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I. INFORMATIONS GENERALES

I.1. Consignes de sécurité au laboratoire
Avant d’aborder les différentes techniques expérimentales mises en ceuvre lors des travaux pratiques
de chimie, il est nécessaire d’apprendre les mesures de sécurité élémentaires a respecter lors de toute
manipulation. La sécurité au laboratoire est un probleme de tous les instants. Le chimiste (étudiant)
doit étre conscient du danger éventuel de chacun de ses gestes, danger, pour lui, pour I’ensemble du
laboratoire et pour I’environnement
I.2. Régles de sécurité

1. Ne jamais entrer dans un laboratoire sans autorisation.
2. Repérer les emplacements des matériels de sécurité (douches, extincteurs,...).
3. Porter une blouse en coton et non en polyester (le coton briile en cas de contact avec une flamme,
alors que le polyester fond et adhére a la peau).
4. porter des gants adaptés lors de la manipulation de produits corrosifs.
5. Ranger le matériel dés qu'il n'est plus nécessaire afin de ne pas étre géné lors de vos prochaines
manipulations, apprendre également a gérer I'espace de travail et le temps dont on dispose.
6. Nettoyer immédiatement tout produit, liquide ou solide, répondu sur la paillasse ou sur le sol.
7. Attacher les cheveux longs, retirer les bijoux, me pas porter de maquillage.

8. Manipuler debout.
9. Il faut avoir une connaissance du travail personnel et du travail réalisé par ses voisins et étre conscient
des dangers qu’ils peuvent présenter.

10. Ne jamais prendre quoi que ce soit dans un laboratoire sans permission.

11. Ne jamais diriger un tube a essais vers vous au vers quelqu’un d’autre au cours du chauffage ou d’un
test. Ne jamais regarder dans I’axe d’un tube a essais.

12. Tous les flacons doivent sans exception avoir une étiquette sur laquelle on retrouve le non, la formule,
le(s) pictogramme(s) de sécurité.

13. Lire les instructions d’un matériel ou d’un flacon de commerce

14. Tout accident et toute casse ou détérioration du matériel doivent étre signalés immédiatement a votre
enseignant.

15. Si vous vous brulez ou si un produit est projeté sur votre peau et vous yeux, lavez immédiatement la
partie atteinte avec I’eau.

16. Ne jamais verser de I’eau sur une solution d’acide concentré.



17. A la fin du TP, vider tous les récipients, rincer et ranger la vaisselle, remplir des burettes avec de

I’eau distillée et nettoyer le plan de travail.

I.2. Les interdictions

1. Ne jamais manger, fumer ou boire dans 1’enceinte du laboratoire,

2. Ne jamais pipeter a la bouche,

3. Ne jamais inhaler un produit chimique,

4. Ne jamais manipuler des produits chimiques directement avec les doigts ou les gouter.

II. Le laboratoire

I1.1. Lire une étiquette du produit

Voici les différentes informations que 'on peut lire sur I'étiquette d'un produit chimique :
¢ On lit le nom, la formule et le pictogramme de danger ;

¢ On peut aussi connaitre les risques particuliers des produits (R1..., S1..., F1...);

e Ainsi que les propriétés physicochimiques et d’autres indications.

UN 1469

CONTENARCE &
Sulfate de Cuivre m Etiquetage CE
CuSO, 1kg
95%
MasseMolaire, Densité,
Xn Point deFusion (m.p.)
Point d*ebullition (b.p.)
R22 R36/38
S22

I1.2. Symboles utilisés sur les étiquettes ou les pictogrammes de danger

Dans les lieux publics, on trouve souvent des dessins schématiques pour indiquer la sortie,
I’interdiction de fumer, I’acces pour les personnes handicapées, etc. Ces dessins sont appelés
PICTOGRAMME.

En chimie, la manipulation des espéces chimiques n’est pas toujours sans danger pour les utilisateurs
mais aussi pour la nature. Les fabricants indiquent donc sur chaque flacon de produit chimique des
pictogrammes pour indiquer les différents dangers.



