TITOLAZIONI ACIDO/BASE IN AMBIENTE NON-ACQUOSO
In genere, per rappresentare la reazione di dissociazione di un’acido o una base in ambiente acquoso, è utilizzata una simbologia semplificata del tipo:

HA  ⇄  H+  +  A-
B  +  H+  ⇄  BH+
Una tale simbologia non tiene conto delle interazioni che le specie ioniche, ed in particolare il protone H+, contraggono con l’acqua. Più propriamente si dovrebbe scrivere:
HA  +  H2O  ⇄  H3O+  +  A-
B  +  H2O ⇄  BH+  +  OH-
Questo equilibrio non solo mette in evidenza i legami che si instaurano tra specie in soluzione e l’acqua, ma serve anche ad evidenziare il ruolo esercitato dall’acqua, o più in generale dal solvente, nel definire la posizione dell’equilibrio di dissociazione di un acido. Infatti, tenendo conto della definizione di acido e base di Brønsted-Lowry, secondo cui un acido è un donatore di protoni e una base è un accettore di protoni, la forza dell’acido HA è strettamente connessa con la forza della base (il solvente H2O in questo caso) in grado di acquisire il protone. In altre parole, l’equilibrio acido-base è una competizione per il protone tra due basi (H2O ed A-, nel caso di un acido HA, o B e OH- nel caso di una base B).

Molti farmaci possiedono deboli proprietà acide o basiche e non possono quindi essere titolati in acqua (limite di titolabilità di un acido o una base in acqua: Ka/b x Ca/b > 10-7); l’acqua infatti, a causa del suo carattere anfotero, reagisce essa stessa come acido o come base ed entra quindi in competizione per il titolante con il farmaco da determinare. Bisogna inoltre considerare che la maggior parte dei farmaci, essendo di natura organica, sono scarsamente solubili in acqua.
Visto il ruolo che il solvente esercita nel determinare la posizione di un equilibrio di dissociazione acido-base e viste le scarse capacità solventi dell’acqua nei confronti di molte sostanze organiche, sono state sviluppate metodiche analitiche quantitative di acidi o basi deboli che si svolgono in solventi organici. Tali determinazioni vengono indicate con la denominazione di titolazioni in ambiente non-acquoso.
Per introdurre tale argomento è necessario classificare i vari tipi di solvente.
Classificazione dei solventi

I solventi possono essere suddivisi in solventi aprotici e solventi anfiprotici.
Solventi aprotici: sono a loro volta suddivisi in solventi aprotici inerti ed in solventi aprotici basici.

a) solventi aprotici inerti: sono solventi che non mostrano un particolare carattere acido o basico. Essi non hanno protoni ionizzabili né tendenza ad accettare protoni da altre sostanze. Benzene, n-esano, cloroformio, tetracloruro di carbonio sono tipici solventi aprotici inerti. Non è realistico proporre una reazione di autoprotolisi per tali solventi.
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b) solventi aprotici basici: è una classe di solventi aprotici che possiedeno distinte proprietà basiche, ma non proprietà acide. Conseguentemente non è possibile scrivere una reazione di autoprotolisi per questi solventi. Ad esempio la piridina può accettare un protone da un acido di Brønsted ma le sue proprietà acide sono virtualmente inesistenti.
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Gli eteri, i chetoni, la dimetilformammide (DMF), il dimetilsolfossido (DMSO) sono altri esempi di solventi aprotici debolmente basici per la presenza di lone-pair non condivisi.
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Solventi anfiprotici. Anfiprotico è un solvente (SH) capace di agire sia come acido che come base di Brønsted-Lowry. Esso è caratterizzato dalla propria costante di autoprotolisi Ks; tale costante deriva dalle sue proprietà acide e basiche intrinseche:
acidità intrinseca
SH ⇄ H+ + S​


KaSH = [H+][S-]/[SH]

basicità intrinseca
SH  +  H+ ⇄+ SH2+


KbSH = [SH2+]/[SH][H+]
Sommando le due equazioni e considerando costante la concentrazione di SH, si ottiene la costante di autoprotolisi Ks:
2SH ⇄ SH2+ + S​


Ks = KaSH × KbSH  =  [S-][SH2+]
SH2+ è chiamato ione lionio; S- è chiamato ione liato.

