color rojo del complejo Fe(SCN)2+

proporciona la indicación del punto final.

• Almidón: válido para valoraciones en que interviene el 

yodo, con el que forma el complejo azul oscuro.

Reactivos auxiliares reductores y oxidantes previos

La consecución de resultados cuantitativos fiables mediante una

volumetría redox exige la seguridad de que el analito se encuentre

inicialmente en un único estado de oxidación.

Un reactivo auxiliar será buen oxidante o reductor previo si:

• reacciona de forma cuantitativa con el analito

• reacciona de forma rápida con el analito

• se puede eliminar fácilmente el exceso empleado.



28

Reductores previos

Metales en forma de limaduras, granalla, polvo, alambre o
lámina:

Zn, Al, Cd, Pb, Ni, Cu

Ag (en presencia de Cl-)

Una vez finalizada la reducción, se retira el sólido y la disolución
se filtra para eliminar posibles restos del reductor.

“REDUCTOR”: columna empaquetada con el metal finamente

dividido, a través de la que se hace pasar el líquido que

contiene la muestra a analizar.

Alternativa:

Reductor de Jones

Columna con un empaquetamiento de 

Zn amalgamado.

s
22

s Zn(Hg)ZnHgZn 2  

El Zn amalgamado es casi tan buen reductor 
como el Zn, pero inhibe la reducción de los 
protones que se da sobre el Zn:

  2
2 ZnH    Zn2H 

Reductor de Walden

Utiliza como agente reductor la plata, que ve acentuado su 
poder reductor en presencia de un anión con el que pueda 
formar una sal insoluble:

 Producto de la Reducción 

Ión metálico Walden 
Ag + Cl- AgCl + e- 

Jones 
Zn(Hg)Zn2++Hg+2e-

Fe(III) Fe(II) Fe(II) 
V(V) V(IV) V(II) 

Mo(VI) Mo(V) Mo(III) 
U(VI) U(IV) U(IV y III) 
Cu(II) Cu(I) Cu(0) 
Ti(IV) No lo reduce Ti(III) 
Cr(III) No lo reduce Cr(II) 

Oxidantes previos

Bismutato sódico: NaBiO3

Extremadamente enérgico, capaz de oxidar cuantitativamente, 
en medio ácido:

Mn(II)  MnO4
-

Cr(III)  Cr2O7
2-

Ce(III)  Ce(IV)

El reactivo es un sólido ligeramente soluble, por lo que se 
suele usar en suspensión e hirviendo brevemente.

El exceso se elimina mediante filtración. 

Oxidantes previos

Peroxidisulfato amónico: (NH4)2S2O8

 V01,2E   ;2SO    2eOS 02
4

2
82   

SO

O

O

OH

O S

O

O

OH

Las oxidaciones vienen catalizadas por trazas de Ag+. 

El exceso de reactivo se descompone fácilmente por ebullición:

2 S2O8
2- + 2 H2O  4 SO4

2- +  O2 + 4 H+

Oxidantes previos

Peroxido de hidrógeno: H2O2

H2O2 +  2 H+ +  2 e-  2 H2O;     E0 = 1,78 V

En medio ácido:

Fe(II)  Fe(III)

El exceso se elimina por ebullición:

2 H2O2  2 H2O + O2

En medio básico:

Cr(III)  CrO4
2-

Mn(II)  MnO2

Recordatorio:

Como oxidante: O2
2- +  2e-  2 O2-

Como reductor: O2
2- - 2e-  O2
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Oxidantes más frecuentes

Reactivo Producto 
de la 

reacción 

E0 (V) Estándar 
primario 

para 
valorarlo 

Indicador Estabilidad 

      

KMnO4 Mn2+ 1,51 Na2C2O4; Fe MnO4
- 

Moderada. 
Estandarización 

periódica 

Ce(IV) Ce(III) 1,44 Na2C2O4; Fe Ferroina Estable 
indefinidamente 

K2Cr2O7 Cr3+ 1,33 K2Cr2O7; Fe 
Ácido difenil 

amino 
sulfónico 

Estable 
indefinidamente 

I2 I- 0,54 BaS2O3·H2O 
Na2S2O3; I2  

Almidón 

Inestable 
Estandarización 

frecuente 
 

 

 

Oxidantes más frecuentes: MnO4
- y Ce(IV)

Reactivos oxidantes fuertes con aplicaciones muy similares.

M) 1 SO(H V 1,44E            ;Ce    eCe

 V1,51E      O;4HMn    5e8HMnO

42
0'34

0
2

2
4












Esta reacción del MnO4
- sólo tiene lugar en medio ácido 0,1 M o superior; de lo contrario, 

el producto puede ser Mn(III), Mn(IV) o Mn(VI)

Desde un punto de vista práctico las disoluciones de ambos agentes poseen una 

fuerza oxidante comparable. Sin embargo:

• Las disoluciones de Ce(IV) en sulfúrico son estables indefinidamente, en 

tanto que las de MnO4
- se descomponen lentamente y requieren una re-

estandarización periódica.

• El Ce(IV) no oxida al Cl-, mientras que el MnO4
- lo oxida lentamente.

• Existe una sal, nitrato de cerio y amonio, en pureza suficiente para 
utilizarla como substancia patrón tipo primario. 

Oxidantes más frecuentes: MnO4
- y Ce(IV)

A pesar de lo antedicho, el MnO4
- se usa más ampliamente, debido a que:

• el permanganato imprime a sus disoluciones una fuerte coloración 

púrpura que sirve de autoindicación.

• el permanganato es mucho más barato que el cerio.

• las disoluciones de Ce(IV) tienden a precipitar sales básicas de 

Ce(IV) cuando el medio es menor de 0,1 M en ácidos fuertes.

Oxidantes más frecuentes: MnO4
- y Ce(IV). Indicación del punto final

• Si la disolución de MnO4
- es muy diluida, pueden utilizarse la ferroina

y el ácido difenilamino sulfónico como indicadores.

