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CONDUCTIMETRIE 

ETUDE DES ELECTROLYTES 

DETERMINATION D'UNE CONSTANTE D'ACIDITE 

DOSAGE CONDUCTIMETRIQUE 

INTRODUCTION : 
Certaines solutions sont conductrices du courant électrique . 

Pour éviter l'électrolyse, on fait appel au courant alternatif que 
l'on fait passer par la solution. On peut déterminer la résistance 
de cette solution comme pour un conducteur métallique. 

Nous considérons dans cette manipulation l'étude des solu-
tions aqueuses, bien que d'autres solutions puissent être électroly -
sables. 

DEFINITION 
La résistance R d'une solution peut s'exprimer ainsi ; 

[ R = p -+\ R en ohms 
p est la résistivité relative de la solution ; elle dépend de la 
composition de cette solution et de la température. Elle s'exprime 
en ohm x cm. 
1 et s sont respectivement la longueur et la section de solution 
traversée par la solution et s'expriment en cm et cm2. 

Le rapport l/s , dépendant de la géométrie de la cellule 
est caractéristique de celle-ci. C'est la constante de cellule. 

lK = 1 / s j en cm-1 donc R = f K 
Soit:X. la conductivité spécifique, inverse de la résistivité.on 

I 

a aussi 

La mesure de K peut être faite, pour une cellule, par 
étalonnage préalable. Il suffit donc de mesurer R pour obtenir X. 

Si on rapporte la conductivité spécifique d'une solution 
à 1 eq gramme par crn3 on obtient la conductivité équivalente 

l.A = ioooX/Nj N normalité 
donc : N/1000 d'équivalent gr/ cm3 

_l\._ : conductivité équivalente 
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ETUDE DES ELECTROLYTES : 

On définit la conductivité équivalente lirn:iteJo- d'une 
solution comme la limite vers laouelle tend la valeur deApour N 
tendant vers 0 (solution infiniment diluée). 
-"o ne dépend plus de la concentration. 
Pour les électrolytes forts en solution moyennement concentrée, une 
relation empirique établit pour 

l_J\_ = -16- -a VN \ 
La conductivité équivalente provient du transport de courant 

par les ions positifs et négatifs. Elle est la somme de deux contri ·· 
butions 

Pour les électrolytes forts, on peut déterminer-"o en 
mesurant la résistance de solutions dont on fait varier N. A partir 
de R on déduit X , puis_/\..... le tracé de la droite À= f (VN) conduit 

1 

à la détermination de--1'o· 
Pour les électrolytes faibles, la loi n'est pas vérifiée. 

On pourra déterminer--""o de l'électrolyte par la somme des-"o de ses 
ions, les conductivités équivalentes étant additives. 

DOSAGES CONDUCTIMETRIQUES : 

La conductivité électrique peut être utilisée comrtle indica-

teur dans un dosage. Supposons que nous ayons à doser une solution 

A par une solution B. 
Au départ, la solution A présente une conductivité qui lui est 
propre et qui est la somme des conductivités de ses ions. Dès les 
premières additions de B, il y aura réaction et variation du nombre 
et de la nature des ions en solution. Cette variation pourra, en 
première approximation, être considérée comme linéaire en fonction 
du volume de B ajouté. 

Tant qu'il restera un excès de la solution A, la pente de 
la droite ne variera pas, mais dès que le point d'équivalence sera 
dépassé, le produit B deviendra un excès et la droite changera brus-
quement de pente. 

Le point de 
valence. On donne 
suivants 

H+ : 350 

concours des deux 
les conètuctivités 

__. 

Na + 50. m1+ 
4 

droites donnera le point d'équi -
équivalentes à 25° c des ions 

73 OH 198 c1- 76 



APPAREILLAr:E : 

Le conductimètre est constitué d'un nont de Wheastone 
alimenté en courant alternatif, la résistance inconnue de la 
solution étant mesurée en l'introduisant dans une branche du 
pont et en éauilibrant celui-ci en résistance et en capaci~é, 
selon un principe bien connu (réglaae à courant nul dans la 

branche centrale) . 
Cf notice de l'appareil. 

MANIPULATION : 

DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE LA CELLULE 

On a R = Kf-

_, . 

La relation précédente permet de déterminer K en mesurant 
la valeur de R pour une solution donnée dont on connaît p (par 
exemple pour le KCl N/50) . 

Il suffit de repérer la température à laquelle on mesure R 
et de se reporter au tableau suivant pour la valeur de p corres-
pondante (pour le KCl N/50) . 

T ~C 15 16 17 18 19 20 21 22 23 24 25 

p Qrr"\h.(.M 446 436 426 417 408. 400 392 384 376 369 362 

--------------------------------------------------~------------

ETUDE DES ELECTROLYTES 

Conductivité d'un électrolyte fort. 
Effectuer les mesures de résistance sur des solutions 

de ~hlorure sodium N/10 ; N/25 ; N/50 ; N/100 ; N/250. 
Préparer 100 cm3 de ces solutions par dilution d'une 

solution mère de NaCl N/10. 

Conductivité d'un électrolyte faible. 
A partir d'une solution d'acide acétique N/10, préparer 

par dilution, comme précédemment, des solutions N/25 ; N/50 ; 
N/100 ; N/250 ; N/500. Effectuer des mesures de résistance sur 
chacune de ces solutions. 
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DOSAGES CONDUCTIMETRIQUES : 

Nous étudierons successivement le titrage d'une solution 
inconnue de H2so4 par NaOH O, lN, 
puis, celui d'une solution de HCl par NH 3 , H2o 0,1 N. 
Introduire dans un bêcher le volume d'acide nécessaire 

pour que l'électrode trempe {50 cc). Ce volume sera mesuré avec 
précision à la pipette. 

Immerger la cellule et mesurer la résistance après ad-
dition de solution titrée. Bien agiter la solution du bécher avant 
chaque mesure. 

COMPTE RENDU : 

1) Constante de la cellule 
Donner la valeur de K à la température de l'exnérience. 

2) Conductivité de NaCl 
Construire la courbe.A= f { VN) et déterminer~ (Nc...C:, ) 

3) Conductivité de CH~o2~ 
Connaissant à 25°C~(H~) = 350 -"a (CH 3co;) = 41, 

construire la courbeA = f { v;r:N) et la comparer avec la précé-
dente . 

d: degré d'ionisation. 
On démontre que J =À/_/\_ 

0 

4) Déterminer la constante d'acidité Ka de l'acide acéti-
que en titilisant la loi de dilution d'OSWALD. 

5) Dosages conductimétriques : 
En traçant les courbes X = f( v) 

lités de H2so4 et de HCl, et les molarités. 
Comparer et discuter les 2 types de dosages. 

-
donner les norma ·· 

NB : La cellule de mesure devra être rincée et essuyée délicate-
ment avec du papier filtre entre 2 mesures. La plonger dans l'eau 
distillée à la fin de la manipulation. 



1~ANGANIMETRIE B 

Dosage d'une so1ut~on de pennanganate de potassi um 

Dosage· d'une so1ution de Fer (II) et de 1 1 eau oxygénée 
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MANGANIMETRIE 8 ---------------

I - DETE~MINATION OU TITRE D'UNE SOLUTION ETALON DE KMnO~. 

Le composé qui convient le mieux pour cette détermination est l'oxa l ata 
de sodium Na 2 c2o4 (sel de- sodium de l'acide oxalique HOOC-COOH). L'oxydation de 
l'ion oxalate a lieu selon l'équation 

c 5) 

Par conséquent, l'é~uivAlant-gramme de réduction de l ' oxalate de 
sodium sara 

134, OO = "" 7 2 0 g 

L'oxalate de sodium utilisé est très pur (la purification est aisée par recristal 
lisation de ce sel dans l'eau, et séchage vers 250°). Il n'est pas hygrosccpiqwe, 
ne contient pas d'eau de cristallisation et ne se modifie pas au cours ce sa conser-
vation. 

