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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 1'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 1'étude des solu-
tions aqueuses, bien que d'autres solutions puissent étre électroly-

sables.

DEFINITION :

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

'R = F-fé; R en ohms

p est la résisﬁivité.relative de la solution ; elle dépend de la
composition de cette solution et de la température. Elle s'exprime
en ohm x cm.
1l et s sont respectivement la longueur et la section de solution
traversde par la solution et s'expriment en cm et cm?2.

Le rapport l/s , dépendant de la g2ométrie de la cellule
est caractéristique de celle-ci. C'est la constante de cellule.

K= 1/s] en en-t one & =pr

Soit:[ la conductivité spécifique, inverse de la résistivité;on
a aussi —t —_—

R = K/ X X= k/R

| PE—

La mesure de K peut é&tre 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
3 1 eq gramme par cm3 on obtient la conductivité équivalente
IA_= 1000X/N| N : normalité

donc : N/1000 d'équivalent gr/cm3

N_: conductivité équivalente



ETUDE DES ELECTRQLYTES :

On définit la conductivité équivalente lindteJ%-d‘une
solution comme la limite vers laquelle tend la valeur de/\-pour N
tendant vers O (solution infiniment diluée).

me ne dépend plus de la concentration.
Pour les électrolytes forts en solution moyennement concentrée, une
relation empirique établit pour

|

La conductivité équivalente provient du transéort de courant
par les ions positifs et négatifs. Elle est la somme de deux contri--

butions :

i s e
Pour les électrolytes forts, on peut déterminer.AD en
mesurant la résistance de solutions dont on fait varier N. A partir
de R on déduit I:, puis.ﬁ—;le tracé de la droite A= £ (VN) conduit
d la détermination de.ﬂa.
Pour les électrolytes faibles, la loi n'est pas vérifiée.
On pourra déterminer-ﬂo de l'électrolyte par la somme des.ﬁa de ses

ions, les conductivités équivalentes étant additives.

DOSAGES CONDUCTIMETRIQUES :

La conductivité électrique peut étre utilisé&e comme indica-
teur dans un dosage. Supposons que nous ayons a 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. Dés les
premiéres additions de B, i1 y aura réaction et variation du nombre
et de la nature des ions en solution. Cette variation pourra, en
premiére approximation, étre considérée comme linéaire en fonction

du volume de B ajouté.

Tant qu'il restera un excés de la solution A; la penteyagw
la droite ne variera pas, mais d&s que le point d'égquivalence sera
dépaséé, le produit B deviendra un excés et la droite changera brus-
quement de pente.

Le point de concours des deux droites donnera le point d'é&qui-
valence. On donne les conductivités égquivalentes d 25° C des ions
suivants
i

H' : 350 Na' : 50. NHZ e OH : 198 cl- : 76



APPAREILLAGE

- Le conductim@tre est constitué d'un pont de Wheastone
alimentd en courant alternatif, la résistance inconnue de la
solution &tant mesurée en l'introduisant dans une branche du
pont et en 8&auilibrant celui-ci en résistance et en capacitég,
selon un principe bien connu (réglaage & courant nul dans la
branche centrale).

Cf notice de l'apmareil.

MANTPULATION :

DETERMINATION DE LA CONSTANTE DE LA CELLULE

On a EWTWKF

La relation précédente permet de déterminer K en mesurant
la valeur de R pour une solution donnée dont on connafit P (par
exemple pour le KC1 N/50).

Il suffit de repérer la température 3@ laquelle on mesure R
et de se reporter au tableau suivant pour la valeur de p corres-
pondanﬁe (pour le KC1l N/50).
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ETUDE DES ELECTROLYTES

Conductivité d'un électrolvte fort.

Effectuer les mesures de résistance sur des solutions

de chlorure sodium N/10 ; N/25 ; N/50 ; N/100 ; N/250.
3

Préparer 100 cm” de ces solutions par dilution d'une

solution mére 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/100O ; N/250 ; N/500. Effectuer des mesures de résistance sur

chacune de ces solutions.



DOSAGES CONDUCTIMETRIQUES

Nous.étudierons successivement le titrage d'une solution
inconnue de HZSO4 par NaOH O, 1N,
puis, celui d'une solution de HCl par NH,, HZO 0,1 N.
Introduire dans un bécher le volume d'acide nécessaire
pour gue l'&lectrode trempe (50 cc). Ce volume sera mesuré avec
précision a la pipette.

Immerger la cellule et mesurer la résistance aprés 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 a la tempé&rature de l'expérience.
2) Conductivité de NaCl
Construire la courbelr= £ (V1N) et déterminer.ﬁa(Nﬁii)

3) Conductivité de CH399 H

Connaissant & 25° CaAO(H =56 _ﬁb (CH co. ) = 41,
construlre la courbe /L= f ( YAN) et la comparer avec la précé-
dente .

o : degré d'ionisation. ¢
On démontre quec4=4N¢‘A6

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

5) Dosages conductimétriques :

En tragant les courbes X = f(v) donner les norma-
lités de HZSO4 et de HCl, et les molarités.

Comparer et discuter les 2 types de dosages.

f

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

Dosage d'une solution de permanganate de potassium

Dosage - d'une solution de Fer (II) et de 1'eau oxygénée

(L3
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MANGANIMETRIE B

T - DETERMINATION DU TITRE O*UNE SQLUTION ETALCON QE KMnQ,.

Le composé qui convient le mieux pour cette détermination est l'cxalats
de sodium Na2 0204 (sel de sodium de 1l’acide oxalique HOOC-COOH). L'oxydation de
1'ion oxalate a lieu selon 1'équation :

20E0z3+29 555

Par conséquent, l'éguivAalant-gramme de réduction de l’oxalate de

sodium ssra :

134,00 _
et &

e e e e R e e ok ke

L'oxalate de sodium utilisé est trés pur (la purificatlon est aisée par recristal

lisation de ce sel dans l'eau, et séchage vers 250°). Il n'est pas -‘hygrasccpiqus,

ne contient pas d'sau de cristallisation et ne se modifie pas au cours cs sa conser-

vation.

Prélever en utilisant la balance SARTORIUS une prise d'essai précise d'envircn
87 x 0,02 x 0,2 = 0,27 g d= Naz C204. gt la transférsr, sans en perdre (pessr dans
un verre ce mantre praopre et sec), dans un matras jaugé de 200 cm3 de capacits, la
dissoudre dans de l'eau distillée, mélanger solgnsusement et diluer cetts soluticn

Jusqu’a c= ‘que le contanu attsigne le repére.

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

sur cette valeur.

P R == e = e R Rk R

g 3 . 3 &
Prélever a l'aide d’un pipette 10 cm de la sclution. d’oxalats gue 1l'on plagera

P

dans un erlenmeyer. Ajoutsr 2 & 10 :m3 de salution 2N d’acide sulfurique. Chauffer
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le liguide jusqu’ad 75° (ne pas faire bouillir étant donné aque l'acide oxali-

que se décompose dans l'eau en é&bullition).

Pendant ce temps, placer la solution de permanganate de potassium

dans une burette (voir Page 20 "Technique d’'un dosage volumétrigue”).
Procéder au dosags de la manidre suivante.

