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Avant- propos

Ce cours a pour objectif principal de fournir une base solide qui soutient les principes
fondamentaux de chimie que requiert le domaine de la chimie analytique. 1l vise apréenter
une gamme de techniques modernes d’analyse chimique. Aussi, comme les éudiants de
Baccalaurét 11 en Sciences Chimiques et Sciences de la Terre entreront dans le laboratoire de
chimie analytique, ’autre but sera d’introduire une pratique de laboratoire de chimie
analytique. La chimie analytique comprend une analyse quantitative et une analyse qualitative.
Nous pensons que 1’analyse quantitative est plus adapté aux éudiants qui commencent le
cours de chimie analytique. La matiee de cours couvre ala fois les aspects fondamentaux et
les aspects pratiques de chimie analytique. Aprés les géné&alité&s otion définit les diffé&entes
éapes d’une analyse quantitative, les erreurs exp€&imentales sont passés en revue. Les
mehodes classiques d’analyse par gravimérie et par titrimérie sont développees dans les
points Il et I1l. Dans les mé&hodes volumériques, on distinguera les titrages acido-basiques
(ou acidimérie-alcalimérie), les titrages par pre&ipitation (ou pr&ipitimérie), les titrages par
complexation, (ou complexomérie) et les titrages par oxydo-réuction.

Pour faciliter encore la compréhension, nous avons €laboré quelques exercices d’application
qui permettront aux étudiants de résoudre d’autres exercices trouvés dans la littérature. Ces
exercices sont placé ala fin de chaque chapitre pour permettre a 1‘étudiant de s’exercer apres
les diffé&entes théories développées.

D’une maniee déaillé, voici comment le cours sera organisé

Objectif géné&ral

Apreés le cours, I’étudiant aura maitrisé les méthodes générales d’analyse quantitative.
Obijectifs speeifiques

A la fin de ce cours, I’étudiant doit étre capable de:

- doser une substance donnée par la méhode gravimérique

- doser une substance donnée par la mé&hode pre&ipitimérique

- doser une substance donnés par la mé&hode complexomérique

- doser une substance donnée par la méthode d’oxydo-ré&luction.

- utiliser les titrages automatisés



Dénarche mé&hodologique
Le cours magistral par la mé&hode expositive sera éaulépar la mé&hode participative avec les

exercices.

Mode d’évaluation

Quelques interrogations €rites seront données au milieu du cours. A la fin de 30 heures de
cours theéorique et exercices et 30 heures de travaux pratiques, un examen €erit comprenant la
thérie et les exercices sera donné Les rapports des travaux pratiques seront sanctionnés par
une note qui fera partie de la note globale.

Aux éudiants de tirer le meilleur profit de ce cours mis aleur disposition.
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. Gaaalitas

I. 1. Introduction

La chimie analytique est la science étudiant 1’¢laboration et la théorie des méthodes d’analyse
chimique a I’aide desquelles on met en évidence la composition chimique des substances ou
de leur méange. La chimie analytique a pour objet la séparation des constituants d’un
&hantillon de matiére, leur identification et la déermination de leurs quantité respectives.
L’analyse chimique comprend deux parties essentielles : 1’analyse quantitative et I’analyse
qualitative. L’analyse qualitative révele la nature chimique des substances présentes alors que
I’analyse quantitative permet de chiffrer I’importance relative d’une ou de plusieurs d’entre
elles qu’on appellera analytes.

Comme on opé&e toujours une analyse qualitative avant d’entreprendre une analyse
quantitative, nous allons nous intéresser, dans ce cours, a 1’analyse quantitative tout en
supposant que les @éments ou ions ont &€ identifi& qualitativement. Il faut recourir &
I’analyse qualitative méme quand on a a déterminer dans la substance le pourcentage d’un
constituant dont la présence est connue avec certitude. Cela s’explique par le fait qu’on ne
peut choisir une méthode de dosage quantitatif convenable que si 1’on sait que les autres

ééments ou ions sont préents ou non dans la substance éudiée.

l. 2. Les étapes d’une analyse quantitative

En généal, une analyse quantitative englobe la séjuence des opé&ations indiquées dans la

figure suivante :

IChoix de la méhode]

| Obtenir un &hantillon repréentatif

Préparer un &hantillon de laboratoire|

Déinir la taille de prises|

l

Dissoudre les é&hantillong

Eliminer les interféences|

}




Mesurer la propriééde I’analyte]

Calculer les réultatg

!

Estimer la fiabilitédes réultats

Figure I. 1. Les étapes d’une analyse quantitative

Dans certains cas, on peut omettre une ou plusieurs de ces éapes. Cependant, toutes jouent un

role important dans la réussite d’une analyse.

l. 2.1. Choix de 1a méthode d’analyse

Une premicere étape cruciale dans toute analyse quantitative est la sélection d’une méthode. Ce
choix parfois difficile, néeessite une expéience et intuition de la part du chimiste. Le niveau
d’exactitude souhaité est un critére de sélection important. Malheureusement, une haute
fiabilitérequiert toujours un grand investissement en temps. La mé&hode retenue représente
habituellement un compromis entre exactitude et &onomie.
Un deuxiéme critére lié¢ a des facteurs économiques et le nombre d’échantillons a analyser. Si
ce nombre est devé on peut consacrer du temps ades op&ations pr&iminaires de mise au
point d’étalonnage, d’instruments et d’équipement, ainsi qu’a la préparation des solutions
éalons. Pour un seul &hantillon, voire quelques-uns, il peut &re avantageux de choisir une
méhode qui &ite ou minimise ces op&ations préiminaires.
Enfin, le choix de la méthode est toujours régi par la complexité de I’échantillon ainsi que par
le nombre de ses constituants.
Quelles sont ces mé&hodes parmi lesquelles on doit effectuer un choix ? En géé&al, on calcule
les résultats d’une analyse quantitative a partir de deux mesures. L’une est la masse ou le
volume de I’échantillon a analyser. La seconde, qui cloture normalement 1’analyse est la
mesure d’une grandeur proportionnelle a la quantité d’analyte présente dans 1’échantillon. Les
chimistes classent les méhodes analytiques selon la nature de cette mesure finale. On
distingue :
1. Les méthodes gravimétriques dans lesquelles on détermine la masse de 1’analyte ou d’un
composéqui lui est apparentéchimiquement.
2. Les méthodes volumétriques dans lesquelles on mesure le volume d’une solution qui

contient assez de réactif pour réagir compleétement avec 1’analyte.



3. Les méhodes dectroanalytiques qui impliquent la mesure de grandeurs @ectriques telles
que le potentiel, le courant, la résistance et la quantité d’électricité.

4. Les méthodes spectroscopiques qui sont basées sur la mesure de I’interaction entre un
rayonnement dectromagnéique et des atomes ou moleéules d’analyte, ou sur la
production de ce type de rayonnement.

5. Diverses mé&hodes qui incluent la mesure des grandeurs telles que le rapport masse/charge
(spectromérie de masse), la vitesse de désinté&ration radioactive, la chaleur de la réction,
la vitesse de la réaction, la conductivité thermique, 1’activité optique et 1’indice de
réfraction.

Les deux premiées mé&hodes qui constitueront la majeure partie de ce cours peuvent &re
considéées par certains comme dépassés, parce que des méhodes instrumentales plus
pre&ises, plus speeifiques et plus reeentes existent actuellement. Cependant,
I’enseignement de ces méthodes dites classiques restera longtemps encore au cceur de la
I’apprentissage de la chimie analytique parce qu’elles constituent un champ d’application
pour I’apprentissage au laboratoire. Par conséquent, elles jouent un rde important dans la
chimie analytique moderne.

Aussi, la chimie se pratique adiffé&ents niveaux, et souvent en fonction des instruments
dont on dispose et du but recherché. Ce n’est pas, par exemple, parce que la spectroscopie
permet aux laboratoires hautement spécialisés et les mieux équipés d’effectuer rapidement
des dosages précis des microtraces d’un élément , que 1’analyste n’effectuera pas , a
moindre cott des analyses en utilisant ces méhodes.

Enfin, ces mé&hodes dites classiques sont souvent utilisées pour éalonner et/ou valider des

analyses instrumentales.

I. 2.2. Echantillonnage

Pour donner des réultats significatifs, une analyse doit &re effectuée sur un &hantillon dont
la composition reproduit fidélement celle de I’ensemble du matériau dont il a été prélevé.
L’échantillonnage consiste aobtenir une petite masse dont la composition est exactement
semblable acelle de I’ensemble du matériau dont elle a été prélevée. Lorsque le mat&iau est
volumineux et inhomogene, 1’obtention d’un échantillon représentatif est difficile.

Considéons par exemple un wagon contenant 25 tonnes de minerai d’argent. L’acheteur et le
vendeur doivent convenir d’un prix basé essentiellement sur la teneur en argent du
chargement. Le minerai lui-mé&ne est absolument h&é&ogene, car il est constituéde nombreux

blocs dont la taille et la teneur en argent sont variables. L’analyse de ce chargement sera
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effectuee sur un éhantillon qui pése environ un gramme. Pour que 1’analyse soit significative,
il faut que la composition de ce petit éhantillon soit représentative de celle des 25 tonnes de
minerai du chargement. Isoler un gramme de matiée qui reflée exactement la composition
moyenne de quelque 25 000 000 g de maté&iau brut est une entreprise difficile qui néessite
une manipulation soigneuse et syst@natique de tout le chargement.
Beaucoup de problémes d’échantillonnage sont plus facile a résoudre que ce cas particulier.
Cependant, quel que soit la complexité du probléme, le chimiste doit avoir I’assurance que
I’échantillon de laboratoire est représentatif de I’ensemble avant de procéder a une analyse.
L’¢échantillonnage des matériaux en vrac comporte 3 étapes :

1. Identification de I’ensemble dont il faut tirer 1I’échantillon

2. Récolte d’un échantillon brut vraiment représentatif de I’ensemble

3. Réduction de I’échantillon brut en quelques centaines de grammes d’un échantillon de

laboratoire qui sera analysee.

Habituellement, la premi&e éape est imméliate avec des ensembles aussi divers qu’un
chargement de minerais, un carton de flacons contenant des comprimés de vitamine, un
champ de blé, le cerveau d’un rat ou la vase d’un fond de riviere. Les éapes 2 et 3 sont
rarement simples et peuvent neéeessiter plus de travail et d’ingéniosité que chacune des autres

éapes du schéna analytique complet.

I. 2.3. Préparation d’un échantillon de laboratoire

Si I’échantillon est solide, il est broyéafin de rédluire la taille des particules, malaxé pour
assurer son homogénétée et stocké pendant une durée variable avant que 1’analyse ne
commence. Selon le degré d’humidité de l’environnement, 1’eau peut s’adsorber ou se
désorber au cours de chacune de ces op&ations. Comme un gain ou une perte d’eau modifie la
composition chimique des solides, il est souvent judicieux de séher les éhantillons justes
avant de commencer I’analyse. On peut aussi déterminer le degré d’humidité d’un échantillon
au moment de I’analyse par une procédure analytique distincte.

L’eau essentielle constitue une partie intérante de la structure moleeulaire ou cristalline
d’un composé a I’état solide. Ainsi I’eau de cristallisation d’un solide stable (tel que
BaCl,.2H,0) est une eau essentielle. L’eau de constitution est un deuxiéme type d’eau
essentielle ; elle se trouve dans des composés qui libéent des quantités steechiométriques
lorsqu’ils sont chauffés ou décomposés. On trouve des exemples de ce type d’eau dans
I’hydroxyde de calcium

Ca(OH),— CaO+H,0O



L’eau non essentielle est retenue par le solide par des forces physiques. Elle n’est pas
nécessaire a la caractérisation de la composition chimique de 1’échantillon et n’intervient donc
pas dans aucun rapport stoechiométrique. C’est en général 1’eau adsorbée et 1’eau occluse,
c’est-adire I’eau pi¢gée dans des poches microscopiques distribuées irréguliérement dans des
cristaux solides.

Le traitement de I’humidité dans les échantillons solides dépend de I’information recherchée.
Lorsqu’on a besoin de la composition du matériau tel qu’on 1’a regu, on essai surtout d’éviter
que sa teneur en eau ne soit modifiés suite au broyage ou atout autre traitement prédiminaire
et au stockage. Lorsque de telles modifications sont inévitables ou probables, il est conseillé
de déerminer la perte de masse par séhage en utilisant une procé&lure reproductible (par
exemple chauffage apoids constant 2105°C) dés la réception de I’échantillon. Ainsi au
moment d’effectuer ’analyse, 1’échantillon est de nouveau séché a cette température pour que
les données puissent étre corrigées par rapport a 1’échantillon de départ.

L humidité relative est le rapport de la pression de la vapeur d’eau dans 1’atmosphére asa
pression de vapeur asaturation. A 25°C, la pression partielle de I’eau dans I’air saturée vaut
23,76 torr. Dés lors, si de 1’air a cette température contient de 1’eau a une pression partielle de

6 torr, son humidité&relative est

600 =0,253 0u25%

23,76

La teneur en eau de certaines substances change fortement avec les variations d’humidité et
de température. Les matériaux colloidaux qui contiennent de grandes quantités d’eau sont
particulierement sensibles a ces paramétres. Ainsi la teneur en eau d’un amidon de pomme de
terre est passé de 10 a 21 % lorsque I’humidité relative a augmenté de 20 a 70 %. Pour ces
sortes de substances, on ne peut obtenir des données analytiques comparables provenant de
deux laboratoires, ou &entuellement du méne laboratoire, qu’en déaillant soigneusement la
procélure utilisé& pour tenir compte de la teneur en eau. Ainsi, les é&hantillons sont souvent
séchés jusqu’au poids constant a 105°C, ou une autre tempé&ature speifiée. Les analyses sont
ensuite effectuées et les résultats sont présentés sur la base de 1’échantillon sec.

Souvent, la seule maniére stre d’obtenir un résultat sur base de 1’échantillon sec nécessite la
détermination séparée de ’humidité d’une série d’échantillons prélevés en méme temps que
les &hantillons aanalyser. Plusieurs méhodes permettent de déerminer la teneur en eau des
&hantillons solides. La plus simple consiste & mesurer la perte de masse aprés que
I’échantillon ait été chauffé entre 100 et 110°C (ou une autre tempé&ature sp&ifié) jusqu'ace

que la masse de I’échantillon séché devienne constante. Toutefois, cette méthode simple n’est
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absolument pas spécifique de ’eau, et de grandes erreurs systématiques par exces peuvent
survenir dans des &hantillons qui liberent des produits de dé&omposition volatiles (autres que
I’eau) lorsqu’ils sont chauffés. On peut essayer de développer des méthodes extrémement

sélectives en fonction de 1’échantillon.

I. 2. 4. Ddinition de la taille des prises

Les prises sont des portions de maté&iau approximativement e€gales qui subissent
simultan@nent le méne traitement analytique. La plupart des analyses sont effectuées sur des
prises dont la masse ou le volume ont été soigneusement mesurés a 1’aide d’une balance
analytique ou d’un autre dispositif volumétrique précis. La répétition des mesures améliore la

qualitédes résultats et permet une estimation de leur fiabilité

I. 2.5. Préparation des solutions des ehantillons

La plupart des analyses s’effectuent sur des solutions de 1’échantillon. Idé&lement, le solvant
doit dissoudre rapidement la totalit€ de I’¢échantillon (et pas seulement I’analyte). Les
conditions de dissolution doivent étre suffisamment douces pour éviter toute perte de 1’analyte.
Toutefois, beaucoup de matériaux a analyser sont insolubles dans les solvants usuels. C’est le
cas par exemple de miné&aux silicatés, de polymé&es amasse molaire devé ou de certains
tissus animaux. La mise en solution de 1’analyte dans ces types de matériaux peut étre une
tache longue et difficile qui peut impliquer le chauffage de I’échantillon dans des solutions
aqueuses d’acides forts, de bases fortes, d’oxydants, de réducteurs ou d’une combinaison de
ces réactifs, sa combustion dans 1’air ou dans I’oxygene ou sa fusion a haute température en
pré&ence de divers fondants.
Parmi tant de réactifs et de techniques disponibles pour déomposer et dissoudre des
échantillons analytiques, le meilleur choix assure la réussite d’une analyse, surtout si elle
implique des matériaux réfractaires ou si 1’analyte est a I’état des traces.
2.5. 1. Diffé&entes méhodes de d&omposition et dissolution des éhantillons
Les mé&hodes géné&ales pour dé&eomposer des &hantillons solides et liquides de mani&e a
obtenir des solutions aqueuses d’analytes sont au nombre de quatre :

1. Le chauffage avec des solutions aqueuses d’acides forts (ou parfois de bases fortes) en
réipient ouvert. Habituellement, on chauffe par une flamme ou une plaque chauffante une
suspension dans 1’acide jusqu'a ce qu’on estime que la dissolution est compléte par disparition

de la phase solide. La tempé&ature de décomposition est le point d’ébullition (ou de



décomposition) du réactif acide. Les acides souvent employés sont I’acide chlorhydrique,
I’acide nitrique, 1’acide sulfurique et 1’acide perchlorique.

2. Le chauffage par micro-ondes avec des acides en récteur fermé& Un des principaux
avantages des déompositions par micro-ondes par rapport aux méhodes utilisant la flamme
ou la plaque chauffante est leur rapidité Ainsi, mé&ne pour des &hantillons trés réractaires,
la dé&omposition par micro-ondes peut &re terminé aprés cing adix minutes. La diffé&ence
résulte du fait que les mécanismes de transfert de 1’énergie aux molécules sont différents dans
les deux meéhodes. Dans la mé&hode conventionnelle, le transfert se fait par conduction.
Comme les reeipients utilisés sont généalement de mauvais conducteurs, il faut du temps
pour les chauffer et transfé&er ensuite la chaleur &la solution par convection. De plus, acause
de cette convection, seule une petite du liquide est maintenue ala tempé&ature du ré&ipient et
donc a son point d’ébullition. Par contre, 1’énergie des micro-ondes est transf&ee
simultanénent atoutes les molécules de la solution sans qu’il fait chauffer le r&ipient. Dé&s
lors, la température d’ébullition régne trés rapidement dans toute la solution.

3. L’inflammation dans I’air ou oxygéne. Pour dé&eomposer un €hantillon organique afin
de doser ses cations, la mé&hode la plus simple consiste ale chauffer sur une flamme dans une
coupelle ou creuset jusqu'ace que toute la matiee carboné soit oxydeée en dioxyde de
carbone. Un chauffage au rouge est souvent nécessaire pour que I’oxydation soit compléte
(C’est la minéralisation par voie seche). Les constituants non volatils sont analysés apres
dissolution du ré&sidu solide. Toutefois, il subsiste une grande incertitude sur le taux de
récupération exact des ¢éléments non volatils. Des pertes peuvent résulter de I’entrainement de
particules finement divisé par les courants de convection qui entourent le creuset. De plus,
certains composé& méalliques volatiles, comme le cuivre, fer, et vanadium, peuvent se
vaporiser pendant la calcination.

Plusieurs constituants éémentaires courants des composé& organiques se transforment en
produits gazeux si on les pyrolyse en présence d’oxygene. Avec un appareil adéquat, il est
possible de piéyer quantitativement ces composé& volatils, ce qui permet de doser les
¢éléments recherchés. Le chauffage s’effectue habituellement dans un tube & combustion en
verre ou en quartz atravers lequel on fait passer un courant de gaz porteur. Le flux gazeux
transporte les produits volatils jusqu'a une partie de 1’appareil ou ils sont séparés et collectés.
Les ¢éléments qui peuvent subir ce type de traitement sont le carbone, I’hydrogene, 1’oxygene,
I’azote, les halogenes et le soufre.

Une méhode tres directe pour dé&somposer de nombreuses substances organiques implique la

combustion avec de I’oxygéne dans un récipient fermé. Les produits de la réaction sont

7



absorbés dans un solvant adéquat avant 1I’ouverture du réacteur, et sont ensuite analysées par
les méhodes habituelles.
Schéhniger a proposé€ un appareil particuliéeement simple pour effectuer de telles

oxydations (Figure 1. 2)

Flacon aparoi &aisse ~ Bouchon en verre rodé

Figure 1. 2. Appareil &acombustion de Sch&niger
Il est constitué¢ d’un flacon a paroi épaisse d’une capacité de 300 a 1000ml, équipé d’un
bouchon en verre rod€auquel est soudéun panier en toile de platine pouvant contenir 2 &200
mg d’échantillon. L extrémité de papier sert de point d’allumage. Un petit volume de solution
absorbante est place dans le flacon dont on a remplacé 1’air par Ioxygéne. Dés que
I’extrémité du papier est enflammée, le bouchon obture immédiatement le flacon, que I’on
renverse pour empécher la fuite des produits d’oxydation volatils. En généal, la réaction est
rapide car elle est catalysée par la toile de platine. Aprés refroidissement la solution ainsi
obtenue est analysée.