Prélever en utilisant la balance SARTORIUS une prise d'essai précise d'environ 
67 x 0,02 x 0,2 = 0,27 g de Na2 c2o4 , et la transférer, sans en perdre (peser dans 
un verre de montre propre et sec), dans un matras jaugé de 200 cm3 de capacité, la 
dissoudre dans de l'eau distillée, mélanger soigneusement et diluer cette solution 
jusqu'à ce que le contenu atteigne le repère. l 

Calculer la normalité de la solution d'oxalate.Donner 1 'incertitude 

sur cette valeur. 
2JTitr~g§_9~_!ê_§~!~~!~~-~~-e§~~~~g~~~~~ 

Prélever à l'aide.d'un pipette 10 cm3 de la solution . d'oxalate que l'on piacera 
dans un erlenmeyer. Ajouter è à 10 ~m3 de solution 2N d'acide sulfurique. Cnauffer 



le liquide jusqu'à 75° (ne pas faire bouillir étant donné que l'acide oxal i -
que se décompose dans l'eau en ébullition). 

Pendant ce temps, placer la solution de permanganate de potassium 
dans une burette (voir Page 20 •rechnique d'un dosage volumétrique•), 

Procéder au dosage de la manière suivante. 

Ajouter la solution de KMn04 goutte à goutte à la solution chaude 
d'oxalate en milieu sulfurique. Les premières gouttes de KMn04 sont assez 

2+ . lentement décolorées, mais dès qu'il se forme quelques ions Mn , qui ca-
talysent la réaction d'oxydo-r~duction (1), la décoloration devient ins-
tantanée. 

Il faut déceler l'instant où ~ne goutte de KMnO~ colore toute la 
solution contenue dans l'erlenmeyer en rose pâle qui ne dispara~t pas 
pendant 1 à 2 minutes (2). 

- Procéder à ~--~ .... ,..,., w-= doseges ;:irécis et l.a ;;ioyenne des ré-
sultats cor.cordants (la oifférence entre ces réswltats ne peut être supé-
rieurs à 0.1 cm3). 

- Ecrire et équilibrer l'équation de la réaction d'oxyda-réduc-
tian mise en jeu au cours de ce titrage. 

., 
- D'après les volumes des solutions ayant réagi et la normalité 

de la solution d'oxalate, trouver la normalité de la solution de permanga-
nate de potassium. 
Déterminer l'incertitude sur cette normalité. 

Cette solution de permanganate de potassium servira à faire l es 
dosages suivants : josags du Fer (Iî) et de l'eau 6xygénée. 

2+ . .... ,.. 
( 1 ) Il s'agit d'une autocatalvse de la réaction par les ions Mn selon 

le schéma 2+ Mn Mn04 Mn0 2 

2~ / C204 Mn 3+ 
C204 

2-

(2) La coloration d:.minue progressivement car KMn04 en excès réagit ::vec 
le sulfate de manganèse - CII J qui s'est formé : 

2 KMn04 
... 3 MnS0 4 + 2 H~O ~5 Mn02 + K2so4 + 2 H2S0 4 4 
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U. DOSAGE DU FER II 

L'un des dosages les plus importants en manganimétrie est le dosa_ge 
volumétrique du fer II par KMno 4. Il est oxydé en fer III d'après l'équation 

F e2+ < ~ F e3+ + ë (1) 

