|2éme partie : chimie analytique,

‘dosages

En chimie minérale ou générale , la plupart des TBnt appel a des dosages ou titrages en solution
aqueuse ; I'objectif de cette partie est de reprend

A.les caractéristiques essentielles de ces dosages

B.le principe et le protocole expérimental des hwes de suivi usuelles .




Al.Une guestion préliminaire de vocabulaire : titrage ou dosage ?

D’apres le dictionnaire de physique —Chimie

Dosage : mesure de la quantité d’'un ou plusieunstitaants dans un mélange .

Titrage : Obtention du titre d’'une solution en umposé donné par dosage volumétrique
titre :teneur d’un constituant dans un mélange . syno : concentratio

Les deux termes sont utilic; on retiendra gt :

r==Doser ou titrer une solution consiste a déterminela concentration molaire d’'une espéce contenu

dans cette solution

e

A2.Les méthodes de dosage

=On distingue principalement deux types de dosageld@rincipe succint est le suivant :

Dosage par
étalonnage

On prépare différents échantillons de la solutiare don cherche a doser
différentes concentrations précises .

On mesure une grandeur physique X dépendant denkeentration ( absorbang
par exemple) et on tracedaurbe d’étalonnage X en fonction de C .

On mesure X pour la solution de concentration incen et en se reportant sur
courbe d’étalonnage on en déduit la valeur

Dosagevolumétrique

On introduit progressivement (a I'aide d’'uberette graduée dans la solution
doser une solution titrante de concentration coqmaeisément.

L’espéce titrante doit donner lieu a une réactioangitative , instantanée s
'espece a doser , cette réaction constituéaation support du dosage

La détermination de la concentration inconnue asébé sur la (ou les) relation(s
I’équivalence.

La relation a I'équivalence est conditionnée par lastoechiométrie de la réaction
support du dosage : la relation a I'équivalence npeut pas étre écrite sans avoir écri
au préalable I'équation bilan de la réaction suppardu dosage

sLes grandeurs physiques mesurables utilisablegsllorsdosage doivent pouvoir étre reliées a uned@s)

concentration(s) des espéeces impliquées dans é&geod2our les titrages lewariation doit étre importante
au voisirage de I'équivalence

Grandeur | Relation avec C Domaine d’application Matériel nécessaire a
la mesure
A Loi de Beer Lambert Espéces colorées (absorption dans le | Spectrophotometre
A=Y €;1C; domaine du visible)
Absorbance Solutions tres diluées
o o=2 A°; G; Solutions ioniques (solutions | Conductimeétre relié a
Conductivité électrolytiques) une cellule de

Solutions  diluées pour pouvoir | conductimétrie

considérer A;° indépendant de la
concentration .

U Relation de Nernst Voltmeétre relié a deux

Différence
de potentiel

électrodes :
-électrode de mesure
-électrode de référence

pH ( H,0* j Titrages s’accompagnant  d’une | pH-métre relié
pH =-log

variation de pH de la solution -électrode de verre
-électrode référence
(ECS)

Ou

pH-metre relié a une
électrode  de  verre

CO

[

L

combinée.

ur

Q-
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A3.Les méthodes de titrage ; I'équivalence

=Définition : L’équivalence est le point particulier du dosage par lequel les réactifs ont été introduits

selon les proportions stoechiométriques de la réaoh support de dosage .
On a introduit la quantité juste suffisante pour coxsommer la totalité de I'espéce a doser selon
bilan de la réaction support

le

sLa principale difficulté expérimentale des titrages dedéterminer avec précisiotiéquivalence et ¢

volume équivalent .

Pour les méthodes précédemment citées , I'équisaleorrespond a
- Un saut de potentiel pour la potentiométrie
- Un saut de pH pour la pH-métrie
- Un point anguleux pour la conductimét

L’équivalence peut aussi étre déterminée par cukrie . On distingue deux cas : soit un des risacti
produits est coloré , soit on introduit indicateur coloré ouun indicateur de fin de réaction.
Exemples :
Dosage acide-base en présence d’un indicateurdidateur doit étre choisi de fagcon a ce que leag
I'équivalence se trouve dans la zone de viragéim#idateur .
Dosage des ions Fepar MnQ”  MnQy : coloré en rose violet / Mh:incolore
Dosage de:l par thiosulfate $s% : utilisation d’empois d’amidon (ou de thiodér@)i donne un
complexe coloré avee | il doit étre introduit au voisinage de I'équigakte (et pas au début )
L’indicateur doit étre introduit en petites quagsit

A4. Choix I'espéce ou réactif titrant

= Criteres de choix pour le réactif titrant : Réaction quantitative et Reéaction instantanre.