In generale, una sostanza che aumenta la concentrazione deglio ioni lionio è un acido, mentre una base è una sostanza che aumenta la concentrazione degli ioni liato.

I solventi anfiprotici possono essere classificati, in base alle loro costanti di acidità e basicità intrinseche (KaSH KbSH) in ossidrilati, protogeni e protofili.
1. Un solvente anfiprotico ossidrilato ha le due costanti di acidità e basicità intrinseca KaSH KbSH grosso modo dello stesso valore, per cui esso non manifesta uno spiccato carattere acido o basico. L'esempio certamente più familiare di questa classe di solventi è l'acqua, dove il suo comportamento anfiprotico è mostrato dalla nota reazione di autoprotolisi nella quale una molecola si comporta da acido e l'altra da base:

H2O + H2O ⇄ H3O+ + OH-          pKs = pKw = 14
La maggior parte degli alcoli, come il metanolo e l'etanolo, subiscono una analoga reazione di autoprotolisi ed hanno un comportamento acido-basico simile a quello dell'acqua:

CH3OH + CH3OH ⇄ CH3OH2+ + CH3O-          pKs = 16,7
C2H5OH + C2H5OH ⇄ C2H5OH2+ + C2H5O-     pKs = 19,1
.

2. Un solvente anfiprotico protogeno ha una KaSH più elevata della KbSH. L'acido acetico glaciale rappresenta un solvente anfiprotico protogeno. Sebbene anch'esso subisca un’analoga reazione di autoprotolisi

CH3COOH + CH3COOH ⇄ CH3COOH2+ + CH3COO-          pKs = 14,45
esso ha proprietà decisamente più acide dell'acqua. Altri solventi anfiprotici protogeni sono l'acido formico (HCOOH), l’acido trifluoroacetico (CF3COOH), l’acido solforico (H2SO4), l’acido fluoridrico (HF).

3. Un solvente anfiprotico protofilo (ad esempio l’ammoniaca liquida, la n-butilammina, l’etilendiammina) ha una KbSH più elevata della KaSH 
NH3 + NH3 ⇄ NH4+ + NH2-          pKs = 33,0
H2NCH2CH2NH2 + H2NCH2CH2NH2 ⇄H2NCH2CH2NH3+ + H2NCH2CH2NH-        pKs = 15,3

Equilibri di dissociazione
Vediamo come le caratteristiche acide o basiche del solvente influenzano gli equilibri di dissociazione di un acido o una base.
Immaginiamo di avere un acido HA che si dissocia nel solvente SH secondo l’equilibrio

HA + SH ⇄ A- + SH2+
La costante d’equilibrio di questa dissociazione sarà: KHA = [A-] [SH2+]/[HA]

La dissociazione dell’acido HA nel solvente SH può essere considerata la combinazione di due equilibri, uno relativo all’acidità intrinseca di HA

HA ⇄ H+ + A-

KaHA = [H+][ A-]/[ HA]
ed uno relativo alla basicità intrinseca del solvente

SH + H+ ⇄ SH2+

KbSH = [SH2+]/[SH][H+])

la reazione chimica globale (HA + SH ⇄ A- + SH2+) corrisponde alla somma di questi due equilibri, per cui si ha che la costante di dissociazione di HA nel solvente SH sarà:
KaHA = [A-] [SH2+]/[HA] = KaHA × KbSH
C’è quindi una proporzionalità diretta tra la costante di dissociazione dell’acido HA nel solvente SH (KHA) e la costante di basicità intrinseca del solvente SH (KbSH).