L'étiquetage des produits dangereux

Etiquette

Signification

Risques

Exemples

Dangereux pour
I'Environnement N

Produits qui peuvent présenter un risque
immédiat ou différé pour une ou plusieurs
composantes de I'environnement (c.a.d capables,
par ex de causer des dommages a la faune, a la
flore ou de provoquer une pollution des eaux
naturelles et de I'air).

Lindane (pesticide),
tétrachlorure de carbone

Toxique T, Trés
Toxique T+

Produits qui, par inhalation, ingestion ou
pénétration cutanée en petites quantités,
entrainent la mort ou des effets aigus ou
chroniques.

Méthanol, benzéne, phénol,
naphtaline, Phosphore blanc,
sulfure d'hydrogeéne, cyanure
d'hydrogéne a plus de 7%.

Nocif Xn, Irritant Xi

Produits qui, par inhalation, ingestion ou
pénétration cutanée en petites quantités,
entrainent la mort ou des effets aigus ou
chroniques. Produits non corrosifs qui en cas de
contact ou d'inhalation peuvent provoquer une
irritation de la peau et des voies respiratoires, une
inflammation des yeux.

Dichlorométhane,
trichloréthyléne, térébenthine,
Bichromate de potassium, eau
de Javel diluée, ammoniaque
entre 5 et 10 %.

Comburant O

Produits pouvant favoriser ou activer la
combustion d'une substance combustible. Au
contact de matériaux d'emballage (papier, carton,
bois) ou d'autres substances combustibles, ils
peuvent provoquer un incendie.

Acide nitrique a 70 % et plus,
peroxydes, oxydes de chrome
VI, désherbants (chlorate de
soude).

Facilement
Inflammable F,
Extrémement
inflammable F+

Produits pouvant s'enflammer facilement en
présence d'une source d'inflammation a
température ambiante (< 21°C). Produits pouvant
s'enflammer trés facilement en présence d'une
source d'inflammation

Acétone, éthanol, eau écarlate,
Acétyléne, éther diéthylique,
insecticides en bombe.

Ce sont des liquides ou des solides capables

Nitroglycérine, butane,
propane dans un certain

sur les tissus vivants.

Explosif E d'exploser sous |'action d'un choc, d'un
) pourcentage de mélange avec
frottement, d'une flamme ou de chaleur. . . .
I'air, TNT (trinitrotoluéene
Acide chlorhydrique a 25 % et
lus, acide phosphorique a
" Produits pouvant exercer une action destructive P e e
Corrosif C plus de 25 %, eau de Javel

concentrée, ammoniaque a
plus de 10

I1.3. Les phrases de Risques, les phrases de Sécurité et les phrases de stockage et manipulation

des produits
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Il y’a trois types de phrases sur une étiquette d’un produit :

R1,R2,R3, ....... etc. : phrases de Risque
S1,S2,S3, ....... etc. : phrase de Sécurité
F1,F2,F3, ...... etc. : phrase de Stockage et de manipulation des produits.

A titre d’exemple : R1 Explosif a I’état sec, R45 peut causer le cancer.
S7 : conserver dans un récipient fermé. F14 : agiter avant usage, F22 : conserver a I’abri de la lumiere
et de la poussiere.

I1.2. LA VERRERIE DE LABORATOIRE

I1.2.1.Verrerie Générale
Cette verrerie est utilisée pour effectuer des manipulations qui ne nécessitent pas une connaissance

précise des volumes (Tube a essai, pipette pasteur, capillaire, Bécher, erlenmeyer ...... ).

I1.2.2. Verrerie Graduée
Cette verrerie permet de mesurer de facon peu précise des volumes variant de 1 a 500 ml.
L'incertitude absolue sur le volume mesuré est de I'ordre du volume correspondant a une graduation.

» Eprouvette : Cylindres gradués approximativement. Ne pas utiliser pour mesurer un volume
exact.