4. La fusion dans des sels fondus. De nombreuse substances courantes, notamment les
silicates, certains oxydes miné&aux et quelques alliages ferreux, ne sont attaqués que
lentement, voire pas du tout, par des méthodes qui viennent d’étre décrites. Dans ce cas, il
faut recourir a un sel fondu. L’échantillon est mélangé avec un sel de métal alcalin, appelé
fondant, et on procé&dle ensuite &une fusion qui forme un produit hydrosoluble appeléfonte.
Les fondants dé&omposent la plupart des substances éant donnéla tempé&ature &eveée requise
pour leur utilisation (300 &1000°C) et la forte concentration de réctif en contact avec
1’échantillon.

2.5.2. Sources d’erreurs lors de la décomposition et de la dissolution
Plusieurs sources d’erreur sont liées a 1’étape de décomposition de 1’€&hantillon. En fait, ce

sont ces erreurs qui limitent I’exactitude de I’analyse. Elles comprennent :



1. La dissolution incompléte des analytes. Idéalement le traitement de 1’échantillon doit le
dissoudre complétement parce qu’il est impossible de récupérer quantitativement un analyte
s’il est partiellement retenu a I’intérieur d’un résidu insoluble.

2. Les pertes d’analytes par volatilisation. Lors de la dissolution des eéhantillons, un probleme
important réside dans I’éventualité d’une volatilisation partielle de 1’analyte. Par exemple le
dioxyde de carbone, le dioxyde de soufre, le sulfure d’hydrogéne et d’autres se volatilisent
généralement lorsque la dissolution s’effectue en milieu fortement acide alors qu’on perd
souvent de I’ammoniac lorsqu’on utilise un réactif basique.

3. L’introduction d’analyte comme contaminant du solvant. Habituellement, la masse de
solvant requise pour dissoudre un &hantillon est dix acent fois plus importante que la masse
de I’échantillon. Par conséquent, la présence de I’espéce analyte dans le solvant (perte), méme
afaible concentration, peut conduire ades erreurs significatives, surtout lorsque 1’analyte est
lui-méme a 1’état de traces dans 1’échantillon.

4. Introduction de contaminants par réction du solvant avec les parois du reeipient. Cette
source d’erreur se rencontre souvent dans les décompositions qui impliquent la fusion ahaute

tempé&ature.

l. 2.6. Elimination des interfé&ences

Une interfé&ence est une espeee qui cause une erreur en augmentant ou en diminuant la
grandeur mesurée par 1’analyse. Les propriétés chimiques ou physiques décelées lors d’une
analyse sont rarement speeifiques aune seule substance. Usuellement, les réactions utilisées
et les propriétés mesurées ne sont caractéristiques que d’un groupe d’¢léments ou de
composés. 1l faut élaborer une procédure pour isoler ’analyte des interfé&ants avant de faire la
mesure finale. On ne peut donner aucune régle géné&ale pour &iminer les interféences ; en
fait, la résolution de ce probléme peut étre 1’aspect le plus difficile d’une analyse.

Deux méhodes géné&ales permettent de traiter les interfé&ences. La premiée utilise un agent
masquant pour immobiliser ou lier chimiquement I’espece interférente sous une forme qui ne
contribue plus au signal de I’analyte ou ne I’atténue plus. Il est évident que 1’agent masquant
ne doit pas perturber le comportement de I’analyte.

La seconde approche consiste a faire passer 1’analyte et ses interférences dans des phases
distinctes qui peuvent étre séparées mécaniquement. La manicre la plus courante d’effectuer

ce type de séparation est de recourir ala chromatographie qui sera vue prochainement.



I. 2.7. Etalonnage et mesure

Tous les résultats analytiques dépendent de la mesure finale X d’une propriété physique de
I’analyte. Cette propriété doit varier d’une manieére connue et reproductible avec la
concentration Ca de I’analyte. Idé&lement, la grandeur physique mesurée est directement
proportionnelle ala concentration Ca. Dés lors

C, =kX

oulk est un facteur constant. A deux exceptions pres, les mé&hodes analytiques né&essitent la
déermination empirique de k a ’aide d’étalons chimiques pour lesquels Ca est connu® . La

détermination de k, étape importante dans la plupart des analyses s’appelle étalonnage.

I. 2. 8. Calcul des ré&ultats

Le calcul des concentrations en analyte apartir des données exp&imentales est habituellement
simple et direct, gr&e surtout aux calculatrices et aux ordinateurs actuels. Ces calculs sont
basés a la fois sur les données expérimentales brutes rassemblées au cours de I’étape de
mesure, sur la steechiométrique de la réction chimique éventuellement impliqué et sur les

parametres instrumentaux.

l. 2.9. Evaluation des résultats a partir de I’estimation de leur fiabilité

Les résultats d’une analyse sont incomplets sans une estimation de leur fiabilité.
L’expérimentateur doit fournir une mesure des incertitudes associés aux résultats calculés
pour que les données exp&imentales aient quelque valeur. L’évaluation des résultats sera vue

prochainement.

1. Mé&hodes gravimériques

I1. 1. Introduction

Les mé&hodes gravimériques, qui sont basées sur la mesure de la masse sont classées en deux
groupes principaux :

1) Dans les mé&hodes par pre&ipitation, I’analyte est converti en précipité trés peu soluble
qui est ensuite filtré lavédes impuretés et transforméen un produit de composition connue

par un traitement thermique appropri€ Ce produit est ensuite peseé

! Les deux exceptions sont les mé&hodes gravimériques et les méhodes coulomériques. Nous verrons que dans
ces méthodes, k peut étre calculée a 1’aide des constantes physiques connues
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2)

Exemple 1I. 1: Dosage du calcium dans I’eau minérale. La méthode consiste a ajouter un
exceés d’acide oxalique H,C,O4 a un volume d’échantillon mesuré avec soin. L’addition
d’ammoniac entrame la preeipitation quasi-totale du calcium sous forme d’oxalate de calcium.

La réaction s’écrit :

Ca* (aq) +C,07 (aq) — CaC,0,(s)
Le preeipitéest recueilli dans un creuset filtrant de masse connue, sé&héet chaufféau rouge.
Cette opéation transforme compléement le pr&ipitéen oxyde de calcium selon la ré&ction
CaC,0,(s) —» CaO(s)+CO(g)+CoO,
Le creuset et le pré&ipitésont refroidis ; pesés et la masse d’oxyde de calcium est déerminé
par la différence. La teneur en calcium de 1’échantillon est ensuite calculé &partir de la
stoechiomérie de la réction.
Exemple Il. 2 Un échantillon de 0.3516 g d’un détergent commercial au phosphate est
chauffé&au rouge afin de déruire ses composés organiques. Le résidu est ensuite trait€éachaud
par HCI qui transforme P en H3PO,. L’anion phosphate est précipité sous forme de
MgNH,P0,4.6H,0 par addition de Mg”* puis de NH3 aqueux. Aprés avoir filtré et lavé le
pré&ipitéest converti en Mg,P,0; par calcination 21000°C. Le réidu sec pése 0.2161 g.

Calculer la fraction massique de P dans I’échantillon.

Solution
Dans 222.57 g de Mg,P,0; on a 61.948 g de P
Dans 0.2161 g MgoP,0; on a 2- 296X 0-2161 o _ 4 h60150 de p
222.57
Dans 0.3516 g de I’échantillon on a 0.06015 g de P
0.06015

Dans 100g de 1’échantillon on a 5 x100% =17.11%

Dans les mé&hodes par volatilisation, 1’analyte ou ses produits de décomposition sont
volatilisé&s aune tempé&ature approprie€e. Le produit volatil est recueilli et pes€; ou bien la
masse de I’analyte est déterminée indirectement a partir de la perte de masse de 1’échantillon.

Exemple Il. 3: Détermination de la teneur de 1’hydrogénocarbonate de Na dans les
comprimé antiacides. On pése un &hantillon de comprimé finement broyé& et on le traite
par ’acide sulfurique dilué pour décomposer 1’hydrogénocarbonate de sodium en dioxyde de

carbone

NaHCGQ,(aq) + H,SO, (ag) — CO,(g) + H,0(l) + NaHSO, (aq)
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Cette réaction s’effectue dans un récipient connecté a un tube taré contenant un absorbant qui
fixe sé@ectivement le dioxyde de carbone émis lors du chauffage de la solution. La teneur se
calcule comme dans I’exemple ci-dessous.
Exemple I11. 4. A haute tempé&ature, NaHCO3 se transforme quantitativement en Na,COs
2NaHCQ;,(s) - CO,(g) + H,O(I) + Na,CO,(s)
Lors de la calcination de 0.3592g d’un échantillon de comprimé antiacide contenant NaHCOs3
et des impureté& volatiles, on a obtenu un ré&idu de 0.2362 g. Calculer le taux de puretéde
1’échantillon.
Solution
La masse de CO, et H,O lib&é& par la dé&omposition est de 0.3592g- 0.2362 g= 0.1230 g
D’aprés 1’équation, une mole de CO; et une mole de H,O correspondent a2 moles de
NaHCO3
Donc 44 g +18 g correspondent &168 g de NaHCO3

0.123x168

0.123g — ——<2%29¢ 1 4e NaHCO
9> a8 ¢ 3

Le taux de pureté de I’échantillon est alors
0.123x168

_44+18 10006 =92.8%
0.3592

I1. 2. Propriéés des pre&ipités et des agents preeipitants

La mé&hode par pre&ipitation est la plus utilisée. Raison pour laquelle, on va voir les

conditions dans lesquelles la précipitation est utilisée correctement dans 1’analyse. ldélement,

un réactif précipitant gravimétrique doit réagir avec 1’analyte de maniére spécifique, ou du

moins de mani&e sdéective. Les réactifs spécifiques qui sont rares, ne réagissent qu’avec une

seule espéee chimique. Les réactifs séectifs, plus courants, régissent avec un nombre limité

d’espéces. En plus de sa spécificité ou de sa sélectivité, le réactif précipitant idéal doit régir

avec I’analyte pour donner un produit qui soit :

1. facilement filtréet lavéde ses contaminants

2. suffisamment peu soluble pour qu’aucune perte significative de I’analyte ne se produise
au cours des opé&ations de filtrage et de lavage

3. inerte vis-&vis des constituants de I’atmosphére ;

4. de composition bien définie aprés avoir sé&héou, si né&essaire, calciné
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I1. 2. 1. Taille des particules

Les preipité&s constitué de grosses particules sont géné&alement préé&é parce que les
pr&ipités agrosses particules sont faciles afiltrer et &laver les impureté. En plus, ces

pre&ipités sont habituellement plus purs que les preeipité finement divisés.

a) Facteurs déterminant la taille des particules d’un précipité

Les dimensions des particules des solides formé par pre&ipitation sont extr&nement variables.
La premiée catégorie est constitué par les suspensions collodales dont les particules,

invisibles a 1’oeil nu, (diamétre compris entre 107 et 10* cm), sé&limentent difficilement et

sont difficiles afiltrer.

Une autre catégorie est constituée par des particules des dimensions de 1’ordre du dixieme de

mm ou plus. La dispersion de telles particules dans la phase liquide est appelé une

suspension cristalline. Les particules d’une suspension cristalline sé&limentent spontanément

et peuvent &re facilement filtrées.

Il est clair que la taille des particules d’un précipité dépend de nombreux parametres

exp&imentaux tels que la solubilité& la tempé&ature, la concentration des réactifs et la vitesse &
laquelle ils sont mélangés. L’effet global de ces divers paramétres peut étre interprété, du

moins qualitativement, en admettant que la taille particulaire dépend d’une seule propriété du

systame, appelésursaturation relative définie par :

Q_

Sursaturation relative = TS

ou Q est la concentration d’une espeéce donnée a tout instant et S sa solubilité a I’équilibre.

Les réactions de précipitation sont souvent si lentes qu’on atteint aisément 1’état de
sursaturation méme en ajoutant le réactif goutte a goutte. L’exp&ience montre que la taille
des particules d’un précipité est une fonction inverse de la sursaturation relative moyenne au

cours de I’addition du réactif. Ainsi, lorsque la sursaturation relative est grande, le pre&ipité

tend &ére collodal. Quand Q=S est petit, I’observation d’un solide cristallin est probable.
S

b) Mé&anisme de formation des pr&ipités

L’effet de la sursaturation relative sur la taille des particules peut étre expliqué si ’on admet
que les pre&eipités se forment de deux fagns: par nuclétion et par croissance des particules.
La taille des particules d’un précipité fraichement formé est déterminée par 1’'une de ces deux

voies qui est plus rapide.
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Lors de la nucléation, un petit nombre d’ions, d’atomes ou de molécules (peut &re seulement
4 ou 5) s’assemblent pour former un solide stable. Ces noyaux se forment le plus souvent a la
surface des impuretés solides en suspension (par exemple des grains microscopiques). Ensuite
la pr&ipitation ulté&ieure implique une compéition continue entre de nouvelles nuclé&tions
et la croissance des noyaux dgaformeés (croissance particulaire). Si la nuclé&tion pré&lomine,
le pr&ipitécontiendra un grand nombre de petites particules; si la croissance 1’emporte, il se
formera un plus petit nombre de plus grosses particules.

La vitesse de nuclé&tion augmente considéablement avec la sursaturation relative. Par contre,
la vitesse de croissance particulaire ne croit que modé&ément dans ces mémes conditions. Par
conseguent, lorsque la sursaturation relative est @eveés, la nuclétion sera le principal
meeanisme de preeipitation et un grand nombre de petites particules est formé& Par contre,
lorsque la sursaturation relative est faible, la vitesse de croissance particulaire atendance a
I’emporter et le solide se dépose sur les particules préexistantes a 1’exclusion de toute

nouvelle nuclé&tion. 1l en ré&ulte une suspension cristalline.

c) Contrde exp&imentale de la taille des particules

Pour former des preeipités cristallins, il faut minimiser la sursaturation. A cet effet, on peut
agir sur plusieurs parametres exp&imentaux, notamment:

a. @ever la tempéature pour augmenter la solubilitéS des pr&ipité& (voir éjuation de la

sursaturation)

b. diluer les solutions (pour réluire Q)

c. ajouter lentement le ré&ctif pr&ipitant sous forte agitation (pour réluire Q)
Si la solubilité du précipité dépend du pH, il est possible d’obtenir de grosses particules en
controlant 1’acidité. C’est ainsi que 1’on peut obtenir de gros cristaux d’oxalate de calcium,
aisément filtrables, en opérant d’abord dans un milieu d’acidité telle que le sel reste
I&&ement soluble. La preé&ipitation est ensuite parachevé par addition progressive
d’ammoniaque jusqu’a ce que 1’acidité soit suffisamment faible pour tout 1’oxalate de calcium
soit pratiquement preeipité Le pr&ipitésupplémentaire formeéau cours de cette seconde &ape
se dépose sur les particules solides formees ant&ieurement.
Toutefois, bon nombre de preé&ipité ne peuvent &re obtenus sous forme cristalline dans les
conditions exp&imentales usuelles. On obtient le plus souvent un solide collo'dal car la
solubilité¢ S est habituellement si faible qu’on peut la tenir pour négligeable devant Q. La
sursaturation relative reste donc considéable pendant toute la formation du pr&ipitéet il en

résulte une suspension colloidale. Les oxydes hydratés de fer (III), d’aluminium et de chrome
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(1) ainsi que les sulfures de la plupart des ions des méaux lourds se forment ainsi

uniquement sous forme collo'dale en raison de leur trés faible solubilité

Il. 2. 2. Les pre&ipités collodaux

Les suspensions collodales restent souvent stables pendant de longues p&iodes et ne sont pas
directement utilisables en gravimérie parce que leurs particules sont trop petites pour &re
filtrées. La stabilité de la plupart de ces suspensions peut &re né&nmoins diminué& par
chauffage, par agitation et par addition d’un électrolyte. A la suite de ces opérations, les
particules collodales individuelles se lient pour former une masse amorphe qui se séare de la
solution et peut &re filtré. On appelle coagulation ou agglomération cette transformation
d’une suspension colloidale en un solide filtrable.

Les suspensions collodales sont stables parce que leurs particules sont toutes chargéss
positivement ou négativement, et qu’elles se repoussent mutuellement. Cette charge provient
des cations (ou anions) qui se lient a la surface des particules. On parle d’adsorption parce que
ces ions sont retenus a la surface d’un solide.

La tendance des ions &s’adsorber sur une surface solide ionique résulte des forces de liaison
normales qui sont responsables de la croissance du cristal. Par exemple, un ion argent ala
surface d’une particule de chlorure d’argent a une capacité de liaison partiellement insatisfaite.
Les anions de la solution sont attiré vers ce site par des forces identiques acelles qui les
maintiennent dans le ré&eau cristallin de AgCI. Les ions chlorures ancré ala surface du solide
exercent une attraction analogue sur les cations dissous dans le solvant.

La nature et le nombre d’ions qui se positionnent ainsi sur la surface d’une particule colloidale
déendent, de maniée complexe, de plusieurs variables. Dans le cas des suspensions formées
au cours d’analyse gravimétriques, on peut facilement prévoir quelle sera 1’espece adsorbée,
et par conséquent la charge des particules, parce que les ions du réseau s’adsorbent
généralement davantage que tout autre ion. A titre d’exemple, si ’on ajoute graduellement du
chlorure de sodium aune solution de nitrate d’argent, les particules colloidales de chlorures
d’argent formées se chargent positivement. Cette charge est due a 1’adsorption d’une partie
des ions argent qui sont preésents en exces dans le milieu. La charge des particules ne devient
néative qu’apres I’addition d’une quantité de chlorure de sodium suffisante pour qu’il y ait
exces d’ions chlorure en solution. L’espéce adsorbée est alors essentiellement 1’ion chlorure.
La charge de surface est minimale lorsque le liquide surnageant ne contient aucun des deux

ions en exces.
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L’importance de I’adsorption, et donc de la charge d’une particule de précipité augmente
rapidement avec la concentration des ions constitutifs du ré&seau qui sont présents en solution.
A la limite, la surface des particules est entiecement recouverte par les ions adsorbé et la
charge devient alors constante et indéendante de la concentration.

Supposons une particule de chlorure d’argent colloidale dans une solution qui contient un
exces de nitrate d’argent. La couche d’adsorption primaire, constituée principalement d’ions
argent, est fixé directement ala surface du solide. Autour de la particule charges, une couche
de solution, appelé couche des contre-ions contient un excés d’anions (principalement des
ions nitrate). La couche d’adsorption primaire d’ions argent et celle des contre-ions négatifs
constituent une double couche éectrique qui stabilise la suspension collo'dale en empé&hant
les particules individuelles de s’approcher assez prés 1’une de 1’autre et de s’aggloméer.
Apres D’explication de la stabilité des colloides, revenons maintenant a la coagulation. La
coagulation d’une suspension colloidale peut souvent étre provoquée par un bref chauffage,
surtout en régime d’agitation. Le chauffage diminue le nombre d’ions adsorbé et donc la
distance séparant les particules qui devraient s’approcher. A une température plus élevée, les
particules peuvent acquérir assez d’énergie cinétique pour vaincre la barriere de répulsion
cause par la double couche.

Une maniee encore plus efficace de coaguler un colloe consiste & augmenter la
concentration en ¢électrolyte de la solution. Si ’on ajoute un composé ionique appropri¢ aune
suspension collo'dale, la concentration des contre-ions augmente au voisinage de chaque
particule. Par conséguent, le volume de solution qui contient assez de contre-ions pour
équilibrer la charge de la couche d’adsorption primaire diminue. Le résultat global de
I’addition d’un électrolyte est donc une compression de la couche des contre-ions. Les
particules peuvent alors se rapprocher a des distances plus faibles et s’agglomérer.

La peptisation est un processus au cours duquel un collo’de coaguléretourne ason éat
dispersé original. Lors du lavage d’un colloide coagulé, une partie de 1’¢lectrolyte responsable
de sa coagulation est @&iminédu liquide interne en contact avec les particules solides, ce qui a
pour effet d’augmenter 1’épaisseur de la couche des contre-ions. Les forces répulsives
responsables de la stabilitédu collo™de original sont ré&ablies et les particules se déachent de
la masse coagulé&.

Le chimiste qui rencontre des colloides coagulés est donc confronté a un dilemme. D’une part,
le lavage est neéessaire pour minimiser la contamination; d’autre part, le lavage a eau pure

peut entramer des pertes ré&ultant de la peptisation. Ce probléne est usuellement ré&olu en
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lavant le précipité avec une solution contenant un électrolyte qu’on peut ultérieurement

volatiliser. Le chlorure d’argent est ainsi lavé avec une solution diluée d’acide nitrique.