§~~ : Vous allez doser une solution de fer ferreux, préparée à partir d'un 
sulfate double de fonnule suivante : FèS04(NH4)2 so4 nH2o 
Vous détenninerez le nombre de molécules d'eau cristallisées avec ce sel. 

~~~1e~lë~1~~ 

1 , 
1 , 

Peser précisément 2 g environ de sel. Verser la prise d'essai dans une fiole 
jaugée de 200 ml. Ajouter à 1 'aide d'une éprouvette 100 ml d'acide sulfurique 2 ~ , 

Compléter à 200 ml avec de 1 'eau distillée ou déminéralisée. 

Passer ensuite au titrage qui, contrairement à ce qui se passe avec 1 'acide 
oxalique,doit être exécuté à froid étant donné qu'à chaud les sels ferreux 
sont oxydés par 1 'oxygène de 1 'air. 

- Placer KMn0 4 précédemment titré par l'oxalate dans la burette. 

- Verser dans 1 'erl enmeyer 10 ml de so 1 ut ion de fer ferreux 

- Titrer jusqu'à ce qu'apparaisse une coloration rose persistante traduisant 
un léger excès de moins d'une goutte de ~~no4 . 

Résultats 

1) Calculer le titre de la solution de ferd ferreuxAE crire et équilibrer 1 'équa t ~ c n d'oxydo-réduct1on mise en Jeu au cours e ce dosage. 
2) Donner la masse molaire du sel ut i lisé et le nombre de moles d'eau n cristal -

lisées par mole de ce sel. 
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III - Dosage de 1 'eau oxygénée 
1°) Soli:_t!_o~ c~~e!:c~aJ! 

On se propose de doser une ~olution commerciale de H2o2 à 
Définition : Une solution d'eau oxygénée est à "x volume" 

solution peut libérer x litres d'oxygène gazeux (x étant mesuré à 

ture normales) selon la réaction 2 H2o2 ~ 2 H2o +o.[' 

environ 
lorsque 

pression 
(2) 

4 

"10 volumes " 
1 1 de cette 
et tempéra-

Quel volume (en litre) d'oxygène gazeux, une mole d'eau oxygénée peut-elle 
libérer? 

D'après 1 'équation 2 détenniner le nombre de moles de H2o2 présentes dans 1 l 
de solution commerciale supposée à "10 volumes" . . 

2°) Préparation d'une solution diluée d'eau oxygenee 0,02 N -- - - - - - - - - - - - - - - - - - - - --L'équation d 1 oxydo-réduction de H202·s'écrit 
H2o2 'S a;+ 2 H+ + 2 e- ( 3) 

Dêtennine-r la normalité de la solution commercia le. Quel volume de solution 
commerciale doit-on prélever pour obtenir 200 cm3 d'une solution 0,02 !-l? 

Réaliser cette opération de dilution. 

3°) Q_o~ag_e je_la_s~utio~ ~l~ée_d~ea_u ~xy_gé!:é! 

Prélever 10 cm3 de la solution diluée préparée ; 1 'aciduler par 5 cm3 environ 
d'acide sulfurique et la titrer par la solution étalon de K Mn o4. 

Ecrire et équilibrer 1 'équation de la réaction d'oxydo-réduction mise en jeu 
au cours du dosage. · 

Détenniner la nonna1ité exactë--aë cette solution di l uée. Incertitude . 

4°) Retour à la solution commerciale --------------A partir du titre de la solution diluée, et compte-tenu de la dilution effectuée 
en 2° détenniner le titre de la solution commerciale. Incertitude. 

Quel volume d'oxygène gazeux peut libérer un litre de cette solution ? 
Calculer le pourcentage massique en H2o2 de la solution commerciale. 



DOSAGE EN RETOUR DU DICHR01'f..ATE DE POTASSIUM 

PRINCIPE : 

Le dosage direct du dichromate de K par un réducteur 
n'étant pas très net, on va faire agir en excès une solution 
de Feso 4 , de titre connu, sur une solution de K2Cr2o7 à doser. 
Cet excès de Feso 4 sera dosé par une solution de KMn04 de titre 
connu. 

REACTIONS : 

Cr 2o7 + 14 H+ + 6e ~ 2 Cr3+ + 7 H2o (1) 

2+ 3+ -Fe ~ Fe + e ( 2) 

- + - 2+ Mn0 4 + 8 H + Se ~ Mn + 4 H2o ( 3) 

MODE OPERATOIRE : 

Verser 20 cm3 de la solution de K2Cr20 7 dans un bêcher 
de 150 cm 3 . Puis, 30 cm 3 de FeS04 U, 1 N ; 10 cm 3 H2S04 2N rune 

coloration verte de sel de chrome (III) remplace la couleur 
jaune du dichromate. Il y a eu réduction par le sel ferreux. 

Verser peu à peu à la burette la solutiDn de KMn0 4 0,1 N 
jusqu'à l'apparition d'une couleur "oeillet" (violet du KMn04 

3+ + vert <lu sel de Cr ) . 

CALCULS : 

Les équivalents gramme de réducteur (Feso 4 ) qui n'ont 
pas réagi sur la solution de dichromate, ont réagi ensuite sur 
la deuxième solution oxydante (le permanganate) jusqu'à l'équi-
valence. 

Donner le titre en normalités du dichromate de K. 
Sur le vu de la réaction(1), en déduire la concentration 

de K2Cr207 en moles/litre, puis en grammes/litre. 



IODOMETRIE A : 

préparation d'une solution d'iode et dosage d'une solution 
de thiosulfate de sodium 
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MANIPULAT!Ol'i 

' -' ; IODOMETRIE .A. PREPARATION D'UNE SOLUTION ~TALON D'IODE ET DOSAGE D'UNE SOLUTION 
, 1 

! .~-

; , 

! 
1 : 
: 
l, 

' 1 ~ 

' , ' 
, ' 

! 

DE TH!OSULFATE DE SODIUM 

! - PR':NCIP=: 

cette raison, est un ox1dant. ~es icns : =èdent des électrons sous 

l'influence ~e sutstances sus~ecti=les ~e les (cxydants l, s': sort 

des réducteurs. 

; La méthode iodométrique es~ casée sur des phénomènes d'oxyde-

1. 

réduction liés à l'éq~ilicre : 

( 1 ) 

Le potentiel nor~al d'oxy=ation Oe ce couple est relati vement 
faible (+0,54 V), et sa position dans le tableau des potentiels d'oxyda-

tion (vcir le cours) roontre qu'il existe 

- une série de réducteurs susceptibles d'être oxydés p~r l'iode 

libre CEo <• 0,54 Vj; 

une série d'6xydants suscepti~les d'être réduits par les 

ions I CEo > + 0,54 'Jl. 

Cela créela possibilité d'une double utilisation des propriétés 
du couple I 2/2! au cours de l'analyse volumétrique. 

:f f ·' , 1 1 
1 



II - CONDITIONS DE REALISATION DES DOSAGES IODOMETRIQUES 

1) Il est indispensable de rappeler que le potentiel du couple 
I 2/2I n'est pas élevé : pour cette raison, beaucoup de réactions iodomé-
triques sont réversi~les et tncomplètas. C'est seulement au cas où l'on 
crée des conditions convenablss ~~= ces réactions se poursuivent prati-
quement jusqu'à la fin, et P9t.;Nsnt être utilisées pour une analyse 
quanti tati'le. 

2) ~tantdt:1"né que l'ioce est un corps volatil, on procèce au 
titresa à fr-oid. Cela est éga:ement indispensable à cause ce la aiminu-
tion de la sensibilité ~e l'i~di=ateur ~e ces réactions (amicon) à 

chaud. 

3) Il est imocssi:le ce ~rocécer au titraee iccc~étr~q u e er. 
milieu fortement alcali~ vu oue :·:=ce réagit sur las alcalis : 

r
2 

+ 2 OH ... IO • '!" .. ( 2 j 

La présence d'~y~cioc~re (:: ) r.e peut itre tcléré~ ce corps 
étant un oxydant plus fort que : 2 . 

4) La solubilité de l'ioce dans l'eau est faible. !lest 
indispensable d'utiliser un excédent notable de KI lors des dosages 
iodométriques des oxydants, pour favoriser la dissolution de l'iode 
qui se forme lors de la réaction, jo~nant avec K! un sel complexe 

K [ r3) instable : 

ou ! 
.... ... (3) 

La formation de ce composé n& gêne ~as le titrage car au 
fur et à mesure de la réactio n de l'icde. l'équilibre (3 ] est déplacé 

vers la gauche. 

III - ?REPARATION D'UNE SOLUTION ETALON D'IODE 

L'ioce est volatil et ses vapeurs provoquent la corrosion 
des parties métalliques des appareils. Pa~ conséquent, il est tntardi t 

da peser l'iode à la balance SAR TORIUS. 

·\VJ / 

2 
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On réalisera ~one la pesée aaproximative (.:_ 1 cg) à la balance·- à plateau 

extérieur dans un verre ~e mont re, d'une crise d'essai d'iode pur (bisu-

blinél nécessaire à l'attention de 20Q cm3 d'une solution 0,02N. D'après 

l'équation ( 1), 1 'équi•;ale"'.::-gramme d'oxydation de 1 'iode a pour valeur : 

126,; X 2 '126,9 g 

Peser sur la balance ~ETTLER environ 3 g d'iodure de potassi um 

cri stallisé dans un vase à '.::arer et les dissoudre dans la quantité d'ea u 

la plus faible oossible. Dè s 1ue la solution a pris la température ambiante 

(la dissolution de KI est erdot ~ ermiaue ) , fermer le vase à tarer oar son 