Ajouter fa solution de KMnO4 goutte A& goutte & la solution chaude
d’'oxalate en milieu sulfurique. Les premigres gouties de KMnD4 sont assez
lentsmant décolorées, mails dés qu'il se forme quelgues ians Mn2+, qui ca-
talysent la réaction d’'oxydo-réduction (1), la décoleoraticn devient ins-

tantange.

I1 faut déceler 1l'instant ol dne goutte ds KMnCJ4 colore toute la
solution contenus dans l'erlenmeyer en rass pédle qui ne disparait pas

pendant 1 & 2 minutes (2).

(11}

la moyenne des ré-

- Procéder 3 trois dosaeges précis st prend
=
sultets concordants (

e
la gifférence entre ces résultets ne peut 8tre supe-

rizure & 0,1 cm3).

- Ecrire et Sguilibrer 1l'équation de la réaction 4d'oxydo-réduc-

tion mise en jeu au cours de ce titrags.

- O'apres les valumes des solutions ayant réagi et la normalité
de la sclution d'oxalate, trouver la normalité des la solution de cermanga-
nate de potassium. )

) e—

Déterminer l'incertitude sur cetts normalité.

= Catte solution de permanganate de potassium servira & faire les

dosages suivents : dosage du Fer (II) et de 1l'sau Gxygzénée.

-

+ ..-‘-
(1) Il s'agit d'une autocatalyse de la réaction par les iaons an selon

le schéma : -
Mnd4

anﬁ = MnD2
- 7,
| 2\ 3+ ¢ 2..
C204 Mn C204

(2) La coloration diminue progressivament car KMnD4 en exces réagit avec

le sulfate d= mangangss - (II) gui s'sst formé

4 [~
2 KMnD4 K MnSO4 227 HZO — 5 MnDZ + K2504 &l HZSO4



II. DOSAGE DU FER II

L'un des dosages les plus importants en manganimétrie est le dosage
volumétrique du fer II par KMn04. IT est oxydé en fer III d'aprés 1'équation :

Ft < Fet 4 T (1)

-~

But : Vous allez doser une solution de fer ferreux, préparée & partir d'un
sulfate double de formule suivante : FéSO4(NH4)2 So4 nHzo

Vous déterminerez le nombre de molécules d'eau cristallisées avec ce sel.

- Peser précisément 2 g environ de sel. Verser la prise d'essai dans une fiole
jaugée de 200 m1. Ajouter @ 1'aide d'une &prouvette 100 ml d'acide sulfurique 2N.
Compléter d& 200 m1 avec de 1'eau distillée ou déminéralisée.

- Passer ensuite au titrage qui, contrairement & ce qui se passe avec 1'acide
oxalique,doit étre exécuté & froid étant donné qu'd chaud les sels ferreux
sont oxydés par 1'oxygéne de 1'air.

- Placer KMHO4 précédemment titré par 1'oxalate dans la burette.

- Verser dans 1'erlenmeyer 10 m1 de solution de fer ferreux

- Titrer jusqu'd ce qu'apparaisse une coloration rose persistante traduisant
un léger excés de moins d'une goutte de KMn04.

Résultats

1) Calculer le titre de Ta salution de fer ferreux rire et équilibrer 1'équaticn
) d'oxgdo-réguctgon que en 3eu au cours de ce 805358. N q

2) Donner la masse molaire du sel utilisé et le nombre de moles d'eau n cristal-

1isées par mole de ce sel.



111 - Dosage de 1'eau oxygénée
1°) Solution commerciale

-

On se propose de doser une so]ut1on commerciale de Hzo2 environ "10 volumes"
D&finition : Une solution d'eau oxygénée est & "x volume" Torsque 1 1 de cette
solution peut 1ibérer x litres d'oxygéne gazeux (x étant mesuré & pressicn et tempéra-

ture norma]es) selon la réaction 2 H202 - 2 H20 + 02 (2)

Quel volume (en litre) d'oxygéne gazeux, une mole d'eau oxygénée peut-elle
libérer ?
D'aprés 1'équation 2 déterminer le nombre de moles de H202 présentes dans 1 1

-

de solution commerciale supposée a "10 volumes"..

2°) Préparation d' une solut1on diluée d'eau oxygénée 0, 2 N

T T S — - e e em - - - —

E équat1on d' oxydo reduction de HZOZ s'écrit
H202 -1> O2 + 2 HY + 2 e (3)

Déterminer 1a normalité de la solution commerciale. Quel volume de solution
commerciale doit-on prélever pour obtenir 200 cm3 d'une solution 0,02 N ?
Réaliser cette cpération de dilution.

- e s  wm  em -

Pre]ever 10 cm3 de la solution d11uee préparee ; 1'aciduler par 5 cm3 environ
d*acide sulfurique et la titrer par la solution é&talon de K Mp 04.

Ecrire et équilibrer l'équation de la réaction d'oxydo-réduction mise en jeu
au cours du dosage. 3

Déterminer 1a normalité exacté de cette solution dilude. Incertitude.

4°) Retour & la solution commerciale

A part?f-aﬁ-tfégé ae-ia‘séauziéh-a{iuée, et compte-tenu de la dilution effectuée
en 2° déterminer le titre de la solution commerciale. Incertitude.

Quel volume d'oxygéne gazeux peut libérer un l1itre de cette solution ?

Calculer le pourcentage massique en H202 de 1a solution commerciale.



DOSAGE EN RETOUR DU DICHROMATE DE POTASSIUM

PRINCIPE

Le dosage direct du dichromate de K par un réducteur
n'étant pas tré&s net, on va faire agir en excé&s une solution
de FeSO4, de titre connu, sur une solution de K3Cr;,09 3 doser.
Cet excés de FeSO4 sera dosé par une solution de KMnO4 de titte

connu.

REACTIONS
Cr,0, + 14 H' + 6™ 2 Bt ey 5 0- S I
Fe2+ T Fe3+ + e (2)
MnO; + 8 HY + 5e”>M3" + 4 H0 (3)

MODE OPERATOIRE

Verser 20 cm® de la solution de K,Crp0; dans un bécher

de 150 cm>. Puis, 30 cm? de FeSOy 0,1 N + 10 cm® H,S0, 2N
coloration verte de sel de chrome (III) remplace la couleur
jaune du dichromate. Il y a eu réduction par le sel ferreux.
Verser peu a peu a la burette la solution de KM04 0,1 N
jusqu'd@ 1'apparition d'une couleur "oeillet" (violet du KMpOy4

+ vert du sel de Cr3+).

CALCULS

Les &quivalents gramme de réducteur (FeSO4) qui n'ont
pas réagi sur la solution de dichromate, ont réagi ensuite sur
la deuxiéme solution oxydante (le permanganate) jusqu'a 1'équi~
valence.

Donner le titre en normalités du dichromate de K.

Sur le vu de la réaction(lL en déduire la concentration

de K5,Cr;07 en moles/litre, puis en grammes/litre.



g

IODOMETRIE A :

préparation d'une solution d’iode et dosage d’une solution

de thiocsulfate de sodium
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MANIPULATION
IO0OMETRIE .A. PREPARATION D'UME SCLUTION STALON D°'IODE ET DOSAGE D'UNE SOLUTIGON
DE THIOSULFATE DE SOOIUM
I - PRINCIPE
“'iode libre, cowme lss autras halag2res. sest capabls c'snlever

ces gflactrons aux corns guil les z2dent Facilement Iréducteurs) =zt, oour

cette raiscn, est un oxydant. L2s icns I~ =zédent des &lectrons scus

1'influence de substances suszeciillss <a les gagrar {oxydants), s sont .

des réducteurs.