Il. 2. 3. La copre&ipitation

La copreipitation est un phéomene au cours duquel d’autres composés solubles sont retirés
de la solution pendant la précipitation. Il est important de noter que la solution n’est pas
saturée en I’espece coprécipitée. La contamination d’un précipité par une autre substance dont
le produit de solubilitéa é&édéasséne constitue donc pas une rélle copré&ipitation.
Il existe 4 types de copre&ipitation

1) I’adsorption de surface,

2) la formation de cristaux mixtes,

3) D’occlusion

4) le pi&yeage meeanique

1) L’adsorption de surface

L’adsorption de surface est une source commune de coprécipitation susceptible de causer une
contamination d’autant plus importante que la surface spécifique du précipité est grande. La
surface spe&ifique est définie comme la surface par unitéde masse du solide. Pour une masse
donné& du solide, la surface speeifique augmente considé&ablement si la taille particulaire
diminue, et elle devient gigantesque dans le cas des colloides. Bien que 1’adsorption se
produise €éalement sur les solides cristallins, ses conséguences sur la pureté y sont
habituellement indéeelables en raison de la surface spé&ifique relativement petite de ces
solides.

La coagulation d’un colloide ne réduit pas significativement 1’adsorption parce que le solide
coagulé pré&ente toujours une surface interne importante au contact du solvant. Le
contaminant coprécipité sur le colloide coagulé est constitué¢ de 1’ion du réseau adsorbé a la
surface avant la coagulation et du contre-ion de signe opposéprésent dans le film de solution
immédiatement adjacent (tout preés ou voisin) a la particule. L’effet global de I’adsorption de
surface est donc la captation comme contaminant de surface d’un composé normalement
soluble. Le chlorure d’argent coagulé, formé au cours du dosage gravimétrique de 1’ion
chlorure, est contaminépar des ions argent adsorbé& dans la couche primaire et par des ions
nitrates ou d’autres anions présents dans la couche des contre-ions. 1l en ré&ulte que le nitrate
d’argent, normalement soluble, coprécipite avec le chlorure d’argent. La pureté de la plupart

des colloides coagulés s’améliore par mirissement. Au cours de ce processus, de 1’eau est
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chassée du solide et il en résulte une masse plus dense qui ne laisse a I’adsorption qu’une plus
petite surface spe&ifique. Le solide est amenéarester pendant une heure ou plus en contact
avec la solution chaude (on parle de digestion). Le lavage d’un colloide coagulé avec une
solution qui contient un @ectrolyte volatil peut aussi &re utile, parce que les &ectrolytes non
volatils ajouté pour provoquer la coagulation sont délacés par é&hange. Lors du dosage de
I’argent par I’ion chlorure, I’espéce adsorbée dans la couche primaire est le chlorure. Le
lavage par une solution acide transforme les contre-ions en ions H*, de sorte que ce sont les
ions H" et CI" qui sont seuls retenus dans la double couche. On se débarrasse de 1’acide volatil
HCI lors du sé&hage du pre&ipité

Le meilleur moyen de minimiser 1’adsorption est la repreipitation. Le solide filtré est
redissous puis reprécipité. Le premier précipité n’entraine habituellement qu’une fraction du
contaminant présent dans le solvant original. Dé&s lors, la solution contenant le pre&ipité
redissous a une concentration en contaminant beaucoup plus faible que la solution de départ,
et I’adsorption qui se produit pendant la deuxiéme précipitation est donc moins importante.
La reprécipitation augmente de maniére substantielle le temps requis pour 1’analyse, mais elle
est souvent nésessaire dans le cas des preipités tels que les oxydes hydraté de fer (111) et
d’aluminium qui ont une tendance trés marquée a adsorber les hydroxydes de cation de

métaux lourds, tels que le zinc, le cadmium et le manganése.

2) Formation de cristaux mixtesz /

Lors de la formation de cristaux mixtes, un des ions du réseau cristallin d’un solide est
remplacé par un ion d’une autre espéce. Pour que cet échange se produise, il faut que les deux
ions aient la mé@ne charge et que leurs tailles ne difféent pas de plus de 5% environ. En outre
les deux sels doivent appartenir &ala mé@ne classe cristalline. Par exemple le sulfate de baryum
formé par I’addition de chlorure de baryum a une solution contenant les ions sulfate, plomb et
acéate est fortement contaminépar du sulfate de plomb, malgré la présence d’ions acéate
destinés aempé&her la pr&ipitation de sulfate de plomb par masquage. Des ions plomb
remplacent ainsi une partie des ions baryum dans les cristaux de sulfate de baryum.

Le degréde contamination par formation de cristaux mixtes est déterminé par la loi d’action
de masses et il augmente proportionnellement au rapport des concentrations du contaminant et
de I’analyte. La formation de cristaux mixtes est un type de coprécipitation particuliérement
génant qui est difficile d’éviter lorsque certaines combinaisons d’ions sont présentes dans
I’échantillon. Ce probléme se rencontre aussi bien pour les suspensions colloidales que

pour les précipités cristallins. S’il y a formation de cristaux mixtes, il faut éliminer I’ion
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interférant avant 1’étape finale de précipitation. Un remede évident consiste a utiliser un autre

réactif précipitant qui n’entraine pas la formation de cristaux mixtes.

3) Occlusion et piégeage mé&anique

Lorsqu’un cristal croit trop rapidement pendant sa formation, des ions érangers pré&ents dans
la couche des contre-ions peuvent &re pi€és, ou occlus, a I’intérieur de ce cristal. La quantité
de matiére retenue par occlusion est la plus élevée dans la partie du cristal qui s’est formé au
début de la pre&ipitation, car la sursaturation, et par conseéguent la vitesse de croissance, y
sont maximales.

Le piégeage mécanique se produit lorsque des cristaux sont trés proches 1’'un de 1’autre
pendant leur croissance. Dans ce cas, le rapprochement dG&leur croissance emprisonne une
partie de la solution dans des espaces interstitiels.

L’occlusion et le piégeage mécanique sont d’autant moins génants que la vitesse de formation
du précipité est faible, c’est-adire dans des conditions de faible saturation. Le recours au
marissement est souvent tres efficace pour ré&luire ce type de copre&ipitation. Il est tres
probable qu’a température élevée, la dissolution et la repreeipitation rapide libéent les zones

occluses et permettent aux impuretés de regagner le coeur de la solution.

4) Erreurs liées ala copreeipitation

Les impureté copre&ipitées peuvent &re la cause d’erreurs négatives ou positives. Si la
contamination n’est pas un compos€ de I’ion a doser, il en résulte toujours des erreurs
positives. C’est ainsi qu’on observe une erreur par exces chaque fois que du chlorure d’argent
colloidal adsorbe du nitrate d’argent lors d’un dosage de chlorure. Par contre, si le
contaminant contient I’ion a doser, on peut observer des erreurs tant positives que négatives.
Ainsi, lors du dosage du baryum par preéipitation sous forme de sulfate de baryum, il peut se
produire des occlusions d’autres sels de baryum. Si le contaminant piégé est du nitrate de
baryum, I’erreur est positive car la masse molaire de ce composé est plus éleveés que celle du
sulfate de baryum qui se serait formé en 1’absence de copre&ipitation.

Quelques exercices

1. On a md@ange50.0 ml de solution contenant 0.200 g de BaCl,.2H,O avec 50.0 ml de
solution contenant 0.300 g de NalOs. Considéez que la solubilitéde Ba(1O3), dans 1’eau est
négligeable et calculez

a) la masse de Ba(lO3), pre&eipité

b) la masse du réctif en exces qui subsiste en solution
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2. Lorsqu’on traite 0.4000 g d’un échantillon de chlorure de potassium impur par un exces de
AgNOQOs;, il se forme 0.7332 g de AQCIl. Calculer la fraction massique de KCI dans
I’échantillon.

3. On fait briler dans un courant d’oxygéne un échantillon de 0.1799 g d’un composé
organique et on a recueilli le CO, formé dans une solution d’hydroxyde de baryum. Calculez
la fraction massique de carbone dans 1’échantillon sachant qu’il s’est formé 0.5613 g de
BaCOs.

4. A partir d’un échantillon de 0.647 g contenant des ions chlorures et iodures, on a obtenu un
précipité d’halogénure d’argent qui pesait 0.443 g. Le précipité a été€vivement chauffédans
un courant de chlore gazeux pour transformer Agl en AgCIl. A la fin de ce traitement, le
pr&ipitépesait 0.3181 g. Calculer la teneur (en %) en chlorure et en iodure de 1’échantillon.

5. L’iodure de potassium pré&ent dans un &hantillon contenant &alement du chlorure a &é

transforméen iodate apreés traitement par un exces de brome:

3H,0+3Br,+1~ —6Br +10; +6H"

On a chassé par ébullition le brome en exces, puis on ajouté un excés d’ion baryum pour
précipiter 1’iodate
Ba®* +210; — Ba(l0,),

Lors de I’analyse d’un échantillon de 2.72 g, on a recueilli 0.0720 g d’iodate de baryum.

Exprimez les résultats de cette analyse en termes de fraction massique en iodure de potassium.

I11. Les mé&hodes volumé&riques

I11. 1. Introduction

Les mé&hodes volumériques font partie des méhodes appelés méhodes titrimériques. Les
meéthodes titrimériques constituent un groupe important de proc&lures quantitatives efficaces
basées sur la mesure de la quantité d’un réactif de concentration connue qui est consommee
par l’analyte. Dans les méthodes volumétriques, on mesure le volume d’une solution de
concentration connue qui est nécessaire pour que la réaction avec I’analyte soit pratiquement

complee.

I11. 2. Aspects gené&aux de la titrimérie volumérique

I11. 2. 1. Quelques déinitions

Pour parler de quelques considé&ations générales sur les titrages volumériques, il faut

commencer par quelques définitions.
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- Une solution éalon (solution standard ou un titrant éalon) est un ré&ctif de concentration
connue qui est utilisé& pour mener &bien une analyse volumérique.

- Un titrage s’effectue en ajoutant lentement une solution étalon a une solution de I’analyte, a
I’aide d’une burette ou tout autre dispositif de mesure volumétrique, jusqu'a ce qu’on estime
que la réction entre les deux solutions est complée. Le volume de réctif né&essaire pour
effectuer le titrage est d&erminépar la diffé&ence entre les valeurs du volume initial et du
volume final.

- Le point d’équivalence d’un titrage est atteint lorsque la quantitédu titrant ajouté est
chimiquement &uivalente ala quantitéde I’analyte pr&ente dans 1’échantillon. Ainsi lors du
titrage du chlorure de sodium par le nitrate d’argent, on atteint le point d’équivalence apres
avoir ajoutéexactement une mole d’ions argent pour chaque mole d’ions chlorure présente
dans 1’échantillon.

On préeae parfois ajouter un exces de titrant &alon et déerminer ensuite la quantitéen exces
par un titrage en retour a 1’aide d’un second titrant étalon. Le point d’équivalence correspond
alors au point oulla quantitéde titrant initial est chimiquement éjuivalente &la somme de la

quantité d’analyte et de la quantité de titrant requis par le titrage en retour.

I11. 2. 2. Point d’équivalence et point de fin de titrage

Le point d’équivalence d’un titrage est un point théorique qui ne peut pas étre déterminé
exp&imentalement. Tout au plus on peut estimer sa position en observant une modification
physique associée a la condition d’équivalence. Cette modification est appelée le point de fin
de titrage. Quoi qu’on s’efforce de minimiser les différences de volume entre le point
d’équivalence et le point de fin de titrage, ces différences existent, suite aux inadéquations
entre les modifications physiques et notre aptitude ales observer. La diffé&ence de volume
entre le point d’équivalence et le point de fin de titrage est appelé erreur de titrage.

On ajoute souvent un indicateur a la solution d’analyte dans le but d’obtenir un changement
physique observable le plus pres possible du point d’équivalence.

Pour déecter le point de fin de titrage, on peut aussi utiliser des appareils de mesure sensibles
a certaines propriétés physiques de la solution qui changent d’une maniére caracté&istique au
cours du titrage. Parmi ces instruments, on peut citer les voltmékres, les colorimetres, les

ampé&emeétres, les ohmmeéres, etc.
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I11. 2. 3. Etalons primaires et éalons secondaires

I11. 2. 3. 1. D&initions et critéres

Un éalon primaire est un composéextré&nement pur qui sert de mat&iau de réfé&ence dans les
méthodes volumétriques de titrage. L’exactitude d’une méthode dépend d’une maniére
critique de la qualitéde ce composé Un éalon primaire doit répondre aux critees suivants :

1) Haute puretéavec acces ades mé&hodes érouvess de contrde de pureté

2) Stabilité dans I’air

3) Absence d’eau d’hydratation afin que la composition du solide ne change pas avec la

variation d’humidité relative.

4) Disponibilitéafaible cott

5) Solubilité raisonnable dans le milieu ou s’effectue le titrage

6) Masse molaire relativement élevée afin de minimiser I’erreur relative associée a la

pesée de 1’étalon

Peu de composés répondent a ces critéres ou méme s’en approchent. Le chimiste ne dispose
donc que d’un nombre limité de substances étalons primaires. Par conséquent, des comp0S€s
moins purs sont parfois employés en place des étalons primaires. La qualité d’un tel &alon

secondaire doit &re déerminée par une analyse rigoureuse.

I11. 2. 3. 2. Les solutions &éalons

Les solutions éalons jouent un rde primordial dans toutes les mé&hodes titrimériques
d’analyse. C’est pourquoi il est essentiel d’examiner les propriétés que doivent présenter ces
solutions et comment on les prépare.
a) Propriéés souhaitables des solutions éalons
La solution &alon idéle pour une méhode volumérigue doit :
1. étre assez stable pour qu’il soit inutile de réévaluer constamment sa concentration ;
2. réagir rapidement avec I’analyte afin de minimiser les durées d’attente entre les
additions successives du réctif ;
3. régir de manige quasi complée avec I’analyte afin d’obtenir des points de fin de
titrage corrects ;
4. réagir sélectivement avec 1’analyte en obéissant a une équation équilibrée simple.

b) Méthodes utilisées pour déterminer la concentration d’une solution étalon
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L’exactitude d’une méthode volumérique de titrage ne peut pas &re meilleure que
I’exactitude de la concentration de la solution étalon utilisée. Deux méthodes fondamentales
sont utilisées pour déerminer la concentration de cette solution éalon.

Dans la m&hode directe, une quantit€soigneusement pesée d’un étalon primaire est dissoute
dans un solvant appropri€et dilué dans une fiole jaugés jusqu'aatteindre un volume connu
avec exactitude.

Dans la méhode par éalonnage, la solution titrant est é&alonné en la titrant avec (1) un
volume connu d’une autre solution étalon, (2) une masse connue d’un étalon primaire, ou (3)
une masse connu d’un étalon secondaire. Un titrant qui a été¢ étalonné a I’aide d’un étalon
secondaire ou d’une autre solution étalon est parfois appelé solution éalon secondaire. La
concentration d’une solution d’étalon secondaire est sujette aune plus grande incertitude que
celle d’une solution étalon primaire. Dés lors, si I’on a le choix, il est préférable de préparer

les solutions par la mé&hode directe.

I11. 3. Classification des mé&hodes volumé&riques de titrages

Géné&alement, les mé&hodes volumériques sont classées en 4groupes :

1. Les titrages acido-basiques, ou acidimérie-alcalimétrie, si I’analyte est une base, et dans
ce cas le titrant est un acide ou inversement.

2. Les titrages par précipitation, ou précipitimétrie, si I’analyte peut étre précipité par un
titrant, agent pre&ipitant

3. Les titrages par complexation, ou complexométrie, si I’analyte peut étre complexé par un
titrant, agent complexant.

4. Les titrages par oxydo-réduction si 1’analyte peut étre oxydé ou réduit par un agent

rélucteur ou un agent oxydant.

I11. 3. 1. Acidimérie-alcalimérie

L’acidimétrie est une méthode qui consiste a doser un acide a I’aide d’une solution alcaline.
Une méhode qui rélise I’opération inverse est appelée alcalimétrie. Ces 2 méthodes se
regroupent en méhodes de neutralisation acide-base et les courbes de titrages sont calculees
pendant le cours de chimie généale I1. 1l est donc inutile de revenir sur ces calculs mais nous
allons les appliquer dans les paragraphes suivants.

1. Les solutions &alons
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Les solutions &alons pour les dosages acido-basiques sont des acides forts ou des bases fortes
car leurs réctions avec les analytes sont plus complées que celles de leurs homologues plus
faibles, ce qui permet d’obtenir des points de fin de titrage plus net.

Les solutions étalons acides sont préparées par dilution d’acide chlorhydrique, perchlorique
ou sulfurique concentré. L’acide nitrique est rarement utilisé car ses proprié€s oxydantes
risquent d’induire des réactions secondaires indésirables. Il est a noter que les solutions
chaudes et concentrées d’acide sulfurique et d’acide perchlorique sont également des
oxydants puissants et donc dangereux. Les solutions froides et dilués ne pré&entent
cependant aucun danger important et peuvent &re utilisé au laboratoire de chimie analytique
sans autre preézaution importante que la protection des yeux.

Les solutions &alons basiques sont habituellement préarées apartir des hydroxydes solides
de sodium, de potassium, et parfois de baryum. Dans ce cas, il est impé&atif de se proteger les
yeux lors de la manipulation de ces réactifs quelle qu’en soit la dilution.

2. les indicateurs employés

De nombreuses substances tant naturelles que synthéiques, préentent des couleurs qui
déendent du pH de la solution dans laquelle on les a dissoutes. Certaines de ces substances,
qui ont été utilisés pendant des siécles pour indiquer I’acidité ou 1’alcalinité de 1’eau, restent
d’un usage courant en tant qu’indicateurs acido-basiques.

Un indicateur acido-basique est un acide (ou une base) faible organique dont la forme non
dissocier a une couleur diffé&ente de sa forme basique conjuguée (ou acide).

Le comportement de 1’indicateur acido-basique HIn peut se décrire par 1’équilibre :

Hin+H,0=— In" +H,0"
couleur couleur
acide basique

La dissociation s’accompagne d’une modification de structure interne qui explique le
changement de couleur.

Exemple 111.1. Bleu de bromothymol

Pour un indicateur basique In I’équilibre correspondant est

In +H,O0— InH"+OH "~
couleur couleur
basique acide
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L’expression de la constante d’équilibre pour la dissociation d’un indicateur de type acide
prend la forme:

o - [H:071[In]
[HIn]

[Hin]
[In7]

Et on peut faire cette transformation [H,0"] = Ka

11 s’ensuit que la concentration en ion hydronium détermine le rapport entre les concentrations
des formes acide et basique de I’indicateur. L’ceil humain n’est pas trés sensible a la variation
de couleur d’une solution qui contient un méange de Hin et In" surtout lorsque le rapport

[In] est sup&ieur a10 ou infé&ieur &0.1. La couleur semble rester pratiquement constante &
[HIn]

I’ceil humain pour des rapports plus grands ou plus petits, tels qu’ils en soient. Par conséquent,

on peut écrire que I’indicateur HIn ne présente sa couleur acide pure que si

[Hin] _ 10
[In] 1

Et sa couleur basique que si

[Hin] _ 1
[In"] " 10

Pour des rapports compris entre ces 2 valeurs, on observe une couleur intermédiaire. Il va de
Soi que ces rapports peuvent varier considérablement d’un indicateur a I’autre. Par ailleurs, la
capacité de différencier les couleurs dépend beaucoup de I’expérimentateur lui-mé&ne, le
daltonisme constituant un cas extréne.

Si ’on introduit les deux valeurs limites dans 1’équation de la constante d’acidit¢ de
I’indicateur, on peut définir la zone de virage de I’indicateur c’est-adire le domaine des
concentrations en ion hydronium qui correspond ala modification complée de la couleur de
I’indicateur.

[HIn]

[H,0°]=Ka i

[Hln]] &uivaut &[H,0"]>10Ka

Pour la couleur acide, [HIN] > 10 alors [H,O0"]1>Ka
[In] 1 [In

Pour la couleur basique [H,0"]> % Ka

11 est commode de délimiter la zone de virage de I’indicateur en utilisant le pH
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—log[H,0"]>-logl0Ka

pH >—(logl0+ logKa)
pH >-1-logKa
pH > pKa—1pourlacouleuracide

Et pour la couleur basique on a pH < pKa +1

La zone de virage correspond alors d pH = pKa=+1 \

C’est ainsi qu’un indicateur dont le pKa vaut 5 change complétement la couleur lorsque le
pH de la solution dans laquelle il est dissous passe de 4 &6.

On peut facilement établir une relation analogue a 1’équation précédente pour un
indicateur basique. Beaucoup d’indicateurs sont employés et quelques-uns sont donné& dans
le tableau 111.1.