• 0,01 mL de una disolución 0,02 M de MnO4
- da un color perceptible

a 100 mL de H2O.

• El color en el punto final no es permanente debido a:

2 MnO4
- + 3Mn2+ +2H2O  5MnO2 + 4H+ K  1047

Gracias a que la cinética es lenta, el color persiste unos 30 s

• El color amarillo-naranja de las disoluciones de Ce(IV) no es lo

suficientemente intenso como para servir de autoindicador.

• Suele utilizarse la ferroina y sus derivados substituidos.

Preparación y estabilidad de las disoluciones de MnO4
-

El MnO4
- tiende a oxidar al H2O, aunque lentamente, según:

  4OH3O4MnO    O2H4MnO 2224 

Factores que catalizan esta reacción y que hay que evitar:
• luz
• calor
• ácidos
• bases
• Mn(II)
 MnO2

Las disoluciones de MnO4
- han de dejarse reposar 24 h, o hervir, para facilitar la 

oxidación de toda materia orgánica presente en el agua, y posteriormente filtrar 
el MnO2 generado.

 Depósitos pardos implican formación de MnO2

 Re-estandarización periódica

Estandarización de las disoluciones de MnO4
-

Substancias tipo primario utilizadas:

• Oxalato sódico

2 MnO4
- + 5 H2C2O4 + 6 H+  2 Mn2+ + 10 CO2 + 8 H2O

 Cinética lenta a temperatura ambiente. El Mn(II) hace de autocatalizador.

• Hierro

• Óxido arsenioso

• Estable, no higroscópico, disponible en elevado grado de pureza.

• Se disuelve en medio básico y, a continuación, en medio ácido para 
valorar:

5 HAsO2 + 2 MnO4
- + 6 H+ + 2 H2O  2 Mn2+ + 5 H3AsO4
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Preparación y estabilidad de las disoluciones de Ce(IV)

Reactivos utilizados:

Ce(NO3)4·2NH4NO3 Patrón tipo primario

• Ce(SO4)2·2(NH4)SO4·2H2O

• Ce(OH)4

• Ce(HSO4)4

 Siempre se preparan disoluciones en H2SO4 0,1 M para 
evitar la precipitación de sales básicas.

 Disoluciones estables a lo largo de varios meses.

 Pueden hervirse sin que sufran alteración. 

Oxidimetrías: determinación de Fe

Minerales de hierro más importantes:

• Hematita: Fe2O3

• Magnetita: Fe3O4

• Limonita: 2 Fe2O3·3H2O

Etapas del análisis:

1. Disolución de la muestra

2. Reducción del hierro al estado divalente

3. Valoración del Fe(II) con un oxidante

Determinación de Fe. Etapa 1: disolución de los minerales de Fe

• Descomposición completa con HCl concentrado y caliente

• El SnCl2 acelera el ataque, por reducir los óxidos superficiales
de Fe(III), poco solubles, a compuestos de Fe(II), más
solubles

• Los silicatos son muy insolubles y exigen un tratamiento
largo

• Si queda un residuo pardo, la descomposición ha sido
incompleta. Se trata con Na2CO3 y después con HCl para
recuperar el Fe

• Si el residuo es blanco, se trata de sílice hidratada que no
interfiere, e indica que todo el Fe ha sido disuelto

Determinación de Fe. Etapa 2: reducción previa a Fe(II)

* Normalmente, puesto que estamos en medio clorhídrico, se usa el SnCl2:

Sn2+ + 2Fe3+  Sn4+ + 2Fe2+

* El exceso de reductor previo se elimina con HgCl2:

Sn2+ + 2HgCl2  Hg2Cl2 + Sn4+ + 2Cl-

* La reducción será completa cuando desaparezca el color amarillo típico de las disoluciones
clorhídricas del Fe(III).

El Hg2Cl2 formado no reduce al oxidante [MnO4
- o Ce(IV)]

El exceso de HgCl2 no es capaz de re-oxidar el Fe(II)

* Debe evitarse la reacción:

Sn2+ + Hg2Cl2  2Hg0 + 2Cl- + Sn4+

pues el Hg0 reacciona con el MnO4
-, consumiendo reactivo.

* Certeza de reducción completa:

 aparición del precipitado blanco sedoso del Hg2Cl2.

• Si no aparece, es que hemos añadido poco Sn2+.

• Un precipitado negro implica la aparición de Hg0: la muestra debe ser desechada. 

Determinación de Fe. Etapa 3: valoración del Fe(II)

 El Fe(II) induce la oxidación del Cl- a Cl2 por parte del MnO4
- (en realidad 

por parte del Mn(III) que se forma como especie intermedia)

Esta reacción parásita se evita:

• Eliminando los cloruros como HCl mediante evaporación con H2SO4. 

• Adicionando el reactivo de Zimmermann-Reinhardt, que contiene:

Mn(II) en una mezcla de ácidos sulfúrico y fosfórico.

O4HMn5Fe    H8MnO5Fe 2
23

4
2   

 La presencia de Mn(II) provoca una disminución del potencial del semisistema 
Mn(III)/Mn(II)

 El PO4
3- forma complejos estables con el Mn(III), lo que produce idénticos efectos.

 El PO4
3- compleja al Fe(III), con lo que ayuda a que la reacción de valoración se 

complete más fácilmente.

 El complejo PO4
3-/Fe(III) es incoloro, evitando el color amarillo típico de las disoluciones 

de Fe(III), facilitando una mejor percepción del punto final de la valoración.

[Mn(II)]

[Mn(III)]
0,059logEE 0

(II)Mn(III)/Mn 

Oxidimetrías: determinación de Ca en una caliza (CaCO3)

2 MnO4
- + 5 H2C2O4 + 6 H+  2 Mn2+ + 10 CO2 + 8 H2O

Fundamento: precipitación del Ca2+ como oxalato, que se filtra, lava y 
disuelve en ácido diluido, para valorarlo -finalmente- con MnO4

-.