couvercle et peser le to J t a ·1ec :récision à la balance SARTORIUS. 

Verser ensuite ca r s ce vase contenant la solution de KI. la 

quantité d 'iode contenue sa ns le ve rr e ce montre et, après avoir i~mé~ia-

tement refermé le couver=: 2 . aeser à ncuveau ex actement le vase à tarer. 

En déduire le :oids précis c e :'ioce en 3olution. 

langeant avec orécauticr ( sans projections sur le couvercle ou le rodage) 

la solution dans le vase à tarer fermé . S'il ne se orcduit pas une 

dissolution co plète ajou~er encore ~n peu de KI. 

Verser cette solution par un entonnoir dans une fiole jaugée 
3 de 200 cm. Rincer le vase à tarer et l'entonnoir à l'eau distillée et 

diluer la sol ution jusqu'au repère. Boucher le matras avec un bouchon 

de verre et mélanger soigne usement. 

Calculer le ti~re =g la sclutio~ d'iode ainsi préparée. 

IV - TITRAGE 0' UNE SOLUTICJr; ~~ T~~OSULF:\TE DE SODIUM 

1) Pri ilcipe 

Parmi les réa~~te u rs, !'ior thicsulfate ag!t sur l'iode libre 

pour donner l'ion tétra'.::h:orate 

(2) 

/ 

-; . 
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ion thiosulr"ata 

\ 
) 

égal à 

L'équivalent-gramme de thiosulfate de sodium Na 2s2o3 est 

248,2 X 2 
2 248. 2 g 

Connaissant la normalité de la solution d'iode utilisée pour 
le tttrage, on peut trouver la "1ormalité du thiosulfate ou hv'"Jrsqmnnt. 

On détermine de manière onologue une série d'outr2s réducteurs 

capables de réduire r2 en ions I-. Tels sont les sels de H2so3. H3As0 3 
et HSb03 , H2S, libre, SnC1 2 et d'autres corps. 

2) Tèchnigue 

Lors du titrage d'une solution de Na 2s2o3 par une 

solution d'iode, il convient ~e placer le thiosulfate dans la burette. 

et 10 cm3 de solution d ' iode étalon dans l'erlenm~yer. 

Il est commode d'utiliser en indicateur, l'amidon, car la 

décoloration de l'iode à la fin du dosage n'est pas très nettement 

observée. Verser quelques gouttes d'empois j'amidon dans la solution 

d'iode qui vire au bleu. La d~soloration complète par le thiosulfate 

marque la fin du dosage. 

3) ealculs 

d'oxyde-réduction mise an jeu au cours ~e ce dosage. 

b) Calculer le titre de la soiution de thiosulfate. 

Cuelle est l'incer:itude sur ce t~tre 

Cl Ouel paies ~e t hiosulfate cristallisé Na 2s2o3 • 

5 r 2o contient sette solut i on oar litre ? 

/ 

L 



IODOMETRIE B : DOSAGE DU CUIVRE 

ET DE L'ACIDE ASCORBIQUE 
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MANIPULATION 

----------

I 0 0 0 M E T R I E B 

I - DOSAGE CU CUIVRE DANS LE SULFATE DE CUIVRE 

1) Princioe 
L'un des domaines important de l'application·de 

l'iodométrie est le· dosage volumétrique du cuivre. couramment employé 
lors de l'analyse das alliages, des minerais, etc. 

Ce dosage es~ ~asé sur la réaction 

2+ 2 Cu + 4 I .... 
+ 2 CuI -t ( 1) 

D'après cette équation on voit que les ions cuivriques 
2+ Cu. recevant un électron des ions I sont réduits en ions cuivreux 
+ Cu 

peu 

---(qui passent dans le précipité sous forme d'iodure cuivreux .CuI 
soluble. K = 10 - 12 l s 

2+ Cu + e + t Cu (2) 

Par conséquent. l'équivalent-gramme d'oxydation du sulfata 
de cuivre Cu so4 • 5 H20 est égal à 1 mole, soit 249,7 g. 

OUEST ION 

Le sens d'évolution, vers la droite. de la réaction (1) est-

- 1 

1 il en accord avec la 11aleur des potentiels normaux d'oxydation des couples 
2+ + 1 

Cu ./Cu Cc 0 17 V) . T /2I cc 0 54 V) '· . '-a = + ' et -2 '-O = + ' . 

Expliquer le phénomène observé. 



Pour que la réaction (1) réversible se produise d'une manière 
suffisa~ment complète dans le sens voulu, il est indispensable qu'il 

existe un grand excès d'ions iodures dans la solution (excès de KI). 

Plus cat excès sera important, plus faible sera la concentration des 
·. ;J+ 2+ + ions Cu , et plus élevéJ le potentiel d'oxydation du couple Cu /Cu • 

+ 
Bien que les ions H ne participent pas à cette réaction, 11 

est utile de créer un milieu faiblement acide pour contre carrer l'hydo-
lyse des sels cuivriques, qui diminue le potentiel d'oxydation du couple 

2+ + Cu /Cu et ralentit la réaction. 

2) Technique 
Prélever 10 cm3 de la solution de sulfate de cuivre à doser, 

3 la placer dans un erlenmeyer et y ajouter 5 cm environ d'une solution 

d'acide acétique ZN. 

3 Verser dans l'erlenmeyer de titrage 15 cm de solution da 

KI àt5g/l 
Laisser reposer le mélange dans un endroit sombra pendant 5 à 10 mn, 

afin que la réaction puisse se terminer. 

Titrer ensuite l'iode libéré par la solution étalon de 
thiosulfate de sodium, selon la technique décrite précédemment ("Iodo-
métrie .A.") mais en ajoutant l'amidon vers la fin du dosage, lors-
que la solution contenant en suspension le précipité aura une colora-

tian jaune paille. 

S'efforcer d'obtenir que la coloration bleue de la solution 
amidonnée disparaisse par sui t e de l'addition d'une seule goutte de 
thiosulfate, et ne réappara is se pas avant plusieurs minutes. 

Répérer 2 à 3 fois ce titrage et prendre la moyenne des ré-

sultats concordants. 

3) Calculs 

a) Etablir l 'équat ion du dosage ce l'iode par le thiosulfate 

/ A 
1 ; -



3 

de sodium (voir "Iodométr i.e . A." l . 

b) A l'aide de s équ ations générales de l'iodométrie (voi r"Iod ométrie p· 

des équations (1) et (2) ci - dessus et des résultats volumétriques précédents, 

calculer la normalité de la solution de sulfate de cuivre . Quelle incertitude a - t 

on sur cette normalité ? 

cl Quelle masse de sulfate de cuivre hydraté Cu S04 , 5H 20 a -t- on in-

troduit par litre de solution d ' analyse ? Donner l'incertitude sur cette ma sse. 

dl Vé rifier que KI était bien en excès au départ du dosage . (la den -

sité de la solution est indiquée sur l ' étiquette du flacon) . 

II - DOSAGE DE L'ACIDE ASCORBIOUE 

11 Principe 

L'acide ascorbique est oxydé rapidement et quantitativement par 

l'iode en milieu acide . L' éaua tion de la réaction s'écrit : 

...-::: 0 ,y-0 
c'?' c 
1 ""- 1 "--.. 

7T!JC: 0 0 =.. C 0 

"J O=b J + 2 12 + " ~ + 2H + I /l H-b r;c 

l1üh !! 
1 

HOCH 

l·11 ("' .• 2 J~l ~H 20H 

La méthode standard de dosage de l'acide ascorbique met en jeu le 

trage direct par une soluti on standard d ' iode en milieu acide. Les solution s 

standard d'iode sont pe u stables ; on préfèrera former ''in situ" une quantit é 

connue d ' iode en excès et r éali ser le titrage de l'iode en excès par une solu-

tian de thiosulfate de norr.alité connue . 

Au cours de l a première opération , la réduction de KIG 3 libère une 

ce rtaine quantité d 'iode I 2 qui est r éd uite en I par un volume v1 de Na 2s2o3 

Au cours de la deuxième opération , la réduction de KI0 3 libère la même 

quantité d 'iode dont une partie sert~ oxyder l'acide ascorbique et l'autre néc8s-

site pour sa d isparition d ' un volume V~ de thiosulfate . 

1è r e op é rati on 

2ème opé rati on 

.___ _____ V 1 ----- 1C1 ml de KIO +2g de KI do sés par 
le thiosulfa~e . 

V2 ---'------• 10 ml de KIO +2g de KI+ acide 
ascorbique d6sés par le thi osul-
fate . 



2) Mode opératoire : 

Préparer 100 ml rje solution 0 ,004M de KI0 3 

Le titre de la solution de KI0 3 doit être connu avec une précision 
d ' au moins 210 - 3 . 

Dans un erlenmeyer placer 10 ml de la solution de KI0 3 ; ajouter l g 

de KI solide et 5 crn3 de la solution H~S04 0 , 5 M. A l ' aide de la burette, vers8~ 
L. , 

la solution de thiosulfate dans l ' e r lenmeyer . Lor s que la solution devisnt 

jaune paille , on ajoutera quelques gouttes de la solution d ' empois d'amidon de 

maniè r e à déterminer plus pr8cisément le point d ' équival e nce . 

Titrage de la solution d'acide ascorbique : 