Tableau I11.1. Zone de virage de quelques indicateurs

Zone de Couleur Couleur
vicage kde S |
Bleu de thymol 1.2-28 rouge jaune
Hélianthine 1 -44 orange jaune
Rouge de méthyl 41-63 rouge jaune
Bleu de bromothymol 60-7.6 jaune blew
Rouge de crésol 71-88 jaune rouge
Phénolphtaléine 83100 incolore rouge
Jaune d'alizarine 1.1 - 120 jaune rouge
wert de bromocresol] 3.8- 5.4 fnume blew

- Choix de I’indicateur

La zone de virage de I’indicateur entoure le pKa mais les bornes ne sont pas nécessairement
équidistantes du pKa. Le choix de I’indicateur est guidé par le fait que sa zone de virage soit
proche que possible du pH du point éjuivalent. Ainsi sur la figure I1l. 1 otile pH &juivalent
est 7, seul I’indicateur 3 donne un résultat satisfaisant. Les indicateurs 1 et 2 virent avant la
neutralisation. Comme peu d’indicateurs satisfont a cette condition, la zone de virage devra se

situer au moins a I’intérieur de la zone de variation brusque de pH.

Figure 111. 1. Courbe de titrage de HCI par NaOH avec diffé&ents indicateurs 1, 2 et 3.
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Le choix d’un indicateur n’est pas critique lorsque la concentration du réactif est d’environ
0.1 M. Dans ce cas, les diffé&ences des volumes pour les titrages avec chacun des indicateurs
utilisés (Figure Ill. 2) sont de mé&ne ordre de grandeur que les incertitudes associés ala
lecture de la burette, et sont donc né&gligeables. Toutefois, I’indicateur ne conviendrait plus
pour un titrage qui utiliserait un réctif 0.001M (courbe en pointill§ car sa couleur
commencerait a virer environ 5 ml avant le point d’équivalence. L’utilisation de I’indicateur 3

fait I’objet d’une remarque similaire.

0 0.5 1 1.5 2

Figure 111.2. Courbe de titrage de HCI par NaOH. La courbe noire montre les réctifs plus
dilués.

Il en résulte que I’indicateur 2 est le seul des trois indicateurs qui fournisse un point de fin de
titrage acceptable avec la plus petite erreur systé@matique lors du titrage de la solution la plus
diluée. Ceci est dQau fait que, avec les solutions tres diluées, le saut du pH est nettement plus
petit.

Exercices

1. Un &hantillon de 50.0 ml de vin blanc a requis 21.48 ml de NaOH 0.03776 M jusqu ‘au
point de fin de titrage de la phénophtaléine. Exprimer 1’acidité du vin en gramme d’acide
tartrique (H2C4H4Og) par 100 ml si on admet que les 2 hydrogénes de 1’acide sont titrés.

2. Un &hantillon de 25 ml de vinaigre a éédiluéjusqu'a250 ml dans un ballon jaugé Le
titrage de 1’échantillon de 50 ml de solution dilué a requis une moyenne de 34.88 ml de NaOH
0.096 M. Exprimer I’acidité du vinaigre en termes du pourcentage (m/v) d’acide acétique.

3. La teneur en formaldéhyde d’une préparation de pesticide a @&déerminee en transfé&ant
0.3124 g de I’échantillon liquide dans un récipient contenant 50.0 ml de NaOH 0.0996 M et

50.0 ml de H,0; a 3%. Lors du chauffage, la réaction suivante s’est produite

OH™ + HCHO+ H,0, —» HCOO™ +2H,0

Apreés refroidissement, 1’exces de base a @étitrépar 23.3 ml de H,SO,4 0.05250 M. Calculer
le pourcentage de HCHO dans 1’échantillon.
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4. Un échantillon de 0.5843 g d’engrais a été analysé pour sa teneur en azote par la méthode
de Kjeldal, I’ammoniac libér¢ étant recueilli dans 50.0 ml de HCI 0.1062 M. L’exces d’acide
a n&essitéun titrage en retour par 11.89 ml de NaOH 0.0925M. Exprimer les résultats de
cette analyse en % en azote.

5. Une solution pouvant contenir NaHCO3;, NaCO3; ou NaOH, seuls ou en combinaison
compatibles a éétitree. Le titrage de 50.0 ml de cette solution avec la phéophtaléne comme
indicateur a né&essité22.1 ml de HClI 0.1 M pour arriver au point final. Une deuxiéme
portion de 50 ml a n&essité48. 4 ml de HCI avec le vert de bromocrésol pour arriver au point
d’équivalence. Déduire la composition et calculer la concentration de la solution initiale.
Solution

Si la solution contenait le NaOH uniquement, le volume de I’acide nécessaire a la
neutralisation devrait étre le méme sans se soucier de 1’indicateur.

De méne, on peut &iminer la pré&ence de Na,COg3 seul parce que le titrage de ce composé
avec le bromocrésol a 1’équivalence nécessiterait exactement le volume double de 1’acide
nécessaire pour arriver a 1’équivalence avec la phénophtaléine.

Aussi, le NaOH ne peut pas exister avec la présence de NaHCO3 parce que

NaOH + NaHCQO, - Na,CO, + H,0

Puisque le premier titrage utilise moins de la moitiédu volume neéeessaire au premier titrage,

la solution doit contenir un peu de NaHCO3; ac@éde Na,CO3

Quand le premier point final est atteint, les ions CO;" initialement préents sont convertis en

HCQ; selon la réction suivante

CO +HCIl — HCQO; +CI”

La quantitéde Na,COj est de 22.1>0.1= 2.21 mmol

Le deuxiéme point final implique le NaHCOj3 initialement pré&ent et le NaHCO3; formépar le
titrage de Na,COg. Le volume impliquéest donc 48.4 ml- 22.1 mI=26.3 ml

Dans ce cas, la quantitéde NaHCO;3; + quantitéde Na,CO3= 26.3 >0.1 =2.63 mmol

La quantitéde NaHCO3 =2.63- 2.21 =0.42 mmol

2.21mmol
C =———— =0.0442M
Na:C0, 50ml
0.42mmol
NaHCO3 = W = 0008M
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7. Un &hantillon de 0.1401 g de carbonate purifiéa éédissous dans 50.00 ml de HCI 0.1140
M et porté a I’ébullition pour éliminer le CO,. Le dosage en retour du HCI en exceés a requis
24.21 ml de NaOH 0.09802 M. Identifier le carbonate

I11. 3. 2. Les titrages par preipitation ou preeipitimérie
1. Introduction

Les titrages par pre&ipitation qui sont baseées sur la formation des composés de solubilité
limité, constituent une des plus anciennes techniques analytiques. Cependant, la faible
vitesse de formation de la plupart des pr&ipités limite considéablement le nombre des agents
pr&ipitants qui peuvent &re utilisées aux fins de titrages. Le réctif preeipitant le plus
important est le nitrate d’argent qui est utilis€épour le dosage des halogénures, de quelques
anions semblables aux halogéures (SCN’, CN", CNO), des acides gras, et de plusieurs anions
inorganiques divalents. Les méthodes de titrage basées sur le nitrate d’argent sont parfois
appelés méhodes argentimériques. Dans ce paragraphe nous limiterons notre éude aces
meéhodes.

2. Rappel sur le produit de solubilité

Si I’on agite un composé peu soluble comme le AgCl avec I’eau, une trés petite quantité
passe dans le solvant et ’on obtient une solution saturée de sel. En ré&litéil se produit deux
phénomenes inverses. D’une part 1a dissolution et d’une autre part la reprécipitation qui se

traduisent par I’équilibre suivant

AgClI(s) — Ag”(aq)+Cl~(aq)

Si I’on représente la vitesse de dissolution parv,, elle dépend uniquement de la tempé&ature et
aune tempé&ature donné, elle est constante. On peut alors &rire

v, =k, k, éant une constante

Par contre, la vitesse de repréipitation v, est proportionnelle aux concentrations de Ag” et de
CI et on peut €rire

v, =k,[Ag'][CI"] k, éant une constante

A 1’équilibre v, =v, donc k, =k,[Ag"][CI]

Et % =[Ag7][CI"]=K
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K est appelé produit de solubilitéet il est rigoureusement impossible que le produit ionique

[Ag*][Cl ] soit sup€&rieur au produit de solubilité Si cela tend ase raliser, il y a pr&ipitation.

3. Les courbes de titrage argentimérique

3.1. Lorsqu’un seul anion est a doser.

Les courbes de titrage pour un seul anion adoser se calculent d’une maniére tout a fait
analogue ala me&hode utilisé pour les titrages impliquant les acides forts et les bases fortes.
La seule diffé&ence réside ace que le produit de solubilitéremplace le produit ionique de

I’cau.
Exemple I11. 2. Calculer le pAg (-log [Ag'] de la solution au cours du titrage de 50.00 ml de
NaCl 0.0500 M par AgNO3 0.100 M apres addition des volumes suivants de réctif
(@) 0.00 ml, (b) 24.50 ml, (c) 25.00 ml, (d) 25.50 ml. Le produit de solubilitéde AgCl est 1.8
10-10
Solution
(a) Puisqu’on n’a pas encore ajoutée de AgNO3 [Ag*]= 0 et pAg=-log 0 est indé&erminés
(b) V¢r=50.00 ml

Vag=24.5ml
[CI]= 50.00%0.0500 —24.50%0.100 _ 6.71x10* M

50.00+24.5

[Ag][CI"]=1.8x107"
1.8x107"°
6.71x10™*
pAg =—log[Ag']=—-log(2.71x107") =6.57
(c) 50.00x0.0500=25%0.100=> Point d’équivalence
[Ag']=[CI] et

[Ag*]=+1.8x107 =1.35x10"°M
pAg=—log[Ag*]=—-log(1.35x10°) = 4.87
(d) La solution contient un excés de Ag*. Dés lors

(Ag] 25.50><O.1007—5550.00><0.0500 662010 M

pAg =—log[Ag*]=-10g(6.62x10*) =3.18

Alors [Ag*]= =2.71x107"M

On peut alors tracer une courbe de pAg en fonction du volume de AgNQO3; ajouté La figure Il1.
3 montre deux courbes de titrage de 1’ion chlorure qui ont été calculées de la méme maniere
que dans I’exemple précédent. Notez 1’effet des concentrations de 1’analyte et du réactif sur
I’amplitude du saut de pAg aux environs du point d’équivalence. Cet effet est identique a

celui qui est illustrépar la figure I11. 2 pour les titrages acido-basiques. Comme le montre la
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zone en grises de la figure I11. 3, un indicateur qui a une zone de virage pour des pAg compris

entre 4 et 6 donne un point de fin de titrage net pour la solution de chlorure 0.0500 M.

PAE

0 5 10 15 20 23 Bl 33 40
Yolume de AgNGy /ml

Figure 111. 3. Courbes de titrage de NaCl par AgNQO3s. (A) 50.00 ml de NaCl 0.0500 M par
AgNO3 0.100M (B) 50.00 ml de NaCl 0.00500 M par AgNO3 0.0100M
Par contre, pour la solution plus diluée, le point de fin de titrage s’étale sur un plus grand
volume de réctif, ce qui rend sa déection preéeise impossible. Dans ce cas, le virage débute
vers 24 ml pour ne se terminer que vers 26 ml.
La figure 111. 4 montre combien la valeur du produit de solubilitéaffecte la nettetédu point de
fin de titrage si ’on opére avec AgNO3; 0.100M. Manifestement le saut du pAg au point
d’équivalence est d’autant plus grand que le produit de solubilité est plus faible, c’est-adire
que la réaction entre 1’analyte et le nitrate d’argent est plus complete. Un choix judicieux de
I’indicateur, qui doit virer pour le pAg compris entre 4 et 6 permettra de titrer ’ion Cl” avec
une erreur de titrage minimale. Notez que les anions qui forment des preeipité& dont les
produits de solubilité&sont beaucoup plus grands que 10™° ne donnent pas de points de fin de
titrage satisfaisants.
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Figure 1ll. 4. Effet du produit de solubilitésur la nettetédu point de fin de titrage. Pour
chaque courbe, 50.00 ml d’une solution de 1’anion 0.0500 M sont titrées par AgNO3 0.100 M
3. 2. Lorsqu’il y a mélange d’anions

Les mé&hodes développées dans le paragraphe pré&élant pour calculer les courbes de titrage
peuvent &re appliquées aux méanges qui produisent des preeipités de solubilités diffé&entes.
A titre d’illustration, on considere le titrage par du nitrate d’argent 0.100 M de 50.00 ml d’une
solution 0.0500 M en ion iodure et 0.0800 M en ion chlorure.

Au début du titrage, la courbe est identique a la courbe représente pour 1’iodure a la figure IlI.
4, car le chlorure d’argent, dont le produit de solubilité est plus grand ne précipite pas encore.
Il est intéressant de déterminer combien d’iodure précipite avant que des quantités
appréciables de AgCl ne se forment. Des 1’apparition de la plus petite quantité de AgCl solide,
les expressions des deux produits de solubilité s’appliquent simultanément et la division de
I’un par I’autre donne la relation

[Ag][1"] 8.3x107"

- — 4.56x107
[Ag'][CI"] 18x107™

Q =4.56x10""
[CI7]

=[1"]1=4.56x10"[Cl ]

Cette derniere relation montre clairement que la concentration en iodure ne représente qu’une
fraction trés faible de la concentration en chlorure au début de la pre&ipitation de AgCl. La
précipitation de AgCl ne survient en fait qu’apres I’addition de 25.00 ml de titrant. A ce
moment, compte tenu de la dilution, la concentration en ion chlorure vaut environ

~ 50.00x0.0800

=—————=0.0533M
50.00+25.00

[CI7]
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En portant cette valeur dans 1’équation précédente, on obtient
[I']1=4.56x107[Cl ]=4.56x10" x0.0533=2.43x10°M

Le pourcentage de I’iodure non précipité se calcule de la maniére suivante
Quantitéde I" non pré&ipité = 2.43x107° x 75 =1.82x10*mmol
Quantitéinitiale de I' =50.00x0.0500= 2.50mmol

-6
I” non pr&ipité= % x100% = 7.3x10°%

Ainsi jusqu'&environ 7.3x107°% du point d’équivalence, il ne se forme pas de précipite de
AgCl, et jusqu'a ce point, la courbe de titrage est identique a celle de ’iodure seule. La
premiee partie de la courbe de titrage repré&entée en trait plein sur la figure 1ll. 5 a &é
calculés sur cette base.

Dés que I’ion chlorure commence a précipiter, la diminution du pAg jusque-l& rapide
s’interrompt brusquement par une valeur qui peut étre déduite du produit de solubilitéde

AgCl et de la concentration en chlorure

—10
[Ag']= L8x107 3 41410°M
0.0533

pAg =—log[Ag*]=—-10g(3.41x10°) =8.47
Des additions supplémentaires de nitrate d’argent ont pour effet de réduire la concentration en
chlorure et la courbe devient donc identique &ala courbe de titrage du chlorure seul. Ainsi,
aprés addition de 30.00 ml du titrant
50.00x0.0500 +50.00x0.0800 —30.00%x0.100

[Cl]= —0.0438M
50.00 +30.00
-10
[Ag']= 1810~ 4 16x10°M
0.0438
pAg =8.38

Le reste de la courbe peut &re calculéde la mé&ne maniée que la courbe relative au chlorure

seul.
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Figure I1I. 5. Courbes de titrages de 50.00 ml d’une solution 0.0800 M en CI" et 0.0500 M en
I” (ou Br’)
La courbe A de la figure I11. 5 qui est la courbe de titrage du mé&ange iodure-chlorure est la

simple ré&inion des courbes individuelles des deux espéses anioniques. Deux points
d’équivalence apparaissent clairement. La courbe B est la courbe de titrage du méange
bromure-chlorure. Le saut associé au premier point d’équivalence est manifestement moins
net parce que les solubilités des deux preipité&s se rapprochent I’une de 1’autre. Aussi, les
valeurs initiales de pAg sont plus basses que dans le cas du titrage du méange iodure-
chlorure, car la solubilité du bromure d’argent est plus grande que celle de I’iodure d’argent.
Toutefois, au-deladu premier point d’équivalence, 1’ion chlorure reste le seul a étre titré, et

les deux courbes de titrage deviennent identiques.

4. Les points de fin de titrages en argentimétrie

En argentimérie, on peut utiliser trois types de point de fin de titrage:

- chimique,

- potentiomérique et

- ampéomeérique

Les points de fin de titrage potentiométriques s’obtiennent en mesurant le potentiel qui
s’établit entre une électrode d’argent et une électrode de référence dont le potentiel est
constant et indéendant du réactif ajouté Pour obtenir un point de fin de titrage
ampé&omeérique, on mesure le courant qui passe entre deux @éectrodes plongéss dans la
solution d’analyte et on le porte en fonction du volume de réactif. Dans ce paragraphe, nous

allons insister sur les points de fin de titrage chimiques.
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4.1. Les indicateurs chimiques utilisé en argentimérie

Le point de fin de titrage induit par un indicateur chimique consiste usuellement en
changement de couleur (virage), ou parfois en I’apparition ou la disparition d’un trouble dans
la solution titrée. Les conditions de validité d’un indicateur donné sont analogues a celles d’un
indicateur acido-basique :

(1) le virage doit se produire dans un domaine limitéde la fonction p du réuctif ou de

I’analyte

(2) le virage doit s’observer dans la partie abrupte de la courbe de titrage de 1’analyte
Ici on présente 3 indicateurs qui sont couramment utilisés dans les titrages argentimériques.
1) lon chromate- Méhode de Mohr
Le chromate de sodium peut servir d’indicateur pour les dosages argentimétriques des ions
chlorures, bromure et cyanures car il réagit avec 1’ion argent pour former un pré&ipitérouge
brique de chromate d’argent (Ag,CrO,) au point d’équivalence. La concentration de 1’ion
argent a I’équivalence chimique lors du titrage de I’ion chlorure par le nitrate d’argent est

donné par

[Ag*]=/K =+1.8x10" =1.35x10°M

La concentration en ion chromate requise pour que le chromate d’argent se forme dans ces

conditions peut étre calculée a partir du produit de solubilité du chromate d’argent
Ag,CrO,— 2Ag" +CrQ;”

K 12x10™%

— = —=6.6x10"°M
[Ag"] 1.35x10

[Cro 1=

En principe, il faut donc ajouter assez d’ion chromate pour atteindre cette concentration, de
fagon afaire appara’ire le pre&ipitérouge juste apres le point d’équivalence.

2) Les indicateurs d’adsorption- Méhode de Fajans

Un indicateur d’adsorption est un composé organique qui tend a s’adsorber sur la surface du
solide lors d’un titrage par précipitation. Idéalement 1’adsorption (ou la désorption) doit se
produire prés du point d’équivalence. Il n’en résulte pas seulement un changement de couleur
mais aussi un transfert de couleur de la solution vers le solide (ou I’inverse).

La fluorescéine, qui a la structure suivante, est I’indicateur d’adsorption plus utilisé pour le

titrage de I’ion chlorure par le nitrate d’argent.
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En solution aqueuse, la fluorescéne se dissocie partiellement en HsO" et en ion fluorescé&nate
de couleur vert jaun&re. L’ion fluorescéinate forme avec I’argent un sel d’un rouge
intense. Toutefois, la concentration de fluorescéine utilisée comme indicateur n’est jamais
suffisant pour entrainer la précipitation de fluorescéinate d’argent.

Au début du titrage de I’ion chlorure par le nitrate d’argent, les particules colloidales de AgCl
sont chargées négativement en raison de 1’adsorption partielle des ions chlorures en exces.
Les anions de I’indicateur sont éloignés de cette surface par répulsion électrostatique et
donnent une couleur vert jaun&re ala solution. Par contre au-deladu point d’équivalence,
les particules de AgCl adsorbent les ions argent et acquiéent par conseéjuent une charge
positive. Les anions fluorescé&nate sont donc attirés dans la couche des contre-ions qui
entoure chaque particule collodale de AgCI. Il en résulte I’apparition de la couleur rouge
du fluorescéinate d’argent pré&ent dans la couche superficielle qui entoure le solide. Il est
important de souligner que le processus de changement de couleur est un processus
d’adsorption et pas une précipitation puisque la valeur du produit de solubilité du
fluorescéinate d’argent n’est pas dépassée. L’adsorption est réversible, 1’indicateur se
désorbant si 1’on titre en retour par 1’ion chlorure.

3) L’ion fer (IIT) — Mé&hode de Volhard.

Dans la mé&hode de Volhard, les ions Ag” sont titrés par une solution étalon d’ion thiocyanate
Ag* +SCN™ = AgSCN (s)

L’ion fer (ITT) sert d’indicateur. La solution vire au rouge des I’apparition d’un léger exceés
d’ion thiocyanate

Fe*"* + SCN = Fe(SCN)*

rouge
Le titrage doit s’effectuer en milieu acide pour empécher la précipitation de fer (III)
sous forme d’hydroxyde.

La méhode de Volhard est surtout utilisée pour le dosage indirect des halogéaures :

On ajoute a I’échantillon un exces connu de solution étalon de nitrate d’argent et on titre en
retour 1’excés d’ions argent par une solution étalon de thiocyanate. Le milieu trés acide
nécessaire a I’application de la méthode de Volhard présente un net avantage sur les autres

mehodes de dosage des halogéures, en @iminant les interf@ences dues aux ions carbonates,
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oxalate et arséniate (qui forment des sels d’argent trés peu solubles en milieu neutre mais pas
en milieu acide).