» La pipette: elle sert a prélever un volume précis, généralement petit, d'un liquide. Il existe
plusieurs types de pipettes: les pipettes jaugées dont le volume est fixe comme pour les fioles
jaugées et les pipettes graduées dont le volume est variable.

La pipette doit toujours étre équipée d'une Propipette ou d'une poire. On remplit la pipette au-
dessus du trait supérieur avec le liquide puis on vide jusqu'a ce que la base du ménisque soit
tangente au trait supérieur. On vide ensuite le contenu de la pipette dans le récipient voulu en
appuyant sa pointe contre sa paroi inclinée. Le récipient doit absolument étre tenu a la main,
et jamais simplement posé sur la paillasse. Il reste toujours une petite portion de liquide dans
la pointe de la pipette; ce volume a été pris en compte lors de 1'étalonnage, donc on ne doit pas
souffler ce volume.

» La burette: elle sert pour les dosages. Elle est graduée et permet d'ajouter petit a petit des volumes
précis.

On rince la burette avec un petit volume de la solution de remplissage. On commence a remplir,
en laissant le robinet ouvert et avec un récipient en dessous, de maniére a chasser la bulle d'air
qui se trouve souvent dans le robinet ou en dessous. On ferme et on remplit au-dessus du trait
supérieur. On ajuste ensuite le zéro en amenant la partie inférieure du ménisque tangentiellement

au repere.



Tolérances sur la
Classes de précision Capacités Graduation capacité en tout point
(enml) (enml) de 'échelle
(enml)
10 0.05 s o
25 0.05 .
A 50 0.1 +0.05
100 0.2 +0.1
10 0.05 .
25 0.05 10,05
N 25 0.1 0.1
50 0.1 +0.1
100 0.2 £0.2

I1.2.3. Verrerie Jaugée

Cette verrerie permet de mesurer des volumes précis.

» Fioles jaugées: Elles sont utilisées pour compléter a un volume donné, le bas du ménisque arrive
alors au niveau du trait de jauge. Une fiole jaugée est utilisée pour diluer une solution dans un
rapport connu et pour préparer des solutions de titre connu par dilution a un volume connu d’une
masse connue de soluté.

» Pipettes volumétriques a deux traits: Elles sont utilisées pour prélever et délivrer un volume
donné. Le prélévement de la solution s'effectue a partir d'un bécher (jamais directement dans la
bouteille) aprés avoir préalablement rincé la verrerie utilisée avec la solution a prélever. Les
pipettes doivent étre maintenues verticales durant le prélévement et 1'écoulement de la solution.
La pointe effilée doit toucher le récipient receveur avec un angle de 45°. On ne doit pas souffler

dans la pipette pour faire couler la goutte restant dans la pointe.

Nommes de tolérance (en mL):

Pipettes jaugées Pipettes graduées Fioles jaugées

Capacité (mL) 5 10 20 2 D 10 50 100 250

Classe A 0.010 | 0.015 | 0.020 | 0.010 | 0.020 | 0.040 | 0.06 | 0.10 | 0.20
Classe B 0.015 ] 0,0225 | 0.030 | 0.015 | 0.030 | 0,060 | 0.09 | 0.15 | 0.30

IV. OUTILS THEORIQUES ET RAPPELS

IV.1. Les solutions :

Une solution est un mélange homogene (présentant les mémes propriétés physiques et chimiques
en tous ses points) formé par deux ou plusieurs corps purs appelés aussi constituants. Celui qui est en
exces par rapport aux autres est appelé solvant, les autres sont les solutés. Si la teneur en soluté est faible,

la solution est dite non aqueuse.



Une solution peut exister a I’état solide, liquide ou gazeux. On appelle solution aqueuse toute solution
dont le solvant est I’eau, sinon elle est dite non aqueuse.
Considérons deux solutions, I'une constituée d’un mélange d’eau et de sel de cuisine, ’autre d’un
mélange d’eau et de sucre. Ces deux solutions possédent entre autre deux gotts différents et sont par
conséquent, différentes. Cette différence résulte notamment du fait que les constituants des deux
solutions ne sont pas identiques.