La méthode iocdométrigue 2st tasée sur ges phénaménes <'oxydo- .,

réduction liés & l'équilitre

1 2 i (1)
2

Le potentliel normal d&'oxyzation Ze ce couple est resiativement

faible (+0,54 V], et sa positicn dans le tableau des patentiels d'oxyca-

tion (veir le cours) montre qu’'il existe

- une série de réducteurs susceptibles d'étre oxydés par 1'iode

linre (Eo <+ 1,54 V) ;

- une série d'oxydants susceptiblas d'étre réduits par les

ions I” (Eo ) + 0,34 V).

Cela créela possibilitéd 2'une double utilisation des praopristés

du couple IZ/ZI- au cours de l'analyss volumétrigue.



II - CONDCITIONS OE REALISATION DES DOSAGES IODOMETRIQUES

1) Il est indispensable de rappeler que le potentiel du couple
12/21- n'est pas élevé ; pour cette raison, beaucoup de réactions iodomé-

triques sont réversibles 2t fncomplétes. C'est seulement au cas ol l'an

crée des conditions convenables zuz ces réactions se poursuivent prati-
quement jusqu'a la fin, et peuwrsnt gtre utilisées pour une arnalyse

quantitativse,

2) Stantderné gue 1'icae est un corps volatil, an procéce au

s

titrage & froig. Cela est égaiement indispensable 3 cause ce la diminu-

tion de la sensibilité se l'ingdizateur 2e cas réactions (amidon) &

chaug.

3) Il est impessitle ce crocec

@®
'3

au -titrage. jodemetriqus en

milieu fartement alcalin wvu que 1'igce réagit sur les alcalis @

T PR A R A e TS SR (2)

2 Z

La présence d'nysciosure {IT ) rne psut 3tre tcléréé ca corps
étant un oxydant pglus fort gue IZ'

.

4) La sclubilité de l'icce Zans l'2au est faiblae. Il est

indispensable d'utiliser un excédent natable de KI lors des dosagas
iodométriques des oxydants, pour favoriser la dissaolution de 1'iocde
quil se forme lors de la réfaction, dennant avec KI un sel complexe

K [13} instable

- s - g (3]
KL + I2 + K [IB] ou T I2 - I3

La formation de ce composé ne géne pas le titrage car au
fur et 2 mesure de la réacticn ce l'icde. l'équilibre (3] est déplacé

vers la gauche.

III - PREPARATION D'UNE SOLUTION ZTALON O'IODE

L'iode est volatil et ses vapeurs proveguent la corrcsion

des parties métalliquss des appareils. Par caonséquent, il est intardit

de peser 1'icde & la balance SARTORIUS.
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On réalisera cdonc la pesée approximative (+ 1 cg) a la balance- a plateau

extérieur dans un verre ce montre, d'une prise d'essal d'lode pur (bisu-
bliné) nécessalire & l'obtention de 200 cm3 d’une solution 0,02ZN. O'apres

1'équation (1), 1l'équivalenrt-gramme d'oxydation de 1'iode a pour valeur

Peser sur la balance METTLER environ 3 g d'iodure de potassium
cristallisé dans un vase a tarer et les dissoudre dans la quantité cd'eau
la plus faible possible. Dés gue la solution a pris la température ambiaﬁte
(la dissolution de KI est encothermigue), fermer le vase a tarer par son

couvercle et peser le tout avec crécision a la balance SARTORIUS.

Verser ensulte dars ce vase contenant la solutlion de KI, la
gquantité d'lode contenue danrs le verre de montre et, aprés avoir immédia-
tement refermé le couver-lc, peser 3 ncuveau exactement lz2 vase a tarer.

€n dédulre le soids précis ce l'iode en solution.

Obtenir une disscilution complete des cristaux d'iode en mé-
langeant avec précauticr (sans projecticns sur le couvercle ou le rodage)
la solution dans le vase a tarer fermé. S'il ne se prodult pas une
dissolution complete ajcuter encore un peu de II.

Verser cette solution par un entonnoir dans une fiole jaugée
de 200 cm3. Rincer le vase a tarer et l'entonnolr a 1l'eau distillée st
diluer la solution jusqu'au repere. Boucher le matras avec un bouchon

de verre et mélanger soigneusement.
Calculer le titre se la sclution d'iode ainsi préperée.

IV - TITRAGE D'UNE SOLUTICKN DE THIOSULFATE DE $0DIUM
1] 3

1) Principe
Parmi les récucteurs, l'ion thiosulfate agit sur 1'lode libre
pour donner 1'ion tétrathionate
25 G -

e R + 2
7 5203 uaue peiz] (2)

A&

(4%
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icn thiosulfate ion tétrathicnate

L'équivalent-gramme de thiosulfate de sodium NaZSZO est

3
égal a :
-—-—-—-———-—248‘5 s SR T

Connaissant la normalité de la solution d'ilode utilisée pour

le titrage, on peut trouver la normalité du thiosulfate, ou invarsement. .

0On déterming de maniérs analogue une série d'autres réducteurs
capables de réduire I2 en ions I . Tels sont les sels de H2503, H3AsO3

et HSbO H,S, 1libre, SnCl2 et d’'autres corps.

2

2} Technigue
" Lors du titrage d'une solution de N525203 par une

3!

.solution d’'iode, il convient de placer le thiosulfate dans la burette,

et 10 Ema de sclution d'icde étalon dans l'erlenmqyér.

Il est commocde d'utiliser sn indicateur, 1'amidon, car la
décoloration de l'iode 'a la fin du‘dosage n'est pas trés nettement
observée. Verser quelques gouttes d'empcis d'amiden cdans la solution
d'iode qui vire au blau. La décolcraticn compléte par le thigsulfate

margue la fin du dosage.

3) €alculs

a) Ecrire et équilibrer 1'édquaticn de la réaction

d'oxydo-réduction mise en jeu au cours Jde ce dosage.

h) Calculer le2 %titre de le scliution de thiocsuifate.
Quelle est l'incertitude sur ce titre ?
£) QJuel poics de thiosulfate cristallisé N323203,

5) HZO contiznt cette soluticn par litre ?

&



IODOMETRIE B : DOSAGE DY CUIVRE

ET DE L'ACIDE ASCORBIQUE
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MANIPULATION Py
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I - DOSAGE CuU CUIVRE DANS LE SULFATE GE CUIVRE

1) Princioe e g g
L'un des domaines important de l'’application-de
1'iodométrie sst le dosage valumétrigue du cuivra, couramment smolcyéd

ors de l'aralvss das elliagss, des minerais, stec.

[
n

Ce Zosagze est Basé sur la réaction

(]

- - &
2 Cu + 41 <« 2Cul + + (1)
D'aprés cette dquaticn on voit que les lons cuivriques
2+ pot e = = = . '
Cu. recevant un électron des ions I sont réduits en ions cuivreux

=12

Cu* (EEi passent dans le préjip té sous forme d'iedure cuivreux Cul
peu soluble, Ks = 10 ]

2"’ = + . a2 -
B svot [sAuing IuAs; (23,

Par conséquent, l'dquivalent-gramme d'oxydation du sulfats

de cuivre Cu SO S HZO est &gal & 1 mole, soit 248,7 g.

