Partie III : Chimie
Rappels

Méthodes expérimentales de suivi d’une réaction

~\

p
Mode d’emploi
Ce poly répertorie des méthodes expérimentales de suivi d’une réaction. Il est donc utile pour les TP, mais aussi
pour les sujets d’écrits, puisque ces sujets consistent souvent & exploiter les résultats d’expériences de ce type.

Ce poly n’est pas a lire en une seule fois. Plutét :
e Le TP 11 porte sur la conductimétrie. Il est alors souhaitable de lire le II.

e Le TP 9 utilise un titrage pH-métrique. Il est alors souhaitable de lire le III.

On n’utilisera pas en TP les méthodes décrites en IV, V et VI. Vous pouvez néanmoins lire ces parties lors de
vos révisions.

e Enfin, des exercices seront proposés, qui reprendront en partie les exemples développés dans ce poly. Vous
pourrez donc les travailler par vous-méme et lire la correction ici.
A chaque fois, il est important de bien comprendre comment on arrive a la relation donnant le volume équivalent.

D’un autre coté, les paragraphes “pour aller plus loin” ne sont pas indispensables en premiére lecture et vous pouvez
les passer.
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| Pourquoi suivre I'évolution d’une réaction ?
Le programme de 1™ et 2"d année améne a suivre 'avancement d’une réaction chimique pour deux applications
différentes :

e Etudier la cinétique de la réaction.

e Effectuer un titrage, et donc repérer I’équivalence d’une réaction, afin d’en déduire des informations sur les
concentrations d’une solution en partie inconnue.

I.1 Quelques rappels sur les titrages

Un titrage est une technique permettant de déterminer la concentration d’une espéce chimique en solution. Cette
technique utilise une réaction chimique.

Cette réaction de titrage doit étre rapide, totale, unique, et on doit pouvoir repérer facilement 1’équivalence.

C’est en effet I’équivalence qui permet de remonter & la concentration inconnue :

Considérons une espéce chimique A a titrer (concentration c4 inconnue, volume prélevé Vy connu). On utilise
pour cela dans la burette une espéce chimique B (concentration cp connue, volume versé depuis la burette V
connu), et la réaction de titrage

aA + bB = produits.

L’équivalence est atteinte lorsque ’espéce chimique que l’on titre (celle de la solution inconnue)
et ’espéce chimique servant au titrage (celle de la burette) ont été introduites en proportions
stoechiométriques.

L’équivalence est donc le moment o1 ’espéce a titrer vient d’étre entiérement consommeée.

e La quantité de matiére initiale de I'espéce A & titrer est m i = ca X V.

e La quantité de matiére d’espéce titrante versée depuis la burette est npverse = ¢B X Vierss, avec Vierse = Viq
a I'équivalence.

T M Aini T Bversé . caVp c Ve
Alors & I'équivalence = %7 soit - Teq'
a a

Remarque : Attention, lorsqu’il y a plusieurs réactions de titrage successives, le volume versé a prendre en compte
est celui versé depuis que l'espéce B de la burette réagit avec A.

Par exemple si une réaction 1 méne & un volume équivalent Veq1, et qu’une seconde réaction a ensuite lieu et
meéne a un volume équivalent Vqa, alors on a

N . . T Aini T Bversé depuis Véql . CcA VO CB (Vvéq2 - Vréql)
a la seconde équivalence : = 5 ,  soit = 5 .
a a

Puis sl y a une 3° réaction, le volume & prendre en compte est Vagqz — Veq2, etc.
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I Méthode conductimétrique

IT1.1 La conductivité d’une solution : définition

La conductivité (sous-entendu électrique) d’une solution rend compte de sa capacité a conduire un courant électrique.
En chimie on la note souvent o, et en électromagnétisme ~. Elle intervient dans la loi d’Ohm locale j = oE (voir le

cours d’électromagnétisme).