Puisque le AgCl est plus soluble que le AgSCN lors des dosages des chlorures, la réction
AgCl+SCN™— AgSCN(s) +Cl ™ se produit de maniere significative al’approche de la fin
de titrage en retour de I’exceés de 1’ion argent. Cette réaction fausse le point de fin de titrage
et entraine une surconsommation d’ion thiocyanate, ce qui conduit a des valeurs par défaut
pour le dosage du chlorure. Cette erreur peut &re éité& en @iminant le AgCl par filtration
avant d’entreprendre le titrage en retour. La filtration n’est pas nécessaire pour les autres
halogénures car ils forment tous des sels d’argent moins solubles que le thiocyanate d’argent.
Exercices

1. Le titrage d’un échantillon de 0.485 g de sel par la mé&hode de Mohr requiert 36.8 mi
d’une solution étalon de AgNO;z 0.1060 M. Calculer le pourcentage de chlorure dans
I’échantillon.

2. Un échantillon de 100ml d’eau saumaétre a été rendu ammoniacal et le sulfure qu’il
contenait a éétitrépar 8.47 ml de AgNO3 0.01310 M. La réction nette est

2Ag" +S* — Ag,S(s)

Calculer la concentration de H,S dans I’eau en ppm.

3. Un agent conservateur contenu dans 100.0 ml d’une boisson carbonatée, 1’acide

monochloroac&ique CICH,COOH a été extrait par 1’éther diéthylique et remis en solution

aqueuse sous forme de CICH,COQO™ par extraction par NaOH 1M. Cette solution aqueuse a
éce&acidifiér et traité par 50.0 ml de AgNO3; 0.04521M. La ré&ction est

CICH,COOH + Ag* + H,0 — HOCH,COOH + H* + AgCI(s)

Apres filtration de AgCl, le titrage du filtrat et des eaux de lavage a neéeessit€10.43 ml d’une
solution de NH4SCN. Le titrage d’un blanc soumis a la totalité de la procédure a consommé
22,98 ml. Calculer la masse (en mg) de CICH,COOH dans I’échantillon.

4. Le formaldéyde contenu dans un &hantillon de 5.00 g de produit de désinfection pour
semences a ééentraméala vapeur et la phase aqueuse du distillat a &érecueillie dans un
ballon jaugéde 500.0 ml. Apré&s mise au trait, une prise de 25.00 ml a &étraitée par 30.0 ml
de KCN 0,121 M pour transformer le formaldéhyde en cyanohydrine de potassium
K*+CH,0+CN~ — KOCH,CN

L’excés de KCN a été éliminépar addition de 40.0 ml de AgNO3 0.100 M
2CN™ +2Ag" — Ag,(CN),(s)
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L’excés de Ag" dans le filtrat et les eaux de lavage a &étitrépar 16.1 ml de NH;SCN 0.134
M. Calculer le pourcentage du formaldéhyde dans 1’échantillon.

5. Un titrage de Fajans d’un échantillon de 0.7908 g a nécessité 45,32 ml de AgNO3 0.1046 M.
Exprimer les réultats de cette analyse en termes de pourcentage en

(@ Cr

(b) BaCl,.2 H,0.

I11. 3. 3. Les titrages complexomériques- Complexomérie

3.1. Introduction

Les réctifs qui forment des composé& de coordination ou complexes sont couramment
utilisé pour effectuer le titrage des cations. Parmi ces réctifs, les plus polyvalents sont les
composés organiques possédant plusieurs groupes donneurs d‘électrons susceptibles de

former plusieurs liaisons covalentes avec les ions méalliques.

3. 2. Les ré&ctions de formation des complexes

La plupart des ions métalliques réagissent avec les donneurs de paires d’¢électrons pour former
des composés de coordination ou complexes. Le donneur, qu’on appelle ligand ou coordinat,
doit posséler au moins une paire d’électrons non liants disponible pour former la liaison.
L’eau, I’ammoniac et les ions halogénures sont des ligands inorganiques courants.

Le nombre de liaisons covalentes qu’un cation peut former avec un donneur d’électrons est
son nombre de coordination. Les valeurs les plus courantes des nombres de coordination sont
deux, quatre et six. Les espeees qui réultent des réactions de coordination peuvent &re

positives, négatives ou neutres. Par exemple, le cuivre (I1) qui a un nombre de coordination

éal a4, forme un complexe cationique avec 1’ammoniac Cu(NH,)5", un complexe neutre

avec la glycine Cu(NH,CH,COO), et un complexe anionique avec ’ion chlorure CuCI;".

Les mé&hodes titrimériques basés sur la formation des complexes sont parfois appelés
méhodes complexomériques. Le développement de leur utilisation analytique ré&ulte de
I’avénement d’une catégorie particuliére de composés de coordination appelés chéates. Un
chdate se forme lorsqu’un ion métallique se lie par coordination & (au moins) deux
groupements donneurs appartenant aun seul ligand pour former un hé&é&ocycle acing ou six
atomes. Par exemple, le cuivre se lie a la fois & I’oxygeéne du groupement carbonyle et a

I’azote du groupement amine dans le complexe du cuivre avec la glycine.

38



- _ O —C =0
NH, © O=C—0 ]
St ' ’ R\“‘f-‘u -~
Cu” + 2H—C—C—0H —) / \
| N CH
H H.C— N Ha
Ha

Un ligand qui posséde un seul groupement donneur d’électrons, comme 1’ammoniac, est dit
monodenté, tandis qu’un ligand tel que la glycine, qui a deux groupements pour former des
liaisons covalentes est bidenté Il existe &alement des agents chéatants tridentés, té&radentés,
pentadentés et hexadentés.

Les ligands polydentés, particuliéement ceux qui ont quatre ou six groupements donneurs,
possédent deux avantages sur les monodentés en tant qu’agent titrant :

- En premier lieu, ils réagissent généralement d’une maniére plus compléte avec les cations et
donnent donc des points de fin de titrage plus nets.

- De plus, ils réagissent habituellement avec les ions méalliques en une seule &ape, alors que
la formation des complexes avec les ligands monodenté implique usuellement la formation
de deux ou plusieurs espeees intermétiaires.

Par conséquent, les titrages complexométriques s’appuient sur ces ligands polydentés. En
effet, on obtient un point de fin de titrage beaucoup plus net pour une réction qui se produit

en une seule &ape.

3. 3. Les titrages par les acides aminocarboxyliques

Les amines tertiaires qui ont incorporédes groupements acides carboxyliques forment des
chdates extr@nement stables avec de nombreux cations.

3.3. 1. L’acide éthylénediaminetétraacétique, EDTA

L’acide éthylenediaminetétraacétique, qui est plus connu sous 1’abréviation de EDTA, est le
titrant complexométrique le plus largement utilisée. L’EDTA possede la structure suivante
HOOC-CH; « CHy- COOH
f;N —CHz CHz___ 37~

HOOC-CHa N CHy- COOH

La molécule d’EDTA possete six sites potentiels de liaison: le quatre groupements
carboxyliques et les deux groupements amines qui portent tous une paire d’électrons non
liants. L’EDTA est donc un ligand hexadenté.

Les constantes de dissociation des groupement acides de I'EDTA sont K, =1.02x107,
K, =214x10", K, =6.92x107"et K, =5.50x107".
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—H* —H* —H* —H*
HaY™ HoY#~ HYS \as
K Ks Ka K,
1.02-1072 6.92-10~7
214103 5.50-101"

On remarquera que les deux premieées constantes sont du mé@ne ordre de grandeur, ce qui

HaY

suggere que les deux protons impliques se dissocient apartir des extrénité&s opposeéss de la
mol&ule qui est relativement longue. En raison de leur doignement, la charge négative crée
par la premiére dissociation n’affecte pas beaucoup le départ du premier proton. Toutefois, il
n’en est pas de méme en ce qui concerne la dissociation des deux autres protons qui sont
beaucoup plus proches des anions carboxylates formés lors des premié&es dissociations.

Les différentes especes de ’EDTA sont souvent représentées par HyY, H3Y", HZYZ', HY3', Y4
La figure 11l. 6 montre la variation des quantité&s relatives de ces cing espeees en fonction du
pH.

1.0 . :
| | |
anl o2 x| fay |
08—\ \: o
‘(ll ‘ |
Ny v2 ~ b 3 o 4
0.6 ] HaY HyY HY Y
2 |
0.4 —— +—
‘ < l 5
02— Baym fi} - |
0 2 4 6 8 10 12 14
pH

Figure I11. 6. Composition des solutions d’EDTA en fonction du pH

Il est &ident que HoY? est I’espéce prédominante en milieu faiblement acide (de pH 3 &6).
C’est seulement aux valeurs de pH supé&ieures &10 queY* devient le constituant majoritaire
des solutions.

Les solutions d’EDTA sont particulierement appréciées comme titrants parce que ce réactif se
combine avec les ions méalligues dans un rapport 1 :1 indéendamment de leur charge. Ainsi
la formation des complexes d’argent et d’aluminium procede selon

AgT+Y* = AgY*®

AP Y= AlY~

L’EDTA est un réactif remarquable non seulement parce qu’il forme des chélates avec tous
les cations, mais éjalement parce que la plupart de ces ch&ates sont suffisamment stables

pour constituer la base d’'une méthode de titrage. Cette grande stabilité résulte des nombreux

sites de complexation présents dans la moleeule, ce qui conduit a la formation d’une structure
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en forme de cage dans laquelle le cation est effectivement enfermeéet isolédes mol&ules de

solvant. Une des formes de tels complexes est illustré& sur la figure 111, 7

)

0
'-._IVI,"'
O/ \N,B
O

>_O_/

Figure I11. 7. Structure d’un chélate métal- EDTA

3. 3. 2. Les équilibres en présence d’EDTA

La courbe de titrage pour la réaction d’un cation M"" avec 'EDTA est un graphique de pM en
fonction du volume de réuctif. Les valeurs de pM au début du titrage se calculent facilement
en admettant que la concentration d’équilibre de M™" est &ale ala concentration analytique.
La constante de formation d’un complexe MY est définie par
(n-)+ _ ]
MM 4 Y ~— [MY] Kyy —W
Le calcul de [M™] au point d’équivalence et au-delarequiert 1’utilisation de cette derniére

&uation. Le calcul dans cette région est long et laborieux si le pH est inconnu et variable car

[MY(“*‘W] et [M™] dépendent tous deux du pH. C’est pourquoi les titrages par ’'EDTA

s’effectuent a un milieu tamponné a un pH établi de maniére a éviter les interfé&ences avec

d’autres cations et a garantir un comportement satisfaisant de I’indicateur. Le calcul de
[M™] dans une solution tamponnée contenant de ’EDTA est relativement simple si le pH est
fixé& en utilisant la valeur «,de H,Y déinie par

4—
a, = ] (Concentration relative)
T

ou C; est la concentration molaire totale en EDTA non complexé
Cr =Y “1+[HY" T+[H,Y * 1+[HY T1+[H,Y]
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On appelle constantes de formation conditionnelle des constantes d’équilibre qui dépendent
du pH mais que I’on calcule pour un seul pH arbitrairement choisi. Pour obtenir la constante
conditionnelle de 1’équilibre
M +Y4- —— [MY](”"")*
4—
On partde ¢, = [L ] qui peut &re sous cette forme [Y* ]=¢,C,
T

Par remplacement de [Y* ] par sa valeur dans I’expression de la constante de formation de

MY, ona
[iMY(H*-I-)JrJ

R [T

En combinant les deux constantes, on obtient une nouvelle constante K,,, qui est la constante

de formation conditionnelle
o [yt

My =0y Kyy = W
La constante de formation conditionnelle décrit les relations d’équilibre qui prévalent
uniquement au pH ot ¢, posse&dle une valeur requise.
Les constantes conditionnelles se calculent aisément et constituent un moyen simple d’obtenir
les concentrations d’équilibre de 1’ion métallique et du complexe au point d’équivalence et en
présence d’un excés de réactif chélatant. Notez que le remplacement de [Y*] par Cr dans
I’expression de la constante d’équilibre simplifie grandement les calculs car Ct se déermine

par steechiométrie de la réction, contrairement a[Y*].

L’expression permettant de calculer «, correspondant aune concentration donné en ion

hydronium s’obtient facilement. Ainsi o, pour ’EDTA vaut

Ky By Ky
[H*]4 + K, -[H+]3 K K[HT] 4K K KG[HY 4 KK K Ky

oy =

Les diffé&entes valeurs de «, pour diverses valeurs de pH sont souvent données dans la

litt&ature.

Valeurs de a4 pour I'EDTA a
diverses valeurs de pH

pH oy pH oy

- |

20 37x10™ 70 48x10
30 25x107 80 54 %10
40 36x107° 90 52x1072
50 35x107 100 3.5 % 107}
60 22x10° 110 8.5x 107}

12,0 9.8 x 107!

w
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Exemple I11. 3. Calculer «, et la fraction molaire en [Y*] dans une solution de "EDTA qui
est tamponné apH 10.2

Ki=1.02x10% K, =2.14%10 % K3 =6.92X10; K4 = 5.50<10™

[H']=107"°% =6.31.10'M

Apres calcul,

K. .K,.K;.K, 8.31x107%
Oy = 22 22
1.78x10 1.78x10

La fraction molaire en [Y*] est &jale &0.47x100% = 47%

=0.47

L’exemple suivant montre comment calculer la concentration en cation dans une solution
d’un complexe de ’EDTA.
Exemple 111. 4. Calculer la concentration d’équilibre en Ni**otila concentration analytique en
NiY?# vaut 0.0150 M apH (a) 3.0, (b) 8.0.

[NiY*]
[Ni* 1Y ]

La concentration d’équilibre en NiY? est &jale ala concentration analytique du complexe

On admet que Ni** +Y* == NiY* et K,,, = =4.2x10"

moins la concentration perdue par sa dissociation. Cette derniée est &jale ala concentration
d’équilibre en Ni?*

[NiY*]=0.0150—[Ni*"]

Si 1’on admet que [Ni**]<< 0.0150 (une approximation qui est certainement valable éant
donné¢ la valeur trés €levée de la constante de formation du complexe), I’équation précédente
se simplifie en [NiY*]~0.0150

Puisque le complexe est simultanénent la seule source de Ni®" et des diffé&entes espéses
d’EDTA

[Ni*]1=C, =[Y* ]+[HY* ]+[H,Y > ]+[H.Y 1+[H,Y]

En combinant cette égalité avec 1’équation de la constante conditionnelle, on peut écrire que

MY INiYF] [NiY ] .,
My = [M n+]CT _[Ni2+]CT - [Ni2+]2 —ATIMY

Les diffé@entes valeurs de «, pour diverses valeurs de pH trouvéss dans la litt&ature montrent

que a,vaut 2.5 x10™ &pH 3.0. Dés lors
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[NiY*]_ . _ 00150
[Ni2+]2 47 MY [Ni2+]2

[Ni?] = /_1%-21?%8 ~1.2x10°M
. X

3. 3. 3. Les courbes de titrage par PEDTA

=2.5x10" x4.2x10" =1.05x10°

Exemple I11. 5. Calculer la courbe de titrage de 50.0 ml de Ca®* 0.00500 M par 'EDTA
0.0100 M dans une solution tamponneée apH 10.0
2
% = a,Keyy
=0.35x5.0x10" =1.75x10"
-Avant [’adjonction de ’EDTA

pCa=-log(5x107°)=2.3

Kvy =K cay =

- Avant le point d’&juivalence
Avant le point d’équivalence, la concentration d’équilibre de Ca®* est éale ala somme des
contributions de ’exces de cation non titré et de la dissociation du complexe, cette dernicre

éant numé&iquement égale aC+ (parce que le complexe est simultanément la seule source de

Ca*'libet des différentes espéces d’EDTA).

.

[ca*™| . =er =V |+ [HY |+ [y |+ [ By~ |+ [H,Y]

En général, il est raisonnable d’admettre que Ct est négligeable par rapport ala concentration
analytique de I’ion calcium non complexé. Dés lors, aprés addition de 10.0 ml de réctif

_50.0x0.00500-10.0x0.0100 . _0.250-0.1
60.0 T 60
pCa =—log (2.5x107%) = 2.6

[Ca*'] =2.5x10"°M

Les autres points précédant le point d’équivalence se calculent de la méme manicre.

- Au point d’équivalence

En suivant la méthode décrite dans I’exemple IV. 4, on calcule d’abord la concentration
analytique de CaY?

~ 50.0x0.00500
car*  50.0+25.0

La seule source d’ions Ca?* est la dissociation de ce complexe. En outre, la concentration en

=3.33x10°M

ion calcium doit &re identique &la somme des concentrations des espees non complexéss
d’EDTA, Cr. Dés lors
[Ca®*]liberee=C,
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[CaY?]=0.00333—[Ca*]~0.00333V

En portant ces valeurs dans 1’expression de la constante de formation conditionnelle, on

obtient

[Cav*] _[Cav*]_ . _ 000333
[Ca2+]CT [Ca2+]2 47 *Cay [Ca2+]2

[Ca*]= /—107-20?; —4.36x107 M
. X

pCa=—log(4.36x107") =6.36

=1.75x10%

- Apré& le point d’équivalence

Aprés le point d'éuivalence, les concentrations analytiques de CaY? et d'EDTA s'obtiennent
directement apartir des données stoechiomériques. Ainsi, aprées addition de 35.0 ml de réactif,
la solution contient un excés d’EDTA et la concentration analytique du complexe est
déerminé par la quantitéde Ca®* présente a 1’ origine.

50.0x0.00500

[Cay*]= =2.94x10°M

Copry = 35.Ox0.010(;5—30.0><0.0050 _118x10°

Si I’on admet que [Ca* Jliberee<< [CaY?']

=294.107°M

libéré

Ca¥>=2.04.102M - [ca®
[Car*]

¢ :1.18-10‘3M+[Ca3‘} =1.18-10°M
T I e

iDér

On peut remplacer ces valeurs dans I’expression de la constante de formation conditionnelle

- Cay* 2.94.107
K = [ - | - 5 =1.75-10"
@ Jca*t|ep |CatT] 1184107
Et isoler I'inconnue [Ca*']
> 2.94-107° -
[ca*"] ~1.42.107%M

T 118-107+1.75-10%
pCa=9.85
D’autres points situés au-deladu point d’équivalence se calculent de la méme manieére.

La courbe de titrage obtenue est la suivante
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Figure 111. 8. Courbe de titrage de 50.0 ml de Ca?*0.00500 M par I’EDTA 0.0100 M dans une
solution tamponné apH 10.

La figure 111. 9 présente des courbes de titrage de I’ion calcium dans des solutions tamponnées
adifféentes valeurs de pH. Rappelons que ,, et donc K cay , diminuent avec le pH. La

constante d’équilibre la moins favorable conduit au plus petit saut de pCa dans la ré&gion du

point d’équivalence.

12

10

8

pCa
=

0 10 20 30 40 50 60
Volume d'EDTA 0,0100 M/m!
Figure 111. 9. Influence du pH sur le titrage de 50.0 ml de Ca®*0.0100 M par ’EDTA 0.0100
M

Il ressort clairemént de cette figure que, pour obtenir un point de fin de titrage valable pour le
calcium, il faut un pH de 8.0 ou plus. Toutefois, les cations qui ont des constantes de
formation plus grandes donnent de bons points de fin de titrage mé&ne en milieu acide. Il est
alors possible d’établir la valeur minimale de pH requise pour un point de fin de titrage
satisfaisant pour divers ions métalliques en I’absence d’autres agents complexants. Ainsi un
environnement lé&ement acide convient pour beaucoup de cations divalents de méaux
lourds et que le titrage d’ions tels que le fer (IIT) et ’indium (III) doivent s’effectuer en milieu
trés acide. En d’autres termes, la plupart des cations ayant une charge +3 ou +4 peuvent étre

titrés en milieu trés acide.
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3. 3. 4. Les indicateurs employés dans les titrages de ’EDTA.

En géné&al, les indicateurs employés dans les titrages par EDTA sont des colorants organiques
qui forment des chdéates coloré& avec les ions méalliques dans un domaine de pM
caractéistique du cation et du colorant. Ces complexes souvent treés colorés sont déectables
visuellement a des concentrations de 1’ordre de 10° &10” M.

Représentons ces indicateurs par In et '"EDTA par Y. Le principe de déection est basésur le
fait que la constante de formation Kyqn) de M(In) est nettement moins éeveée que celle du
complexe [MY], Kwy. Le complexe entre I’indicateur et le mé&al se dissocie plus facilement
que le complexe entre le méal et Y.

1) Avant I’addition de Y, il se forme un complexe [M(In)], mais puisque Cy >> Cy,, il reste
encore du méal solvaté Le tout est bien entendu en éguilibre.

2) Lors d'adjonction de l'agent complexant Y, il se forme un complexe tré&s stable [MY]
(soluble), ce qui déplace I'éjuilibre vers ce dernier.