Ca2+

H2C2O4

Exceso de 
C2O4

2-
Ca2+ +C2O4

2-  CaC2O4

CaC2O4 + 2H+  H2C2O4 + Ca2+

MnO4
-

 Más rápido que la determinación gravimétrica
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El K2Cr2O7 como agente oxidante

verde                                      

 V1,33E       O;7H2Cr    6e14HOCr 0
2

32
72   

• Las valoraciones suelen llevarse a cabo en un medio H2SO4 o HCl 1M 
(E0’  1,0 - 1,1 V)

• Disoluciones indefinidamente estables, se pueden hervir y no 
reacciona con el Cl-.

• Existe el reactivo en pureza suficiente para substancia patrón tipo 
primario.

• No es buen autoindicador. Se usa el ácido difenilamino sulfónico: se 
observa un cambio del verde (Cr3+) al violeta.

 La cinética de las oxidaciones en ocasiones es lenta.

 Principal desventaja frente a MnO4
- o Ce(IV): su menor E0.

Dicromatometrías: determinación de Fe(II)

O7H6Fe2Cr    14H6FeOCr 2
3322

72   
Directa:

Determinación indirecta de oxidantes:

Ox, H+ Fe2+
exc.

Exceso medido 
de Fe(II)

Cr2O7
2-

mmol Fe2+
puestos = mmol Fe2+

consumidos + 

mmol Fe2+
libres en exceso

Ox: NO3
-, ClO3

-, MnO4
-...

El yodo (I2; I3
-) como agente oxidante. Preparación de sus disoluciones

Agente oxidante débil, usado para la determinación de reductores fuertes.

I3
- +  2 e-  3 I- ;         E0 = 0,536 V

 Su bajo poder oxidante puede llegar a ser una ventaja al permitir determinar 
selectivamente un reductor fuerte en presencia de reductores más débiles.

 Posee un indicador reversible y sensible (almidón).

 Sus disoluciones no son estables y precisan re-estandarización

• Baja solubilidad en agua (0,001 M). Se prepara por disolución en KI:

I2 +  I-  I3
- K = 7,1·102

• Disoluciones inestables debido a:

• volatilidad del soluto,  I2

• ataque lento del I2 a la mayoría de los materiales orgánicos.
 Conservación en recipientes cerrados.

 Evitar tapones de corcho o goma, y contacto con humos.

• oxidación del I- por el aire, incrementando la concentración.

4 I- + O2 +  4 H+  2 I2 +  2 H2O

El yodo (I2; I3
-) como agente oxidante. Indicación del punto final

• Autoindicador: [I3
-]=5,0·10-6 M (menos de 1 gota de reactivo 0,05 M) da un 

color discernible, siempre que la muestra sea incolora).

• Ganancia de sensibilidad: adición de unos pocos mL de CCl4 o de HCCl3, que se 
colorean de púrpura intenso con el yodo.

• Indicación más habitual: almidón.

 El almidón se descompone de forma irreversible en presencia de 
disoluciones muy concentradas de yodo. 

 La adición del indicador se retrasa hasta casi el final de la valoración, cuando 
el color del I3

- ha bajado del rojo intenso al amarillo pálido. 

I3
- Idem próximo a la 

equivalencia
+ Almidón Equivalencia

El yodo (I2; I3
-) como agente oxidante. Estandarización de sus disoluciones

Pueden estandarizarse frente a:

• Na2S2O3

• muy soluble en agua y disponible comercialmente en pureza para patrón 
tipo primario.

• BaS2O3·H2O

• la sal es poco soluble en agua, pero la reacción transcurre incluso de forma 
directa con el sólido:

I2 + BaS2O3·H2O   S4O6
2- +  Ba2+ + 2 I-

Condiciones de aplicación

Las valoraciones con yodo deben hacerse en medio neutro o ácido, pues 
en medios básicos:

I2 + OH-  IO- + I- + H+;           3 IO-  IO3
- + 2I-

Reductimetrías: Fe(II)

• Apenas se efectúan valoraciones directas de oxidantes con agentes 

reductores, dada la tendencia de estos últimos a reaccionar con el oxígeno 

atmosférico.

• Se recurre a valoraciones indirectas.

• Reductores más empleados: Fe(II) e I-.

Sal de Mohr: Fe(NH4)2(SO4)2·6H2O

Sal de Oesper: FeC2H4(NH3)2(SO4)2·4H2O

Fe(II) fácilmente oxidable al aire

Se conserva en medio ácido H2SO4 0,5 M 

Aplicaciones:

Determinación de Cr(VI), Mo(VI), NO3
-, ClO3

-, ClO4
-
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Reductimetrías: yodometrías

• Fuerte coloración del producto que previene el uso de indicadores 
visuales.

• Inestable, se oxida al aire

• Determinaciones indirectas: adición de exceso KI, y valoración del I2
generado con Na2S2O3 en medio neutro o ligeramente ácido. 

  2eI    2I 2

  2
64

2
322 OS2I    O2SI 

  2eOS    O2S 2
64

-2
32 

SO

O

S

OH

S S

O

O

OH

SO

O

SH

OH

2 + 2 e-

Reductimetrías: reacción I2-S2O3
2-

• La reacción deja de ser cuantitativa a pH > 7

• A pH > 7 se genera hipoyodito, capaz de oxidar el tiosulfato hasta 

sulfato:    

I2 + OH-  IO- + I- + H+

• Para I2 0,05 M,  pH  6,5

• Para I2 0,005 M,  pH  5

• El almidón debe añadirse al final de la valoración, para evitar la 

descomposición del mismo por el contacto prolongado con el yodo. 