In altre parole, una sostanza acida HA, con una acidità intrinseca espressa dal KaHA, vedrà il suo equilibrio di dissociazione tanto più spostato a destra quanto maggiore sarà la basicità intrinseca del solvente KbSH.

Analoghe considerazioni possono essere fatte nel caso di una base debole (B), la cui basicità sarà esaltata da un solvente anfiprotico protogeno SH e la cui costante di equilibrio, in tale solvente, sarà pari al prodotto della sua basicità intrinseca per l’acidità intrinseca del solvente:
B + H+ = BH+; KbB = [BH+]/[B][H+]; SH ⇄ H+ + S​
; KaSH = [H+][S-]/[SH]
KbB = [S-] [BH+]/[B] = KbB x KaSH
In definitiva, il grado di dissociazione di un acido (o di una base) dipende dalla propria acidità (o basicità) intrinseca e dalla basicità (o acidità) intrinseca del solvente.

Effetto differenziante e livellante
Si considerino due solventi, SH e SH*, di pari costante dielettrica e le cui costanti di basicità intrinseca siano rispettivamente KbSH = 1 e KbSH* = 105 (SH* è una base centomila volte più forte di SH). Un acido HA, con acidità intrinseca KaHA = 10-3, apparirebbe come elettrolita debole in SH, perché la sua costante di dissociazione KaHA sarebbe 10-3; mentre in HS* apparirebbe come un elettrolita forte, in quanto KaHA varrebbe 102. Se si considera ora un acido HA' con un'acidità intrinseca 105 volte quella di HA, cioè KaHA' = 102, la sua costante di dissociazione sarebbe 102 in HS e 107 in HS*: esso sarebbe quindi un elettrolita forte in ambedue solventi. Mentre nel solvente HS è relativamente facile distinguere HA e HA' in base alla loro forza (SH è un solvente differenziante per HA e HA’), i due acidi sono praticamente indistinguibili nel solvente SH*, che è quindi livellante per HA e HA'. Si parla quindi di effetto differenziante o livellante di un solvente.
In altre parole:
quando un soluto (ad es. HX) viene sciolto in un solvente anfiprotico (SH) si hanno due possibilità:
1) la reazione tra soluto e solvente è completa. 
Supponiamo che il soluto fortemente acido HX sia disciolto nel solvente basico SH (ad esempio etilendiammina). Se la reazione

HX + SH ⇄ SH2+ + X-
è completamente spostata a destra, allora il solvente è "livellante" per HX.

È evidentemente impossibile confrontare la forza di due acidi HX e HY in un solvente livellante per questi acidi, in quanto essi risulteranno di uguale forza (saranno completamente dissociati): questi acidi saranno livellati alla forza degli ioni lionio (SH2+), che è l'acido più forte che può esistere nel solvente SH. E' per questo motivo che gli acidi minerali – HCl, HNO3, H2SO4 - risultano di identica forza in acqua: benchè essi siano effettivamente di forza diversa, sono comunque abbastanza forti per trasformare quantitativamente l'acqua nello ione idrossonio (H3O+, che è l’acido più forte che può esistere in acqua).
L'acido acetico è un solvente livellante per molte basi,

B + CH3COOH ⇄ BH+ + CH3COO-
in particolare è stato osservato che tutte le basi che in acqua sono più forti dell'anilina (Kb = 10-10) vengono livellate dall'acido acetico.

La base più forte possibile che può esistere in un solvente anfiprotico è lo ione liato (ad esempio, in acido acetico è lo ione acetato CH3COO-).
2) il soluto reagisce solo parzialmente con il solvente: supponiamo che un soluto acido HA sia disciolto nel solvente SH; se l’equilibrio
HA  +  SH  ⇄  SH2+  +  A-
non è completamente spostato a destra, allora il solvente SH è differenziante per HA. Se il solvente SH è differenziante nei riguardi di due acidi HA e HB, il grado di completezza della reazione di questi con il solvente (posizione dell’equilibrio di dissociazione) è misurato dalle rispettive costanti di dissociazione KaHA e KaHB. Tali costanti possono essere prese come misura della forza degli acidi.