On en déduit donc qu’une solution est définie tout d’abord par la nature des ses constituants.

Considérons maintenant deux solutions contenant chacune le méme volume d’eau et un morceau
de sucre pour I’une et deux morceaux pour I’autre. Ces deux solutions ne présentent pas les mémes gotits
et ne sont donc pas identiques bien qu’elles renferment les mémes constituants.

La définition de la nature des constituants d’une solution ne suffit donc pas pour sa caractérisation,

il faut en plus définir la quantité de chacun des ses constituants.

IV.2. Unité de quantité de matiere.

La mole est I’unité de quantité de matiere. Une quantité de matiére sera notée n.
Une mole représente la quantité de matiére formée de N= 6.023.1023 individus semblables de I’espece
indiquée (Une entité élémentaire représente soit des atomes, des ions, des molécules ou des ¢électrons)
Exemple :

1 mole d’eau = N molécules d’eau et 1 mole d’électrons = N électrons

IV.3. Notion de concentration des solutions

IV.3.1. Concentration molaire d’une solution :

La concentration molaire ¢ d’une solution est exprimée en moles par litre (mol/L) et est définie

par :

n ¢ : concentration molaire en mol/L
n : quantité de matiére en moles
V : volume de la solution en L

Rq : Lorsque I’on voudra rendre compte de la concentration molaire d’un ion dans une solution, on
notera cette concentration entre crochets :

Par exemple : [Na'] la concentration de 1’ion sodium dans d’une solution.



IV.3.2. La concentration pondérale P

La concentration massique est une grandeur qui refléte la masse de soluté dissout dans une solution
aqueuse.
La concentration massique (P) d'un soluté se calcule en divisant la masse de soluté (m) par le volume de

la solution (V) ce qui peut se traduire par la relation suivante :

P = % Avec: - m en gramme (g) ; V en litre (L) ; Pen gramme par litre (g. L)

IV.3.3. Concentration normale (ou normalité)
La normalité N exprime le nombre d‘équivalents grammes de soluté par litre de solution, représenté
par le symbole N: IN=1eq.L !
Elle est reliée au type de réaction chimique considérée: Dans le cas des réactions acide-base,
I’équivalent-gramme est le nombre de protons échangeables alors que dans les réactions d’oxydo-
réductions, il s’agit du nombre d’¢électrons. Cette facon de noter la concentration est désucte et présente
une source d’erreur importante dans les calculs.
Exemples :
Une solution normale acide est une solution susceptible de fournir une mole d'ions H' par litre de
solution.
Une solution normale basique est une solution capable de capter une mole d'ions H' par litre de solution
Lorsque on a une monobase ou un monoacide on a normalité égale a la molarité; tandis que lorsqu'on

3 affaire a une dibase ou un diacide on a : molarité = normalité /2

IV.4. Dosage des solutions

IV.4.1. But et principe d’un dosage
I1 s’agit de déterminer la teneur d’une solution en une substance dissoute A (soluté). Pour cela, il faut

connaitre une réaction chimique entre 1’espece A et une espece B telle que :

aA +bB ——» cC + dD

Et disposer d’une solution B (dont le soluté est B) de concentration connue ; Cp, mol.I™!
Un volume connu (mesuré a la pipette) de ’'une des deux solutions est placé dans un erlenmeyer. La
deuxiéme solution est versée progressivement par I’intermédiaire d’une burette graduée qui permet donc
de mesurer le volume versé.

La connaissance de la quantité en moles de B versée permet, en se basant sur la réaction du dosage,

de déduire la quantité en moles de A contenue dans la prise d’essai, donc la concentration molaire de la

solution dosée.



