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1. INTRODUCCION

Titulacion Acido – Base y Base – Acido

Determinacion de las constantes de equilibrio o disociación.

- Como referencia se tiene el acido débil; la constante de equilibrio es :

Ka = (aH)(aA-)
       (aHA)

Pueden existir las posibilidades en idéntica forma para una base débil.

Kb = (aOH)(aB)
        (aBOH)

Ka y Kb constantes de equilibrio para una solución tampón.

pKa = pH – log [A-]
                          [HA]
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pKb = pOH – log   [B]
                               [BOH]

- Cuando se desea determinar la constante de equilibrio podemos tener el caso siguiente:

* De una base fuerte sobre una base débil.

BASE FUERTE  [image: image1.png]


    BASE DEBIL
Titulante                                    Titulado
        (NaOH)                                  (acido débil)  
[image: image2.png]pKa = pOH — log (

b
c-b




Donde: 

“C” es la concentracion formal de solute y “b” es la concentracion del titulante (NaOH) se recomienda que el orden de las concentraciones de “b” y “c” esten b*c = 10-2 por lo tanto pH = (4……10).

Al titular un acido débil con una base fuerte y cuando su pH este en el punto de equilibrio entre los valores de 4 a 10 se utiliza la ecuación indicada.
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Cuandoel pH > 10:

pKa = pH —log(~ b—[OH]
—b+[oH]

Caso del acido fuerte sobre base débil

ACIDO FUERTE———>  BASE DEBIL
Titulante Titulado
(HCl) (N2OH)




La muestra en este caso es una base generalmente se recomienda con HCl

Si pH = [4 - 10]
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a = concentracion del acido.

b = concentracion de la base titulada o soluto.

Si el pH < 4 

[image: image6.png]pKa=pH—log [c—a+[H]
a-[H]




Si el pH > 10 

[image: image7.png]pKa =pH—log [c—a[OH]
a+[OH]




Constante de Equilibrio Termodinamico

La constant de equilibrio termodinamico depende del coeficiente de actividad que se asocial con la atmosfera ionica del medio que depende de las fuerzas electrostaticas de atraccion y repulsion de los ions se tiene lo que es la fuerza ionica.

I = 1 ΣC1Zi2
Donde:

C = concentración.

Z = carga del ion o del radical.

Relacionando la fuerza ionica por la constante de equilibrio se tendrá:

Pk = pKa + 0.509   I
                1 +   I

2. OBJETIVOS 
· Determinar la constante de equilibrio de la titulación potenciometrica del NaOH vs. La sal de Andrews, NaOH vs. Aspirina, NaOH vs. Acido Acetico en el punto de equilibrio.

· Determinar el volumen del punto de equilibrio para cada muestra.

· Representar los datos mediante graficos.

3. DETERMINACION EXPERIMENTAL:

3.1. MATERIALES  Y REACTIVOS

3.1.1 Materiales

· Buretas.

· Pipetas.

· Fiola aforada de 100 ml.

· Matraces de Erlenmeyer.

· Potenciometro.

· Electrodo de vidrio.

· Pinzas.

· Espatulas.

3.1.2 Reactivos

· Hidroxido de sodio (NaOH 0.099 N).

· Agua bidestilada (QP).

· Sal de Andrews

· Aspirina.

· Fenolftaleina (indicador de referencia).

3.2. PROCEDIMIENTO

3.2.1 Determinacion de la constante de equilibrio de la sal de andrews.

Procedimiento:

· Preparando por dilución, se tomo una muestra de 0.083 g de bicarbonato de sodio en un volumen de 100ml.

· Titular con NaOH de concentración 0.09769 N a una solucion de NaHCO3, teniendo como referencia un indicador (fenolftaleína).