Analogo discorso vale per soluti basici.
A titolo d’esempio, consideriamo la dissociazione degli acidi e delle basi in acqua ed in acido acetico:
· l'acqua è una base molto più forte ed un acido molto più debole dell'acido acetico;

· l'acqua reagisce come solvente livellante per l'acido cloridrico e perclorico e come solvente differenziante per basi come l'ammoniaca e le ammine;

· l'acido acetico, che ha carattere prevalentemente acido, agisce come solvente differenziante per gli acidi cloridrico e perclorico (in acido acetico pKaHCIO4 = 4,87; pKaHCl = 7,24)

· l'acido acetico è un solvente livellante per l'ammoniaca e le ammine.

In generale, i solventi a carattere acido livellano le basi e differenziano gli acidi, i solventi a carattere basico livellano gli acidi e differenziano le basi.

Determinazione delle basi

Solventi. Tutti i solventi usati per la titolazione di basi deboli devono avere, per i motivi già visti, carattere essenzialmente non basico. L'acido acetico è il solvente più usato.

Titolante. Mentre nelle titolazioni in ambiente acquoso possiamo usare come titolante uno qualsiasi degli acidi minerali forti, in quanto essi vengono livellati dal solvente acqua, in acido acetico invece, poichè esso è un solvente differenziante per gli acidi, è necessario scegliere come titolante l'acido perclorico, che in tale solvente si dimostra il più forte tra gli acidi minerali. Poiché l'acido perclorico è disponibile in commercio come soluzione acquosa concentrata (70% m/m), per aumentare la sensibilità della titolazione, è opportuno rimuovere l’acqua, che altrimenti si comporterebbe come una base debole in concorrenza con l’analita. A tale scopo viene addizionata una quantità calcolata di anidride acetica, evitando l'aggiunta di un eccesso di anidride che potrebbe reagire con l’analita (ad esempio acetilando le ammine). Come titolanti acidi vengono anche usati l'acido p-toluensolfonico e l'acido fluorosolfonico (FSO3H).
Per la standardizzazione dei titolanti acidi vengono usate sostanze che si comportano come basi forti in acido acetico. Lo standard primario più comunemente usato è lo ftalato acido di potassio che reagisce con l’acido perclorico secondo lo schema:
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Uno svantaggio legato alla titolazione in ambiente non acquoso è rappresentato dall'elevato coefficiente d’espansione termica della maggior parte dei solventi organici. Questo significa che la concentrazione di una soluzione titolante non acquosa varierà con la temperatura molto più nettamente della concentrazione di una soluzione acquosa. L'acido acetico ha un coefficiente di espansione termica pari allo 0,11% rispetto allo 0,025% dell’acqua. È necessario quindi apportare delle correzioni, seguendo tale procedimento: vengono annotate le temperature alle quali è stato standardizzato l'acido perclorico e a cui viene eseguita l’analisi. Il volume del titolante usato viene quindi corretto a quello della temperatura di standardizzazione in base alla equazione
Vcorr  =  V[1 + 0,0011(Tstand – T)]
Vcorr = volume corretto;

V = volume di titolante usato;

Tstand = temperatura al momento della standardizzazione;