IV.4.2. Technique de dosage
Afin de réaliser un dosage avec un maximum de précision, on doit opérer de la maniére suivante :

v’ Placer dans la burette I’une des deux solutions antagonistes

v" Verser dans I’erlenmeyer un volume déterminé, mesuré a la pipette, de 1’autre solution.

v'Ajouter ensuite, si nécessaire les autres réactifs.

v Verser gouttes a goutte la liqueur de la burette dans I’erlenmeyer en manceuvrant, de la main
gauche, le robinet de la burette. Agiter de la main droite la solution contenue dans 1’erlenmeyer,
du phénomene qui indique la fin du dosage.

Faire trois essais :

v' Le premier est destiné a gagner du temps. Faire couler la burette par jets successifs de 0.5 cm?
environ et agiter a chaque fois. S’arréter au changement de couleur (virage). On note le volume
V écoulé.

v' Les deux autre, plus précis, sont réalisés en laissant s’écouler librement (v-2 cm?) environ. Puis
continuer goutte a goutte en agittant bien apres chaque goutte. Noter V2 au moment du virage.

Le volume versé est alors la moyenne arithmétique des valeurs obtenues au cours de ces deux essais

précis.

IV.4. 3. Calcul de la concentration molaire de I’espece titrée

Lorsqu'on a introduit A et B dans les proportions stoechiométriques, on dit qu'on a atteint le point
d'équivalence (noté PE) du dosage.
na/a=ng/b

On a alors, en général, versé le volume Véq(B) et la relation ci-dessus s'écrit:
b C(A) Vo(A)=a C(B) V(B)

IV.S. Incertitudes dans les mesures

La détermination d’une grandeur physique comprend généralement différentes manipulation qui
conduisent a des résultats d’ou I’on déduit par des calculs divers, la valeur numérique de la grandeur
recherchée.

En effectuant plusieurs fois la détermination d’'une méme grandeur, on constate généralement
que I’on n’arrive pas toujours au méme résultat. En effet, le nombre trouvé est toujours entaché d’une
entaché d’une erreur dont I’importance dépend des instruments utilisés, de I’expérimentateur et des

conditions variables de I’expérience.



IV.5.1. Causes d’erreurs :
On distingue deux sortes d’erreurs : les erreurs systématiques et les erreurs fortuites.
» Erreurs systematiques : elles peuvent étre dues :
o A la méthode utilisée
e Aux produits : Produits impurs ; Produits souillés.
o A l'utilisation d’appareils inexacts (mauvais équililibrage......)
o De défauts inhérents a l’expérimentateur : retard dans le déclenchement d’un
chronometre par exemple.
» Erreurs fortuites : elles peuvent provenir
a. De changements extérieurs (variation de la température ou de pression)
b. D’erreurs accidentelles commises par l’expérimentateur (mauvaise appréciation
des teintes).
Les erreurs fortuites sont imprévisibles, incontrolables. Seul un grand nombre de mesures peut permettre

de les réduire.

IV.5. 2. Evaluation des erreurs :

En fait, on supposera que toutes les erreurs systématiques dues a la méthode ou a des produits et
instruments défectueux sont éliminées et on ne calculera que la limite supérieure de ’erreur occasionnée
par I’emploi des différents instruments.

o Pipettes jaugées : Les pipettes jaugées sont livrées par le fabricant avec une tolérance sur les
volumes qui est fixée par des normes (Cf. ci-dessus).

o Burettes : si on suppose que les burettes sont correctement étalonnées, les incertitudes sont dues
aux lectures de graduation. On peut estimer que lors de la mise au zéro de la burette, on peut
apprécier la demi-division. De méme lors de la lecture du volume : une demi division. Soit en tout
: incertitude maximum sur le volume lu a la burette : 1 division. Exemple : si la burette est graduée
en 1/20 de cm?®: V=26,55+ 0,05 cm®

o Balance : silabalance est graduée en 1/10 de mg ; Incertitude 2 division lors de la mise au zéro ;