4’

QUESTION

Le sens d'évolutioj.-vers la droite, de la réaction (1) est-
il en accord avec la valeur des potentiels normaux d'oxydation des cou#les
Cu®t/eu” (Bg = + 0,17 V) et L/2I7 (§y = + 0,54 V) 2

Expligquer e phénomeéne observé.



Pour que la réaction (1) réversible se produise d’une maniére
suffisamment complate dans le sens voulu, il est indispensable qu'il
existe un grand sxces d'lons iodures dans la solution (excés de KI).
Plus cgt sxcds sera impartant, plus faible sera la concentration des

Lide
ions Cu™ , et plus 8levé. le potentiel d'oxydation du couple Cu2+/Cu*.

Bien que les iocns H+ ne participent pas a cette réaction, il
ast utile de créer un milieu faiblement acide pour cantre carrer 1'hydo-
lyse des sels cuivrigues, quil diminus le potentisl d’oxydation du couple
Cu2+/Cu+ st relsntit la réaction.

2) Tschnigue

Prélsver 10 cm3 de la solution de sulfate de cuivre a doser,
la placer dans un erlsnmeyer et y ajouter 5 cm3 environ d’'une solution
d’'acide acétique 2N.

Verser dans l'erlenmsyer de titrege 15 cm3 de solution de
KI as5g/1
Laisser reposer le mélange dans un endroit sombre pendant 5 & 10 mn,

afin dque la ré8action puisse se terminer.

Titrer ensuits 1'iode libéré par la soluticn étalon de
thiosulfate de sodium, selon la technique décrite précédemment ("Iodo-

métrie .A.") mals en ajoutant l'amidon vers la fin du dosage, lors-

que la solution contenant en suspension le précipité aura une colora-

tion jaune paille.

S'efforcer d’'obtenir gue la coloration bleue de la solution

amidonnée disparalsse per sulte de 1l'addition d'une seule goutte de

thiosulfate, et ne réapparaisse pas avant plusisurs minutes.

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

sultats concordants.

3) Calculs

a) Etablir 1'équation du dosage de 1l'iocde par le thiosulfate
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de sodium (voir "Iodométrie .A.").

b) A 1'aide des équations générales de 1'iodométrie (voir"Iodométrie A’
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 ?

c) Quelle masse de sulfate de cuivre hydraté Cu 504, 5H20 a-t-on in-
troduit per litre de solution d'analyse ? Donner 1'incertitude sur cette masse.

d) Vérifier gue KI était bien en excés au départ du dosage. (la den-

sité de la solution est indiguée sur 1l'étiguette du flacon).

IT - DOSAGE DE L'ACIDE ASCORBIQUE

1) Principe :
L'acide ascorbigue est oxydé rapidement et guantitativement par

1'iode en milieu acide. L'éguation de la réaction s'écrit

0 0
c? cZ
| =08
- \o Ol 0
£ B T SIS o—.:é L M P B O
z,,L__l X
“(#H HOCH
!:!.12011 !ZHZOH

La méthode standard de dosage de l'acide ascorbique met en jeu le ti-
trage direct par une solution standard d'iode en milieu acide. Les solutions
standard d'iode sont peu stables ; on préféerera former "in situ” une quantité
connue d'iode en exceés et réaliser le titrage de 1’iode en excés par une solu-
tion de thiosulfate de normalité connue.

Au cours de la premieére opération, la réduction de KIO3 libére une

certaine quantité d'iode 12 gui est réduite en par un volume V1 de Na25203

Au cours de la deuxiéme opération, la réduction de KIO3 libére la méme

quantité d'iode dont une partie sert & oxyder 1'acide ascorbique et 1l'autre néces-

site pour sa disparition d'un volume V2 de thiosulfate.

18re opération , V1 210 ml de KIO.+2g de KI dosés par
le thiosulfate.
2éme opération w———0 V2 —t e e e m 110 ml de KIO,+2g de KI + acide

ascorbique doéés par le thiosul-
fate.



2} Mode opératoire

Préparer 100 ml de solution O,004M de KID3

Le titre de la solution de KID3 doit étre connu avec une précision

d'au maoins 2‘10-3

Dans un erlenmeyer placer 10 ml de la solution de KIO, ;:;ajouter 2 g

3
de KI solide et 5 cm3 de la solution H2504 0,5 M. A 1l'aide de la burette, verser
la solution de thiosulfate dans l'’erlemmeyer. Lorsque le solution devient

Jjaune paille, on ajoutera guelques gouttes de la solution d'empois d'amidon de

maniére a8 déterminer plus précisément le point d’'éguivalence.

Titrage de la solution d'acide ascorbique

L'acide ascorbique a été préalablement séché sur Ca Cl, pendant une

2
semaine. On pésera avec précision une pastille que 1l'on dissoudmsa dans 60 ml

d'une solution HZSO4 0,5 M. On ajcutera 2 g de KI solide, 10 ml de la solution

de KIDa, a4 5 cm3 du mélange H 504 + acide ascorbique. L'excés d'iode qui appa-

2
rait est immédiatement titré par un volume V2 de NBZSZDB.
Questions :

1) Indiquer comment vous avez préparé les sclutions demandées, écrire

1'équation d'oxydo-réduction entre les couples ID;/I2 et IZ/ZI-.

2)Quel est le nombre d’'équivalent d'iode qui a été réduit au cours
de la deuxieéme opération par 1'acide ascorbique ?
Quel est le nombre d'équivalent d'acide ascorbique mis en jeu 7
Quel est 1le nombre de moles d'acide ascorbique contenues dens la pastille ?

3) Quel est le pourcentage d'acide ascorbique dans 1’échantillen ?
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MANIPULATION 1

-OXYDO-REDUCTION

VERIFICATION DE L’EQUATICON DENERNST

I - BUT BE LA MANIPULATION

Cn se propose de réalisser le titrage potentiométrique d'une

solution de sulfate ferreux par le bichromate de potassium.

En comparant les forces électromotrices mesurées a cslles

1
de l'éguation de Nermst, an pourra

II - RAPPELS THEORIQUES

1) Potentiels d'2lectrodes

Une électrode de platine plongsant dans un systéme oxydo-
réducteur en sclution esst le siidge d'unes réaction électrochimigue.
Considérons deux cas seion que les protons interviennent ou non dans

1'équilitre 2lectrachimique.

- e ey o o - A TE W P e . -

couple radex Ox/Red naus aurans

a 0Ox +'ne_ E"‘> b Red
Ox forme oxydée du couple.
Red forme réduite du coupla.

a,b,n coefficients deg 1'équatian.

L'électrode plongeant dans une tells solution, par suits d'un

échange incessant d'électrons avec les corps dissous prend un potentiel




qui est en fonction du caractére oxydo-réducteur de la solution ;

ce potentiel est donné par la formule de Nerrst.

a
E=E°+§1F; LQgE—O—X-].—-

Fed’

potantisl standard du systéme oxydo-réducteur scnsidérs

m
=

R : constante des gaz parfait

-4

température absalue

n : nombre d'2lectrcons mis en jesu

m

le Faraday (S€ 5G0 cculombs)

EQx] st [Rd]re;::ésentent 1'activits de 12 solution en axydant

gt an réducteur. En salution dilués, on confcond l'activité st 1la concan-

traticn : c'est ce gque nous fterons tout au long de cette manipulation.