La conductivité d’une solution ionique est donnée par la loi de Kohlraush :

o= NG,

e La somme porte sur toutes les espéces ioniques présentes en solution, C; étant leur concentration.
Attention : la concentration C; doit s’exprimer dans le systéme international, donc en mol - m™>.

e Le coefficient \? est mesuré expérimentalement et est disponible dans des tables. Il est appelé conductivité
molaire *. L’exposant 0 signifie que les ions sont considérés comme étant dans leur état standard, donc
comme s'ils étaient trés dilués (sans interaction entre eux). L’exposant 0 signifie que les ions sont considérés
comme étant dans leur état standard, donc comme s’ils étaient trés dilués (sans interaction entre eux).

De plus, ces coefficients dépendent de la température et sont souvent tabulés a 25°C.
e Cette loi est valide pour des concentrations ioniques suffisamment faibles, inférieures a 0.1 mol/L.
a. On trouve aussi parfois les conductivités molaires équivalentes, notées de la méme fagon (ce qui n’aide pas), et qui sont les

conductivités pour une mole de charge élémentaire, soit, par exemple, 1/3 de mole de Al3T. La formule devient alors o = >zl )\? Ci,
avec z; la charge de 'ion. Mais tout ceci doit étre précisé dans un énoncé.

3

Exemple :

Une solution aqueuse contient des ions H;01, CI—, Ca?t et CH;COO™. Sa conductivité est donnée par

_ 0 0 0 0
o = Ao+ Cnzor + A7 ci- Car- + A caze Coazt + A cnycoo- Congcoo-- (2)

Exemples de conductivités molaires & 25°C de certains ions en solution aqueuse, utilisables avec la formule 1 :

. A
Cation (mS - mzl'. mol 1)

H;0" ou HT 35.0 HO™ 19.91
Na™ 5.01 C1- 7.64

K+ 7.35 I~ 7.68
NHf 7.34 NOj 7.15
Ca?t 11.90 CH;CO0™ 4.09
Mg** 10.60 805~ 16.00

— On retiendra que les conductivités molaires de H301 et HO™ sont plus importantes que les autres.

I1.2 Quel est le lien avec le suivi de la réaction ? Un exemple

Prenons un exemple : on titre une solution d’acide chlor-

hydrique (HgOE;q), Cl(;q), concentration ¢y inconnue, vo-
+

lume prélevé Vj connu) par une solution de soude (Na(aq)7

HO,,, concentration ¢, = 0.10 mol/L, dans la burette).

On note Vj le volume initial de solution dans le bécher, et
V' le volume versé depuis la burette.

La réaction de titrage est
+ - _
H3O(aq) + HO(aq) = 2H20(1).

Elle est totale, unique, rapide.
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Na*

HO

- concentration ¢, connue
- volume versé V connu

H30+

Cr

- concentration ¢, inconnue
- volume V, connu
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+
(aq)
burette sont introduits en proportions stooechiométriques :

Le volume équivalent est atteint lorsque les ions H3O présents initialement et les ions HO(;q) provenant de la

NH;0+ ini = TP"HO— versés soit coVy = cb‘/:'eq-

De cette relation on en déduit cg.
Comment un suivi conductimétrique peut-il permettre de repérer cette équivalence ?

Pour le voir, il faut dresser un tableau qui rend compte de ’évolution de la conductivité o : on fait apparaitre toutes
les espéces chargées présentes dans le bécher, et on indique par  ou \ si leur concentration augmente ou diminue.
Donc :

¥ = ¥ =

HsOuy | HOuqg) Nagag) gy || @

V < Vaq | N\ car consommé ~0 /" (provient de la burette) | ~constant Ny
V> Véq ~0 N " (provient de la burette) | ~constant yays

Remarque : Ce n’est pas parce qu’un ion est chargé négativement qu’il fait décroitre la conductivité : au contraire tous
les ions, quelle que soit leur charge, sont comptés positivement dans la formule 1 de Kohlraush.

Conclusion : Le passage de I’équivalence implique un changement de pente dans la courbe donnant o.
Ceci permet de repérer Vyq.