Reductimetrías: disoluciones de S2O3
2-

• Estables al aire

• Tienden a descomponerse:

S2O3
2- +  H+  HSO3

- +  S(s)

• La velocidad de esta reacción de descomposición depende de:

• pH

• presencia de microorganismos (metabolizan la transformación 
del S2O3

2- a SO3
2-, SO4

2- y S0)

Trabajar en condiciones esterilizadas, y/o en presencia de 
bactericidas.

• concentración de la disolución

• presencia de Cu(II)

• exposición a la luz solar

Reductimetrías: estandarización de las disoluciones de S2O3
2-

Se estandariza frente al KIO3, en calidad de patrón primario.

El KIO3, una vez pesado, se disuelve en agua que contiene un exceso 
de KI. Al acidular, tiene lugar, de forma instantánea, la formación de I2:

IO3
- + 5 I- +  6 H+  3 I2 +  2 H2O

El S2O3
2- se valora frente a este I2 liberado “in situ”:

I2 +  2 S2O3
2-  2 I- +  S4O6

2-

1 mol IO3
-  3 mol I2   6 mol S2O3

2-

O3H3IBr    6H6IBrO

O7H3I2Cr    14H6IOCr

223

22
32

72












Yodometrías: determinación de Cu en minerales y aleaciones

Ej.: latón (Sn, Pb, Cu, Zn)

Ataque y disolución con HNO3: metales con máximo estado de 
oxidación.

2 Cu2+ +  4 I-  2 CuI(s)  +  I2

Interfieren: Fe, As, Sb

Alternativa: se trabaja en un medio tamponado a pH = 3,5 de 

HNH4F2/HF.

 Se forma FeF6
3-: disminución del potencial del Fe(III)/Fe(II)

 As y Sb ya no oxidan al I-, como en medio ácido fuerte.

Yodometrías: determinación del O2 disuelto en H2O: WINKLER

Fundamento: precipitación de Mn(OH)2 en medio básico y
oxidación a Mn(OH)3 por medio del O2 disuelto. Posterior
oxidación de I- a I2 en medio ácido por acción del Mn(OH)3 y
cuantificación final del I2 con S2O3

2-.

O2

I2

Exceso de 
Mn(II), NaI, 
OH-

S2O3
2-

I-,
Mn(OH)3

3222 Mn(OH)4    O2HOMn(OH)4  

O6HI2Mn  6H2IMn(OH)2 22
2

3   
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Oxidantes especiales

• KBrO3

Determinación de grupos olefínicos y 
ciertos grupos funcionales aromáticos.

• HIO4

Reacción selectiva con grupos

• Reactivo Karl Fischer

Determinación de H2O

OH, 

O

, NH2

Oxidantes 
especiales

Oxidantes especiales: KBrO3

 V1,44E           O3HBr    6e6HBrO 0
23   

• Substancia patrón tipo primario. 

• Indefinidamente estable.

• Pocas aplicaciones directas: As(III), Sb(III), Fe(II)

• Precursor del Br2:

• Reacciones con Br2: cinética lenta.

• Se realizan valoraciones indirectas.

exceso      estándar

223 O3H3Br    6H5BrBrO   

Oxidantes especiales: KBrO3. Aplicaciones indirectas

I2

S2O3
2-

Br-, 
KBrO3

H+

exceso      estándar

223 O3H3Br    6H5BrBrO   

Ox2, 
Br2 exc.

Analito,

Red2 I-

Br2 + 2 I-  2 Br- + I2

  2
64

2
322 OS2I  O2SI 

Oxidantes especiales: KBrO3. Reacciones de substitución

OH

+ 3 Br2 

OH

BrBr

Br

+ 3 HBr

OH

N
+ 2 Br2 

OH

Br

Br

N

+ 2 HBr

Reacción suficientemente rápida:

valoración directa

Ej.: Determinación de Al

1 mol Al3+  3 mol HQ  6 mol Br2

HBr 6NBrHHOC 3Br 6NHHOC 3

AlNHHOC 3N)HAl(OC

H 3N)HAl(OCNHHOC 3Al

249269

3
69

∆ 4M, HCl
369

369
94pH

69
3



 

 




BrO3
- (estándar) + Br-

Valoración indirecta

Oxidantes especiales: KBrO3. Reacciones de adición

Implican la apertura del doble enlace olefínico.

H

H H

H + Br2  H

Br

H

Br

H

H

Fundamento de la estimación de la insaturación de grasas, aceites y 
productos derivados del petróleo.

O

OHOH

O C
H

CH2

OH OH

+  Br2
O

O C
H

CH2

OH OH
OO

+ 2 Br- + 2 H+

Ej.: Determinación de ácido ascórbico.

Analito + 
KBr, H+

Br2 exc.

I-

S2O3
2-

I2

Br2 + 2 I-  2 Br- + I2

KBrO3

Oxidantes especiales: HIO4

En medios muy ácidos existe como ácido paraperyódico:

H5IO6 (I2O7 + 5 H2O)

 V1,60E            O3HIO    2eHIOH 0
2365   

Sus disoluciones se pueden preparar a partir de:

• H5IO6, sólido cristalino e higroscópico.

 NaIO4, soluble en H2O (S = 0,06 M  a 25ºC)

• KIO4

• Estabilidad variable.  Mejor en medio sulfúrico.
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Oxidantes especiales: HIO4. Estandarización

Se lleva a cabo en un tampón de CO3
2-/HCO3

- a pH = 8-9, mediante una 
yodometría.

I2

S2O3
2-

I-
exc.

  2
64

2
322 OS2I  O2SI 

IO4
-

H4IO6
-









OH 2IIO    OHI 2IO

OHOH 2IIO    I 2IOH

232
-
4

22364





1 mol IO4
-  1 mol I2

Oxidantes especiales. Selectividad del HIO4: reacción de Malaprade

La llamada reacción de Malaprade es aquella en la que el enlace C-C sufre una ruptura
oxidativa en presencia de ácido periódico cuando ambos carbonos presentan grupos
hidroxilo, grupos carbonilo o un grupo hidroxilo y un grupo carbonilo adyacentes.