T = temperatura al momento della analisi.
Determinazione del punto finale. Il punto finale viene determinato con indicatori o con il metodo potenziometrico usando elettrodi indicatori sensibili alla specie SH2+. Gli indicatori utilizzati nella titolazione di basi sono essi stessi delle basi molto deboli. La scelta è di solito empirica in quanto non si è ancora riusciti a spiegare il loro meccanismo. L’indicatore più usato è il cristalvioletto. La variazione di colore è piuttosto complessa, si passa attraverso il violetto, bleu, bleu-verde, verde, verde-giallo e giallo. Il viraggio corrispondente al punto finale dipende dalla particolare base. Altri indicatori sono la p-naftolbenzeina che vira dal giallo al verde, il rosso di chinaldina che vira dal rosso all'incolore.
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Applicazioni. Le basi i cui valori di pKb in acqua sono minori di 10 vengono livellate dall'acido acetico glaciale e il punto finale può essere determinato con l'uso di un indicatore. Le basi i cui valori di pKb in acqua cadono nell'intervallo 10-14 non possono essere titolate accuratamente con l'uso degli indicatori, ma possono essere analizzate per via potenziometrica.

In acido acetico possono essere titolate la maggior parte delle ammine, molti alcaloidi, amminoacidi e sali di acidi deboli come acetati, fosfati monobasici, picrati. E' possibile determinare misceIe di basi deboli usando un solvente differenziante per tali basi; a tale scopo sono indicati i solventi aprotici non-acidi, come l'acetonitrile; i punti finali vengono di solito determinati per via potenziometrica.

Una delle applicazioni più interessaati è la determinazione di sostanze che per se stesse non sono basiche, ma che possono essere trasformate in composti basici. Il più utile di tali procedimenti è quello che permette di titolare sali alogenati di ammine. Il sale alogenato dell’ammina viene sciolto in acido acetico e trattato con un eccesso di acetato mercurico, allo scopo di liberare la base dal suo sale e che può essere quindi titolata con acido perclorico (il cloruro mercurico e l'eccesso di acetato mercurico non sono basici e quindi non interferiscono)
2 RNH2·HCl  +  Ac2Hg  ⇄HgCl2  +  2 RNH2  +  2 AcOH
HClO4  +  AcOH  ⇄  AcOH2+  +  ClO4-
RNH2  +  AcOH2+  ⇄  RNH3+  +  AcOH
DETERMINAZIONE DEGLI ACIDI
Solventi: i solventi basici più comuni sono, tra gli anfiprotici, l'etilendiammina e la n-butiliammina e, tra gli aprotici, la piridina, la DMF, l’acetone, il metil iso-butilchetone. I solventi basici assorbono facilmente la CO2 atmosferica e possono dare elevati valori di titolazione nelle prove in bianco.

Titolanti: appropriati titolanti di acidi deboli sono i metossidi di potassio, sodio o litio in metanolo. Essi vengono preparati sciogliendo il metallo in metanolo:
CH3OH  +  Na  ⇄  CH3ONa  +  ½ H2

Anche l'idrossido di tetrabutilammonio, (C4H9)4NOH, in metanolo, alcool iso-propilico o etanolo è un titolante di largo uso. Per la standardizzazione di titolanti basici viene di solito usato l’acido benzoico come standard primario. Le titolazioni in solventi basici devono essere condotte in atmosfera di azoto per ridurre al minimo l’assorbimento di CO2.
Determinazione del punto finale. l'indicatore più usato è il blu di timolo, che vira dal giallo (forma acida) al blu (forma basica). Viene utilizzato nella titolazione di acidi carbossilici, immidi, solfonammidi. L'azovioletto (p-nitrobenzenazoresorcinolo) è un indicatore acido più debole, per cui è efficace nelle titolazioni di acidi abbastanza deboli come fenoli con sostituenti elettron-attrattori; ha un viraggio dal rosso al blu. Per acidi ancora più deboli può essere usata la o-nitroanilina, però è preferibile usare il metodo potenziometrico.
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Applicazioni: acidi i cui valori di pKa in acqua sono minori od uguali a 7 possono essere titolati in DMF, indicatore blu-timolo. Acidi con pKa compreso tra 7 e 11 possono essere determinati usando il metodo potenziometrico, oppure, ma in modo meno preciso, quello visuale con azo-violetto o o-nitroanilina. In generale gli acidi carbossilici rientrano nella categoria degli acidi più forti, mentre i fenoli in quella dei più deboli. 
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