A 20°C en transformant le logarithme népérien en logarithme

— - —

décimal on obtient :

0,058 ., lox] i
n (Reca ol

E-= E? #

== R == R R R R R RN —fpeg e g e g S i (e e

Py gt g oA Py

La réaction peut 3tre symbolisée par l*équation suivente

a Ox + qH* + ne é"—"l-_é b Red

i 2

Le potentiel d'électrcde davient zlors égal a

a * g
ceee . B d4E bl
b




SR EC Ty

7z

Soit en utilisant les logarithmes décimaux, 2 23°C

[ :] a ‘ +! q
0,058 log 0

X H
oo =

&
ou sncore E = E° - 0,058 %-PH + Qggéé lcg-ﬁl—l-—

fR ed] E

E = E° *

2) Piles & oxyda-réduction
O0'une manié&rs géndrale, une pile consiste en 2 campartiments

(appelés également demi-piles, cellules, éléments...) tels qus si an

les relie par un conducteur extérieur, ce dernisr est parcouru par un

courant.

Chague czcmpartiment est constitué par un conductsur métallique,
1’électrode, en contact avec la sclution d'électrolyte. On ferme le circuit
par un pont liquide de jonction, conducteur du courant, qui réunit lss deaux
compartiments (figure 1). Pour réaliser ce pont liquide an utilise sauvent

une solution saturse de KC1 gqui n’introduit pas ce d.d.p. de jonction.

— —

AI - B
glectrode RN \ 4électr0de‘2
ant de
Salution élactrao- - 2
e £ jonction . B¢ | _solution électralytique
lytique redox 1 B redox 2

Figure 1



B

L'électrade 1 au contact de la solution 1 prend un potentiel

E1. Il n'est pas possible de mesurer directement le potentiel E i1 en

1 H
est de méme pour E2 (potantiel de 1l'électrode 2 plongeant dans la solution

2).

Par contre on peut cannaitre la f.a.m de la pile gqui dékite dans
conducteur AB (on cétermine la différsnce de potentizl V aux bornes ds

cette résistancel

De sorte que E,L =V + E2

€. ne pourrait 8tre connu que dans la mesure ou la valsur cs
4

E2 s2rait déterminéecs gqui n’'est pas le cas, en général, pour uns &lacirods

2 quelcangue.

La détermination absolue d'un potentisl tel qua £, n’'sst pas

1
accessible mails czla imparte peu.

En effet les potentiéls d'électrodes canstituent une mesurse du
pouvolr oxydo-réduction des solutions : pour cela, 11 suffit qu'on nuisss

s

les comparer, ce qui est possible en les rapportant tous & uns.méme

le

électrode dite électrode de référence. Celle-ci, plongeant dans une sclution

bisn céfinie, doit donner des mesurss parfaitement reproductibles.
On utilise le plus scuvent, a cet sffet, 1'électrode ncrmales
& hydrogeéne & laguelle on attribuz par conventicn un potentiel égal a 0

a toute températurs. -

Si on réallse la pile représentée sur la figure 2 on peut

mesurer la f.e.m. V' = E, - E

1 dtant le potentiel de 1'électrode

R/ “R
de référence

R e e



e b ek

LS

-

électrode — &——électrode de référence
+
normale H gyl
solution 1 — 5 solution d’'acide 1N

Figure 2

Nous aurons par caonvention ER‘= 0 dans ce cas

donc V' = E1

La force élactramotrice mesurés dans ces conditiors représents

la valeur du potentiel par rapport & l'électrode de rétérences. £1lle

gst égale 2 RT ox] a
51 = E°1 + e lOg {dans ls cas ol lss proions
‘1( -
' Bed®

\_1

n'interviannent zas
»
oxydo-réducteur par "appo*t & l'électrode de référence.

- E° s'appelle : pctentisl standard du ccocugis

Remargue : Dans les montagés pratiques, l'électrode 2 hydrogéne est

peu commade, -en ralson des difficultés de montage - et des paotentiels de
jonctions élevés, aussi lui préfére -t-on une électrode de type calamel
dont le potentiel, si elle est saturée en Kci,. vaut 0,250 V per rapport

4 l'électrade a HZ' De sorte que si une élsctrode présente un potentiel

Ex par rapport & une électrocde au calomel,comparée & une &€lectrode a

hydrogéne ce patentiesl vaudra (éx =@ 250 ]=VE

IIT - PRINCIPE OE LA MANIPULATION

1) Mesures

On utilise une pille composée d'une élactrode 2u colomel

et‘d:uneélectrode de platine plongeant dans une sclution de sulfat -ferreux.
On ‘mesure la force électromctrice de cette pile par la méthode potentio:

métrigue : la pile & étudier déoite un trés faible courant dans une forte



.

impédance (celle d’'un voltmétre électroniquel; on mesure la différence de

potentiel aux bornes de cette résistancs.

Le montage utilisé se trouve réalisé dans l'appareil qui peut
servir aussi de pH-m8tre (veir fiche techniquel). En opérant ainsi on
peut entigérement négliger le débit des électrodes (canditienm théoriguement

nécessaire].

Conralssant le potentiel constant (& température constante) de
l'électrode au calomel, on peut en déduire le potentiel de 1l'électrode
indicatrice (8lectrode de Pt) sur lagquelle se font les réactions électraochi-

miques, par rapport & 1’'électrode & H2

2) _Le dosage d'oxydo-réduction

s

Psur doser la scluticrn de sulfate ferreux or va ajcutsr 2
: 2= 2
l'aide d'une burette las lons axydants Cr207 qui vant oxyder le fer
forreux en ¥sr ferrique, faisant ainsi varier les concentrations respsctives
2+ iy

de Fe et Fe .

On suivra les variatians de potentiasls de 1'dlectrode de Pt

au cours de ces transformatians.

La réactiaon électrochimigue qui permet de suivre le dosage est

— -

représentde par 1'équation (1)

FeZ+“'—“ "e3+ + a7 : 1)

Le tableau suivant résume les diverses molerités des lons
de cet équilibre & divers instants du dosage. X représente la fraction

-

de fer ferreux gui a subl 1'oxydation.

F92+ F93{
molarité avant le
début du dosage t = o C =g )
B i S -
molarité & l’'instant t C (1+x) Cx
du dosage
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IV - APPAREILLAGE UTILISE

1) Le millivoltmétre
I1 s'agit du pH métre électronique. Lire attentivement la notice

d'utilisation.

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

2) Les électrodes
L'électrode de platine doit étre trés propre.

S'assurer que le pont de 1'électrode au c2lomel (figure 3) est
suffisamment rempli de solution KC1.

Aprés les mesures, laisser 1'é@lectrode de platine immergée dans
de 1'eau distillée, 1'électrode au ¢3lomel plongeant dans un tube contenant
une 3olution saturée de KCI.

R

.

Elément de
référence RRTubu1ure latérale
Dermettant le remplissage
dy pont
Pont de jonction—L
(KC1 saturé)
Cristaux de KC1=—>== Pastille poreuse
assurant la jonction
électrolyticue

Figure 3 - Electrode au calomel
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et

A l'instant t, le potentiel de 1l’électrode de platine plongeant

dans la solution doit étre donné par :

3+ =+20;058 log Ly
[Fe*" ]

" FeZ+/FeS+ étant le paotentiel standard du systéme Fe2+/Fe3+

Y]
E E Fe2+/Fe

Par rapport & l'électrode & hydrogéne E°F=2+ Fes’ = 0,75 V.