El poder oxidante del HIO4 provoca un aumento en una unidad el grado de oxidación de cada 
fragmento resultante. De este modo, después de la reacción:

• los alcoholes primarios se oxidan a metanal 
• los alcoholes secundarios se oxidan a aldehídos 
• los alcoholes terciarios se oxidan a cetonas 
• los aldehídos se oxidan a ácido fórmico 
• las cetonas se oxidan a ácidos carboxílicos 
• los ácidos carboxílicos se oxidan a CO2

Oxidantes especiales. Selectividad del HIO4: reacción de Malaprade

• El ataque a grupos funcionales adyacentes siempre resulta en la 
ruptura del enlace C-C

• Un C que posea un grupo hidroxilo se oxida a aldehído o cetona

• Un grupo carbonilo se convierte en carboxílico

• Los grupos no adyacentes no son oxidados 

C
H

O

CH3

OH

CH3 + H4IO6
-  CH3

O

OH + CH3 C
H

O

Acetoina Ácido acético Acetaldehído

C
H

OH

CH2

OH

C
H2

OH

+ H4IO6
-  CH2 O +  C

H

O

CH2

OH

C
H

O

OH + CH2 O

Glicerol Formaldehído FormaldehídoÁc. Fórmico

CH2

OH

CH

OH
+ H4IO6

-  2 CH2 O + IO3
-  +  3 H2O

2

Etilenglicol Formaldehído

Ensayo positivo:

IO3
- + Ag+  AgIO3

(blanco)

Oxidantes especiales. Selectividad del HIO4: reacción de Malaprade

Las -hidroxiaminas primarias y secundarias sufren la reacción de Malaprade, pero no
las -diaminas. El átomo de C que contenga un grupo amino, pierde amoniaco (o una
amina substituida si el compuesto original era una amina secundaria), y el resto
alcohólico se convierte a un aldehído.

Se destila el amoníaco de la mezcla reactiva, que ya está en medio básico, y
se cuantifica mediante una reacción de neutralización.

C
H

C
H2

OH

CO2H

NH2

+ IO4
-  CH2

O

+ C
H

O

CO2H + NH3 + IO3
-

C
H

C
H2

OH

H

NH

R

+ IO4
-  CH2

O

+ NH2-R +2 IO3
-  

Oxidantes especiales. Selectividad del HIO4: reacción de Malaprade

Posible determinación selectiva de las cuatro -hidroxiaminas presentes en las 
proteínas:

C
H

O

OHC
H2

OH

NH2

C
H

OH

C
H

NH2

COOHCH3

C
H

OH

C
H

NH2

COOHC
H2

HOOC

Serina

Treonina

Ác.   hidroxiglutámico

Hidroxilisina C
H2

C
H

OH

C
H2

C
H2

C
H

NH2

COOHNH2

Oxidantes especiales: Reactivo de Karl Fischer

I2 C5H5N SO2

1     :        10         :        3

Mezcla, disuelta en CH3OH, de:

N I2 + N SO2 + N + H2O NH I
+ -

+ N SO3

+ -
2

N SO3

+ -
+ CH3OH NHCH3OSO3

+ -

Se hace en medio metílico:

Para evitar:

N SO3 + H2O NHSO4H
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Tema 8. Potenciometría, Electrogravimetría y Coulombimetría

1. Electrodos indicadores: clasificación.

2. Electrodos de membrana de vidrio: medida potenciométrica del pH.

3. Valoraciones coulombimétricas.

4. Electrogravimetría. 

Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Membrana
No cristalinos

Vidrio
Líquido
Líquido inmovilizado

Cristalinos
Monocristal
Policristal o mezcla de cristales

Redox o inertes Electrodos metálicos, buenos conductores, que responden al potencial
de otro sistema redox en el que ellos no participan sino como soporte
físico.

Primera especie Electrodo metálico atacable sumergido en una disolución de sus
propios iones.

El potencial del electrodo responde a la actividad (concentración) de
sus iones en disolución.

Mn+

M

]log[M
n

0,059
E

][M

][M
log

n

0,059
EE

MneM

n0
/MM0

n
0

/MM

0n

nn












Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Segunda especie

Electrodo metálico atacable sumergido en una disolución que –
además de sus propios iones- contiene un anión con el que puede
formar un compuesto relativamente estable (sal poco soluble o
complejo estable).

]][Cl[AgP   ;Cl   Ag    AgCl s
 

0,222VE  ;Cl  Ag eAgCl 0
(S)(S)   

0,792VE   ;  Ag eAg 00   

pCl 0,0590,222
][Cl

1
0,059logE   

][Cl

1
0,059loglogP 0,059E   

][Cl

P
0,059logE

][Ag

][Ag
log

1

0,059
EE

0
AgCl/Ag

E

S
0

/AgAg

s0
/AgAg0

0
/AgAg

0

0
0AgCl/Ag

0

00



















  

Ag/AgClsat., KCl//

Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Segunda especie

[KCl] E / V 
Saturado 0,199 

3,5 M 0,205 

1,0 M 0,222 
 

 

Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Segunda especie Hg/Hg2Cl2sat., KCl//

2Hg   2eHg 2
2  

22
2s

2
222 ]][Cl[HgP   ;Hg2Cl     ClHg  

2
s02

2
0

][Cl

P
log

2

0,059
E]log[Hg

2

0,059
EE 

 

E = f([Cl-])

[KCl] E/V 
Saturado 0,244

4,0 M 0,246
3,5 M 0,250
1,0 M 0,280
0,1 M 0,336

 

 

Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Segunda especie
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Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Segunda especie