CALCULOS

	V NaOH
	ph
	ΔPH /ΔV
	ΔPH2 /ΔV2

	0
	4.96
	0.53
	0.111

	0.3
	5.12
	0.57
	0.111

	0.6
	5.29
	0.60
	-0.889

	0.9
	5.47
	0.33
	0.667

	1.2
	5.57
	0.53
	-0.111

	1.5
	5.73
	0.50
	0.333

	1.8
	5.88
	0.60
	-0.111

	2.1
	6.06
	0.57
	0.333

	2.4
	6.23
	0.67
	0.333

	2.7
	6.43
	0.77
	0.778

	3
	6.66
	1.00
	10.778

	3.3
	6.96
	4.23
	-7.111

	3.6
	8.23
	2.10
	-3.333

	3.9
	8.86
	1.10
	-1.333

	4.2
	9.19
	0.70
	-0.222

	4.5
	9.4
	0.63
	-0.222

	4.8
	9.59
	0.57
	0.000

	5.1
	9.76
	0.57
	-0.222

	5.4
	9.93
	0.50
	0.222

	5.7
	10.08
	0.57
	-0.333

	6
	10.25
	0.47
	0.000

	6.3
	10.39
	0.47
	-0.333

	6.6
	10.53
	0.37
	-0.111

	6.9
	10.64
	0.33
	-0.111

	7.2
	10.74
	0.30
	 

	7.5
	10.83
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3.3 ml -------------------- (10.778)

Vp.e. ---------------------- 0.0000

3.6 ml ---------------------- (-7.111)

Vp.e. = 3.480 ml

Interpolamos de la tabla pero esta vez para determinar el pH en el punto de equivalencia.

6.96 ml -------------------- (10.778)

pH ---------------------- 0.0000

8.23 ml ---------------------- (-7.111)

pH = 7.725 

Determinando la constante de equilibrio se tiene:

Cuando el titulante es una base fuerte (NaOH) y el titulando es un acido débil se presenta cuando el pH varia o está en el intervalo de 4 a 10, se toma la siguiente fórmula
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Donde:

c: es la relacion del titulado.

b: es la relación del titulante (NaOH)

Hallando b, tenemos:
[image: image12.png]b = Nso X Vnson
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Hallando la concentración de la sal de Andrews por la relación.

V1. C1 = V2. C2

(3.48). (0.09769) = (100). (C2)

C2 = 0.0034

Hallando el valor de “C”,
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Reemplazando en la formula:

[image: image14.png]pKa=pH-log _b
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pKa=7.725-log 0.00328
(0.0033 - 0.00328)

pKa =5.510
-log Ka = pKa

Ka = 10551 = 3.0903 x 10¢




Este valor viene a ser la constante de equilibrio ya que estamos trabajando con el volumen de equilibrio.

3.2.2 Determinación de la constante de equilibrio de la aspirina.

Procedimiento:

· Preparando por disolución, se tomo una muestra de 0.50 gr de acido salicílico y aforamos con agua bidestilada hasta 50 ml.

· Titular con NaOH de concentración 0.097 N a una solución de aspirina, teniendo como referencia un indicador (fenolftaleína).

CALCULOS:

	V NaOH
	ph
	ΔPH /ΔV
	ΔPH /ΔV

	15.000
	7.110
	0.045
	0.032

	17.000
	7.200
	0.109
	0.133

	23.500
	7.910
	0.975
	0.763

	25.500
	9.860
	2.500
	-6.500

	25.700
	10.360
	1.200
	24.750

	25.900
	10.600
	6.150
	-19.750

	26.100
	11.830
	2.200
	-3.500

	26.300
	12.270
	1.500
	-4.250

	26.500
	12.570
	0.650
	0.000

	26.700
	12.700
	0.650
	-2.000

	26.900
	12.830
	0.250
	 

	27.100
	12.880
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25.7 ml -------------------- (24.750)

Vp.e. ---------------------- 0.0000

25.9 ml ---------------------- (-19.750)

Vp.e. = 25.81ml

Interpolamos de la tabla pero esta vez para determinar el pH en el punto de equivalencia.