L'acide ascorbique a été préalablement séché s ur Ca Cl 2 pendant uns 

semaine . On pèsera avec précision une pastille que l ' on dissouda a dans 60 ml 

d ' une s olution H2so 4 0,5 M. On ajoutera 2 g de KI solide , 10 ml de la s olution 

de KI0 3 , à 5 cm3 du mélange H2so 4 + acide asco r bique . L ' excè s d 'iode qui appa -

rait est imméd ietement titr é par un vokn"e v
2 

de rJa 2s2o3 . 

Questions 

1) Indiquer comnent vous avez pré paré les solutio ns demandées , écrir8 
- -

l'équa t ion d ' oxydo - réciuctiGn entre les couples I 0 3/I 2 et I 2 /2~ . 

2)Quel est le nombre d ' équivalent d ' iode qui a été r éduit a u cours 

de la deuxième opération par l ' acide ascorbique? 

Quel est le nombre d ' équ ivalent d'acide ascorb i que mis en jeu ? 

Quel est le nombr e de mol~s d ' acide ascorbique contenues dans la pastille ? 

Jl Quel est le pourcentage d ' acide ascorbique dans l' échantillon ? 
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OXYDO-REDUCTION 

Vérification de la formule de Nernst J 



MANIPULATION 

_OXYDO-REOUCTION 

VERIFICATION DE L'EQUATION OENERNST 

I - BUT DE LA MANIPULATION 

On se propose de réaliser le titrage potehtiométrique d'une 
solution de sulfate ferreux par le bidiromate de potassium. 

En comparant les forces électromotrices mesurées ~ celles 
oéterminées par le calcul, à partir de l'équation de Ne~st, on pourra 
juger de la validité de cette équation. 

II - RAP?E~S THEORIQUES 

1) Potentiels d'électroces 
Une électrode de platine plongeant dans un système oxydo-

réducteur en solution est le siège d'une réaction électrochimique. 
Considérons deux cas selon que les protons interviennent ou non dans 
l'équilicre électrochimique. 

/ {j r 
./ 

1 

a) Ç~§-~9_1~§_ere!e~§-~~~~~~r~~§~~§~~-e~§ pour le 
couple rad~x Ox/Red nous aurons : 

a Ox + ne ( ) b Red 

Ox forme oxydée du couple. 
Red forme réduite du couple. 
a,b,n coefficients de l'équation. 

L'électrode plongeant dans une telle solution, par suite d'un 
échange incessant d'électrons avec les corps dissou~ prend un potentiel 



qui est en fonction du caractère oxyda-réducteur de la solution 
ce potentiel est donné par la formule de Nernst. 

RT E = E0 + nF Log [oxl a 
. [Rec] b 

E0 
: potentiel standard du système oxydc-rédu=teur =cr.sidéré 

R constante des gaz parfaits 

i température absolue 

n nombre d'électrons mis en jeu 

F : le Faraday (96 SGO coulombs) 

[c~ et [ qd] ra;::-és •=::nt2r.t l'activité :le la solutio" en oxydant 
et an réducteur. En solution diluée, or. confond l'activité et la cor.car.-
tration : c'est ce que nous ferons tout au long de cette manipulation. 

A 20°C en transformant le logarithme népérien en logarithme 
décimal on obtient : 

E 0,058 = E0 + log 
n 

La réaction peut symbolisée par l•équation suivante 

+ a Ox + qH + ne <-~> b Red 

Le potentiel d'électrode devient alors égal à 

E = E0 + 
RT 
nF Log 

,)3Y 
/ 

2 
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Soit en utilisant les logarithmes dacimaux. è 2d°C 

0,058 
E = E0 + -----n 

ou encore E a E0 
- 0,058 

log 

!J.. pH + 0.058 
n n 

2) Piles à oxyda-réduction 

log toxJa " 
(Red] b 

D'une .manière générale. une pile consiste en 2 compartiments 
(appelés également demi-piles, cellules, éléments .•. ) tels que si on 
les relie par un conducteur extérieur, ce dernier est parcouru par un 
courant. 

Chaque compartiment est constitué par un conducte~r métalliq ue, 
l'électrode, en ~ontact avec la solution d'électrolyte. On ferme le circuit 
par un pont liquide de jonction, conducteur du courant, qui réunit les deu x 
compartiments (figure 1). Pour réaliser ce pont liquide an utilise sauvent 
une solution saturée de KCl qui n'introduit pas de d.d.p. de jonction. 

électrode 4 

Solution électro-
lytique redox 1 

ont de 
jonction 

Figure 1 

~lectrode 2 

.,_ ___ solution électrolytique 

redax 2 

- 3 



L'électrode 1 au contact de la solution 1 prend un potentiel 
E1 • Il n'est pas possible de mesurer directement le potentiel E1 ; il en 

est de même pour E2 (potentiel de l'électrode 2 plongeant dans la solution 
2). 

·4 

Par contre on peut connaitre la f.e.m de la pile qui débite dans le 
conducteur AB Con détermine la différence de potentiel V aux bornes de 
cette résistance) 

De sorte que 

EA ne pourrai~ être connu que dans la mesure ou la valeur de 
j 

E2 serait déterminéece qûi n'est pas le cas, en général, pour une élec:rods 
2 ouelconque. 

La détermination absolue d'un potentiel tel què E1 n'est" pas 

accessible mais cela importe peu. 

En effet les potentiels d'électrodes constituent une mesure du 
pouvoir oxyda-réduction des solutions : pour cela, il suffit qù'on puisse 
les comparer, ce qui est possible en les rapportant tous à une mêrr.e 
électrode dite électrode de référence. Celle-ci, plongeant dans une solution 

bien définie, doit donner des mesures parfaitement reproductibles. 

On utilise le plus souve~t. à cet effet, l'électrode normale 
à hydrogène à laquelle on attribue par convention un potentiel égal à 0 
à toute température. 

Si on réalise le pile représentée sur la figure 2 on peut 

mesurer la f.e.m. V' = E1 - ER J 
de référence 

ER étant le potentiel de l'électrode 



1· 
j 
1 
1 
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électrode 1 ~ ~électrode de référence 
+ 

normale H = 1 

solution 1 > solution d'acide 1N 

Figure 2 

Nous aurons par convention ER = 0 dans ce cas 
donc V' = E 1 

La force électromotrice ~esurée dans ces conditior.s représente 
la valeur du potentiel par rapport à l'électrode de référence. Ella 
est égala à 

E1 = Eo1 + 

n'intervienr.ent p~sJ Eo 
? 1 

log (oxJ a 
r:.., ~ j 
~e:.. 

s'appelle : potentiel standard 
oxyda-réducteur par rapport à l'électrode ce référence. 

orotor.s 

Remarque : Dans les-montages pratiques, l'électrode à hydrogène est 
peu commode, ·en raison des difficultés de montage · et des potentiels de 
jonctions élevés, aussi lui préfère -t-on une électrode de type calomel 
dont le potentiel, si elle est saturée en ~Cl, vaut 0,250 V par rapport 
à l'électrode à H2 . De sorte que si une électrode présente un potentiel 
Ex par: rapport à une électroc~ au calomel,comparée à une électrode à 

hydrogène ce potentiel vaudra CE + 0,250) V. 
X 

III - PRINCIPE DE LA MANIPULATION 

1) Mesures 
On utilise une pile composée d'une électrode au calomel 

et 'ct~eélectrode de platine plongeant dans une solution de sulfats : ferreux. 
On mesure la force électromc·trice de cette pile par la méthode pctentio- : ..... . ~ .. 
métrique : la pile à étudier débite un très faible courant dans une forte 

s 



impédance (celle d'un voltmètre électronique); on mesure la différence de 
potentiel aux bornes de cette résistance. 

Le montage utilisé se trouve réalisé dans l'appareil qui peut 
servir aussi de pH-mètre (voir fiche technique). En opérant ainsi on 
peut entièrement négliger le débit des électrodes (condition théoriquement 
nécessaire). 

/ ' '' 
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Connaissant le potentiel constant Cà température constante) de , ·: 
l'électrode au calomel. on peut en déduire le potentiel de l'électrode 
indicatrice (électrode de Pt) sur laquelle se font les réactions électrochi-
miques, par rapport à l'électrode à H2 . 

2) Le dosage d'oxyde-réduction 
Feur doser la solutic~ de sulfate ferreux on va ajcutsr à 

2-1 'aide d'une burette les ions oxydants Cr2o7 qui vent oxyder le fer 
ferreux en fer ferrique. faisant ainsi varier les concentrations respectives 

2+ ~+ de Fe et Fe~ 

On suivra les variations de potentiels de l'électroje de Pt 
au couts de ces transformations.· 