* Pour aller plus loin : expression de ¢ en fonction de V
Si on veut détailler le lien entre o et V, il faut dresser un tableau d’avancement, qui contient ’évolution des
quantités de matiére dans le bécher en fonction du volume V versé depuis la burette :

HgO@q) + HO(;q) — 2H20(1)
V=0 coVo ~ 0 excés
V < Veq | coVo —cV ~ 0 exces
V =V ~0 ~ 0 exces
V> Viq ~ 0 aV —coVo = cp(V — Veg) exces

Ici Vi est le volume initial dans le bécher. Le volume total dans le bécher lorsque 'on a versé un volume V'
depuis la burette est donc Vi, = Vo + V.
On reprend la formule 2 pour exprimer la conductivité de la solution :

o Pour V < Veq -

o = )‘?,H30+ [H307] "')‘?,cr [CI7] + /\?,NaJr [Na*]
0 coVo — eV L0 coVo L0 eV
i, Hz O+ ‘/0 4 V 1,Cl— % 4 V i,Nat % 4 V
On a [HO~] =0, et cet ion est donc absent de la formule.

On prend souvent Vj > V (volume initial dans le bécher trés grand devant le volume que l'on versera
depuis la burette), pour avoir Vo + V =~ cst. On a alors :

0 coVo—aV o «W 0 oV
o = A 0+ v + Aj a1- Vo + Aj Na+ Vo

La concentration en Cl~ est alors constante, et la conductivité est alors une fonction affine du volume

versé V.
On voit que la pente est %(—)\? Hy0+ T )\? Na+)s €€ qui est négatif.
o ; .
e Pour V > Vg, :
o = /\?,HO* [HO™] ‘*‘/\?,cr [CI7] + /\?,Naﬁr [Na*]
— )0 Cb(V_Véq) A0 coVo + 0 cV
PHOT Vo4V A
cp(V = Vig) coVo aV
= )\?,HO_ VO . +)\?,Cl_ ‘/O ?,Na"’ Vi

On a [H30™] =0, et cet ion est donc absent de la formule.

c
Ici aussi on a supposé Vg > V. On obtient donc une fonction affine en V', de pente VZ(A?’HO_ + A?yNaJr),

ce qui est positif.
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En conclusion, il y a bien un changement de pente lors du passage de I’équivalence.

I1.3 Comment mesurer la conductivité ?

On utilise un conductimétre, qui est impose une tension alternative entre deux plaques qui trempent dans la solution.
L’appareil mesure ensuite le courant qui en résulte. Il en déduit la conductance G de la solution entre les deux plaques,
qui est 'inverse de sa résistance : G = i/u. La conductance est en ohm~!, c’est-a-dire des Siemens (S).

La conductance dépend de la surface des plaques, de la distance entre elles, de leur état de surface. Elle est propor-
tionnelle & la conductivité : . C’est pourquoi si on souhaite mesurer la conductivité o de la solution, il faut
d’abord étalonner le conductimeétre.

fils de
connexion
/\

plaque de platine
recouvert de noir
de platine

Quelques précautions expérimentales :

e Ajouter suffisamment d’eau pour que la cellule du conductimétre soit immergée jusqu’au trait.

De plus, ceci permet souvent au volume totale de la solution Vs, d’étre assez grand pour pouvoir étre considéré
constant dans les calculs.

Prendre garde & ne pas piéger de bulle d’air dans la cellule.

e La conductivité est une mesure de la capacité qu’ont les ions & se déplacer sous 'action d’un champ électrique.
Il faut donc, pour ne pas perturber cette mesure, que la solution ne soit pas agitée.
Ainsi, lors d’un titrage aprés chaque versement depuis la burette on agite un peu (agitateur magnétique) pour

homogénéiser la solution, puis on coupe 'agitation et on prend la mesure de la conductance.

e S’il est nécessaire d’étalonner le conductimétre, on le fait grace & une solution étalon, en contrélant bien la
température. Cet étalonnage est nécessaire a chaque nouvelle utilisation car la cellule vieillit et son état de
surface change.