/

Compte tenu des notations proposées, on obtient :

B .76 4 DIUEE Tag e

C (1-x]

Soit : E = 0,75 + 0,058 log =—==—
1 - x (23

Parallélement, 1l'ion bichromate est réduit selon 1'équation :

cr 0,27+ 16 1+ e 20> 7H 0

t
w

257

1)} Avant d'atteindre le point d'éguivalence

- Tant gue x€1, c'est-a-dire, tant que la gquantité de bichramate
ajoutée n’est pas suffisante pour oxyder tous les ions Fe2+, on peut cansidérer

2’/F33+ (en effet,
les ions Cr2072~ ajoutés, ant subi uns réduction les transformant en Cr3+. Le
solution ne contient donc que des ions Cr3+ et pratiguement pas d'lons Er2072-)

que- le s=sul couple oxydo-réducteur présent est le caouple Fe

2) Au point de 1’éguivalence x=1;le calcul du potentiel de 1’élec-

trode de platine 3 l'aide de la relation 2 conduirait & un potentiel infini.
En réalité la concentration en F22+n”est pas nulle;elle paossade
une faible valeur,déterminée par l'équilibre entre cette substance et lss autres.
Cependant,méme s'il reste du F52+non oxydé au point d'équivalencs,

i1 doit y avoir dans la soluticn une guantité s8guivalante de Crzog-non réduit.

3) Aprés le point d’'éguivelence

x>1. On peut alars considérer qus le s=sul couple en présence
2-
0

2st le couple Cr3+/Cr2 7 car tous les icns F92+ ont ét&é oxydés.



V - MODE QOPERATOIRE

Préparer une solution de 200 ml de bichromate de potassium 0,2N etQC ml
de sulfate de fer 0,1N (.on-pésera la masse de sel nécessaire et on placera 1eS
cristaux dans la fiole jaugée de 200 ccf Avant de compléter & 200 ml avec de
L'eau distillée, on ajoutera 10 ml de HZSD4 0,1N.pour la solution de FeSO4).
Déterminer 1'incertitude sur les titres des deux solutions.

On lave complatement les électrodes avec de l'eau distillée : apreés les
avoir séchées avec du papier Jossph, on les plonge dans un bécher de 250 ml

contenat 25 ml de la solution de sulfate ferreux 0,1M, 50 ml d'acide sulfuriqu:.

dilué et 50 ml d'eau distillée.

)

On effectuf&?yn titrage préliminaire avec la soclution de bichromate de pnta
sium, 0, 2Npour déterminer la région dans laquelle la force é&lectraomotrice de
la pile varie le plus rapidement. Pour les autres titrages, on fera des lrc-
tures plus rapprochéss dans cette région. On arrétera les additions lecrsgu'on
aura versé@ deux fois la quantité de bichromate de potassium nécessaire pour

atteindre le polnt d'équivalence.
On recommencera le dosage en remplagant dans le bécher les 50 ml d’eau

distillée par 50 ml d'acide sulfurigue dilué.
YI - RESULTATS

1) Tracer la courbe E mesuré-= f(v). v é&tant le volume de soluticn s+

bichromats ajouté ,pour les deux dosages.

2) A l'aide des courbes ,déterminer le volume v au point d'équivalence ;

vous comparerez cette valeur a la valeur théorique.

3) Ecrire les équations d'oxydo-réduction misms en jru lors du dosage.

Quelle est 1'influence du pH sur le dosage ?

4) Donner les formules permettant de calculer le potentirl pour les diff¢

rentes parties de la courhbe.
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MANIPULATION

CHROMATOMETRIE. ANALYSE O'UN MINERAI FERRIFERE

I - PRINCIPE

La Base de la chromatométrie est la réaction d'oxydation par 1l'ion

dichromata. due au passage du chrome -(VI} de l’'ion Cr.0 2= au chreme -(III) du

3+ )
cation Cr

€r,8,%7 + 146" + 887 T 4 7 My

(1

L'équivalent-gramme de dichromate de patassium KZCr 07 sera égal?d

2

284,2 Ci=phlol

8

0Q

-

Etant donné gye la rsducticn des ions Pr237 " an ions Cr3 se

- produit avec dépenaa d'ions H*. ls titrage chromatométrique doit aveir lieu en

milisu acids.

Lz potentiel rormal 4° Gx;dat*on 2u couple Cp O 2//1” {+ 1,38vV)
gst un peu plus faible que celuil du couple MnC "//Mn (+ 1, 51 Vl. Par conséquent,
on pourra titrer & l'aide du dichrnmaté en milieu acide chlorhydrigue sans craindre
1'oxydation des ions Cl~, car le patentieru*uxydation du couple Cl /2Pl (+ 1,36 V)
est pratiquement égal au potentiel du couple Cr2072 /’Cr « Toutefois, pour des :
concentrations en HCl supérieures & 2N, ainsi que lors de 1'ébullition,.le dichromats

oxyde les 1lons Cl en Clz.

L8 dichromate da potassium a encorz, par rapport au permanganate,

les avantages suilvants

- Il est facile d'obtenir un corps chimiguement pur par recristalli-
sation A& partir d’'uns solution aqueuse, sulvie d’'un séchage-é 200°. Pour cette
raison, la solution étalon de dichromatz sst préparée trés simplement 2n dissalvant

une prise d'essai.

- La solution de dichromate 'de potassium, consarvée dans un récipient
farmé, est extrdmement stable. Elle peut &tre utilisée sans décomposition & chaud

dans un milieu acids.



Par contre, le défaut de cet oxydant est dd & la coloratiocn verte

des ions Cr3+ 1ssus de la réduction qui rend difficile la détermination du point

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

dyphénylamine [CSHS)Z NH. Cette molécule, dont les sotutions sont incolores, est
()

oxydée en diphénylbenzidine violette.

== = - -

II - PREPARATION D'UNE SQLUTION TITREE Ké En=u0)

Do

Peser a la balance SARTORIUS avec précision une prise d'essai de
dichromate de potassium pur d'environ 0,55g et la transférer dansune fiole jaugée
3 5 i )
250 cm . Apres dissolution dans l'eau distillée, ciluer la solution jusqu'au répere.

Mélanger soigneusement.

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

prapre et sec.

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

1) Principe

Une application importante de la chromatométrie est le dosege d'un
fer dans les minerais, les laitiers, les alliages ....Lors ‘de la dissolution de
=
ces carpg le fer est obtenu dans la plupart des cas sous forme d'ions Fe“+ qui doivert

étre réduits avant le titrage.

On procéde a cette réduction de diverses maniéres, par exemple par
action des métaux ou de leurs amalgames. Danz ce but, le plus commode est d’utiliser

+
le zinc métallique qui réaglt aves les ions F9~ d'eprés 1'équation

(¥ ) La diphenylamines est en réalité un réactif quil indigue un potentiel déterminé,

de 1a m&8me fagon que les indlcateurs des dosages acido-hasiques signalent un pH

déterming.