3) Aussi longtemps qu'il y a du méal libre en solution (en exces), tout l'indicateur est
complexé Dés que tout le méal est complexépar I'agent chéatant, I'indicateur se trouve libre
en solution et change de couleur.

Exemple I11. 6. Le noir d’ériochrome T est un indicateur qui est utilisé pour le titrage de
plusieurs cations courants. Comme le montre sa structure ci-dessous, ce composécontient un
groupement sulfonique qui est completement dissoci¢ dans 1’eau et deux groupements

phénoliques qui ne se dissocient que partiellement.

OH HO ,—
a

OzN Noir d’ériochrome T

Son comportement d’acide faible est décrit par
H,O0+H,In" — Hblln2‘+ H,0"
eu

rouge
H,0+HIn* = In* + H,0"

bleu orange
On voit que les acides et leurs bases conjuguéss ont des couleurs diffé&entes. Le noir
d’ériochrome T se comporte comme un indicateur acido-basique et comme un indicateur
d’ion métallique.
Les complexes métalliques du noir d’ériochrome T sont généralement rouges. Lors de la

détection d’ions métalliques, il faut ajuster le pH a 7 ou plus pour que la forme bleue,

HIn? prédomine en I’absence d’ion métallique. Avant le point d’équivalence du titrage,
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I’indicateur complexe I’exces d’ion métallique et la solution est donc rouge. Lorsque ’EDTA

est en exces, la solution vire au bleu par suite de cette ré&ction.

MIn~ +HY®> = HIn* + MY *

rouge bleu
Exercices
1. Le Thallium TI contenu dans un €hantillon de 9.76 g de raticide a &@&oxydéal’état de + 3
et traitépar un exces non mesuré de solution de Mg-EDTA. La réaction est

T +MgY?* = TIY* +Mg*
Le titrage du magnésium libéré a consommé 13.34 ml d’EDTA 0.03560 M. Calculer le
pourcentage de T1,SO,4 (504.8 g/mol) dans 1’échantillon.
2. Une prise de 50.0 ml d’une solution contenant du fer (II) et du fer (III) a consommé 13.73
ml d’EDTA 0.01200 M lorsqu’elle a été titrée a pH 2.0 et 29.62 ml lorsqu’elle a été titrée a
pH 6.0. Exprimer la concentration de la solution en ppm de chaque soluté
3. Un échantillon de 1.509 g d’alliage Pb/Cd a été dissous dans de I’acide et dilué jusqu'a

exactement 250.0 ml dans un ballon jaugé Une prise de 50.0 ml de la solution dilu& a &é&

amenée a pH 10.0 a ’aide d’un tampon NH, / NH,. Le titrage subseéjuent a impliquéles deux
cations et a consommé 28.89 ml d’EDTA 0.06950 M. Une deuxieéme prise de 50.0 ml a été

amenée a pH 10 a I’aide d’un tampon HCN /CN ~, qui a aussi servi amasquer le Cd**. Il a

fallu 11.56 ml de la solution d’EDTA pour titrer le Pb>*. Calculer les pourcentages en Pb et en

Cd dans I’échantillon.

4. La calamine, qui est utilisé& pour traiter certaines irritations de la peau est un méange

d’oxydes de zinc et de fer. Un &hantillon de 1.022 g de calamine s&hé a éédissous en

milieu acide et diluéjusqu'a250.0 ml. On a ajoutédu fluorure de potassium aune prise de

10.00 ml de la solution dilué pour masquer le fer. Aprés ajustement adéjuat du pH, Zn?* a

consomme¢ 38.78 ml d’EDTA 0.01294 M. Une deuxieme prise de 50.0 ml a été tamponnée de

maniére appropri€e et titré par 2.40 ml de solution de ZnY?# 0.002727 M :

Fe® +ZnY?* — FeY +Zn*

Calculer les pourcentages de ZnO et Fe;O3 dans 1’échantillon.

5. Etablissez la courbe de titrage de 50.0 ml de Sr**0.0100 M par de ’EDTA 0.0200 M dans

une solution tamponné& apH 11. V EDTA 0ml, 10ml,24ml,24,9ml, 25ml, 25,1ml, 26ml et

30ml.

6. Un échantillon de 0.3284 g d’un laiton contenant du plomb, du zinc, du cuivre et de 1’étain

a été dissous dans ’acide nitrique. Le SnO,. 4H,0 trés peu soluble a @édiminépar filtration,

puis le filtrat et les eaux de ringge ont é&édilué jusqu'a500.0 ml. Une prise de 10.00 ml a
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éetamponneé de maniee ad&juate ; le titrage du plomb, du zinc et du cuivre dans cette prise
a consommé 37.56 ml d’EDTA 0.002500 M. Le cuivre présent dans un échantillon de 25. 00
ml a @émasquépar du thiosulfate ; le plomb et le zinc ont ensuite &étitré& par 27.67 ml de
la solution d’EDTA. L’ion cyanure a ééutilisé& pour masquer le cuivre et le zinc dans une
prise de 100.0 ml; il a fallu 10.80 ml de la solution d’EDTA pour titrer 1’ion plomb.

Déterminer la composition de 1’échantillon de laiton.

I11. 3. 4. Les titrages par oxydo-ré&luction — Oxydo-ré&luctimérie

3. 4. 1. Les réactions d’oxydo-ré&luction

Une réaction d’oxydo-réduction est une réaction ou des €lectrons sont transférés d’un réactif a
un autre. Un exemple est ’oxydation des ions fer (II) par les ions Ce™, un processus qui
déplace fortement vers la droite 1’équilibre.

Ce" + Fe* = Ce® + Fe*

L’ion Ce** capte un des @ectrons du Fe** pour former Ce®* et Fe**. Une substance telle que
Ce**, qui a une forte affinitépour les dectrons et qui a donc tendance ales prendre & d’autres
substances est appelé& un agent oxydant ou oxydant. Un agent ré&lucteur ou ré&lucteur est une
espéee qui, tout comme Fe”, céde facilement les dectrons &une autre espése. Dans la
réction ci-dessus, Fe** est oxydépar Ce** et Ce*" est réluit par Fe?*.

On peut décomposer toute réaction d’oxydo-ré&luction en deux demi-ré&ctions qui montrent
clairement quelle espéee gagne les éectrons et quelle espéee en perd. C’est ainsi que

I’équation précédente peut étre considérée comme la somme des deux demi- ré&ctions

Ce*" +e = Ce* (ré&luction)

Fe*~ Fe®* +e~ (Oxydation)

Sous la forme la plus générale, une réaction d’oxydo-ré&luction peut &re représentee pour les

couples d’oxydo-réuction 1 et 2 par
pOx +ne — pRed,
qRed,— qOx,+ne”

pOx +gRed,— pRed, +q0Ox,
Pour &juilibrer ces demi-réctions, les regles arespecter sont les mé@nes que pour les autres
types de réaction : La charge nette et le nombre d’atomes de chaque élément doivent étre

¢gaux des deux cotés de I’équation. Cette matiere ayant été abordée dans le cours de chimie
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générale, on se bornera ici a I’illustrer par un seul exemple d’application. Prenons par
exemple I’oxydation du NO, par MnQ,

Il faut d’abord formuler et équilibrer chacune des deux demi-réactions

MnQ, — Mn*

On doit tenir compte de la présence de 4 atomes d’oxygeéne a gauche de 1’équation. On les

contrebalance par 4H,0 dans le membre de droite, ce qui entraine automatiquement 1’addition

de 8 H" agauche.

MnO, +8H*— Mn*" +4H,0

On insére enfin 5 électrons a gauche afin d’équilibrer les charges.

MnO, +8H* +5e — Mn*" +4H,0

Pour I’autre demi-ré&ction

NO, — NO;

On ajoute 1 H,O agauche pour &juilibrer les oxygeénes et on compense par 2 H* adroite.
NO, +H,O0— NO; +2H"

On insére pour terminer 2 éectrons adroite pour égaliser les charges.

NO, +1H,0 = NO; +2H" +2e~

De mani&e a pouvoir combiner les deux demi-réctions ainsi éjuilibrées, on multiple tous

les termes de la premiére par 2 et ceux de la seconde par 5 afin que les nombres d’électrons

s’¢égalisent. En additionnant les équations ainsi modifiées on obtient
2MnQO; +16H" +10e” +5NO; +5H,0 — 2Mn** +8H,0+5NO; +10H " +10e"
Apres simplification, on a

2MnQO; +6H" +5NO;, = 2Mn** +3H,0 +5NO;

3. 4. 2. Les réctifs auxiliaires

Avant tout titrage d’oxydo-réduction, 1’analyte doit se trouver dans un état d’oxydation bien
défini. Toutefois, les étapes qui précedent le titrage (dissolution de 1’échantillon, élimination
des interfé&ences) amenent fréquemment 1’analyte a plusieurs états d’oxydation. Ainsi, lors de
la dissolution d’un échantillon contenant du fer, la solution obtenue contient usuellement un
mélange d’ions fer (II) et d’ions fer (III). Si I’on choisit d’utiliser un oxydant étalon pour le
dosage du fer, il faut d’abord traiter la solution d’échantillon par un ré&lucteur auxiliaire ; par
contre si I’on a I’intention de le titrer par un réducteur étalon, le recours préalable a un

oxydant auxiliaire est néessaire.
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De nombreux meéaux constituent de bons ré&lucteurs et peuvent &re utilisées pour la
préréduction d’analytes. Parmi eux, on peut citer le Zn, Al, Cd, Pb, Ni, Cu, Ag (en présence
d’ions chlorures). Des barreaux ou des spirales peuvent étre immergées directement dans la
solution d’analyte. Lorsqu’on estime que la réduction est compléte, le solide est séparé et
rincé a I’eau. La solution d’analyte doit ensuite étre filtrée pour éliminer les particules
métalliques qui pourraient s’y étre formées. Une autre technique consiste a utiliser une
colonne d’agent réducteur. En opérant par succion, on fait passer la solution d’analyte a
travers un tube vertical rempli de méal finement divisé La quantitéde méal disponible est
géné&alement suffisante pour des centaines de ré&luction.

Le bismuthate de sodium est un oxydant auxiliaire puissant, capable notamment d’oxyder
quantitativement le manganese (11) en ion manganate. Ce sel de bismuth est un solide trés peu
soluble dont la formule s’écrit habituellement NaBiOs.

Le persulfate d’ammonium est €jalement un oxydant puissant. En solution acide, il oxyde le
chrome (1) en dichromate et manganése (Il) en permanganate. Aussi, il faut signaler le

peroxyde de sodium et le peroxyde d’hydrogene.

3. 4. 3. Normalité&s des solutions oxydantes et réluctrices.

Une solution normale est une solution susceptible de mettre en jeu une mole d’électrons par
litre. Dans une réaction, 1’équivalent- gramme (eg-g) d’une substance oxydante ou réductrice
est la quantitéde cette substance qui peut capter ou libé&er un éectron- gramme suivant la
réaction envisagée. Par conséquent, la normalité d’une solution est le nombre d’eq-g contenue
dans un litre de solution.

Par exemple une solution 1IN en KMnO, pour une réaction d’oxydo-réluction en milieu acide

MnO; +8H" +5e"— Mn** +4H,0
renferme un eg- g (1/5 de la mole ou 31.6 g de KMnQy) par litre de solution.

En d’autres termes
Mm | . . .
Meq = — ou n est le nombre d’¢lectrons mis en jeu.
n

Quand une solution de volume Va et de normalit€é Na oxyde exactement une solution de
volume Vb de normalite Nb, les nombres d’eq-g sont les mémes a 1’équivalence. Par
conséguent

Na.Va = Nb.VDb
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3. 4. 4. Application des oxydants éalons.

Les oxydants courants utilisé&s comme solutions éalons sont les suivants : le permanganate de

potassium, le dichromate de potassium et I’iode.

4. 1. Permanganate de potassium- Permanganatométrie

Le dosage par le permanganate de potassium (KMnO,) est basé sur la réaction d’oxydo-
réduction ou I’ion permanganate joue le role d’oxydant en milieu acide, basique ou neutre. En
géné&al, on travaille en milieu acide et nous pouvons donc doser par une solution titrée de
permanganate des substances ré&luctrices.

Comme d’une part la solution de KMnO, est intens@nent coloré et comme d’autre part la
solution dilué& de Mn?* est incolore en milieu acide, la solution de permanganate sert
d’indicateur lui-m@&ne. Le point de fin de titrage est indiquépar la coloration rose persistante
du permanganate.

MnO, +8H* +5¢ = Mn*" +4H,0

Le point de fin de titrage du permanganate n’est pas permanent, car ’excés d’ions
permanganate régit lentement avec les ions manganese (II) présents en assez grande
concentration a I’équivalence selon 1’équation

2MnQ; +3Mn* +2H,0 — MnO, +4H"*

La constante d’équilibre de cette réaction vaut 10*’, ce qui indique que la concentration
d’équilibre de I’ion permanganate est extrémement faible, méme en milieu trés acide.
Toutefois, la vitesse de la réction est si faible que la coloration ne s’estompe de maniére
appréciable qu’au bout d’environ 30 secondes.

Préparation et stabilitédes solutions éalons

Les solutions aqueuses de permanganate de potassium ne sont pas rigoureusement stables car
I’ion a tendance a oxyder 1’eau

4MnQO, +2H,0 =~ 4Mn0O, +30, +40H"

Bien que la constante d’équilibre de cette réaction indique que la formation des produits est
tres favorisee, les solutions de permanganate sont raisonnablement stables si elles sont
préparéss avec soin, car cette réction de déomposition est lente. Elle est catalysee par la
lumiére, la chaleur, les acides, les bases, le manganése (I1) et le dioxyde de manganése lui-
méme.

On peut preparer des solutions relativement stables si les effets de ces catalyseurs sont

minimiseés, particulieéement ceux du dioxyde de manganese. Le dioxyde de manganése est un
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contaminant du permanganate du potassium solide, mé&ne de qualitésup&ieure. En outre, ce
composé se forme dans des solutions de réactif fraichement préparées par suite de 1’oxydation
des matieres organiques et des poussieres présentes dans 1’eau de préparation. Si I’on élimine
le dioxyde de manganése par filtration avant I’étalonnage, la stabilité des solutions de
permanganate est nettement ame&ioree. Avant de filtrer la solution, on la laisse reposer
pendant 24 heures ou on la chauffe brievement de fagpn aacc@éer 1’oxydation des traces
organiques. Il est clair qu’on ne peut pas utiliser du papier pour la filtration, car 1’ion
permanganate attaque en formant du dioxyde de manganese.

Les solutions étalons de permanganate doivent étre conservées dans 1’obscurité. Il faut les
filtrer et ré&&alonner si des traces de solide apparaissent dans la solution.

Exemple I11. 7. Décrire comment préparer 2.0 1 d’une solution de KMnO,4 environ 0.010 M
(158.03 g/mol)

Si on devait préparer 1 1 d’une solution 1M, on devrait utiliser 158.03 g de KMnO, dans 1 .
Mais, comme on prépare une solution 0.010M, on doit utiliser 1.5803 g de KMnO, dans 1 I.
En outre on doit préarer 2.0 |. Donc on doit utiliser 1.5803 gx 2 c’est-adire 3.16 g

Pour préparer cette solution, il faut dissoudre 3.16 g dans un peu d’eau. Apres dissolution
complete, ajouter de I’eau pour amener le volume a 2.0 1. Porter a ébullition pendant quelque
temps et laisser refroidir. Filtrer sur creuset filtrant et conserver dans une bouteille opaque
propre.

Etalonnage des solutions de permanganate

Plusieurs excellents étalons primaires peuvent étre utilisés pour I’étalonnage des solutions de
permanganate de potassium. Le plus utilis€est I’oxalate de sodium. En solution acide 1’ion
oxalate se transforme en sa forme acide non dissoci€ et la réction avec le permanganate est
2MnQ; +5H,C,0, +6H" — 2Mn*" +10CO, +8H,0

La vitesse de cette réction reste faible méne atempé&ature deveée, sauf en pré&ence de
manganese (II) comme catalyseur. Ainsi, lorsqu’on ajoute les premiers millilitres de
permanganate étalon a une solution chaude d’acide oxalique, il se passe plusieurs secondes
avant que la coloration de 1’ion permanganate disparaisse. Au fur et a mesure que la
concentration en manganeése (1) augmente, la réction devient de plus en plus rapide par effet
auto catalytique.

Exemple I11. 8 : On dé&ire &alonner une solution de KMnQO,4 0.010 M par Na,C,0, &alon
primaire (134.00 g/mol). Si I’on veut utiliser entre 30 et 45 ml de ré&ctif pour le titrage, quelle

masse d’étalon primaire faut-il prendre ?
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Quantit? KMnO, =30 ml KMnO, XM =0.30 mmol de KMnO,
m

2 mmol

=0.10g de Na,C,0O,

En procé&lant de la mé&ne mani&re, on trouve pour 45 ml 0.151 g de Na,C,0O,

Les é&hantillons d’étalon primaire doivent peser entre 0.10 et 0.151 g.

L’exemple suivant montre comment appliquer le permanganate au dosage volumétrique
d’espeéces inorganiques et especes organiques possédant des groupements fonctionnels
oxydables.

Exemple I11. 9: Dans les pharmacies, on vend comme désinfectant des solutions aqueuses
contenant environ 3% de H,0,. Proposer une mé&hode pour déerminer la teneur en peroxyde
de I’une de ces préparations en utilisant la solution de KMnO,40.01145 M. On souhaite utiliser

entre 35 et 45 ml de réuctif par titrage. La réction est la suivante
5H,0, +2MnQ; +6H" — 50, + 2Mn** +8H,0

La quantitéde KMnQ, pré&ente dans 35 ml &45 ml est comprise entre

Quantit? de KMnO, =35 ml KMnO, xO'OLE’ImmO' — 0.401 mmol de KMnO,
m

et

Quantit? de KMnO, = 45 ml KMnO, xo'oLﬁmmO' — 0.515 mmol de KMnO,
m

La quantitéde H,0, consommeé par 0.401 mmol de KMnO, vaut
Quantit? H,0, = 0.401 mmolKMnO, x > 1.00 mmol de H,0,
2
et celle consommee par 0.515 mmol de KMnO, vaut
Quantit? H,0, = 0.515 mmol KMnO, ><E =1.29 mmol de H,0,
2

Les prises doivent contenir entre 1.00 et 1.29 mmol de H,O,. Deés lors, les masses

d’échantillons seront comprises entre

0.034¢9 y 100

Masse d'echantillon =1.00 mmol x —=11gdeH,0,
mmol 3

et

0.034¢9 y 100

Masse d'echantillon =1.29 mmol x —=15gdeH,0,
mmol 3

La masse des prises doit &re comprise entre 1.1 et 1.5 g. il faut donc diluer dans environ 75 a
100 ml d’eau et 1égérement acidifier par H,SO,4 avant de titrer.
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4. 2. Le dichromate de potassium- Chromatomérie

Les dosages par chromatomérie sont basé& sur les réactions de 1’ion dichromate qui se
deeompose en milieu acide suivant la réction

Cr,0’” +14H" +6e— 2Cr* + 7H,0

Les solutions de dichromates sont indéfiniment stables, on peut les faire bouillir sans qu’elles
se décomposent et elles ne réagissent pas avec 1’acide chlorhydrique. De plus, le réactif étalon
est disponible sur le marchéafaible cod.

Dans la plupart des cas, le dichromate de potassium de qualitéanalytique est suffisamment
pur pour permettre la préaration directe de solutions éalons ; le solide est simplement s&hé
entre 150 et 200°C avant d’étre pesé.

La couleur orange n’est pas assez intense pour servir a détecter le point de fin de titrage. Il
faut alors utiliser des indicateurs d’oxydo-réuction. Le plus utilis€& est le
diphenylaminosulfonique. La forme oxydée de I’indicateur est violette et sa forme réduite est
pratiquement incolore. Dés lors, le virage observeédans un titrage direct est le passage du vert
du chrome (111) au violet.

Le dichromate est surtout utilis€pour le titrage volumérique du fer (Il) qui est basésur la
réction

Cr,0’” +6Fe** +14H" — 2Cr** +6Fe* +7H,0

Ce titrage peut s’effectuer méme en présence de I’acide chlorhydrique dilué.

La ré&ction du dichromate avec le fer (II) est largement utilisé& pour le dosage indirect de
divers oxydants. Dans ces analyses, on ajoute un volume connu de fer (1) en excé aune
solution acide de I’analyte. L’excés est ensuite titré en retour par du dichromate de potassium
éalon. La solution de fer (1) doit &re titr& en méme temps que la solution de 1’analyte, en
raison de son oxydation progressive par I’oxygene de 1’air. Cette méthode est utilisée pour le
dosage des ions nitrate, chlorate, permanganate et dichromate ainsi que des peroxydes

organiques et de plusieurs autres oxydants.