Cependant il n’est pas toujours utile d’étalonner le conductimétre, par exemple lors d’un titrage on est unique-
ment intéressé par les variations de la conductance, pas par sa valeur absolue.

e FEnfin, prendre garde & choisir un calibre approprié et valable tout au long du titrage : il faut donc un calibre
assez grand pour ne pas passer hors limites, mais assez petit pour étre précis.
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Il Méthode pH-métrique

III.1 Le pH d’une solution : définition

Le pH est défini comme

| pH = — log[H] | (3)

ou de fagon équivalente pH = —log[H;0™"].

Pour que la mesure du pH permette de suivre I’avancement de la réaction ou de repérer une équivalence, il faut
justement que la réaction fasse varier le pH. C’est le cas des réactions acide-base.

Quelques trés brefs rappels (voir le poly de révision sur 'oxydoréduction, partie ITI, pour plus de détails) :

e Pour un couple acide/base AH/A~, la constante e La régle du gamma permet de prévoir les réactions
d’acidité K 4 est associée a la réaction qui ont lieu, et lesquelles ont lieu en premier (celles
[A~][H] pour lesquelles le v est “le plus grand”) :

AH = A~ + H, KA:W,

d’ou on déduit la formule en passant au log :

pH = pK, + log B pKa

[AH]’
qui donne lieu au diagramme de prédominance sui- HO™ 114 H20
vant :
acide = pH faible i base = pH élevé
’ Base 29— - Acide
AH LA de plus CO5™ 1pKaz HCOj de plus
| en plus \ en plus
oK, > pH forte ( fort
On peut alors dire, en fonction du pH de la solution, 10~ lpk. HCIO
quelle est 'espéce majoritaire ('acide si pH < pKa,
la base sinon).
1 +
e Une réaction acide-base implique ’acide d’un couple H,0 0 Hs0
et la base d’un autre couple. Par exemple :
AH; + Ay = AHs + AT
est la somme des réactions suivantes : Les couples de I’eau limitent le haut et le bas de cette
AH, = A7 + 0t Ko, échelle :
Ay +HY =AH,  1/Kao.
Sa constante d’équilibre est donc : — HO™ — Hy0 en haut (pK, = 14)
K,
0_ fal _ L pK.o—pK,
K™= Koy 10PRazmPRat, — H0 — H307 en bas (pK, = 0)

III.2 Quel est le lien avec le suivi de la réaction 7 Un exemple

Prenons 'exemple du titrage d’une solution d’acide car-
bonique (COQ(aq), concentration ¢y inconnue, volume preé-

levé V connu) par une solution de soude (Na?;w[)7 HO(_aq),

concentration ¢, = 0.10 mol/L, dans la burette). Na®etHO
- concentration ¢, connue
L’acide carbonique est donc du dioxyde de carbone dissout - volume versé V connu

dans I’eau. On le note aussi (Hy0,CO4 (5q)) car il s’associe
avec une molécule d’eau, soit encore HaCOs3 (aq)-

C’est un polyacide, c’est & dire qu'on a le diagramme de
rédominance ci-dessous :
p COzaq)

- concentration c, inconnue
- volume V, connu

2— . - .
CO;3 (aq) et H* car milieu acide

HCO;

HyCO3 (aq) 3 (aq)

6.37 10.32
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A mesure que 'on verse le contenu de la burette, on ajoute la base forte HO(:M)7 ce qui va d’abord transformer

H2CO3 (aq) en HCO , puis ce dernier en CO3 (aq)’
Les deux réactions qu1 ont lieu successivement sont donc :

tout en faisant augmenter le pH de la solution au fur et & mesure.

H>CO;4 (aq) T HO aq) = HCO aq) + H20(1
HCOj,,, +HOG,, = COZ,,, + Ha0p)

Il y a donc deux équivalences :

M H,COgini NHO - versé

e La premiére pour 1 = 1 , soit coVy = cpViqu-
nHCO; ini "HO- versé depuis que HCOg réagit .
e La seconde pour 1 = T , soit ¢pVeqr = cp(Veqz — Veq1)-

Comment un suivi pH-métrique peut-il permettre de repérer chacune des équivalences ?