= Exemples :

Titrage d’une solution d’acide AH agent titrant privilégié : base
Base forte AH+ HO — A + HO K°=10“"Pk2 dosage possible si pKa < 10
Base faible AH+ B — A + BH" K° = 1(PKa® -PKalAH) dosage possible si p(B)- pKa(AH) > 4

Titrage d’'une solution de basB agent titrant privilégié : acide
Acide fort B+ H3O"— BH'+ H,O K°=10® dosage possible si pKa (BHB) > 4
Acide faible B + AH —» A~ + BH" K° = 1(°*a®) -PKaAH) dosage possible si pKa - pKa’AH) > 4

Titrage d’'une solution d’ions argent agent titrant privilégié : ion chlorure CI-
dosage par précipitation  Ag+ ClIF — AgCls)

Titrage d’une solution d’ions ferreux Fe Dosage redox par les ions CGeou les ions permanganate

Fe&* + Cé*— Fé* +Cée"

5F¢* + MNnQy +8H — 5Fé* + Mr?* + 4 HO acidification de la solution a doser HaSOs
HCI et HNGs non utilisables

Titrage d’'une solution de diode ( ou ¥) agent titrant privilégié : ions thiosulfate $03*
2 +2S03 — 21 + S$06>

Titrage d’'une solution d’ions chlorure (CI) Dosage par précipitation -~ + Ag"— AgCly)

Titrage d’une solution d’'ions Mg?* ( ou cation métallique) :Dosage par complexation en milieu tamy
( pH =10,3) , utilisation de 'EDTA disponible monercialement sous la forme de¥4"

Mg?* + HoYZ +2 HO — MgY? + 2 HO

on



Ab. Les différentes méthodes(types de dosage) paigterminer la concentration d’une espece A

Dosage direct

Dosage volumétrique par une espece titrante réagest sur I'espece A .

Dosage indirect

L’espéce A est engagée dans une réaction quantitai (qui peut étre lente)
et on dose un produit P de cette réaction .

Dosage en retour

L'espéce A est engagée dans une réaction quantitagi (Qui peut étre lente)
avec un exces d’espéce B . On dose I'excés de B .
Il faut connaitre la quantité initiale de B introduite

A6. Conclusion : les différentes étapes pour mettren place le titrage direct d’'une espéce A .

1.Recherche d’'un agent titrant

La nature de la réaction définit le type de
dosage : dosage acide-base , dosage par
précipitation , dosage redax.

Ecrire I'équation bilan de la réaction

support du dosage entre A et

2.S’interroger sur la méthode d

suivi la plus adapt:.

11%

ePropriétés de I'espece A en solution
agueuse ?

eRéaction entre A et B quantitative et
instantanné ?

Le choix doit étre guidé par la nécessité
de déterminer I'équivalence avec le plus
de précision.

Réalisation du titrage

3.Détermination du volume
équivalent

Pour une méthode différente de
colorimétrie , il s’agit ici d’exploiter au
mieux une courbe .

Ex: pour la pHmétrie , les différente|
méthodes d’exploitation sont: méthod
des tangentes , méthode de la dériy
seconde , méthode de Gran .
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B : Principe et protocole expérimental des principkes méthodes utilisées pour un dosage

Le montage de base indispensable a tout titrage

Burette graduée
contenant
La solutiond’agent titrant

Concentration connue avec précision

Bécher ( ou erlenmeyer) |
Contenant Is0olution a titrer , ‘m
prélevée avec urgipette jaugée 1

Lecture de la burette
Burette simple Burette avsnde
@&bphore (bleug

\ Systéme d’agitation
(homogénéisation de la solution apre

chaque ajout

[2)




B1.Titrage colorimétrique

Principe :

La détection de I'équivalence se fait de facon elig 'expérimentateur apprécie éhangement de couleurde la

solution.

Un titrage colorimétrique peut étre envisagé dans les cas suivants :

» Le réactif titrant ou le réactif titré esploré (ex : b, MnOy7, etc).
* Unindicateur coloré est ajouté a la solution a titrer (ex : héliantinelicateur coloré acido-basique ; bleu de

méthyléne, indicateur coloré d’oxydoréduction, etc)

« Unindicateur de fin de réactionest ajouté a la solution a titrer (ex : les ionmates Cr@d- lors du dosage
des ions AQ).