0,210VE   ;YHg   2eHgY 04
(l)

-2   

][Y
][HgY

log
2

0,059
0,210E -4

-2



.][HgY     ;10·3,6 -221

HgY -2 cteK
f



pY
2

0,059
KE 

][
1

log
2

0,059
 ]log[HgY

2
0,059

0,21E 4
2


 

Y
K

  

Hg/HgY2-, Y4-//

E = f([Y4-])

Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Tercera especie Hg/ HgY2- / CaY2- / Ca2+//

]log[Y
2

0,059
KE 4

]][Y[Ca
][CaY

K    ;YCa    CaY 42

2

f
422




 

][CaK
][CaY

log
2

0,059
KE 2

f

2







pCa
2

0,059
K'

][Ca

1
log

2

0,059

K

][CaY
log

2

0,059
KE

2
f

2

 



K’
E = f([Ca2+])

Responden a la 

concentración de un 

catión diferente al 

metal de que están 

constituidos.

pCaKE
2
059,0



Electrodos indicadores

Metálicos
Redox o inertes

Primera especie

Segunda especie

Tercera especie

Tercera especie

Responden a la 

concentración de un 

catión diferente al 

metal de que están 

constituidos.

Hg (l) / Hg2C2O4(s) / CaC2O4(s) / Ca2+//

02
2 2Hg  2eHg  

]O][C[HgP   ;OCHg  OCHg 2
42

2
2OCHg S

2
42

2
2422 422

 

]O][C[CaP   ;OCaC OC 2
42

2
OCaC S42

22
42 42

  Ca

42
2

422 OCHg 2  2OCHg CaeCa   Global:

]log[
2
059,0

log
2
059,0

log
2
059,0

   

 

][

log
2
059,0

   

][
log

2
059,0

]log[
2
059,0

2

K

CaC CHg 
0

/

2

CaC 

CHg 0

/

2
42

HgC 0

/

2
2

0

/

42422
02

2

42

422
02

2

42
02

2
02

2




















CaPPE

Ca

P
P

E

OC

P
EHgEE

OSOSHgHg

OS

OS

HgHg

OS

HgHgHgHg

  

Electrodos indicadores

Membrana

No cristalinos
Vidrio

La sensibilidad y selectividad inherentes a las 
membranas son debidas a:

• Baja solubilidad

• Cierta conductividad eléctrica: migración 
de iones sencillos cargados en su interior.

• Reactividad selectiva con el analito:

• intercambio iónico

• cristalización

• complejación

Propiedades de las membranas

Electrodo de membrana de vidrio: medida potenciométrica del pH Electrodo de membrana de vidrio: medida potenciométrica del pH

E.S.C.//[H+= a1/MEMBRANA DE VÍDRIO/[H+= a2, [Cl-= 1,0M, AgClsat./Ag

Electrodo de 
referencia 
externo

Electrodo de referencia interno

Disolución externa de 
analito

Disolución interna de 
referencia

Electrodo  de  Vídrio

E1 E2EjEESC EAg/AgCl

Eb= E1 - E2

Potencial frontera
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Estructura de la membrana de vidrio

Corning 0015: 22% Na2O; 6% CaO; 72% SiO2

Hidratación de las paredes externas de la membrana de vidrio

Higroscopicidad:
50 mg H2O/cm3 vidrio

108 


Na+

Corte transversal de una membrana de vidrio Los equilibrios de disociación como base del establecimiento del potencial frontera

Na+R-+H+  Na+ + H+R-

Vidrio VidrioDis. Dis.

R-+H+  H+R-

Vidrio 1 Vidrio 1Dis.1

R-+H+H+R-

Vidrio 2 Vidrio 2Dis.2

Hidratación de la membrana

Establecimiento de separación de cargas: conducción eléctrica

Los equilibrios de disociación como base del establecimiento del potencial frontera

Si O-

Glass Surface

El pH viene determinado por el potencial frontera que se 
desarrolla a ambos lados de la membrana de vidrio.                                 

Los potenciales en el electrodo de vidrio

Potenciales de los electrodos de referencia: EESC , EAg/AgCl

Potencial de unión líquida:  Ej

Potencial de asimetría:  Easi

Potencial frontera:  Eb = E1 - E2 '
1

1
11 a

a
log0,059jE  '

2

2
22 a

a
log0,059jE 

2

1
b a

a
log0,059E 

Eb = 0,059 log a1 - 0,059 log a2 = 0,059 log a1 + L’ = L’- 0,059 pH
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El potencial del electrodo de vidrio responde al pH

Eind(glass electrode) = EAg/AgCl + Easi + Eb

Eind(glass electrode) = EAg/AgCl + Easi + L’ + 0,059 log a1

Eind(glass electrode) = L + 0,059 log a1 Eind = L - 0,059 pH

L

Ecelda = Eind – EESC(Ref Ext.) = L-0,059 pH – M = N - 0,059 pH

Medida potenciométrica del pH: calibración necesaria

Electrodo combinado de vidrio Separación de cargas a través de unión líquida

Potencial de unión líquida: clasificación de Lingane

Para el caso de uniones líquidas entre dos disoluciones de concentraciones diferentes del
mismo electrolito, tipo 1, el potencial de unión líquida viene dado por:

2

1

2

1
j a

a
log

F

RT
)·2,3t(t

a

a
ln

F

RT
)·t(tE  

t+ y t-: ctes. a lo largo de todo el sistema

 C/M 

Electrolito 0,01 0,05 0,1 0,2 

HCl 0,8251 0,8292 0,8314 0,8337

KCl 0,4902 0,4899 0,4898 0,4894

KNO3 0,5084 0,5093 0,5103 0,5120
 

 

Potencial de unión líquida: cálculo numérico

En ambos  casos: 

  
mV 17,79-

2

3

2

1

mV 59,1

j 1·10

5·10
mV·log 59,1)·t(t

a

a
·log

F

2,3·RT
)·t(tE 



 

mV  11,74mV) 17,790,17)·((0,83E    

0,17t0,83t B)

mV 0,36mV) 17,790,51)·((0,49E    

0,51t0,49t A)

j

j













Ejemplo: Calculad el Ej a 25ºC para la unión líquida entre cada uno de los siguientes 

pares de electrolitos. A) KCl;  B) HCl.   C1 = 5·10-3 M;  C2 =1·10-2 M

Asumid que los coeficientes de actividad son unidad y que el nº de transporte no cambia con la 

concentración del electrolito.
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Error alcalino y Coeficiente de selectividad

H+R- +  B+  B+R- +  H+

1
'
1

'
11

ba

ba
K  K·

a

b

a

b

1

1
'
1

'
1 

Vidrio VidrioDis. Dis.