Simplement parce qu’a chaque fois que I’'on consomme entiérement une des deux espéces chimiques HoCO3 ou HCOy,
on s’attend & un saut de pH.

La courbe ci-dessous montre 1’évolution du pH en fonction du volume verseé.
Le premier saut de pH marque le volume équivalent Vzq; ~ 10mL associé a la premiére réaction, et le second saut au
volume V42 associé & la seconde réaction.

en mol Titrage de CO2 (0.1mol/L, VO=10mL) par Na[+], HO[](O 1mol/L) pH
"Nozaqrviotal 5 i 4
*, v .o.. ot aca il PH |
08T {HCO3[]1*Vtotal e :
. = el £
o O . ’ s T I
w K ; {CO3[2]1*Veotal ~[CO2aqi*Veotal | 1,
04 G ; i Ol “[HCO3[I*Vtotal [ ]
e : i ~[CO3[2-]]*Vtotal
0.2 1 <+ O. .. ... O.. .pH
t '..0 0....'.... . : I : : 1 ‘;‘: [
0 L N L A ssjpesgasalasspenianaisaapendaaaantpiiiitstaskeedsageanhonges
W] 5 10 15 20 25 20

En pratique, le saut est marqué seulement si les différents pKa sont assez séparés les uns des autres (une différence de
4 ou plus). S’ils ne le sont pas, alors il faut envisager une autre méthode de suivi. En particulier il faut que le pKa du
couple impliquant l’espéce titrante (ici HoO/HO™, pKa de 14) soit assez éloigné des pKa des espéces a titrer. Dans le
cas présent c’est tout juste le cas pour le couple HCO3 / CO?, c’est pourquoi on visualise mal la seconde équivalence.

* Pour aller plus loin : expression du pH en fonction de V'
On peut établir expression du pH en fonction du volume versé V' depuis la burette. Il faut pour cela écrire un
tableau d’avancement. On considére d’abord seulement la premiére réaction :

H>CO4 (aq) + HO(aq) = HCO;(aq) + HQO(I)
V=0 coVo ~ 0 car milieu acide | ~ 0 cf diag. prédominance exces
V< ‘/éql coVo — eV ~ 0 aV exces
V =Viq ~0 ~ 0 cpVeqi exces
V> Véql ~0 consommeés par la 2éme réaction exces

Pour en déduire les concentrations on divise par le volume total Vy + V' de la solution.
On a donc, pour V < Vg1 :

HCO=
[HCO; | = pK,1 + log eV

H = pK,; +1 _.
PH = Plar + 108 11 50 coVo eV

Pour obtenir I’évolution du pH aprés la premiére équivalence, il faut écrire un tableau d’avancement pour la
seconde réaction (car c’est alors elle qui a lieu) :
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HCO3 ) +HO. = CO3 Ly + H,0(,
V= Véql Cb‘/éql ~ 0 ~ ( cf diag. prédominance exces
V:gql <V ‘/éqQ vaéql — Cb(V — V:gql) ~ 0 Cb(v — ‘/éql) exces
V= ‘/éqz ~0 ~ 0 Cb(VéqQ — ‘/éql) exces
V > Vigo ~ 0 ey (V' — Vego) cy(Vaqz — Veqi) exces

Quelques commentaires sur ce tableau :
e La ligne V = Vi1 est reprise du tableau précédent.

o Le volume V — V4 est le volume versé depuis la premiére équivalence, donc depuis que la réaction a lieu.
C’est pourquoi c’est ce volume 1a qui intervient partout dans ce tableau d’avancement.

Par exemple la quantité de matiére de HCOj3 pour Vi1 < V < Vg2 est donnée par la quantité de matiére
initiale (cpVeq1) & laquelle on retranche le nombre de moles de HO™ versé depuis la premiére équivalence,
c’est-a-dire ¢, (V' — Viq1).

e Pour V' > Viq2 plus aucune réaction n’a lieu.