4. 4. L’iode

Les solutions d’iode, faiblement oxydantes, sont utilisées pour le dosage des réducteurs
puissants. Une propriété utile de 1’iode est qu’il constitue lui-mé&ne un indicateur de virage
sensible et réversible. Les solutions d’iode ne sont cependant pas tres stables et doivent étre

regulieement rétalonnéss.
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L’iode n’est pas tres soluble dans I’eau. Pour obtenir des solutions de concentration utilisable,
on dissout habituellement 1’iode dans des solutions relativement concentrées en iodure de
potassium. Dans ce milieu, I’iode est relativement soluble du fait de cette réaction

L,(S)+1 +14H" +6e — I,

Pour s’assurer d’une dissolution compléte, le solide sera toujours dissous dans un petit
volume d’iodure de potassium concentré, en prenant soin de ne pas diluer la solution
concentree.

Les solutions d’iode sont instables pour plusieurs raisons. En récipient ouvert, des pertes
d’iode par vaporisation surviennent en relativement peu de temps, méme en présence d’un
exces d’iodure. En outre, 1’iode attaque lentement la plupart des matériaux organiques. Par
conséquent, on ne peut jamais utiliser de bouchons en liége ou en caoutchouc. L’oxydation de
I’ion iodure par ’oxygéne de I’air entraine également des modifications de la molarité des
solutions d’iode.

41" +0,+4H" > 21,+2H,0

Cette oxydation qui entraine I’augmentation de la molarité en iode, est favorisée par les acides,
la chaleur et la lumiere.

Les solutions d’iode peuvent étre étalonnées par le thiosulfate de sodium ou le thiosulfate de
baryum disponible sur le marché. La réaction entre I’iode et le thiosulfate est discuté dans le
paragraphe 5.2.

3. 4. 5. Application des ré&lucteurs &alons.

Dans la plupart des cas, les solutions éalons de rélucteurs ont tendance areégir avec
I’oxygene de I’air. Par conséquent, ces réducteurs sont rarement utilisés pour le titrage direct
des oxydants. On prée&e utiliser des méhodes indirectes. Les deux mé&hodes indirectes les
plus courantes, qui sont décrites dans les paragraphes suivants, reposent sur 1’utilisation des

solutions &alons de fer (1) et de thiosulfates de sodium.

5.1. Les solutions de fer

Les solutions de fer (I1) se préarent facilement apartir du sel de Mohr Fe(NH,)2(SO4),.6H0,
ou de sulfate éhylénediamine-fer(ll) térahydratéFeC,H4(NH3)2(S04)2.4H,0. L’oxydation
du fer (II) par I’oxygene de I’air se produit rapidement dans des solutions neutres mais est
inhibée en présence d’acide, la stabilitémaximale des solutions &ant atteinte en milieu H,SO4
0.5 M. Dans le meilleur des cas, la stabilitéde ces solutions ne dépasse toutefois pas la

journé&.
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De nombreux oxydants se dosent ais@ment en ajoutant un exces connu de fer (I1) éalon ala
solution de I’analyte et en titrant immédiatement 1’excés de réducteur par une solution étalon
de dichromate de potassium. Cette procé&lure a é&é appliqué au dosage des peroxydes
organiques, de I’hydroylamine, du chrome (VI), des ions nitrate, chlorates et nombreux autres

oxydants.

5. 2. Le thiosulfate de sodium

L’ion thiosulfate est un réducteur de force moyenne qui est couramment utilis€épour doser des
oxydants par une méthode indirecte impliquant 1’iode comme intermédiaire. En présence
d’iode, I’ion thiosulfate est oxydés quantitativement en ion térathionate selon

25,0 = S,0; +2e”

Seul I’iode n’oxyde quantitativement le thiosulfate qu’en tétrathionate, les autres oxydants
oxydent ce dernier, totalement ou partiellement, en ion sulfate.

Pour doser un oxydant, on ajoute d’abord un exces indéterminé d’iodure de potassium a la
solution légérement acidifiée. La réduction de 1’analyte produit une quantité d’iode qui lui est
stoechiométriquement équivalente. L’iode ainsi libéré est ensuite titrépar une solution &alon
de thiosulfate de sodium, un des rares réducteurs qui soit stable au contact de 1’air. Un
exemple d’utilisation de cette méthode est le dosage de 1’hypochlorite de sodium dans les
agents de blanchiment. La réction est

OClI"+21"+2H" »CI" +1,+H,0

I,+2S,0;” — 21~ +S,0.

La conversion quantitative de ’ion thiosulfate en tétrathionate nécessite un pH 7.

Points de fin de titrage

On détecte visuellement la coloration d’une solution qui est environ 5x 10° M en I, ce qui
correspond a moins d’une goutte d’iode 0.05 M dans 100 ml de solution. Si la solution
d’analyte est incolore, la disparition de la couleur de 1’iode peut servir d’indicateur dans les
titrages par le thiosulfate de sodium.

Le plus souvent, les titrages impliquant I’iode s’effectuent en utilisant ’amidon comme
indicateur. La couleur bleu foncé qui apparait en présence d’iode est due a 1’incorporation de
I’iode dans la chaine hélicoidale de B- amylose, un constituant macromolé&eulaire de la plupart
des amidons. Les suspensions aqueuses d’amidon se décomposent en quelques jours. La
décomposition de I’amidon peut étre inhibée en préparant des solutions dans des conditions

stériles, et en y ajoutant de I’iodure de mercure (II) ou du chloroforme comme agents
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bact&iostatiques. Le plus simple est de préparer une suspension fraiche de I’indicateur, ce qui
ne demande que quelques minutes, le jour mé@ne de son utilisation.

L’amidon se décompose de maniére irréversible dans les solutions qui contiennent des
concentrations trop élevées en iode. Par conséquent, lors du titrage de solutions d’iode par
I’ion thiosulfate, comme pour le dosage indirect d’oxydants, I’addition de I’indicateur est
reportee jusqu'ace que le titrage soit presque terminé

Stabilitéet &alonnage des solutions de thiosulfate de sodium

Bien que les solutions de thiosulfate de sodium résistent a 1’oxydation par I’air, elles ont
tendance ase déomposer pour donner du soufre et des ions hydrogéosulfite :

S,07 +H" — HSQO; +5(s)

Les paramétres qui influencent la vitesse de cette ré&ction englobent la concentration, le pH,
I’action des micro-organismes, la présence d’ions cuivre (II) et I’exposition a la lumiére
solaire. La vitesse de la réaction de décomposition augmente notablement avec 1’acidité de la
solution. La principale cause d’instabilité des solutions neutres ou légeérement basiques de
thiosulfate est liée ala préence des bacté&ies qui méabolisent les ions thiosulfates en ions
sulfite et sulfate ainsi qu’en soufre élémentaire. Pour minimiser cette action, les solutions
éalons de ré&ctif sont préarées dans des conditions aussi st&iles que possible. La préence
d’un bactéricide tel que le chloroforme ralentit également la décomposition.

L’iodate de potassium KIO3 constitue un excellent &alon primaire. On en dissout une masse
donnée de qualité étalon primaire dans une solution aqueuse contenant un exces d’iodure de
potassium. Lorsque le méange est acidifiépar un acide fort, la ré&ction

I0; +51 +6H" — 31, +3H,0

se produit instantanément. L’iode libéré est ensuite titré&par la solution de thiosulfate.

I,+2S,0; —»21"+S,0F
IV.4. Les courbes de titrage impliquant des réactions d’oxydo-réduction

® e titrage de Fe?* par une solution &alon de Ce**
s 2 v 4 e ~+ 3
Feo' + Ce”" 2 Fe' + Ce”
L’équilibre est fortement déplacé vers la droite et la réction est rapide (le systéme est

toujours a I’équilibre). A I’équilibre: les potentiels rélox de tous les syst@mes sont
identiques. Les potentiels ré&lox des demi-réctions sont identiques au potentiel E du systéme:
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E . =E . . =E

Ce*t e Fe' | Fe

Si un indicateur réglox est présent, le rapport de concentration entre sa forme oxydee et ré&luite,
s’ajuste de fagon a ce que le potentiel soit également &juivalent au potentiel du systéme:

EIH ‘In = E = E}-'g'“.-‘}-'gg' - E

! . o d4 g I+
AT Ce i e

Le potentiel du systéme se calcule apartir des valeurs des potentiels standards. La solution, &
chaque instant du titrage, est traité& comme la partie droite de la pile:

Le potentiel de 1’¢lectrode de platine est déterminé par les tendances des cations Fe** et

Ce*" d’accepter des électrons.

i _ 2 ~ A _ ~ T
Fe*™ + ¢ &= Fe™* Ce™ + e |2 Cé°

A I’équilibre, les rapports des concentrations des formes oxydegs et réluit des deux espeses
Fe et Ce, sont tels que leur attraction pour les e- sont identiques (méne valeur de E).

Notons que les concentrations varient de maniee continue lors du titrage, le E systéme varie
&alement!

La plupart des titrages rélox tirent avantage du changement rapide de E systéme qui appara®
au pres du point d’équivalence PE.

Avant PE: E systéme est calculé avec 1’équation de nernst pour 1’analyte.

Apres PE: E systéme est calculé avec 1’équation de Nernst pour le réactif.

® Calcul d’une courbe de titrage

Titrage de 50.00 mL de Fe?* 0.05000M Ce** 0.1000M dans un milieu acide qui reste 1.0M en
H,SO, pendant tout le titrage:
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Fe™ + Cev & Fe™ + Ce™

Fe** + o = Fe* E” = 0.68  (dans H,SO, 1M)

Ce™ + e = Ce~ E0 = 1.44 V (dans H,SO, 1M)

@ Vgga+ = 0.00 ml (potentiel initial)

La solution ne contient pas de C&ium. Une faible quantité(inconnu) de Fe** est pré&ente due

a Poxydation de Fe*" par I’oxygéne dans I’air.

Il n’est donc pas possible de calculer un potentiel initial faible:

@ Ve = 5.00 ml (avant PE) Fe'* + Ce* = Fe™* + Ce”

La solution contient des quantités aisénent calculables des 3 espezes:

Fe?", Ce®*, Fe**. La concentration de Ce*" est extr@nement faible. Il est donc plus
facile d’utiliser des concentrations de ’analyte, Fe** et Fe**, pour calculer E systéme.

Les concentrations de Ce®*, Ce** et Fe** se calculent facilement &ce point &l’inverse de celle
du Fe?* dont la concentration est devenue négligeable. Les calculs de E du systéne seront
basé sur la demi-réaction du couple de réctif Ce**/Ce®"

5.00 % 0.1000 0.500
Ferr =20 X000 -
[Fe” ] 50.00+5.00 (5] 55.00

50.00 % 0.05000 — 5.00 x 0.1000 2.000
Fe™ | = +
[Fe* ] 55.00 o]~ 55.00

Equation de Nemnst: a4 + bB+..ne =cC + dD + ...

g _po kT [CT [D]: o 00592 [C] [D]j.._
sysfeme ”F [A]a [B] N n - 5 [L&[]a [B] -

Equation de Nernst:
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RT . | Fe™ 0.0592 2.00/55.00
[ ]:H}.GS— / =

w2 ———1In 0g =+0.64V7
F R [Fe*] 1 ©0.500/55.00

E

systéme

o
B EFe

Remarque:

— Les volumes présents au numéateur et au dénominateur sont &jaux;
E systeme est indépendant de la dilution, tant qu’on peut négliger [Ce4+]
— Le calcul de E systéme, gr&ce au couple Ce**/Ce®", aurait conduit &la méne valeur, mail il

aurait fallu s’aider de la constante d’équilibre de la réction.

® Veess = 25.00 ml (au PE)

. 00502, [Ce"]

E_=E". .- 1 1

oo 1 og[cﬁ] W 2E =E" EY _ 00592, [CeL][F‘*’Z_}
. . 00502, [Fe™] e = ot TR R T og[Ce“][FeL]
Eu-?-=Eru" Rt 1 mg[Fej_] [_}

PE: [Fe*l=[Ce?] et[Fe*]=[Ce*]

o o
E _ EC&“-“CS‘H' +EFG"1_."F6':_ _ 1"1'4"’ 0.68 _ +IIOOV

. =

- -

@ VG&‘“ =25 10 ml (aprés PE} (50.00 ml de Fe?* 0.05000M Ce** 0.1000M)

7 5000%0.0500 £ . 2.500
[c<" 1= 75.10 ¥75.10
25.10%0.1000 — 50.00 x 0.0500 0.010
4+ N
[ce" )= 7510 + B 1“" 75.10

: 5 Ce™
=ESEH,.CE;+ =+1.44—0'0:}92 IDE[ } =+1.30V

1 ) [Ce‘”]

TystEme
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Comparaison entre deux titrages effectués avec Ce** 0.1000M

Potentiel rédox par rapport a 'ESH/V

Vol. de réactif 50.00 ml de FeZ* 50.00 ml de U4+

ml 0.05000M 0.02500M"
5.00 0.64 0.316
15.00 0.69 0.339
20.00 0.72 0.352
24.90 0.82 0.405
25.00 106 |€PE>| 0703
25.10 1.30 1.30
26.00 1.36 1.36
30.00 1.40 1.40

* La concentration de H,S0, est telle que [H*] reste toujours égal a 1.0 M.

® Courbes de titrage par Ce** 0.1000 M

a) Titrage de 50.00 ml de Fe** 0.0500 M
b) Titrage de 50.00 ml de U** 0.02500 M
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~ (

-
5 T
s Point d'équivalence @
— 9]
D de I'e™’
T
T Y
g Fel* 4 Ce*t =& Fe't 4 Co™* }
s .| L
a 0.7] = /""— - *
A Point d'¢quivalence
4
de U
0. |
U 4 2Ce* + 2H,0 = UO3* + 2Ce™ + 4H",
EUIDN Ea s i
0.3l 8
{ S 10.0 15.0 20,0 25.0 WO
"t
Volume de Ce™ 0.1000 M/ml
Remarques:

1) Les 2 courbes sont identiques apres le PE, car les concentrations des 2 espeees c&ium sont
identiques dans cette region.
2) La courbe pour le Fe(ll) est symérique autour du PE, alors que pour U(I'V), elle ne I’est
pas. En général, lorsque 1’analyte et le réctif ré&gissent en proportion 1:1, la courbe est
symérique.

® Effet des variables du systéme sur les courbes de titrage d’oxydoréduction

Concentration des réuctifs

En principe E du systane est indéendant de la dilution. Par consé&juent, les courbes
de titrages ré&lox sont habituellement indéendantes des concentrations de 1’analyte et des
rectifs. Ce comportement diffée de ceux observés pour les autres types de titrages
VUS jusqu’a maintenant!

N.B.: Les potentiels deviennent dépendant de la dilution lorsque le nombre de moles des

réactifs et produits d’une demi-pile différe.
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Exemple: [, + 2e — 3]

3
__&osgzlog[f ]

2 175 ]

® Constante d’équilibre de la réaction

E=E"°

La variation de E systéme dans la région du PE est plus importante si la réction est plus
compleée

ES=ES K /"d ‘

IR R« 10" -
0.80V 3 x 10"
0.60 V % 10"
0.40 V 6% 10°
020V 2% 10°

1.0

(.8

mocO®>

() 10.0 20.0 3000
Volume de titrant 0.1000 M/ml

® Effet du potentiel ré&lox ETo du titrant sur la constante d’équilibre de la réaction.

Le potentiel rédox de I’analyte vaut 0.200 V; de A a E, les potentiels rédox standard (E'o) des
titrants valent respectivement +1.20, +1.00, +0.80, +0.60 et +0.40 V (I’analyte, tout comme le
titrant, n’échange qu’un seul électron).

Vitesse de réaction et potentiels redox
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H

450, + 2Ce™ + H,0 — H,4s0, + 2Ce™ +2H"

1. Ce* +e = Ce™* E0C=+14V
2. H,AsO, + 2H  +2e¢ = H,4sO, + H,O E"=+056V

La constante d'équilibre est ~10231

Méme si cette réaction est largement favorable d’un point de vue thermodynamique, le titrage
de As (I11) par Ce (IV) est impossible sans catalyseur, car la réction prend plusieurs heures
pour atteindre 1’équilibre. Heureusement, plusieurs substances catalysent la ré&ction et

rendent le titrage possible.

® e titrage des méanges

Des solutions contenant 2 agents d’oxydants ou 2 réducteurs donnent des courbes de titrages
contenant 2 points d’inflexion (PE1, PE2), pour autant que les potentiels standards impliqués

soient suffisamment diffé&ents (> 0.2 V).

Exemple: titrage par KMnQ, d'une solution contenant Fe?* et Ti*.

TiO*™ + 2H +e = Ti" + H,O E% 40,099V
Fe** + e = Fe* E0= +0.771V

La premiée addition de KMnOy est utilisépar le ion plus facilement oxydable: Ti**.Aussi
longtemps qu’une concentration suffisante de ce ion existe, il n’est pas possible d’oxyder Fe®.
= Les points deerivant la premiée partie du titrage sont obtenues en substituant les

concentrations stoechiomériques de Ti** et Ti** dans 1’équation.

0.0592 | T |

E=+0.099 - log 5 .
1 [Tfong][HJr] et la courbe est semblable a celle du

titrage de |'I'i3+ seul.

Aprés ce premier PE, la solution contient Fe** et Fe?* en concentration significative.

- E=+D.TT1—0.O59210gE

(7]
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Dans cette région et aprés PE2, la courbe est similaire acelle du titrage de Fe®* Seul. Le

potentiel E au PE1 s’obtient en additionnant les équations de Nernst pour les potentiels des
couples Fe**/Fe?* et TiO**/Ti*"

s e ]
2ZE=E_, + E_, —0.0592 log
iQ Fe = S 22 3+
alaica
Fe** et Ti** existent en petite et égale quantité, en conséquence de 1’équilibre (espeses
majeures TiO*" et Fe®").
2H  + TiO*¥ + Fe** = Fe* + Ii"* + H,0 | Fe™ |=[ 17" |

_ $0.099+0.771_0.0592 | Fe™ ]

E 8 3
: - [rio* |[H™ |

Finalement, on suppose que I_Fél_-i = C'FE;_ et [TiOz‘] =€

o™

et on peut calculer PE,

Courbe de titrage de 50.00 ml d'une
solution 0.100 M en Ti** et 0.200 M
en Fe?* par KMnO4 0.0500 M. La
concentration de H* est maintenue
al0M.

E vs. ESHIV

_30099+0771 00592, [Fe”]

5 2 2 og 3 -2
. 2 [no*]HE]
0 10 20 30 40 S0 60 70
Volume de KMnO, 0.0500 M/ml|
.3 SR 7y
137 —y FJ0 1)
2 2+ 3
Fe™ Fe % Fe™
Exercices

1. Le traitement de I’hydroxylamine (H,NOH) par un exceés de fer (111) produit du N,O et une
quantitéeguivalente de fer (I1)

2H,NOH +4Fe* — N,0+4Fe*" +4H" +H,0

66



Calculer la concentration molaire d’une solution de H,NOH si le fer (1) produit par le
traitement d’une prise de 50.00 ml a &ée titré par 23.61 ml de K,Cr,O; 0.02170 M.

Cr,0’” +6Fe* +14H" — 2Cr** +6Fe* +7H,0

2. L’iode produit par I’addition d’un excés de Kl aune solution contenant 0.1518 g de
K2Cr,07 a éétitrépar 46.13 ml de Na,S,03. Calculer la concentration molaire du thiosulfate
de sodium.

3. Le titrage de 0.1467 g de Na,C,0,4 é&alon primaire a néessité€28.85 ml d’une solution de
permanganate de potassium. Calculer la concentration molaire en KMnQO, dans cette solution
4. Un e&hantillon de 0.7120 g de minerai de fer a éé&dissous et passésur une colonne de
Jones. Le titrage de fer (11) produit a né&essité39.21 ml de KMnO,4 0.02086 M. Exprimer les
résultats de cette analyse en termes du pourcentage en fer et en Fe,Os.

5. La teneur en mercaptan d’'un mdéange a @éé&déerminé en agitant 1.657 g d’€&hantillon

avec 50.00 ml d’iode 0.01194 M dans un re&eipient soigneusement bouché

2C,H,SH+1, >C,H.,SSC,H, +21" +2H"

L’excés d’iode a &étitréen retour par 16.77 ml de Na,S,03 0.01325 M. Calculer la fraction
massique en C,H.SH (62.13 g/mol).