10.36 ml -------------------- (24.750)

pH ---------------------- 0.0000

10.60 ml ---------------------- (-19.750)

pH = 10.49

Determinando la constante de equilibrio se tiene:

Cuando el titulante es una base fuerte (NaOH) y el titulando es un acido débil se presenta cuando el pH varía o está en el intervalo de 4 a 10, se toma la siguiente fórmula:
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Donde:

c: es la relacion del titulado.

b: es la relación del titulante (NaOH)

Hallando b, tenemos:
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Hallando la concentración de la sal de andrews por la relación.

V1. C1 = V2. C2

(25.81). (0.097) = (50). (C2)

C2 = 0.050

Hallando el valor de “C”,
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Reemplazando en la formula:

[image: image21.png]pKa=pH-log b-[OH]
b+ [OH]

pKa = 10.49 - log 0.0330-1
(0.0330-0.0329) + 1

pKa =5.510
-log Ka = pKa

Ka = 10551 = 3.0903 x 10¢




Este valor viene a ser la constante de equilibrio ya que estamos trabajando con el volumen de equilibrio.

Hallando él % de Acido Salicílico.
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3.2.3 Determinación de la constante de equilibrio del acido acético.

- Preparamos acido acético a una concentración de [0.06 N] 

60.5-------------1000 ml ------------------ 1N
    X----------------100 ml ------------------ 0.06 N

X = 0.363 gr
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 V = 0.345

Diluir 0.345 ml en 100 ml de agua bidestilada.

V1. (0.0976 N) = (75 ml). (0.06N)

V1 = 46.10 ml


	V NaOH
	ph
	ΔPH /ΔV
	ΔPH /ΔV

	43.00
	7.610
	0.35
	0.250

	43.20
	7.680
	0.40
	-0.250

	43.40
	7.760
	0.35
	0.750

	43.60
	7.830
	0.50
	1.500

	43.80
	7.930
	0.80
	-0.500

	44.00
	8.090
	0.70
	3.750

	44.20
	8.230
	1.45
	2.750

	44.40
	8.520
	2.00
	4.500

	44.60
	8.920
	2.90
	0.000

	44.80
	9.500
	2.90
	-5.500

	45.00
	10.080
	1.80
	-4.000

	45.20
	10.440
	1.00
	-0.750

	45.40
	10.640
	0.85
	1.250

	45.60
	10.810
	1.10
	-1.250

	45.80
	11.030
	0.85
	-0.500

	46.00
	11.200
	0.75
	0.250

	46.20
	11.350
	0.80
	0.750

	46.40
	11.510
	0.95
	-2.250

	46.60
	11.700
	0.50
	-0.500

	46.80
	11.800
	0.40
	 

	47.00
	11.880
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44.60 ml -------------------- (0.0000)

Vp.e. ---------------------- 0.0000

44.80 ml ---------------------- (-5.500)

Vp.e. = 44.5636 ml

Interpolamos de la tabla pero esta vez para determinar el pH en el punto de equivalencia.

8.920 ml -------------------- (0.0000)

pH ---------------------- 0.0000

9.500 ml ---------------------- (-5.500)

pH = 8.8145 

Determinando la constante de equilibrio se tiene:

Cuando el titulante es una base fuerte (NaOH) y el titulando es un acido débil se presenta cuando el pH varia o está en el intervalo de 4 a 10, se toma la siguiente fórmula:
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Donde:

c: es la relacion del titulado.

b: es la relación del titulante (NaOH)

Hallando b, tenemos:
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Hallando la concentración de la sal de andrews por la relación.

V1. C1 = V2. C2

(44.5636). (0.0976) = (100). (C2)

C2 = 0.0435

Hallando el valor de “C”,
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Reemplazando en la formula:

[image: image30.png]pKa=pH-log _b

c-b

pKa = 8.8145 - log 0.03008
(0.03009 - 0.03008)

pKa =5.3362
-log Ka = pKa

Ka = 10523 = 4,67735 x 105




· 3.4. CONCLUSIONES

· Se determino la constante de equilibrio para las sustancias de la titulación potenciometrica.

· Mediante este método potenciometrico, el punto final estequiometrico es ampliamente aplicable y proporciona datos mas precisos que los correspondientes métodos que utilizan indicadores.
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