Electrodo de vidrio:
1a log 0,059LE 

En general, para cualquier electrodo selectivo de iones: ia log
z

0,059
cteE 

En presencia de iones interferentes:

...)·aK·aKlog(a
z

0,059
cteE z/b

kki,
z/a
jji,i 

Coeficiente de selectividad

z: carga del ión principal i

a, b..: cargas de los iones 
interferentes j,k..

Determinación experimental del coeficiente de selectividad

Ki,j se puede determinar por 2 métodos:

Método A: implica 2 medidas potenciométricas

1.Disolución de concentración conocida del analito

2.Disolución con concentraciones conocidas del analito y del potencial interferente

Método B: Método de la interferencia constante

Medidas de varias disoluciones de concentraciones crecientes del analito y 
constante del interferente.

Método A. Un electrodo de membrana de vidrio selectivo para el ión K+ sumergido en una

disolución con aK+= 1,05·10-4 M dio un potencial de 0,528 V. Ese mismo electrodo sumergido en

una disolución compuesta por ak+= 2,50·10-4 M y aLi+= 1,70·10-4 M arrojó un potencial de 0,602 V.

Calcule el coeficiente de selectividad KK,Li para este electrodo.


K

a log 0,059cte.E M)(1,05·10 log 0,059  cte.  V 0,528 -4

 V0,762  )(1,05·10 log 0,059 - 0,528  cte. -4 

10  K      )·1,70·10K  (2,5·10  log  0,059    V 0,762   V  0,602
Li,K

4
Li,K

-4  


Una vez conocido el valor de la cte., podemos despejar el valor del coeficiente de selectividad:

Determinación experimental del coeficiente de selectividad

Ki,j se puede determinar por 2 métodos:

Método A: implica 2 medidas potenciométricas

1.Disolución de concentración conocida del analito

2.Disolución con concentraciones conocidas del analito y del potencial interferente

Método B: Método de la interferencia constante

Medidas de varias disoluciones de concentraciones crecientes del analito y 
constante del interferente.

z/a
j

i
ji, a

a
K 

Métodos Coulombimétricos

Two main electroanalytical methods based on electrolytic oxidation or reduction of an 
analyte for sufficient period to assure quantitative conversion to new oxidation state:

1. Constant-Current Coulometry 2. Electrogravimetry

In the first, quantity of electricity needed to complete the electrolysis serves as 
measure of amount of analyte present. Total charge, Q, in coulombs passed during 
electrolysis is related, according to Faraday’s law, to the absolute amount of 
analyte: 

Q = n F N
n = # mol of electrons transferred per mol of analyte
F = Faraday’s constant = 96485 C mol-1
N = number of mol of analyte

Coulomb = C = Ampere · second = A·s

For electrogravimetry, product of electrolysis is weighed as a deposit on one of the 
electrodes.

Coulombimetría a corriente constante

 The current is kept constant until an indicator signals completion of the analytical reaction.
 The quantity of electricity required to attain the end point is calculated from the magnitude of
the current and the time of its passage.
 Controlled-current coulometry, also known as amperostatic coulometry or coulometric
titrimetry

 When called coulometric titration, electrons serve as the titrant.

Controlled-current coulometry, has two advantages over controlled-potential coulometry:
First, using a constant current leads to more rapid analysis since the current does not decrease
over time. Thus, a typical analysis time for controlled current coulometry is less than 10 min, as
opposed to approximately 30-60 min for controlled-potential coulometry.
Second, with a constant current the total charge is simply the product of current and time. A
method for integrating the current-time curve, therefore, is not necessary.

Other necessary instrumental components for controlled-current coulometry is an accurate clock
(a digital clock provides accurate measurement of time, with errors of ±1 ms) for measuring the
electrolysis time, te, and a switch for starting and stopping the electrolysis.

Electrogravimetría

In an electrogravimetric analysis, the analyte is quantitatively deposited as a solid on the cathode
or anode.

 The mass of the electrode directly measures the amount of analyte.

 Not always practical, because numerous materials can be reduced or oxidized and still not
plated out on an electrode.

 In practice, there may be other electroactive species that interfere by co-deposition with the
desired analyte.

 Even the solvent (water) is electroactive, since it decomposes to H2 + ½ O2 at a sufficiently
high voltage.

 Although these gases are liberated from the solution, their presence at the electrode surface
interferes with deposition of solids

 Because of these complications, control of the electrode potential is an important feature of
a successful electrogravimetric analysis.

Cu: is deposited from acidic solution using a Pt cathode

Ni : is deposited from a basic solution

Zn: is deposited from acidic citrate solution

Some metals can be deposited as metal complexes e.g., Ag, Cd, Au

Some metals are deposited as oxides on the anode e.g., 

Pb2+ as PbO2 and Mn2+ as MnO2
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Tema 9. Indicación instrumental fotométrica

1. Fundamentos de la espectroscopía de absorción molecular.

2. Deducción de la Ley de Beer.

3. Aditividad de la ley de Beer: análisis de mezclas.

4. Volumetrías con indicación fotométrica. 

Introducción

La Química Analítica es la ciencia que identifica los componentes de una muestra
(análisis cualitiativo) y que determina las cantidades relativas de cada uno de
ellos (análisis cuantitativo). Generalmente se precisa una separación previa del
analito de interés.