6. Un &hantillon de 8.13 g d’un insecticide contre les fourmis a &€& dé&ompose en le
miné&alisant par voie humide avec H,SO4 et HNOs3. L’arsenic contenu dans le ré&idu a éé
réluit al’éat de As (III) par I’hydrazine. Aprés dimination de 1’excés de résucteur, le titrage
de As (I11) a requis 23.77 ml de I, 0.02425 M en milieu Ié&é&ement basique. Exprimer les
résultats de cette analyse en termes du pourcentage en As,O3; dans I’&hantillon original. La
demi-réction est

H,AsO, +H,0 - H,AsO, +2H" +2e~

7. Un &hantillon de 1,065 g d’acier inoxydable a éé&dissous dans HCI pour convertir le Cr
pré&ent en Cr¥* et dilué&jusqu'as00.0 ml dans une fiole jaugée. On a fait passer une prise de
50.00 ml sur une colonne de Walden (qui réuit uniquement les ions Fe®*") et ensuite on I’a
titré par 13.72 ml de KMnQO,4 0.01920 M. Une prise de 100.0 ml passé& sur un ré&lucteur de
Jones (qui peut réluire les deux cations) a &é&ajoutée &50.00 ml de Fe** 0.1000 M. Le titrage
de la solution réultante a consommé 36.43 ml de la solution de KMnQO,. Calculer les

pourcentages de Fe et de Cr dans I’alliage.
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V. Titrimé&rie automatique

IV. 1. Potentiel &ectrochimique et éjuation de Nernst

Lorsqu’une électrode constituée d’un métal plonge dans une solution du sel de méal, celui-ci

est en présence des ions correspondants. Il s’établit un équilibre suivant

MM né —— M

M" est un méal susceptible de donner les ions . Il y a échange d’¢électrons entre les ions et
le mé&al.

Les ions métalliques viennent se décharger sur I’électrode et 1’électrode tend a prendre un
potentiel positif. Inversement, les atomes du déd du méal provenant de cette éectrode
passent en solution sous forme d’ions, ce qui implique 1’abandon d’électrons qui tendent &
charger I’¢lectrode négativement.

Nous sommes donc en présence de deux réactions inverses et un équilibre peut s’établir.
L’¢lectrode peut donc prendre un potentiel d’équilibre négatif ou positif E. Ici on peut établir
la relation qui existe entre les potentiels dectriques et les ré&ctions chimiques qui sont aleur
origine. Le potentiel d&ectrique est aussi appelé force @ectromotrice ou potentiel
éectrochimique ou encore le voltage.

Pour qu’un potentiel soit généré par une réaction chimique, une transformation chimique doit
impliquer des especes chargées. Le potentiel associé a 1’équilibre qui implique le transfert de
charge est décrit quantitativement par 1’équation de Nernst

E:Eo—ﬂln K
nk

E : potentiel &ectrochimique liéal’énergie libre ou on a AG= nFE

E® : potentiel standard dans les conditions standard

R : constante des gaz parfaits

T : Tempé&ature absolue

n : nombre de moles de charges transfé&eéss dans la ré&ction par mole de ré&ctif

F : constante de Faraday 96485 coulombs= 96485 JV 'mol™*

K : constante d’équilibre thermodynamique

Comme les constantes d’équilibre thermodynamiques dépendent de la pression et de la
tempé&ature, elles dépendent aussi de E. Par conséjuent K est une constante si T, P, E sont

fixeées. Si on remplace F, R et T par leurs valeurs, on aura
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~ 0.059

E=E° log K &25°C

Dans I’équation de Nernst, on a deux processus chimiques

- Le premier type implique les réactions d’oxydo-ré&luction ou les éectrons sont
transféé&s

- Le deuxié@ne processus implique le transfert de la charge ionique par diffusion de la
re&gion ouielles sont plus concentrées vers la r&jion ouielles sont moins concentrées.

Deux situations peuvent se présenter :

1. La concentration de chaque espece est égale a celle de I’état standard. Dans ce cas,
chaque activité(ou concentration si les solutions sont tres diluées) est &jale al et la
constante K=1. Dans ce cas E = E° dans 1’état standard.

2. Une réaction chimique a atteint 1’équilibre. Dans ce cas, on n’a plus de réaction ni de
transfert de charge. Le transfert de charge cesse si et seulement si E=0 a 1’équilibre.

Prenons une ré&ction géné&ale

B+

24 ‘

Supposons que E’= 0V et que les activité sont remplacées par les concentrations molaires.
Alors on eérit

E—po_RT 2.

nF a

:O—EIn B]
F [A2+]
E :—ﬂln [B']
F [A2+]

A 1’équilibre E =0V

ﬂIn [B'] =0
F [A2+]

[B"]

[A*]
[B"1=[A"]
Supposons maintenant qu’on mélange deux autres solutions de mémes espéces c’est-adire

AZ* et B* mais avec des rapports de concentrations difféents

Si [A>]=10[B"]
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e—o RTjp[B]
nF  [A™]
e__RT,,[B]
nF  10[B"]
=Rt
nF 10
E :—ﬂln1+ﬂln10
nk nF
E= RT In10 = 2,303E log10
nF nF
E= 2,303ﬂ
nF

Ainsi, une ré&ction qui est dirigee spontanénent vers la droite doit avoir un potentiel positif

De fagn analogue, si [B*]=10[A*] on trouve E = —2,303%
n

Si une réaction est spontanénent dirigé vers la gauche, elle doit avoir un potentiel n&yatif.
D’une facon générale, une réaction chimique procede spontanément comme elle est écrite si

le potentiel associéaelle est positif.

IV. 2. pH et potentiel &ectrochimique

La force dectromotrice peut aussi &re modifié si on change la concentration d’une substance
non @ectroactive impliquée dans 1’équilibre électrochimique.
Considéons par exemple le vanadium avec le changement de la force &ectromotrice en

fonction du pH. La réction qui déerit la réluction du vanadate est la suivante

VO +2H* +¢ vor

Si le pH diminue, la réction est déplacee vers la droite
Quantitativement
K _ [VOZ+]

VO, ][H T’

2+
E=E"-0.0591log %
VO 1[H"]

E = E° -0.0591og[VO*"]+0.05910g[VO; 1.[H *T?
E = E° -0.05910g[VO*"]+0.05910g[VO; ]+ 2x0.05910g[H *]

2+
E =E°-0.059log VO . 1, 0118 log[H *]
VO, ]

2+
E =E°-0.059l0g VO . 1 0118 pH
VO, ]
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AE=-0.118pH
En d’autres termes, le changement du potentiel AE qui provient du changement du pH

uniquement doit étre égal a AE=- 0.118pH

V. 3. Potentiomérie et les ectrodes indicatrices

Dans une mé&hode potentiométrique, on mesure le potentiel d’une cellule électrochimique
pour évaluer la concentration d’une substance a analyser. La concentration est liée au
potentiel par I’équation de Nernst ou sa modification. Pour mesurer le potentiel on utilise les

dectrodes de r&é&ence et les dectrodes indicatrices des ions.

a) Les @ectrodes de réé&ence

La solution de concentration inconnue est placé dans une demi-cellule et pour mesurer le
potentiel, une autre demi-cellule est néessaire comme ré&ence. Pour qu’on ait une mesure
pr&ise, la demi-cellule de réfé&ence doit &re reproductible et stable. Une des demi-cellules de
référence est 1’¢lectrode d’hydrogéne standard ou normal. Cette électrode est régie par

I’équation suivante

2H (M) +2¢é ——= H, (latm)
Elle a la configuration suivante
H*(@M),H,(atm)/ Pt

D’autres électrodes de référence sont également utilisées

orifice de remplissag e

soluton samrée de Kol

_—

Hg,Cl,(s)+ 26 =——— 2Hg+2Cl"

Figure IV. 1. Electrode au calomel

Quand la solution de chlorure est saturée avec des cristaux, 1’électrode est appelée électrode
au colomel saturé. L’électrode au calomel contient le mercure et le calomel Hg,Cl, et elle a la
configuration suivante

KCl (satur?),Hg,Cl,(s)/ Hg
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Ag
AgCl

KC1, AgCl(Ad)

porous
junction

AgCi(s)+¢é —— Agls)+ i~
Figure IV. 2. Electrode d’argent

Cette ¢lectrode peut étre considérée comme un fil d’argent recouvert par AgCl plongeant dans
une solution saturée de KCI

KCl (satur?), AgCI(s)/ Ag

Toutes ces @ectrodes ont des potentiels qui déendent de la tempéature. Le potentiel de

I’¢lectrode d’hydrogéne normal est défini comme zéro a toutes températures.

b) Les @ectrodes indicatrices

Une dectrode indicatrice idé&le réond rapidement et de maniée reproductible aux variations
de concentrations de I’analyte. Bien qu’aucune électrode indicatrice ne soit absolument
spe&ifique, on en produit actuellement plusieurs dont la séectivitéest remarquable. Il en
existe trois types : les dectrodes méalliques, celles &amembranes séectives et les transistors
séectifs aeffet de champ.

1. Les dectrodes mé&alliques

On classe habituellement les éectrodes indicatrices méalliques en &ectrodes de premiére
espeee, dectrodes de deuxiéne espeee et ectrodes redox inertes.

- Electrode de premiére espeee

Une éectrode de premiee espeee est une éectrode de méal pur qui est en &juilibre direct
avec son cation présent en solution. Une seule réaction est impliquée. L’équilibre entre un

méal M et son cation M™
H+ )
M™ +né = M(s)
Si les solutions sont extr@nement diluees les activit&s peuvent &re confondues aux

concentrations.

0.059 1
- log

E' :Eon+
oINS [M"™]
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0.059

E.g= E:’AMM + log[ M "]

E,.q est le potentiel redox de 1’électrode méallique et [M "* ] est la concentration de I’ion

On exprime souvent le potentiel de 1’¢lectrode indicatrice en termes de la fonction p du cation

0,059
n

Eing = E,?,.MM pM

Ordonnée a1 origine= EL

K4

0.059

Eing

Pente=-

PM

- Electrode de deuxiéme espeee

Les mé&aux servent non seulement d’électrodes indicatrices pour leurs propres cations, mais
ils répondent éjalement aux concentrations des anions qui forment des preeipité peu solubles
ou des complexes stables avec ces cations. Par exemple, le potentiel d’une électrode d’argent
répond de mani&e reproductible &la concentration en ion chlorure dans une solution saturée

en chlorure d’argent. Dans ce cas, la réaction d’¢lectrode peut s’écrire
AgCl(s)+¢ —= Ag(s)+ I~
E° , —0.059lo0g[CI ]
e

Cette équation montre que le potentiel d’une électrode d’argent est proportionnel apCl
= E0 +0.059pCl

"9hg

Ordonnée al origine

2Cl
Il s’ensuit que, pourvu que la solution soit saturée en chlorure d’argent, 1’électrode d’argent

peut servir d’¢électrode indicatrice de deuxiéme espece pour I’ion chlorure.
Le mercure peut servir d’électrode indicatrice de deuxiéme espéce vis-&vis de I’ion Y* de
I’EDTA. Lorsqu’on ajoute une petite quantité de HgY? aune solution qui contient Y*, la

demi-ré&uction de I’électrode de mercure est

HeV* +26 ——~ He(s)+7"
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0.059 -
Ewa =E o, — log Y 2]_
e 2 T [HgY*]
La constante de formation de HgY? est trés grande (6.3%10%") de sorte que la concentration

du complexe reste pratiquement constante dans un grand domaine de concentration de Y*.

E,,=K- 0.059 log[Y“ 1=K + pY
avec K= , , — 2059 log L .
W42 T [HgY*]

L’électrode de mercure constitue une électrode de deuxiéme espéce bien adaptée au titrage de
I’EDTA.

- Electrodes indicatrices des systénes redox

Un conducteur inerte tel que le platine, I’or, palladium et le carbone répond au potentiel du
systeme redox avec lequel il est en contact. A titre d’exemple, le potentiel d’une électrode de

platine plongeant dans une solution contenant du c&ium (I11) et du c&ium (1V) vaut

B = E294+ —0.0591og @

Ce* [Ce™]
2. Les @ectrodes amembranes
La mé&hode la plus commode et la plus commune pour déerminer le pH consiste amesurer le
potentiel qui se développe atravers une membrane de verre mince qui sépare deux solutions
d’acidité différente. Il en résulte que I’on explique assez correctement la sensibilité et la
séectivitéde telles membranes vis-avis des ions H*. Cette comprénension a conduit aux
développements d’autres types de membranes qui répondent sélectivement a plus de deux
douzaines d’autres ions.

Il est important de souligner que les &ectrodes amembranes difféent fondamentalement des

dectrodes méalliques tant par leur conception que par leur principe.

IV. 5. Les titrages potentiomériques

Tout titrage potentiomérique implique la mesure du potentiel d’une électrode indicatrice en
fonction du volume de titrage. L’information qui est fournie par le titrage potentiométrique
n’est pas la méme que celle que I’on tire d’une mesure potentiométrique directe.

C’est ainsi que la mesure pHmétrique de deux solutions 0.1 M en acide chlorhydrique et en
acide acéique conduit &des concentrations trés diffé&entes en ions H* parce que le second
acide n’est que partiellement dissoci€ Par contre le titrage potentiomérique des volumes
&jaux de ces 2 acides neéeessite la mé@ne quantitéde base éalon parce que chacun des 2

solutés posséde le méme nombre d’ions H™ titrables.
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Les titrages potentiomériques fournissent des donnéss plus fiables que celles qui sont
obtenues en utilisant des indicateurs chimiques. Ils sont particuliecement utiles si la solution
est colorée ou trouble ou s’il existe des espéces non attendues. Par contre, au cas ou 1’on opére
manuellement, ils présentent 1’inconvénient de prendre plus de temps que si 1’on utilise un
indicateur chimique. La figure IV. 3 représente 1’appareillage permettant d’effectuer un titrage

potentiel manuel.

pH-métre

avec échelle
additionnelle
en mullivol Electrode
) ~ indicatrice
Electrode au i g H

calomel saiurd ™.

Figure V. 3. Titrage potentiomérique

Son utilisation implique la mesure et la transcription de la tension de la cellule en mV ou en
unitéde pH aprés chaque addition du réctif.

Les volumes ajoutés relativement grands au débdut sont progressivement diminué amesure
que I’on se rapproche du point de fin de titrage que I’on prévoit en notant de plus grande
variation de réonse par unitéde volume ajouté

a) Déection du point de fin de titrage

Plusieurs mé&hodes peuvent &re utilisés pour dé&erminer un point de fin de titrage. La plus
immé&liate consiste simplement atracer le graphique du potentiel en fonction du volume de

réactif titrant comme ’indique I’exemple suivant.
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Volume AEIAV AZEfAVE

AgNOyml E vs EC5/V en Viml en Viml?
5.0 0,062 R
150 0,085 { g%
20,0 0,107 o008
22,0 0.123) ooLs
23,0 0,138 01
" ] 0,024
23,50 0,146
— 0050
23,80 0.161) o.0es
24,00 0.174) P
24.10 0,183 P
24,20 0,194 " 28
24.30 0233 039, 4a
24.40 0 31&} ggi J———————— -59
24 24 1A
24f£ u 351 } gé__:_: 04
2470 0,358 I DFDSU
25,00 0,373 '
—————— 0,024
25,5 os
26,0 036
28,0 0,426 '

La figure obtenue est de la forme suivante

0.4

03 -
Poant de fin
de mtrage

Potenticl d'Electrode ws EC5/W

20 22 4. 26
Yolume AgNOy 01000 Mfml

Figure 1V. 4. Le graphique du potentiel en fonction du volume de réuctif titrant ajouté

Le point d’inflexion de la courbe est estimé visuellement et pris comme point de fin de titrage.
Une autre maniée de déecter le point de fin de titrage consiste acalculer la variation de
potentiels AE/AV par unité de volume titrant (Figure IV.5). Un graphique de cette quantitéen
fonction du volume total ajoutédonne une courbe dont le maximum correspond au point
d’inflexion

1.0

0.8

0.6

AESAV en V/ml

26

20 22 24
Volume AghOy 0,1000 M/m]

Figure IV.5. Le graphique de la variation de potentiels (AE/AV) par unité de volume titrant
ajouté
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On peut aussi utiliser la courbe de la dé&ives seconde et cette variation est utilisée comme

signal de déection dans certains titreurs automatiques (Figure 1V.6).

6,0

20 22 24 6
Volume AgNOy 0,1000 M/ml

Figure 1V.6. La courbe de la dé&ivé seconde par unitéde volume titrant ajouté

Toutes ces méthodes qui viennent d’étre décrites sont basées sur I’hypothése que la courbe de
titrage est symétrique par rapport au point d’équivalence et que son inflexion y correspond.
Cette hypothese est effectivement valable si les participants au titrage réagissent mole amole
et si la ré&ction est réersible.

b) Les titrages potentiomériques avec pr&ipitation

L’¢électrode indicatrice d’un titrage par pregipitation est souvent constitué du méal dont le
cation est dé&ivé On peut aussi utiliser une éectrode amembrane indicatrice de ce cation ou
de I’anion qui est titré.

Le nitrate d’argent est un réactif trés polyvalent. Un fil d’argent sert d’électrode indicatrice.
Pour des concentrations en réctif et en analyte sup&ieur a0.1M, on peut plonger une
éectrode de rédé@ence au calomel dans la solution atitrer sans que la légére fuite d’ions
chlorure émanant de sa propre jonction électrolytique, cause d’erreur importante. Il
n’en est plus de méme si ’on titre des solutions trés diluées ou si I’on cherche une
grande preision. Cette difficultés’élimine en plongeant 1’électrode au calomel dans une
solution de nitrate de potassium que I’on connecte a la solution d’analyte par une jonction
éectrolytique contenant également le nitrate du potassium. Des @&ectrodes de réfé&ence
munies de ce type de pont sont inscrites au catalogue de firmes de maté&iel de laboratoire.

La courbe théorique d’un titrage potentiométrique se calcule facilement. A titre d’exemple,
lors du titrage argent mérique, le potentiel de 1’¢lectrode d’argent est donné par la relation

suivante
Eina = Epger, —0.05910g[Cl~]
Vg

On peut alternativement utiliser le potentiel redox standard du couple Ag*/Ag
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—0.059 Iog !

/ Ag']

La premiére équation sera préférée pour calculer le potentiel de I’¢lectrode d’argent en
présence d’un exces de chlorure tandis que la deuxiéme s’applique mieux aux solutions qui
contiennent un exces d’ions argent.

c) Complexomérie

On peut utiliser des @ectrodes méalliques ou des &ectrodes amembrane pour déecter les
points de fin de titrage potentimérique qui impliquent la formation des complexes.
L’¢lectrode de mercure peut étre utilisée pour titrer par ’EDTA les cations qui forment des
complexes moins stables que HgY?.

d) Les titrages acido-basiques

Les courbes de titrage acido-basique exp&imentales sont semblables aux courbes de titrages
deéerites dans le cours de chimie géné&ale 1. Toutefois, les courbes exp&imentales pré&entent
souvent des valeurs de pH un peu dé&alés par rapport aux courbes théoriques qui ont &é&
calculées sur base des concentrations et non des activités. Ce décalage n’a aucune
conséquence sur la localisation d’un point de fin de titrage.

Les titrages potentiomériques acido-basiques sont particulieécement utiles pour doser les
acides polyfonctionnels et les mélanges d’acides. Il en va de méme pour les bases.

e) Les titrages d’oxydo-réluction

On utilise habituellement une @ectrode indicatrice inerte de platine pour déecter le point de
fin de titrage. On utilise parfois d’autres électrodes inertes telles que I’Ag, le palladium, 1’or et

le Hg.

V. 6. Titrimérie automatique

Quand ils sont effectués manuellement, les titrages potentiomériques peuvent &re trés longs.
La localisation pre&eise des points de fin de titrage peut né&essiter le tracéde dé&ivees premiée
et mé&ne seconde, ce qui correspond ade longues opé&ations si ces tracé sont effectués
manuellement. Méne les titrages classiques utilisant des indicateurs coloré prennent du
temps et nécessitent toute 1’attention de 1’opérateur. De plus, dans le cas d’un grand nombre
de titrage effectués au cours d’une méme journée, une fatigue de 1’opérateur peut s’installer,
ce qui peut nuire a I’exactitude et a la précision des résultats.

Les titriméres automatiques offrent de grands avantages, en particulier quand

I’investissement financier initial peut étre amorti rapidement. Plusieurs titriméres sont
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commercialis& pour les titrages potentiomériques. Ces appareils ressemblent & celui

repréentéala figure suivante

Figure IV.7. Appareillage montrant un titrimére automatique

L’appareil peut &re coupléaun enregistreur pour donner directement les courbes de titrage.
L’apport de réactif titrant, délivré a ’aide d’une burette automatique, est relié¢ au déplacement
d’un enregistreur, ce qui constitue un autotitrimeétre. Les principaux composants d’un titrateur

(titrimetre, titreur) automatique sont représentés ala figure suivante
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Figure 1V.8. Les principaux composants d’un titrateur automatique

1 Couvercle pour burette 5 | Ecran tactile
2 | Tige du support &  Bouton marche/arrét
d’électrodes
'3 | Tetedu support ' 7 | Portoir de flacon de
d’électrodes réactif
4 Raccordements de
tubulure

Le titreur automatique

actionne le piston de la burette pour verser le volume V d’agent titrant
mesure le potentiel d’électrode
mémorise les données et les transmet a I’imprimante

effectue le calcul du point éjuivalent
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