La réaction électrochimique qui permet de suivre le dosage est 
représentée par l'équation (1) 

2+ Fe _< __ ..., 3+ Fe -+ e ( 1 J 

Le tableau suivant résume les diverses molarités des ions 
de cet équilibre à divers instants du dosage. x représente la fraction 
de fer ferreux qui a subi l'oxydation. 

molarité avant le 
début du dosage t = a 

molarité à l'instant t 
du dosage 

2+ 
Fe 

c 

C (1 .. xl 

-+ Fe.J 

= o ( 

ex 
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rv - APPAREILLAGE UTILISE 

1) Le millivoltmètre 
Il s'agit du pH mètre électronique. Lire attentivement la notice 

d'utilisation. 

/ / .' : , .1 ,,, 

Ne pas oublier une fois la mesure terminée de ramener le commutateur 
de fonction (S2) sur la position ZERO avant de retirer les électrodes. 

2) Les él ectrodes 
L'électrode de platine doit être très propre. 

~·assurer que le pont de l'électrode au calomel (figure 3) est 
suffisamm.ent rempli de solution KCl. 

Après les mesures, laisser 1 'électrode de platine immergée dans 
de 1 'eau distillée, 1 'électrode au Càlomel plongeant dans un tube contenant 
~ n e 5J1ution saturée de KCl. 

Elément de-----
référence 1=::1•r::::.,-tt;-\ ï u Lu l u r e latérale 

Pont de jonction 
(KCl saturé) 

~~rmettant le remplissage 
du pont 

Cristaux de KC l --'31~ • Past i 11 e poreuse 
·~--assura nt la jonction 

él ectro lyi: i que 

Figure 3 - El ectrode au ca l omel 

.· 
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A l'instant t. le potentiel de l'électrode de platine plongeant 
dans la solution doit être donné par : 

E E0 2+ 3+ =+~0;058 log Fe /Fe 
[Fe3 + J 
[Fe2+ ] 

E° Fe2+/Fe3+ étant le potentiel standard du système Fe2 +/Fe3 ~ 

Par rapport à l'électrode à hydrogène E°Fe2+/Fe3+ = 0,75 V. 

Compte tenu des notations proposées, on obtient : 

Soit 

Cx E ~ a .75 + o .058 log .----
c ( 1 -x) 

E = 0,75 + 0,058 log X 

( 2 J 

Parallèlement. l'ion bichromate est réduit selon l'équation 

1) Avant d'atteindre le point d'équivalence 

r ":! ' , _; 

· Tant que x<1. c'est-à-dire, tant que la quantité de bichromate 
. 2+ 

ajoutée n'est pas suffisante pour oxyder tous les ions Fe , on peut considérer 
qo-e- le SBul couple oxyda-réducteur présent est le couple Fe2+/Fe3+ (en ef~et, 

2- - . ":!+ 
les ions Cr2o7 ajoutés, ont subi.une réduction les transformant en Cr- . La 

3+ 2-solution ne contient donc que des ions Cr et pratiquement pas d'ions Cr2o7 ) , 

2) Au point de l'équivalence x=1;le calcul du potentiel de l'élec-

trode de platine à l'aide de la relation 2 conduirait à un potentiel infi ni . 
2+ En réalité la concentration en Fe n·'est pas nulle;elle possède 

une faible valeur.déterminée par l'équilibre entre cette substance et les autres. 
2+ Cependant,même s'il reste du Fe non oxydé au point d ' équivalence , 

2-11 doit y avoir dans la solution une quantité équivalente de Cr2o7 non r é duit . 

3) Aorès le ooint d 'écuivslence 
x > 1. On peut alors considérer que l e seul couple en présence 

3+ 2- 2+ est la couple Cr / Cr2o7 car tous les icns Fe ont été oxydés. 
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V - MODE OPERATOIRE 

. Préparer une solution de 200 ml de bichromate de potassium 0, 2N etzoo ml 

de sulfate de fer 0,1N (.on• pèsera la masse de sel nécessaire et on placerù 1~<; 

cristaux dans la fiole jaugée de 200 cc'f Avant de compléter à 200 ml avec rl8 

l'eau distillée, on ajoutera 10 ml de H2so 4 0,1N pour la solution d8 FeSO~l. 

Déterminer l'incertitude sur les titres des deux solutions. 

On lave complètement les électrodes avec de l'eau distillée: après l e s 
avoir séchées avec du papier joseph, on les plonge dans un bécher de 250 ml 

contenat 25 ml de la solution de sulfate ferreux 0, 1f'1, 50 ml d'acide su l furi m;• 

dilué et sa ml d'eau distillée. 
•. l 

On effectur•. ·.un titrage préliminaire avec la solution de bichromate c1P fJnta 

sium, 0, lMpour déterminer la région dans laquelle la force électrnrnotricn rk 

la pile varie le plus rapidement. Pour les autres titrages, on ferfl des l r.c. · 

tures plus rapprochées dans cette région. On arrêtera les additions lcrsqu ' on 

aura versé deux fois la quantité de bichromate de potassium nécessai:-"! pou r 

atteindre le point d'équiva~ence. 
On recommencera le dosage en remplaçant dans le bucher les 50 ml d'RcJu 

distillée par 50 ml d'acide sulfurique dilué. 

VI - RESULTATS 

1) Tracer la courbe E mesuré-· f(v). v étant le volume de solution ri•: 

bichromate ajouté ,pour les deux dosages. 

21 A l'aide des courbes ,déterminer le volume vau point d'équivalen~r: 

vous comparerez cette valeur à la valeur théorique. 

3) Ecrire les équations d 'oxyrJo-réci uct:ion mis r; s en jr:t ! lors c!u dns aE R· 

Quelle est l'influence du pH sur le dosag e ? 

4) Donner les formules permettant cJe calculer lr: rrnt2ntir.l pour les r: i rr :. 
rentes parties de. l.cJ courb e . 
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CHROMATOMETRIE ANALYSE D'UN MINERAI FERRIFERE 
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MANIPULATION 

CHROMATOMETRIE. ANALYSE D'UN MINERAI FERRIFERE 

I - PRINCIPE 

La base de la chromatométrie est la réaction d'oxydation par l'ion 
2-dichromate, due au passage du chrome -CVIJ de l'ion cr2o7 au chrome -CIIIJ du 

3+ cation Cr 

( 1 ) 

L'équivalent-gramme de dichromate de potassium K2cr
2

o7 sera égalà 

284,2 49,03 g 

6 
2-Etant der.né q~e la rsd~cticn des ions cr2o7 en 

+ 
icns 3-

c~ se 

produit avec dépensa d'ions H , le titrage chromatométrique doit avoir lieu en 
milieu acide. 

L: poter.tiel riormal d 'oxydatior. ~ ·-· coupls cr
2
o//c:-3

+ (• 1 ,36VJ 

, ();;~ : 
/ 1 

. 1 

/ 
2+ -est un peu plus faible que celui du couple Mno.- Mn ('" 1,51 V}. Par cor.séquent , 

on pourra titrer à l'aide du dichrornate en milie~ 3cide chlorhydrique sans craindr e 
l'oxydation des ions Cl-, car le potentiel d"axydation du couple c1 2 /2c1- (;. 1 ,36 V) 

2-/ 3+ . est pratiquement égal au potentiel du couple Cr2o7 Cr , Toutefois, pour des 
concentrations en HCl supérieures à 2N, ainsi que lors de l'éoullition, . ~e dichro rna t e 
oxyde les ions Cl en c12 • 

Le dich.romate de potessium a encore, par rapport au permanganate, 
les avantages suivants : 

- Il est facile d'obtenir un corps chimiquemer.t pur par recristal l i -
sation à partir d'une solution gqueuse, suivie d'un séchage à 200°. Pour cette 
raison, la solution étalon de dichromate est préparée très simplement en dissolvant 
une prise d'essai. 

- La solution de dichromate de potassium, conservée dans un récipi sn~ 

fer~é. est extrêmement stable. Elle peut être utilisée sans décomposition à chaud 
dans un m~lieu acide. 



Par contre, le défaut de cet oxydant est dû à la coloration ver~e 

des ions cr3 + issus de la réd uction qui rend difficile la détermination du point 

équivalent. Il est nécessaire d'utiliser un indicateur redox, par exemple la 

dyphénylamine (C H ) NH . Cette molécule, dont les solutions sont incolores, 
s52 ... c~' J 

est 

oxydée en diphénylbenzidine v~o let~e. 

II - PREPAR.ATION D'UNE SOLUTION TITREE ~:2 Cr2 D7 

. ./ 

Peser à la balance SARTORIUS avec préci sion une prise d'essai de 
dichromate de potassium pur d'environ 0,55g et la transférer dansune fiole jaugée 

3 250 cm. Après dissolution dans l'eau distillée , diluer la solution jusqu'au répèr·e. 

Mélanger soigneusement. 

Calculer le titre de cette solution et la verser dans un flacon 

propre et sec. 

III - DETERMINATION DE LA TENEUR EN FER D'UN MINERAI FERRIFERE 

1) Principe 

Une application i~portante de la chromatométrie ast le dosegG d'un 

fer dans les minerais, les laitiers, les alliages ... ,Lors de la dissolution de 