Indicateurs colorés

1.Indicateur coloré acido-basique

Unindicateur coloré acido-basiqueest uncouple acide/baséeel que les solutions aqueuses des formes

acides et basique ont des couleurs différentes.

» Chaque indicateur est caractérisé par songtipar une zone de pH autour dusppelédeinte sensible
ou zone de virage Celle-ci correspond a une zone de pH dans lagliedlil percoit un mélange des deux
couleurs, donc un mélange des deux formes.
» Un indicateur acido-basique est adapté gpHea I'équivalence estcompris dans sa zone de virage
L'étendu de cette zone correspond approximativendetd zone [pK—1; pKa+l]. Cette méthode est
adaptée si le saut de pH est supérieur a 2 unités.

Nom usuel de I' indicateur colc

Bleu de thymol (premier virag

Vert de malachite
(premier virage

Jaune d' alizarine R
(premier virage

Bleu de bromophén
Hélianthine

Rouge d' alizarine S
(premier virage

Vert de bromocrés
Rouge de méthy
Bleu de bromothym:
Rouge de phén
Rouge de crés

Bleu de thymol
(second viragt

Phénolphtaléir
Thymolphtaléin

Rouge d' alizarine S
(second viragt

Jaune d' alizarine R
(second virage

Vert de malachite
(second virage

Carmin d' indig

Couleur de la forme H

Zone sensible, intervalle de Couleur de la forme -

Jaune

1.2¢-2.8C Jaun
1.90-3.30 Jaune
Jaun 3.00-4.6( Bleu |
. Rouge 3.10-4.4¢ Jaun!
Jaune 3.70-5.20
Jaun 3.8(-5.4C Bleu
. Rouge 4.2(-6.2C Jaun!

Jaun:
Jaun: 6.8(-8.4(
Jaun 7.2(-8.8(
Jaune 8.00-9.60
Incolore 8.3(-10.0(¢
Incolore 9.3(-10.5(C
11.50-13.20 Incolore
11.6(-14.0C Jaun

Exemple e BBT est adapté au dosage de I'acide chlorhyérjuar la soude.

21
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2.Indicateur coloré redox

Un indicateur coloré redox est uncouple oxydant/réducteurtel que les solutions aqueuses des formes oxyidge e
réduite ont des couleurs différentes.

» Chaque indicateur est caractérisé par son E°.
» Un indicateur coloré redox est adapté au titde potentiel & I'équivalence est proche de smemtiel standard.

* Exemples :

Indicateur Couleur (Ox ; Red) E°(V)

Bleu de méthléne Bleu pél¢; incolore 0,52V
Diphénylamin Violet ; incolore 0,7¢
Orthophénantroline ferreL bleue ; rouge 1,0¢€

3.Choix de l'indicateur coloré
Pour choisir un indicateur coloré :on détermineaf g calcul ou en utilisant un logiciel de simida) une valeur
approximative du pH ou du potentiel redox a I'éqlénce.

Indicateur de fin de réaction

Un indicateur de fin de réactionest une espéce chimique qui interagicifiquementavec le réactif & titrer ou avec
un produit de la réaction de titrage en format une espéce colorée par complexation ou précipitation.

Exemples :
-'empois d’amidon ou le thiodéne s’associe aupbur donner un complexe fortement coloré en VHodeér

-Le noir ériochrome T complexe les ions?Cau Mg
-Les ions chromate Ci® précipitent avec les ions Agour former un précipité orange de,&gOsa.

Mise en ceuvre pratique

» Effectuer un premier dosage rapide pour estimessigoement la valeur du volume équivalent.
» Effectuer un deuxiéme dosage précis : verser ra@dé en agitant, le réactif titrant jusqu’aqy2
puis ajouter goutte a goutte jusqu’au changemerbdiur.

|Le dosage doit se faire a la goutte pres|.

Xl




B2. La spectrophotométrie UV — Visible

La spectrophotométrie est I'étude quantitativeidesractions entre la lumiere et la matiere. Loestu

lumiére traverse une substance, elle est en @dtierbée et en partie transmise. Une substanceteolo
absorbe dans le domaine du visible du spectreréfaagnétique. Les radiations absorbées ont génézate
la couleur complémentaire de celle de la solutianersée.