II1.3 Comment mesurer le pH ?

On utilise un pH-métre électronique. Il s’agit essentiellement d’une élec-
trode de verre et d’une électrode de référence (souvent toutes deux
incluses dans la méme électrode), et I'appareil réalise la mesure de la
différence de potentiel AV entre ces deux électrodes. Il y a alors une re-
lation affine entre ce potentiel et pH = — log[H] : AV = a pH+b. C'est
pour déterminer les constantes a et b qu’il faut étalonner le pH-métre
(avant chaque utilisation, car la surface des électrodes vieilli).

Quelques précautions expérimentales :

e Bien immerger 1’électrode. Laisser I'agitation en marche lors des mesures.

e On utilise pour étalonner le pH-métre des solutions tampon dont on connait le pH (pH de 4, 7 ou 10 en général).
La précision avec laquelle le pH de ces solutions tampon est connu est souvent une source importante d’incertitude
sur la mesure finale de pH.
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IV  Meéthode potentiométrique

IV.1 Le potentiel d’une solution : définition

Le potentiel E d’une solution est défini dés qu’il y a présence d’un couple d’oxydoréduction Ox/Red. On peut
alors I’exprimer a l’aide de la formule de Nernst :

0.06 produit des acrivités coté Ox
_ 170
E= EOX/Red + IOg

n produit des acrivités c6té Red

(4)

avec

) EOOX /Red le potentiel standard du couple. Il est tabulé. Il dépend de la température. Il est défini & pH = 0,

c’est pourquoi pour écrire la formule de Nernst il faut équilibrer les demi-équations en milieu acide (donc
en utilisant si besoin H' et non pas HO™).

RT
e Le 0.06 correspond en fait a - In 10, avec R constante des gaz parfait et F' constante de Faraday. Ceci
est environ égal a 0.06 pour T = 298 K.
e Cette formule s’applique & ’équilibre thermodynamique. En particulier si ¢’est pour une pile, elle est valable
& courant nul.

Dans ce cadre, s’il y a plusieurs couples redox dans une méme solution, la formule s’applique pour chacun
d’eux séparément

Remarque : Dans le cas d’une pile, la tension a vide (donc a courant nul) est donnée par By — E_, ou E; est le
potentiel donné par la formule de Nernst pour le compartiment positif, et E_ le potentiel donné par la formule de
Nernst pour le compartiment négatif.

IV.2 Quel est le lien avec le suivi de la réaction ? Un exemple

Prenons l'exemple du titrage d’une solution de sel de Mohr

(Fe?;l), SOizaq), concentration ¢y inconnue, volume prélevé

Vo connu) par une solution de permanganate de potassium

(K@q), MnO;(aq)7 concentration ¢, = 0.10mol/L, dans la K" etMnO;

burette). - concentration ¢, connue

- volume versé V connu
Les couples Ox/Red en présence sont :

o MnO; )/ Mnif, (EY = 1.51V),

o Feit

/Tt (BS = 0.77V). Fe? et SO>

(aq ! .

- concentration ¢, inconnue
L. . - volume V, connu
La réaction de titrage est

+tampon acide

+8H +5Fe?t = Mn?t

MnO, (aq) (aq) (aq)

3+
4 (aq) +5Fe( ) +4H20q)

On admet ici qu’elle est totale et unique.

A l’équivalence, MnO;, | et Fe?"

1(aq) (aq) SONt introduits en proportions stocechiométriques :

NFe2+ini _ it coVo — oV
5 - nMnOZ versé’ 501 5 = CpVeq-

Comment un suivi du potentiel peut-il permettre de repérer cette équivalence ?

Il va y avoir un saut marqué de potentiel lors du passage de I’équivalence. C’est ce qui est montré ci-dessous sur l'allure
de la courbe E(V).