-

3+ 2+ 2+ (2]

2Fs”  + Zn + 2Fe° + In
Lors du titrage par lesions dichramate, les ions Fe2+ sont de

nouveau oxydés :

2+ - _ 3+ - (3)

2) Technigue

a) Peser une prise d'essai avec précision du minerai étudié d'environ
= -}
1g dans un verre de montre propre et sec. La verser avec précautiondans un erlgnmgvg;

de 10Q cm3 par un entannoir sac;TRAVAILLER SOUS LA HOTTE JUSQU'AU PARAGRA-
3

—

PHE b)) . - Traiter la prise d'sssai par 10 & 15 cm

en s'efforaant de laver entidrement avec.Hﬁllles particules du minerai restées

de. HCY concentrs,

dans l'entonnoir.

-~

Chauffer modérément le contenu de l'erlenmeyer dans un chauffe—ba:} lon
jusqu’a ca que lss particules foncées du minsrai se trouvant sur le fond du matras
disparaissent et qu’il ne raste qu'un précipité blanchitre d'acide silicique. Ne
pas laisser bouillir le contenu du matras & cause de la volatilisation partielle
da FeCla.

Quand -la dissolution sera terminée, réduire les Fea+en Fez+. Pour
cela, aprgs avoir incliné le matras, y déposer avec précaution quelguses fragments de
zinc'ﬁﬁf;grannulé. Placer un entonnoir dans le col du matras {(pour éviter les
projections 'de gouttelettes) et faire bouillir la solution jusqu’a disparition
compléte de.la coloration jaune, ce qui est 1l’indice de la réduction totale des
ions F93+. Si1 le zinc est entiérement dissous. la coloration jsune n'avant pas

disparu, ajouter encore du zinc.

b) Apras décoloratibn, refroidir la solution sous un robinet, entrainer

les gouttelettes de ligquide qui se trouvent dans 1'entonnoir et l'enlaver. Placer
cdans ce dernier (sans la serrer) une petite boule de cuate et filtrer a8 travers
cette cuate la sclution gGans une Piolede 500 cm3. Laver plusieurs fois scigneu-
sement le petit matras, l’entonnocir a2t 1'ouate avec de l'eau distillée jusqu'a

: ; 3
ce que la solution atteigne un volume de 400 cm™ environ.

Ajouter 25 cm” du mélange acide spécial (H,PO, et H,SO,). Compléter

le Volume de la solution & 500 cm>,



P

-4

Réaliser le dosage de cette solution de fer - (II) sur des

prises de 30 cma, auxquelles on ajoute 2 & 3 gouttes de diphenylamine a
1'aide de la solution étalon de dichromate précédemment préparée, jusgu’a

l'apparition d'une coloration bleu-violet stable (H¥).
Reprendre le dosage apré@s avoir convenablement dilué la

solution de dichromate.

3) CALCULS

.a) Ecrire et équilibrer 1'égquation de la réaction d’'oxydo-

réduction mise en jeu dans ce dosage.

bl Calculer le titre de la sclution de chlorure ferreux
préparée. Quelle est 1'incertitude sur ce titre ?

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

' o, 3
(¥ )00r-dissout avec précaution 150 cm3 de H2804 (densité 1,84)dans 500 cm
d’eau distillée. Aprés refroidissement, on ajoute 150 cm3 d'acide orthophos-
phorique H3P04 {densité 1,70) et on dilue jusqu'ad l'cbtention d'une solutlor
d’'un itre.
EKQK) 8'11 se produit'une coloraticn verte &8 la place de la teinte bleu-

: ; 3 3
violet, recommencer le dosage sur une nouvelle prise d’essai de 50 cm .




RESIN EUSE D’

Dosage du calcium dans une tablette diététique

Etude des caractéristiques d’une résine cationigue



RESINES ECHANGEUSES D-IONS

DOSAGE DU CALCIUM DANS UNE TABLETTE DIETETIQUE

ETUDE DES CARACTERISTIQUES D’/UNE RESINE CATIONIQUE

RESINES ECHANGEUSES D7 IONS

Les échangeurs d“ions sont des substances granulaires insocolubles
comportant dans leur sStructure des radicaux acides ou basiques
susceptibles de permuter,sans modification apparente de leur aspect
physique et sans altération ou solubilisation ,les ions positifs ou
négatifs flixés sSur ces radlicaux contre des ions de meme signe se
trouvant en solution dans le liquide en contact.

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

-résines cationiques échangent des cations selon le processus

suivant
nR-A* + BO* oo podRIp~BEYs - +onAT
-résines anioniques échangent des anions selon le processus
suivant
nR-A~ + B”™ oo P ARI BT+ gl
Les résines les plus couramment utilisées sont des polyméres

organiques (polystyrene réticulé avec du divinyl benzene)

c s 1]

Comme tout équilibre ces éguilibres sont régis par la loi dfaction de
masse

BN+ ¢ At)D %  (BOt)p
K el R SR X e e S
AT  (B'tye & R
r:résine

s:solution

la constante d’équilibre traduit l17affinite de la
résine pour le cation B par rapport a A.Plus K sera
éleve ,plus la résine sera apte a fixer de préférence B
a A :K est aussi appelé coefficient de sélectivité.



Coefficient de partage
La répartition d’un ion pn+ entre la résine et une phase aqueuse
s’exprime par un coefficient de partage Dmdéfini par 17équation:

(Bt concentration de B"* dans la résine
(BM*)s concentration de B"' dans la solution
Pour une résine pré¢alablement chargée par des ions H*

(BN"*>r  /(H*>c\' BNt

(BM*)s \ (H*>s/ nH*

Le coefficient de partage ne sufflt pas a lui seul pour donner des
renseignements sur la proportion de cations adsorbés ou non sur 1la
résine.

Pour déterminer cette proportion,il faut tenir compte du volume de
résine v et du volume de la solution V.

(B )rxv quantité de cation contenu dans la résine v
P: e o o e o T e e v o T - - - — " - = == = - = - o o - - — = Dm*-——«
(BN )sxv quantité de cation contenu dans la solution \Y)
ur_d tion i

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

Plus S sera grand plus B4 sera retenu sur la résine au dépend ce B,
;donc la séparation de Bi et B2 sera facile & effectuer.

Régles de selectivite:

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

- Iinfluence de la charge:les ions sont d‘autant mieux retenus
que leur charge est plus élevée.

Na+ Ca++ Al+++

- 1 1 u i :l17affinité des iongs augmente
avec le numéro atomigue

Li+ Na+ K+
Nous pouvons donc noter que 17ion H* présente l17affinité la plus

faible pour une résine cationique spar contre pour une résine
anionique |”ion hydroxyde OH  présente |7affinité la plus faible.



Ca it ‘éch

la capacite d’échange d’une résine indigue le nombre
d’équivalent-gramme fixés par unité de masse ou de volume de résine.
Pour déterminer la capacité d’échange d’une résine cationique,il
suffit de faire passer sur une colonne contenant une masse M de reésine
sous forme R-H une solution contenant des ions BY afin de permuter
les ions HY et Bt .

Le pH de la solutlon ainsi éluée est suivi en fonction du nombre
d’équivalents grammes versés.

La courbe obtenue permet de déterminer:

”YH e Ce:la capaciteé réelle d’échange de ‘la résine

[

Cu:la capacité d’échange utilisable pour le
type de colonne utilisée et pour le cation B

o ——

gl==- - -

'

!