Cercle chromatique simplifié :

nm
uge 530 nm

Bleu Vert 560 nm
-vert Jaune-vert

400 nm
violet

Couleur associée
AU maximum
d’absorption

Cyan vl . Jaune
S100m - o~ 590 nm
|
P violet I A
480 nm)
bleu 480 nm - ~
Violet / | \
450 nm Q.'
Rouge

Magenta 650 nm

Bleu Jaune
orangé
620 nm

Orange

Violet
rouge
420 nm

Deux couleurs diamétralement opposées
sont complémentaires .

Rou
~ 620 - 800 n

Orange:
~580-620n

Jaune
~ 560 - 580 nm

Pourpre

K_H

Violet :
~ 400 -410 nm

Bleu:
~ 410 - 480 nm

Bleu cyan
80 - 490 nm

Vert:

~ 490-560 nm | Couleur observée

Soit une cuve de largeur | contenant une solutione substance colorée a la concentration c. idodau
de lumiere monochromatique de longueur d’'ohdeaverse cette solution .

Soit I I'intensité lumineuse de ce faisceau a I'entréd¢adcuve et | I'intensité a la sortie.

L’'absorption de cette lumiére par cette solutientpétre caractérisée par deux grandeurs : lanigtasace

et 'absorbance :

Transmittance

Absorbance ou Densité optique

Do

flux incident (W)
Do

N

intensité du faisceau
incident (W.m'z)

Iy=

flux transmis (W)
Ds
Is= —
ST 7S
intensité du faisceau
transmis (W.m’z)

A=DO= |oglo% = Iog1o|T°

Grandeur sans dimension

-



LOI de BEER-LAMBERT

=L’expérience montre que pour une solutp@u concentrée esubstance colorante, 'absorbance A est, a

une température donnée, proportionnelle a la largieula cuve et la concentration C de I'espete’agit
de laloi de Beer- Lambert:

A=g)lc

ex . coefficient d’absorption (ou d’extinction ) nadde de I'espéce considérée.
Unité : motlLem™  (les cuves utilisées ont une largeur de 1 cm)
Il dépend de la nature de cette substance, dengé@ture , de la longueur d’onde de la lumiére
utilisée, de la nature du solvant.

= ’absorbance est une grandeur additive : si ungtisol contient plusieurs espéeces absorbantes :

A=2ZAi=X ¢glcj
i i

= Réalisation pratique d’une mesure d’ absorbance
Les échantillons utilisés étant généralement diegigos , si on veut déterminer I'absorbance liésma
seule espéce , il faut réaliser au préalable zéile »
- Fixer la longueur d’onde a laquelle on veut tiea
- Remplir la cuve avec le solvant (et toute ausqgeee autre que celle étudiée) , la placer dans le
spectrophotometre et régler a 0 ( touche « zéro fespectrophotometre )
- vider la cuve, la rincer, puis la remplir avestdution de I'espéce étudiée, la placer dans le
spectrophotometre et lire la valeur affichée.
wLe « zéro » doit étre refait chaque fois que ladgmeur d’'onde est modifiée.

= Utilisation de la spectrophotométrie comme méthdelsuivi ( dosage ou cinétique)
Comment choisir la longueur d’onde de travail ?

Il faut que les valeurs de I'absorbance ne soiastfpibles pour que leur exploitation soit correstte
réponde au souci de précision : en général onitlheisngueur d’'onde correspondant au maximum
d’absorptiomMmax.

La détermination d&max €st purement expérimentale : on tracgpkectre d’absorption, c’est-a-dire la
courbe donnant les variations de A en fonctioi déous les autres parameétres étant constants.

-Conformément au schéma ci-desstisax est diamétralement opposée sur le cercle chromatigla
longueur d’onde associée a la couleur observée pespeéece .
-Si la valeur delmaxVvarie avec le solvant , on parle delvatochromie

= Précautions

-La cuve utilisée doit résister au solvant et étié transparente dans le domaine des
longueurs d’onde étudiées : en quartz pour desmeesm dessous de= 330 nm , en
verre ou en PMMA pour des mesures dans le visible .