En effet, avant I’équivalence c’est Fe?t qui est majoritaire par rapport & MnOj, et le potentiel est donc proche de
E9 = 0.77V. Aprés Déquivalence c’est MnO; qui devient majoritaire, et le potentiel devient rapidement proche de
EY =151V.
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potentiel E

(par rapport

a l'électrode vese o o o o o o 0
utilisée) /'. proche de E&no_/MnH =151V

4
° .'./
S proche de que3+/Fe2+ =0.77TV
0 5 10 15 20 25 30 35

volume V de solution versée

*x Pour aller plus loin : expression du potentiel en fonction de V On peut établir ’expression du
potentiel en fonction du volume versé V depuis la burette. Il faut pour cela écrire un tableau d’avancement.

MnOy o | +8HLy | +5Felr, | =Mull [ +5Fe [ +4H0
V=0 ? coVo ~0 exces
V < Veq ~0 ? coVo — bV aV 5¢,V exces
V = Viq ~0 ? ~0 cp Ve 5¢pVaq exces
V> Veg | ao(V—Veq) ? ~ 0 e Veq 5¢yVeq exces

On a noté un? pour la quantité de matiére de H?;q). Le tampon acide maintient en fait un pH & une valeur
faible et quasi constante tout au long du titrage, valeur de laquelle on déduit [H+] = 10~PH,
Pour en déduire les concentrations on divise par le volume total Vy + V' de la solution. Puis on injecte dans la

formule de Nernst :

e Pour V < Viq : on connait 'expression des concentrations de Fe?T et Fe3™, on utilise donc ce couple, pour

avoir
[Fe*]

[Fe**]

5CbV
Co‘/o — 5va '

E = Ege3+/Fez+ + 006 log = E]?\ngr/Feer =+ 006 log

e Pour V > Vg, : on connait Pexpression des concentrations de MnOj et Mn?**, on utilise donc ce couple,
pour avoir

—1TH+18
B g L 006 MO L 006,

cp(V — Viq)1078PH

MnO, /Mn2+ 5 [Mn2+] " TMnOj /Mn2?t 5

IV.3 Comment mesurer le potentiel 7

ey Ve

On ne peut mesurer le potentiel de la solution, Egsoution, que par rapport & une référence E.s de potentiel. En effet,

un voltmeétre mesure une différence de potentiel. On utilise donc :

e Une électrode qui prend le potentiel Fgoution de la solution.

Elle est choisie en fonction des couples redox en jeu, par exemple on prend une électrode de platine ou de carbone
si le couple en jeu est Fe* /Fe?t | ou bien une électrode de cuivre si le couple en jeu est Cu?* /Cu, etc.

e Une électrode de référence, dont le potentiel est connu et reste fixe par construction.

L’électrode standard de référence, qui fixe le 0V par convention, est 1’électrode
normale & hydrogéne (ENH), qui est une demi-pile impliquant le couple H;qu) JHa ()
avec tous les constituants dans leurs états standard.

Cependant il est impossible de la réaliser en pratique.

On utilise donc d’autres électrodes de référence, dont le potentiel (par rapport a
celle & hydrogéne) est connu : électrode au calomel saturé (potentiel de 0.246 V par
rapport & PENH a 25°C), électrode au sulfate mercureux (potentiel de 0.682V par
rapport & 'ENH a 25°C), électrode au chlorure d’argent AgCl/Ag, etc...
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V Indicateurs colorés

V.1 Indicateur coloré : définition

Un indicateur coloré correspond & un couple acide-base (ou redox), dont les formes acide et basique (ou red et
ox) ont des couleurs différentes en solution.

11 est caractérisé par sa zone de virage, qui correspond a la plage de pH (ou de potentiel) sur laquelle la couleur
change.

Dans le cas d’'un couple acide-base, cette zone de virage est centrée sur le pKa du couple acide-base qui constitue
Iindicateur coloré.