~+ 

ces corp~ le fer est obtenu dans la plupart des cas sous forme d'ions Fe~ qui doi ve~ · 

être réduits a van t le titrage. 

On procède à cette réduction de diverses manières, par exemple par 

action des métaux ou de le urs amalgamas. Dans ce but, le plus commode est d'utiliser 
~+ ,, . 

le zinc métalli~ue qui réagit avec les ions Fe- d'après l'equation : 

(: ) La diphenylarnine est en réalité un réactif qui indique un potentiel déter~iné, 

de le mnme façon que les indicatBurs des dosag es ~cido-basiques signa:ent un pH 

déterminé. 



3+ + 2+ 2+ 2Fe + Zn + 2Fe + Zn ( 2) 

2+ Lors du titrage par les ions dtch.romate, les. ions Fe sont de 
nouveau oxydés 

2+ + 3+ Fe + Fe + e ( 3) 

2) Technigue 

a) Peser une prise d'essai avec précision du minerai étudié d'environ 

A\ 1 
/' 

3 

.. . ;.i,.., ·~ 
1g dans un verre de montre propre et sec. La verser avec précaution dans un erlenmey8 r 

3 de 100 cm par un entonnoir sec .. TRAVAILLER SOUS LA HOTTE JUSQU 'l\U PARAGRA-

PHE b) Traiter la prise d'essai par 10 à 1 S cm3 de , HCl concentré, 
en s'effor~ant de laver entièrement avec HCl les particules du minerai restées 
dans l'entonnoir. 

Cheuffer modérément le contenu de l 'erlenmeyer dans un chauffe-ballon 

jusqu'à ce que les particules foncées du minerai se trouvant sur le fond du matras 
disparaissent et qu'il ne reste qu'un précipité blanch~tre d'acide silicique. Ne 
pas laisser bouillir le contenu du matras à cause de la volatilisation partielle 
de Fec1 3 . 

3+ - 2+ Quand ·la dissolution sera terminée, réduire les Fe en ~e . Pour 
cela, après avoir incliné le matras, y déposer avec précaution quelques fragments de 
zinc purgrannulé. Placer un entonnoir dans le col du matras (pour éviter les 
projections de gouttelettes) et faire bouillir la solution jusqu'à disparition 
complète de la coloration jaune, ce qui est l'indice de la réduction totale des 

3+ ions Fe . Si le zinc est entièrement dissous. la coloration .iaune n'ayant pas 
disparu, ajouter encore du zinc. 

b) Après décoloration, refroidir la solution sous un robinet, entraine : 
les gouttelettes de liquide qui se trouvent dans l'entonnoir et l'enlever. Placer 

dans ce dernier (sans la serrer) une petite boule de ouate et filtrer à travers 
cette ouate la solution dans une ~iotede 500 cm3 . Lav~r plusieurs fois soigneu-
sement le petit matras, l 'entonnoir et l'ouate avec de l'eau distillée jusqu'à 
ce que la solution atteigne un volume de 400 cm3 environ. 

3 Ajouter 25 cm du mélange acide spécial CH 3Po4 et H2so4J, Comp léter 
le ~olume de la solution à 500 cm3 : 



/ '\•' 
-4 

Réaiiser le dosage je cette solution de fer - (II) sur des 
3 prises de 50 cm , auxquelles on ajoute 2 à 3 gouttes de diphenylamine à 

l'aide de la solution étalon de dichromate pr~c~demment préparée, jusqu'à 

l'apparition d'une coloration bleu-violet stable C"'*~l. 

Reprendre le dosa·cre après avoir convenablement àilué la 
solution de dichromate. 

3) CALCULS 

a) Ecrire et équilibrer l'équation de la réaction d'oxyd o-

réduction mise en jeu dans ce dosage. 

b) Calculer le titre de la solution de chlorure ferreux 
préparée. Quelle est l'incertitude sur ce titre ? 

c) En déduire la teneur en fer, exprimée en pourcentage. 
Donner l'incertitude sur ce résultat. 

(~)Oà~dissout avec précaution 150 cm3 de H2so4 (densité 1,84ldans 500 cm3 

d'eau distillée. Aprés refroidissement, on ajouta 150 cm3 d'acide orthopha s-
phorique H3Po4 (densité 1,70) et on dilue jusqu'~ l'obtention d'une s olut! cr 

d'un titre. 

~-*') S' il se produit un e co l oration verte à la place de la teinte bleu-
3 violet, recommencer le dosage sur une nouvelle prise d'essai de 50 cm . 



RESINE ECHANGEUSE D/IONS 

Dosage du calcium dans une tablette diététique 

Etude des caractéristiques d/une résine cationique 



RESINES ECHANGEUSES D' IONS 

DOSAGE DU CALCIUM _DP\N_$_U.. !i~ __ ]'_i)_~1~JT.~- Jlj_~_TEJ' I ou~ 
ETUDE DES CARACTERISTIQUES D'UNE RESINE CATIONIOUE 

l 

RESINES ECHANGEUSES D/ IONS 

Les échangeurs d ' ions sont des substances granulaires insolubles 
comportant dans leur structure des radicaux ac i des ou bas i ques 
suscep t i b 1 es de permuter, sans modification apparente de leur aspect 
physique et sans altération ou so l ubilisation ,les ions posit i fs ou 
négatifs fixés sur ces rad i eaux contre des ions de meme signe se 
trouvant en solution dans Je liquide en contact. 

Ces résines sont de deux types selon la nature des ions échangés: 

suivant 

suivant 

-résines cat i oniques échangent des cations selon le processus 

-résines anioniques échangent des anions selon le processus 

-------->' ' <R) -Bn-n 

Les résines les plus couramment utilisées sont des polymères 
organiques <polystyrène réticulé avec du div i nyl benzène) 

Constante d ' équj 1 ibre 

Comme tout équi 1 ibre ces équilibres sont régis par la loi d'action de 
masse 

K 
sn+ 

= -------------------------

r:résine 
s:solution 

la constante ci / équilibre traduit l ' affinité de la 
résine pour le cat i on B par rapport à A.Plus K sera 
élevé ,plus la résine sera apte à fixer de préférence B 
à A :K est aussi appelé coefficient de sélectivité. 
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Coefficient de partage 

La répartition d/un ion 3n+ entre la r-ésine et une phase aqueuse 
s , exprime par un coefficient de partage Dmdéfini par ],équation: 

<Bn+)r 
D =-------m <Bn+)s 

CBn+)r concentration de an+ dans la résine 
<Bn+)s concentration de an+ dans la solution 
Pour une résine préalablement chargée par des ions H+ 

Dm=---:~=:~~= (:~=~~hK 3n+ 
<Bn+)s CcH+)J nH+ 

Le coefficient de par-tage ne suffit pas à lui seul pour donner de s 
renseignements sur la proportion de cations adsorbés ou non sur la 
césine. 
Pour déterminer cette proportion,il faut tenir compte du volume dlô' 
résine v et du volume de la sôlution V. 

can+)r*v quantité de cation contenu dans la résine 1/ 

P= ----------=-------------------------------------------= Dm*-- -
C Bn+ )s*V quantité de cation contenu dans la solution V 

Facteur de séparation 

Lorsqu,on désire séparer deux cations, le rapport de leurs coefficien t s 
de partage permet de déterminer si la séparation sera possible. 
Ce rapport est appelé facteur de séparation S: 

e.~ 
Dm < B 1 ) r < B2 )s 

S= 
~!~-=(~~-~~- *---- ------ --

< B2 )r 

Plus S sera grand plus B-4 sera retenu sur la résine au dépend ce B.' 
;donc la séparation de Blet 82 sera facile à effectuer. 

Régies de sélectivité: 

Les coefficients de sélectivité permettent de définir les affinités 
sélectives des ions pour un type de résine donnée. 

Influence de la charge: les ions sont ci/autant mieux retenus 
que leur charge est plus élevée. 

Na+ Ca++ Al+++ 

Influence de la nature des ions:l/affinité des ions augmen t e 
avec le numéro atomique 

Li+ Na+ K+ 

Nous pouvons donc noter que 1, ion H+ 
faible pour une résine cationique 
anionique l ' ion hydroxyde OH- présente 

présente !,affinité la plus 
;par contre pour une rés i ne 
! , aff i n i té la plus faible. 



Capacité d'échange: 

la capacité d ' échange d ' une r-ésine indique le nombr-e 
d ' équivalent-gramme fixés par unité de masse ou de volume de résine . 
Pour déterminer la capac it é d 1 échange d 1 une résine cation i que, i 1 
suffit de faire passer sur une colonne contenant une masse M de résine 
sous forme R-H une solution contenant des ions B+ afin de permuter 
l es ions H+ et B+ 
Le pH de la solution ainsi éluée est suivi en fonction du nombre 
d ' équivalents grammes versés. 
La courbe obtenue permet de déterminer: 

Ce: l a capacité réel le d 1 échange de la résine 