-Attention a bien placer la cuve dans le spectraphetre de facon a ce que le faisceau
lumineux la traverse selon les faces non striéepéies)

-Eviter de laisser des traces de doigts sur lessfaon striées des cuves

-Eliminer toute bulle d’air présente dans la solutiudiée

0



B3. La conductimétrie

I- Conductivité d’'une solution électrolytique
Sous l'effet d’'un champ électrique , les ions acquiérent une vitesse proportionn@etie champ

électrique : v+ = u+ E pourles cations, v- = u£ pour les anions.
u est appelée mobilité ionique de I'ion. Elle ésnhction de la viscosité du milieu, du rayon dedh, de sa
concentration et de celle des autres ions présemtsolution.

=Pour une solution électrolytique , la loi d’Ohmt eérifiée et conduit a I'expression de la conduitdio de

la solution 10 = Z|zi|Ci ui F

zi - nombre de charge de l'ion i Gconcentration de I'ion (exprimée en molm u : mobilité de I'ion
F =96500 C ; 1 Faraday , charge d’'une mole dargehélémentaire F =3

=Pour un ion on définit alors sa conductivité maaonique par Ai = |z | uiF

On obtient alors o =2Ai Ci
La conductivité molaire d’'une solution électrolyieest définie pan =o/C

Cette conductivité molaire dépend de la concewoinade la solution selon les lois expérimentales de
Kolrausch:

A, A,
Electrolyte fort Electrolyte faible

Al A=A -avc

—

Sion se place en solution trés diluéeon pourra considérer la conductivité molaire pwrconstante et
alors I'expression de la conductivité peut se liegcr

|0 =2Ai° G
Ai° : conductivité ionique molaire a dilution infenj les valeurs de cette grandeur sont répertopéar un
grand nombre d’ions ; on trouve également dantal@es les conductivités molaires ioniques equinate i
dilution infinie définie par
Ai° équivalente  =\i° /| zi

ATTENTION AUX UNITES .

lI- Aspects expérimentaux de la conductimeétrie :

La conductimétrie est une méthode physique d'aeadyi consiste & mesurer la conductivité d’unetsm : elle n'a

d’intérét que si cette derniéere est effectivememt mulle (!) : la conductimétrie ne peut étreisagée que pour des
[solutions ioniques

Mesure de la conductivité d’'une solution :
On utilise undcellule de conductimétrie reliée & un conductimétfe

y



La grandeur physique réellement mesurée esblaluctancé d’'une portion de solution comprise entre
deux plaques de platine définissant la cellule dsure.

Schéma d'une cellule deG : conductance de la solution piégée dans laleellu

conductimetrie Relation entre G et : _
Unités
s decomnexion I G:S eto:sm!
/ K: constante de cellule K ZE (m%)

. = nécessité d’étalonner le conductimétre pour fiaeraleur de K si on a
{ | plaque de plarine recouverte besoin des valeurs de la conductivité
« deplauncpulvérulen( ) 2 , - A - . .

' L’étalonnage est réalisé a l'aide delutions de chlorure de potassium
calibrées ( KCI)

Lt

Le conductimétre n'est autre qu'un ohmeétre alimentéourant | Uc/Rc = U/ (Rc + Re)
alternatif; le schéma de principe du conductimestele suivant

;——6;‘?}?‘“““‘“"“ . si Rc< Re: Uc= U*Rc / Re

s e . Amplificaer  Conductimetre Re est variapk_e et permet de changer de gamnpe(C8i)

sltemative C? ‘Uc /—‘>{_’-\l\ désigne la résistivité de la solution, et K (m-dybnstante
/ $=0 de cellule, Rcp*K.

cellule de mesure
Re

Les mesures de conductance sont trés sensiblesetnpeerature; il est donc nécessaire que la cellele
récipient et la solution soient en équilibre theua.

Suivi de dosage par conductimétrie :
La réaction support du dosage doit faire apparaite, disparaitre ou échanger des ions

On prendra soin dee_pas emprisonner _de bulle d'aiforsqu'on plonge la cellule dans la solution.dt e
indispensable que les cellules soient conservérs da I'eau distillée pour éviter la détérioratom la
couche de noir de platine.

sLa détermination du volume équivalent ne nécegsite de connaitre avec précision la valeur de la

constante de cellule : aussi il n'est pas nécessgigtalonner le conductimétre .
Mais s'il est demandé d’exploiter lgaleurs de conductivité , il sera nécessaire d’étalonner

»Si la dilution est négligeable au cours du dosdge,courbes G = f (V) présentent en général une
succession de segments de droites. Le point égunitvast repéré par un point anguleux.