'

1
nu

N e(\i vir e

e r ol
n < nu l1“échange est total:le pH est acide
RH* + B* ----> R-B* + H*
RkE G R Re l1”échange est partiel;une partie de la résine

sltuée en haut de la colonne est saturée.

n > ne la résine est entieérement saturée.ll n‘y a plus
d’échange.

A partir de la courbe on peut déterminer:

ne ne
Ce=—-~- (m egg/gramme de résine) ou ---(m qu/cm3 de résine?
M v
nu nu
Cu=---- (m eqg/gramme de résine) ou ---(m qu/cm3 de résine)
M v
Granulométrie:

La granulométrie definit le diametre des grains de résine. :elle
s’exprime en MESH

ex :résine 80-100 mesh est une résine qui est passée au travers d’un
tamis possédant 80 mailles par inch?2 et a éte retenue par un tamis
pogssédant 100 mallles par inch?

APPLICATIONS

4 »
.

Déminéraliser une eau consiste a éliminer de 17eau les ions (cations
ou anions Jsusceptibles d’etre contenus par celle-ci.

Pour effectuer cette opération il suffira de faire traverser a 1‘eau
une résine cationique afin de fixer tous les cations ensuite de lui
faire traverser une résine anionijique afin de fixer tous les anions
;les ions HY et OH™ liberés étant en concentrations égales réagiront
ensemble pour donn=sr des molécules d’eau.

-t — e it g s 2 on oo



@
La deminéralisation d’une eau peut se faire en une seule opération par
passage sur un lit mélangé de résines ;

Une eau démlinérallsée sera utlllsee :

—-au laboratoire pour la préparation des solutions étalons

-dans les chaudiéres afin d’éviter les risques d’entartrage

-pour un usage domestique :fer A repasser, lave vaisselle,
batteries...

- ‘u i \YJ H

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-Concentration des traces

Soit un ion A A& l“état de trace dans une solution ,il suffit de faire
passer une grande quantité de la solution sur la résine afin de fixer
A,ensuijte de faire passer sur la résine une solution en forte
concentration en ion B présentant une plus grande affinité vis a vis
de la résine que 17lon A ;17ion 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 & doser le calcium présent dans
une tablette diéetatique ;;la solution contenant le calcium sera passée

sur une résine échangeuse d’ion ;les ions H+ libérés seront dosés par
PH métrie
=lE ion | nne:

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

Protocole de préparation de la colonne (la colonne que vous utilisez
est déjy -prete’ & ‘I'emploi” et -a- été préparée selon Ie “prototole
suivant) :

-Introduire un morceau de laine de verre gqul retiendra la résine

-Remplir la colonne d’eau déminéralisée

~-Ajouter environ 10 cm3 de résine (Dowex 50 W-8X-20-50 mesh)
: -Faire passer sur la résine environ 75 ml de solution acide
chlgrhydrique 3M de telle facon & obtenir la résine sous la forme
R-H™.

-Rincer la colonne avec de 17eau déminéralisée afin d éiiminer

1’ exces d’acide.
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LA COLONNE FOURNIE EST DEJA REGENEREE 11 suffit de fajre passer
de 1’eau déminéralisee pour éliminer 17exces d’acide.(200 a 250cc)
Le pH de l’eau en fin de lavage doit tre ldentique & celui de 17eau
de lavage.

I1 faut faire_ATTENTION & ce gue la résine soit touiours immergée
dans la solution agqueuse afin d’éviter des entrées d’air qu ‘il sera
difficile par la suite d’éliminer.

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

B-Pc i [ illo ]

-Faire chauffer 150 a 200 cc d’eau jusqu’a la température de 70°C.

-Broyer dans un mortier un comprimé de lactate de calcium jusqu’a ce
qu’il soit réduit en fine poudre.

-Peser 0,30 & 0,50 g de cette poudre et la solubiliser dans 100 mi
d’eau environ portée a la température de 70 °C.

~Filtrer la solution au travers d’un papler filtre pour éliminer les
traces de particules insolubles ;rincer bécher et filtre a 17eau
chaude.

-Ramener cette solution a la température amblante avant de
l“introduire dans une fiole jaugée de 250 ml ,compléter ensuite avec
de 1’eau déminéralisée jusgu’au trait de jauge (solution S1>

~Faire écouler |“eau déminéral isée au dessus de la résine >*3 cm.
-Prélever 25 ml! de solution S1 et la faire passer au travers de
1 “échangeur de cation avec un débit de 2 &4 3 ml/mn;recueillicr dans une
fiole jaugée de 100 ml.

-Faire passer ensuite de |7eau déminéralisée pour entrainer les ions
gt ayant permuté avec les ions Calcium selon le processus suivant:

2 R-H* + cCa*t - > R-Ca**-R + 2#*

L élution se poursuivra Jjusqu’a ce que la solution éluée atteigne le
trait de jauge de la fiole de 100 ml.

Soit S2 la solution ainsi recueillie

= i S ution
-Prélever 20 ml de la solution S2 .Ajouter gquelgues gouttes

d’indicateur coloré adapté au dosage.

~Doser cette solution par une solution de soude étalon de titre 0,01
N :lors du dosage le pH sera suivi en continu & l7alde du PHmeéetre
:tracer la variation de PH en fonction du volume de soude rajoutéde.



RESULTATS

1-Calculer la molarité en ion H+ de la solution S2
2-Calculer la molarite en ion Ca++ de la solution Si

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

4-A partir de la courbe donnée dans la question du II-A déterminer
la capacité d’échange utijilisable de la résine ;vérifier que la
quantité de résine utilisée ¢tait suffisante pour retenir la totalite
de calcium contenue dans les 25 ml de la sclution Si.

S5-Justifier le choix de l“indicateur coloré

Déterminer la capacité d’échange de la résine cationigque (Dowex
S50W-8X),a partir de la courbe pH de la solution éluée en fonction du
volume versé de CaC12 0.025 M.

Cette courbe a été obtenue en faisant écouler une solution 0,025 M de

CaC12 au travers d’une colonne contenant un volume Vi de résine
cationique. ’

nH A~

:
|
|

2 / ‘

g }
|
1
i

»

2 - v-CaCly wversés
160 200 300 400 500 600 700 80
Vu VE
Déterminer la capacité réelle et utilisable exprimée en meqg/ml de
résine.

Ve = 22 ml vy = 350 ml Vo = 525 ml



- ) Supposons . différents erlenmeyers contenant
chacun un volume de 1 ml de résine cationique Dowex 50W-8X chargée en
ion H* et 50m! d’une solution en titre B™ (5,1 ).

Pour chacune des solutions,on donne le pH de la solution surnageante.
pour K* pH=1,92

pour Ca2+pH=1,65
Questions:

1-Pour chague cas etudié¢ déeterminer:
*les concentrations des ions HY et des ions B"* dans 1la
solution et dans la résine.

Bn+
*¥la constante d’équilibre K de |7équilibre suivant:

nHg*
nR-H + B"" «—0gs R, B" + n H
*¥le coefficient de partage Dm

*¥la proportion P entre la quantité de cation adsorbé et la
quantitée de cation contenu dans la solution agueuse.

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

3-Comparer l7évolution des constantes et des coefficients de partage
selon la charge de 17ion.