Cu:la capac i té d ' échange utilisable pour le 
type de colonne uti 1 isée et pour le cation B 

nu t'le. 

n < nu l / échange est tota 1 : 1 e pH est acide 
RH+ + 3+ ----> R-B+ + H+ 

nu< n < ne l' échange est partiel;une partie de la résine 
située en haut de la co l onne est saturée. 

n > ne la résine est entièrement saturée.Il n ' y a plus 
d ' échange. 

A part i r de la courbe on peut déterminer: 

ne 
Ce=---

M 

nu 
Cu=----

M 

ne 
Cm eqg/ gramme de rés i ne) ou ---Cm eqg/ cm3 de résine) 

V 

nu 
<m eqg/ gramme de résine) ou ---<m eqg/ cm3 de rés i ne) 

V 

Granulométrie: 
La granulométrie def i nit le diamètre des grains de résine 
s'exprime en MESH 

:e 1 le 

ex :résine 80-100 mesh est une 
tamis possédant 80 ma i 1 1 es par 
possédant 100 mai 1 l es par inch2 

résine qui est passée au travers d 1 un 
i n ch 2 et a é té retenue par un t am i s 

APPLICATIONS 

1- Démlnéral isation d ' une eau: 

Déminéraliser une eau consiste à élim i ner de l' eau les ions <cations 
ou anions )susceptibles d ' etre contenus par ce! le-ci. 

Pour effectuer cette opération i l suffira de faire traverser à l ' eau 
une rés i ne cationique afin de fixer tous les cations ensuite de lu i 
faire t raverser une rés i ne anionique afin de fi x er tous les anions 
; les ions H+ et OH- 1 iberés étant en concentrations égales réagir-on t 
ensemble pour don ner des mo l écules d 1 eau . 



La ~éminéral isatlon d ' une eau peut se faire en une seule opération par 
passage sur un 1 it mélangé de résines 

Une eau démlnéral lsée sera utll lsée : 

-au laboratoire pour ia préparation des solutions étalons 
-dans les chaudières afin d ' éviter les risques d'entartrage 
-pour un usage domestique :fer à repasser, lave vaissel Je, 

batteries ... 

2-Remplacement d'un ion en vue de son dosage: 

Les ions de la solution sont permutés par les protons H qui sont alors 
dosés par Phmétrie 

Ex:dosage des ions calcium par les ions OH-

3-Concentratioo des traces 

Soit un ion A à l ' état de trace dans une solution ,i 1 suffit de faire 
passer une grande quantité de la solution sur la résine afin de fixer 
A.ensuite de faire passer sur la résine une solution en forte 
concentration en ion B présentant une plus grande affinité v i s à vis 
de la résine que J 'ion A ; 1 ' ion A se retrouve donc en forte 
concentration dans la solution ainsi éluée et pourra donc etre dosé . 

EXPERIENCE 

I-DETERMINATION DU CALCIUM DANS UNE TABLETTE DIETETIQUE: 

Le but de la manipulation consiste à doser le calcium présent dans 
une tablette d i ét~tique ;la solution contenant Je calcium sera passée 
sur une résine échangeuse d ' ion ;les ions H+ J ibérés seront dosés par 
PH métrie . 

A-Préoaration de la colonne: 

L'échangeur de cation sera contenu dans une burette de 25 ml 

Protocole de préparation de 
est déjà prete à l'emploi 
suivant) 

la colonne 
et a été 

<la colonne que 
prépaC'ée selon 

vous utilisez 
le protocole 

-Introduire un morceau de laine de verre qui retiendra la résine 
-Remplir l~ colonne d ' eau déminéralisée 
-Ajouter environ 10 cm3 de résine <Dowex 

-Faire passer sur la résine environ 
50 W-8X-20-50 mesh) 

75 ml de solution 
la résine sous la chlochydrique 3M de tel Je facon à obtenir 

R-H+. 

acide 
forme 

-Rincer la colonne avec de J ' eau déminéralisée afin d'élimine r 
1 'excès d , acide. 
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de l ' eau démioéral isée pour él iminec l'excès d'aclde.(200 à 250cc) . 
Le pH de l'eau en fin de lavage doit être identique à celui de l ' ea.u 
de lavage. 

Il faut faire ATTENTION à ce gue la césine soit toujours i~mergée 
dans la solution aqueuse afln d , évlter des entrées d,air qu ,il ser-a 
d i f f i c i 1 e p ac l a su i t e d ' é l i m i ne r . 

PENDANT CETTE OPERATION DE LAVAGE.COMMENCER LA PREPARATION DE 
L'ECHANTILLON AU PARAGRAPHE SUIVANT. 

B-Préparation de l'échantillon et analyse: 

-Faire chauffer 150 à 200 cc d,eau jusqu'à la température de 70°C. 

-Broyer dans un mortier un comprimé de lactate de calcium Jusqu ' a ce 
qu'i 1 soit réduit en fine poudre. 

-Peser 0,30 à 0,50 g de cette poudre et la solubiliser dans 100 m l 
d'eau environ portée à la température de 70 ·c. 
-Filtrer 

traces de 
chaude. 

la solution au travers d'un papier filtre pour él !miner les 
particules insolubles ;rincer bécher et filtre à 1 ' eau 

-Ramener cette solution à la température ambiante avant de 
l ' introduire dans une fiole jaugée de 250 ml ,compléter ensuite a•;e c 
de l,eau déminéralisée jusqu'au trait de jauge Csolutlon Sl) 

-Faire écouler 1 'eau déminéralisée au dessus de la résine è:'3 cm. 

-Prélever 25 ml de solution Sl et la faire passer au travers de 
l ' échangeur de cation avec un débit de 2 à 3 ml/mn;recuei l l Ir dans une 
fiole jaugée de 100 ml. 

-Faire passer ensuite de l'eau déminér-al isée pour entrainer les ions 
H+ ayant permuté avec les ions Calcium selon le processus suivant: 

--------> R-ca++_R + 2H+ 

L'élution se poursuivra jusqu'à ce que la solution éluée atteigne le 
trait de jauge de la fiole de 100 ml. 

Soit S2 la solution ainsi recuei 11 ie . 

C-dosaqe des ions H+ de la solution S2 par PHrnétcie: 

-Prélever 20 ml de la solution S2 .Ajouter quelques gouttes 
d'indicateur coloré adapté au dosage. 

-Doser cette solution par une solution de soude étalon de titre 0,0 1 
N :lors du dosage le pH sera suivi en continu à l,aide du PHmètre 
:tracer la variation de PH en fonction du volume de soude rajoutée. 
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RESULTATS 

1-Calculer la molarité en ion H+ de la solution S2 

2-Calculer la molarité en ion Ca++ de la solution Sl 

3-En déduire le pourcentage massique de calcium présent dans le 
comprimé. 

4-A partir de la courbe donnée dans la question du II-A déterminer 
l a capacité d ' échange uti 1 isable de la résine :vérifier 9ue la 
quantité de résine utilisée éta i t suffisante pour retenir la totalité 
de calcium contenue dans les 25 ml de la solution Sl. 

5-Justifier le choix de l'indicateur coloré . 

II- ETUDE D'UNE RESINE CATIONIOUE 

A-Détermination de i a caoacité d ' échange 

Déterminer la capacité d ' échange de la résine cationique CDowex 
50W-8X).à partir de la courbe pH de la solution éluée en fonction du 
volume versé de CaC1 2 0.025 M. 
Cette courbe a été obtenue en faisant écouler une solution 0,025 M de 
CaCl2 au travers d ' une colonne contenant un volume vr de résine 
cationique. 

~-------~ ---------

/ 
3 

2 

1 100 200 300 4ÔO soo 1 ---600 

Déterminer la capacité réel le et uti ! isable exprimée en meqg/ ml de 
résine. 

vr = 22 ml vu = 350 ml v8 = 525 ml 
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8-Déterminat-ion des constantes d'équi l jbr-e.des coefficients de oac-ta~ 
oour d1tterents cations. 

Supposons . différents erlenmeyer-s contenan t 
chacun un volume· de 1 ml de r-ésine catiooique Dowex 50W-8X char-gée en 
ion H+ et 50ml d ' une solution en titre sn+ fJ,1 JJ ) . 

Pour chacune des solutions, on donne le pH de la solution suroagean(e. 
pour K+ pH=l,92 

2+ pour Ca pH=l,65 
Questions: 

1-Pour chaque cas étudié déterminer: 

*les concentrations des ions H+ et des ions s 0 + dans la 
solution et dans la résine. 

Bo+ 
*la constante d ' équi 1 ibre K 

nH+ 
de l'équi l ibr-e suivant: 

nR-H + 3n+ R Bo+ + n H n 

*le coefficient de partage Dm 

*la proportion P entre la quantité de cation adsorbé et la 
quantité de cation contenu dans la solution aqueuse. 

2-Justifier le choix de cette résine pour le dosage du calcium. 

3-Comparer l'évolution des constantes et des coefficients de partage 
selon la charge de l'ion. 