Pour limiter le phénoméne de dilution, plusieurgdhndes sont possibles:

-Le réactif ajouté est plus concentré(environ li€)fque la solution a doser. Le volume équivalentadors
trés petit; afin que sa détermination reste prédiest nécessaire d'utiliser une microburette.

-Le réactif ajouté est Iégerement plus concenteelgisolution a doser (= 2 fois). On ajoute alarggrand
volume d'eau a la solution initiale.

Ceci permet également de négliger les variations @ec la concentration des especes , c’est-adbre
considérer queli° est indépendant des concentrations

«Si la dilution n'est pas négligeable, il faut, poetrouver des courbes linéaires étudier les vanatde la
conductance corrigée G": G' = G* (Ve)Wo




Valeurs de quelgues conductivités molaires ioniguédsution infinie

Solution aqueuse ;t=25°C

Cation AF(Sem? mol 1) Cation A (Sem? mol )
H* 349,8 Sr2t 59,5
K* 73,5 Mn2* 44 (18°C)
Na* 50,1 Cd?* 46 (18°C)
NH; 73,5 Co?* 53
Li* 38,7 Sn2* 59,5
Ba®* 63,6 Ag* 61,9
ca’t 59,5 Cu?* 54
Mg+ 53,1 Pb2* 69,5
AR+ 40 (18°C) Zn?* 52,8
Be?* 45 Ni2+ 49 (18°C)

. Cs* 77,3 La®* 69,5

. Rb* 77.8 Ce* 69,5

I Anion ] AF(Scm? mol ™) Anion Af(Scem? mol ™)
- on 198,6 ClO; 64,6

Br- 78,1 clo; 67,3
r 76,8 SCN- 57 (18°C)
cI 76,3 CrO3~ 72 (18°C)
NO; 71,4 F 55,4
HCO; 44,5 10; 40,5
CO%™ 69,5 10; 54,4
CN™ 56 (18°C) MnQ; 53 (18°C)
CHaCOO™ 40,9 PO 69 (18°C)
HC,04~ 74,2 HaPO; 33
Co04%" 40,2 BrO; 55,8
Slo/ 80 CsHsCOO™ 32,3

Jp—

La conductivité varie avec la température selorelation
0 = 025°c1+ X(t - 25°C)]
x varie de 0,019 a 0,021 pour les sels.
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B4. La potentiométrie

1- Principe
La potentiométrie ou méthode potentiométriquauastméthode analytique basée sur la mesure du
potentiel de la solution étudiée.

Plus précisement a l'aide d’'un voltmeétre, on meswur la différence de potentiel entre
une ELECTRODE de REFERENCE et une ELECTRODE INDICATRICE

2- Les électrodes de référence

Une électrode de référence est une électrode dguténtiel est connu et est indépendant de la asitigm
de la solution que I'on cherche a doser.

En pratique on dispose essentiellement des éledrdel référence suivantes :

Electrode au calomel saturé (ECS), dont le potentiel est égaDe245 V a 25°C
Electrode au sulfate mercureuXESM)dont le potentiel est égalba658 V a 25°C

Electrode argent-chlorure d’argent (AgCI/Ag), dont le potentiel est égalta199 V a 25°C.
Cette électrode constitue I'élément interne dereffée des électrodes de verre combinées

ECS ESM

Téte isolante
Téte isolante
Bouchon et orifice de remplissage
Bouchon et orifice de remplisse

Solutionsaturéede KCI Solutionsaturéede KSQ,

Mercure
Mercure Hg.SO,
il Hg2Clz0u calomel g Joint poreu;
:; joint poreux
Hg:Clys) + 2 e S 2Hgy + 2CI Hg:S04(s) + 2 e = 2 Hg() +504*

T°C |0 10 20 25 30 40 50
mV | 259,2 | 253,9 | 247,7 | 244,5 | 241,2 | 234,5 | 227,4

3- Electrodes indicatrices
= électrode indicatrice : électrode dont le potettiiépend de l'activité d’'une espece de la soluttodoser

. Dans le cas des solutions tres diluées l'activiét reliée simplement a la concentration i (=[Ai] / C°)
=Ainsi le potentiel de I'électrode indicatrice dépere la concentration d'une espece présente dans la
solution a doser .