V.2 Quel est le lien avec le suivi de la réaction ? Un exemple

Le choix de I'indicateur coloré doit étre adapté a la réaction suivie.
Par exemple dans le cas d’un titrage pH-métrique, la zone de virage doit étre dans le saut de pH a 1’équivalence.

Considérons le méme exemple qu’en I1.2 :

On titre une solution d’acide chlorhydrique (H3O[

(aq)’ Na*
Cl(;q), concentration ¢g inconnue, volume prélevé V) connu) HO"
par une solution de soude (Na?;q), HO(_aq)’ concentration - concentration c, connue
¢, = 0.10mol/L, dans la burette). - volume versé V connu

On note Vj le volume initial de solution dans le bécher, et
V' le volume versé depuis la burette.

La réaction de titrage est

. - H,0*
Hgo(aq) + HO(aq) = 2H20(1). cr ' '
- concentration ¢, inconnue
Elle est totale, unique, rapide. - volume V,, connu
Le volume équivalent est atteint lorsque les ions HgO?‘aq) présents initialement et les ions HO(_aq) provenant de la

burette sont introduits en proportions stooechiométriques :
NH;0+ ini = TP"HO— versés soit coVy = Cb‘/éq-

De cette relation on en déduit c¢g.

Comment l’indicateur coloré peut-il permettre de repérer cette équivalence ?

14 H
131 P
121
3 2 . 1 s o o o o [ . .
On montre ci-dessous l'allure de I’évolution du pH lors 12) /,.-o ooc®
de ce tirage en fonction du volume versé depuis la bu- 9 . ;ﬁgigg&gf‘gﬁ:e E
. . . . . L4

rette, ainsi que la zone de virage de deux indicateurs 8 .

, 7 1 . zone de virage du
colorés. 5 bleu de bromothymol
Le bon choix est ici le bleu de bromothymol. Il passera j /. zone de virage du
de jaune (sa couleur pour pH < 6.2) a bleu (sa couleur 3 Ceaeeee bleu de bromophénol
pour pH > 7.6) lors du passage de 1’équivalence. P2 R

1
0
0 20

5 10 15,
volume V de solution versée (mL)

Remarque : Il est également possible de repérer une équivalence lorsque le réactif titré est coloré, et que sa disparition
lors de ’équivalence entraine un changement de couleur de la solution (ou de méme lorsque I’apparition d’un des
produits de fagon majoritaire fait changer la couleur de la solution). On parle de titrage colorimétrique.
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VI Meéthode par mesure d'absorbance
Cette méthode n’est pas utilisée pour suivre un titrage, mais plutot pour suivre la cinétique d’une réaction : il faut alors

connaitre I’évolution C;(t) de la concentration d’une espéce chimique i. C’est possible par cette méthode si 1’espéce 4
est la seule & étre colorée.

VI.1 L’absorbance d’une solution : définition

L’absorbance A d’une solution rend compte de la fagon dont elle atténue un faisceau de lumiére la traversant.
Elle est définie pour une longueur d’onde incidente donnée. Si Iy est 'intensité lumineuse en entrée de la cuve
contenant la solution, et Iy tant celle en sortie de la cuve, alors on a :

ISOr an
Liortant = 1o 1074, soit encore A = —log % (5)
0

Lorsqu’il y a une seule espéce colorée ¢, ’absorbance de la solution est donnée par la loi de Beer-Lambert :
avec :

e (; la concentration molaire de I’espéce colorée 1.

e [ la longueur de la cuve.

e ¢;(A) le coefficient d’absorption molaire (ou coeflicient d’extinction molaire). Il dépend de la longueur d’onde
A de la lumiére incidente.

Si elle est donnée en mol~! - L - cm ™!, alors il faut exprimer [ en cm et C; en mol - L™1.

S’il y a plusieurs espéces colorées, alors on somme leurs absorbances.

On voit donc que la mesure de l'intensité en sortie de la cuve permet d’obtenir A, qui est directement relié a la
concentration de I’espéce coloré : on peut donc suivre ’évolution de C;.

On utilise un spectrophotométre pour mesurer I’absorbance d’une solution.
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