Métodos Clásicos: Química por vía húmeda (volumetrías, gravimetrías y 
análisis cualitativo sistemático)

Métodos Instrumentales: explotan las propiedades físicas del analito para obtener 
información cualitativa y cuantitativa

Espectroscopía: estudia la interacción del campo eléctrico de la radiación 
electromagnética con la materia mediante fenómenos de absorción, emisión 
y dispersión de luz

El espectro electromagnético Interacción radiación-materia

Espectroscopía: estudia la interacción del campo eléctrico de la radiación
electromagnética con la materia mediante fenómenos de absorción, emisión y
dispersión de luz.

Algunas modalidades espectrométricas Interacción radiación-materia: absorción molecular
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Espectroscopía de absorción molecular VIS-UV: Ley de Beer

d b

b

S
P0

P

b = 10 mm

Espectroscopía de absorción molecular VIS-UV: Ley de Beer

d b

b

SP0

P

b [=] cm

c [=] mol/L

a = , absortividad molar;   [=] L mol-1 cm-1

dP  N (nº de partículas absorbentes) · P (nº de fotones)

dV = S · db;   dV [=] cm2 · cm [=] cm3

C·db·S·10·6,02310·(L)dV·
mol

átomos
6,023·10·

L

mol
CN

K'

20323

  







 

P·C·db·KP·C·db·K'·cteP·N·ctedP
K




b·C·K
P

dP
;P·C·db·KdP 

b·C·K
P

P
ln;dbC·K

P

dP
b

0 0

P

P0

 

C··b
2,303

K

P

P
log

0

 AbsTlog
P

P
log

0



Abs = a · b · C Ley de Beer

Aditividad de la Ley de Beer: análisis de mezclas absorbentes













[N]b[M]b'A':''

[N]b[M]bA':'

''
N

''
M

'
N

'
M

Las absorbancias son siempre aditivas

][Yε][BiYε][CuYε][Biε][CuεAbs 4745
Y

745
BiY

2745
CuY

3745
Bi

2745
Cu

745
4232


 

Aditividad de la Ley de Beer: análisis de mezclas absorbentes

Una determinación simultánea de cobalto y níquel se puede basar en la absorción simultánea de sus respectivos 
complejos de 8-hidroxiquinollinol. Las absortividades molares correspondientes a sus máximos de absorción son:

Absortividad molar, 

365 nm 700 nm

Co 3529 428,9

Ni 3228 10,2

Calcular la concentración molar de níquel y cobalto en cada una de las siguientes disoluciones basándose 
en los datos siguientes:

Absorbancia, A (cubetas de 1 cm)

Disolución 365 nm 700 nm

a 0,598 0,039

b 0,902 0,072

a)  Planteamos el sistema para el Co y el Ni:

0,598 = 3.529·[Co]  +  3.228·[Ni] [Co] = 8,89·10-5 M
0,039 = 428,9·[Co]  +  10,2·[Ni] [Ni]  = 8,81·10-5 M

b)

0,902 = 3.529·[Co]  +  3.228·[Ni] [Co] = 1,65·10-4 M
0,072 = 428,9·[Co]  +  10,2·[Ni] [Ni] = 9,94·10-5 M

Aditividad de la Ley de Beer: análisis de mezclas absorbentes

M; 104,18
Ti mg 47,88

Ti 1mmol

mL 50

Ti mg 1 4 M103,93
 Vmg 50,94

 V1mmol

mL 50

 Vmg 1 4

11V
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11V
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400

11Ti
460
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11Ti
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4Ti
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cm mol L 231,6M 103,930,091

cm mol L 145,0M 103,930,057

cm mol L 320,6M104,180,134

cm mol L 643,5M 104,180,269
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·[V][Ti]0,298

·[V][Ti]0,370
V
460

Ti
460

V
400

Ti
400








231,6·[V][Ti]320,60,298

145·[V][Ti]643,50,370

Ti 0,099%g 100
1g

1

Ti mol

Tig47,88

mL 1.000

Timol 104,13
mL 50             V;0,18%g 100

1g

1

 Vmol

Vg50,94

mL 1.000

Vmol107,2
mL 50
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La determinación simultánea de Ti y V en un acero es posible gracias a la formación de los respectivos peroxicomplejos coloreados.
El procedimiento consiste en pesar 1,000 g de acero, disolverlo y enrasarlo a un volumen final de 50,00 mL. En estas condiciones,
la presencia de 1,0 mg de Ti da una absorbancia de 0,269 a una longitud de onda de 400 nm, y de 0,134 a 460 nm. Igualmente, 1,0
mg de V da una absorbancia de 0,057 a 400 nm, y de 0,091 a 460 nm. Calcular el porcentaje en peso de Ti y de V en la siguiente
muestra sabiendo que se ha tomado 1,000 g de muestra y se ha llevado a un volumen final de 50,0 mL.

A (400 nm) A (460 nm) Ti: 47,88 g/mol

Muestra 0,370 0,298 V: 50,94 g/mol

Calculamos inicialmente las concentraciones para las cuales nos dan los valores de absortividades del Ti y V, para -a partir de ahí-
hallar las respectivas absortividades molares.

De la expresión de Beer deducimos los valores de :

Podemos ahora plantear los sistemas correspondientes a la muestra:

[V] = 7,19·10-4 M;   [Ti] = 4,13·10-4 M Como nos lo piden en tanto por ciento en peso:

Volumetrías con indicación fotométrica

A (analito) + T (valorante) → P (producto)
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Volumetrías complexométrica del Cu2+ con AEDTcon indicación fotométrica
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