= trois types distincts d’électrodes : les éladd®o métalliques , les électrodes a membrane sdéecti

(comme I'électrode de verre , cf pH-métrie) ettlamisistors sélectifs a effet de champ.
= Electrodes métalliques : constituées d’'un fil mifaé dont la nature précise le nom , elles peuéte

de premiére espéce ; de seconde espéce ou denmisspéece ( électrodes redox inertes)
Electrode |Expression du potenti I
o [AVOENt e - E(Ag*/Ag):E°(Ag+/A9+TL”([?o]J
(&)
e (7 RT, ([Zn**
3]
$ o |4Ihc E, =E(zn?" /Zn) =E°(Zn?" | zn) + S0 L of [0
- O 2F | ¢
Platine pour une électrode de platine plongée dans uné@olu
8 contenant des ions ferreux et ferrique :
£ =1 E, = E(Fe3*/Fe2*)=E°(Fe3*/Fe2*)+ELn [Fe”] ‘
2 D " F o [Fe™] Pt

N



B5. La pH-métrie

Principe : Cas particulier de potentiométrie

montage expérimental:
| ,
(@, —

L'électrode de verreonstitue I'électrodéndicatrice dans la mesure ou le potentiel pris par cettetréde
dépend effectivement du pH de la solution dansdiegelle plonge . Plus précisément , on montrelque
potentiel de I'électrode de verre s’exprime selon :

Uvere = a- b pH ou b est un parametre dépendant de largérature .
L’électrode de verre est facilement reconnaissgide son extrémité sphérique ; cette extrémité est
constituée d’'une membrane de verre mince ( épaissgiant de 0,03 a 0,1 mm)

Electrode de ver

pH-metre

Electrode au calom saturt

L'électrode au calomel saturéonstitue I'électrode de2férence son potentiel est indépendant de la valeur

du pH et garde une valeur constante .

Ainsi , lors de la mesure du pH , on mesure

U = Vverre — Viet = A — bpH avec b est un parametre dépendant da |
température

Schéma des électrodes :
Electrode au calomel saturé

Electrode de verre Electrode de verre

combinée

Electrodes
de verre simples

o Electrodes combinées

—— TETE

ISOLANTE (2) Références : TC100, XC100 ou TC110,

Références : XG100, TG100 ou TG110, TC200, XC200, pHC3001-8, pHC3005-8.

* Conservation pendant les périodes
d'utilisation (T.P) dans I'eau distillée
ou tampon légerement acide
(PH 4.00 par exemple).

BOUCHON (5) * Solution de remplissage en KCI - AgCI
ORIFICE de il saturée ou KCI 3M - AgCl saturée sui-
REMPLISSAGE (6) \ e
vant le modéle d’électrode.
« Conservation et stockage dans
une solution KCI saturée ou KCl 3M
suivant le remplissage de I'électrode.

* Pendant les périodes de non-utilisa- SOLUTION SATUREE —T1
tion prolongée, conservation possible de KCL

4 sec. Réimmerger dans
eau distillée pendant quelques
heures avant une nouvelle utilisation.

* Lavage possible tous les 2 mois pen-
dant 1 minute dans I'eau de javel

CoRPS (3)——H

* En cas de stockage prolongé,

obturer l'orifice de remplissage
avec un film type PARAFILM”,

* Pour le lavage éventuel, procéder

comme pour les électrodes de verre.

a5 % puis ringage & I'sau distilée HERCURE

et immersion une nuit dans I'eau
distillée ou un tampon légérement

—CALOMEL .(ngmj )—

acide. ) 8

“PASTILLE POREUSE—Z) )

Remarqgue :on peut remplacer les deux électrodes par un&@iecunique , désignée paectrode

combinée de pH. Cette électrode comprend a la fois I'électrddeverre ( elle garde une extrémité
sphérique) et I'électrode de référence (il s’algiteadu systéme AgCl / Ag).

Protocole expérimental

1¢®phase étalonnagedu pH-métre . Cette phase permet de fixer les valges parameétres a etb . En
pratique , on utilise une solution tampon et orst&jlia température ou on utilise 2 solutions tamspo
2°Mephase : mesure réelle du pH

La pH —métrie ne peut étre utilisée comme méthadeuivi d’'un dosage que si le pH de la solutionevau
cours du dosage . De plus il faut que le saut daytBur de I'équivalence ait une amplitude suffiegrour
gue le volume équivalent soit déterminé avec pi@tis