Incertitude ¥ division lors de la lecture ; Soit une division = 0,0001

IV.5. 3. Estimation de ’erreur sur un résultat expérimental

a. Incertitude absolue

Elle représente la plus grande valeur absolue de l'erreur commise sur une mesure. Si g est le
résultat de la mesure G, l'incertitude absolue sera notée Ag. Nous écrirons:

G=g+Agoug-Ag«G«g+Ag.
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Lorsqu'on mesure une grandeur (longueur, temps, masse,...) l'incertitude absolue liée a la
mesure est indiquée sur l'instrument de mesure. Si ce n'est pas le cas, on peut considérer qu'elle
correspond a la moiti¢ de la plus petite graduation de l'instrument de mesure utilisé.

b. Incertitude relative (taux d'incertitude)

On souhaite comparer la précision de deux mesures ; on considére pour cela la quantité Ag / g.

La mesure est d'autant plus précise que ce rapport est faible.
L’incertitude relative est un nombre pur (sans unité), pratiquement toujours beaucoup plus petit que 1,
que l'on exprime généralement en %.
a. Calcul d’Incertitude sur une grandeur calculée
En physique expérimentale, les grandeurs que I’on mesure sont généralement utilisées pour déduire
des résultats par des calculs. 11 est alors intéressant de savoir de quelle manicre les incertitudes des
mesures se répercutent sur les incertitudes des résultats.
e Addition et soustraction

Supposons que la grandeur cherchée R soit la somme de 2 mesures A et B :

R=A4A+ B

Dans ce cas I’incertitude sur le résultat est :
AR = A4 + AB

Il en est de méme pour: R=4 - B

L’incertitude absolue sur une somme ou une différence est la somme des incertitudes absolues

de chaque terme.

e  Multiplication et division

Supposons maintenant que la grandeur cherchée R soit le résultat du calcul suivant :

R = 4. B Ou A, B et C sont des grandeurs que I'on mesure.
ks

Dans ce cas ’incertitude relative sur le résultat est :
AR AAd AB AC

R - A2 T ®m TE

L’incertitude relative sur un produit ou un quotient est la somme des incertitudes relatives de chaque

terme.
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IV.5.4. Présentation des résultats
Une estimation des incertitudes nous conduit a limiter le nombre de chiffres significatifs quand on
annonce le résultat d'une détermination expérimentale. Le dernier chiffre donné doit étre le premier
entaché d'erreur.
Exemples:
% Une longueur de 1 métre mesurée a un millimeétre preés devra s'écrire L = 1,000 m.
< Si le résultat d'un calcul numérique fournit par exemple une valeur de 0,36485 mol.L! avec une

incertitude absolue de 0,0017 mol.L"!, on I'écrira: ¢ = 0,365 mol.L! & 0,002 mol.L"!
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Manipulation N°1

PROTOMETRIE I: ACIDIMETRIE ET ALCALIMETRIE

L. Dosage d’un mélange d’acide phosphorique et de dihydrogeno-phosphate de sodium

I.1. Principe:

Le dihydrogénophosphate de sodium NaH>PO4 se comporte en solution aqueuse comme un diacide
faible libérant ses acidités, la premiere avant pH 9.5, la seconde aux alentours de pH 12. L’acide
phosphorique libérera sa premicre acidité avant pH 4.5 les deux autres en méme temps que son
monosodique NaH>POs.

En présence d’hélianthine on dosera la premiere acidité de 1’acide phosphorique, alors qu’on
présence de phénolphtaléine on doser ses deux premicres acidités ainsi que la premiére acidité¢ du
dihydrogénophosphate de sodium.

I.2. Mode opératoire :
Dans un erlenmeyer verser :

e 20 ml de la solution d’acide

e Quelques gouttes d’hélianthine

e Titrer par la solution 0,1N de soude jusqu’au virage au jaune de I’hélianthine

e Ajouter quelques gouttes de phénolphtaléine

e Titrer par la solution 0,1N de soude jusqu’au virage rose de la phénolphtaléine.

I.3. Résultats :
Des deux volumes lus sur | burette, déduire les titres des la solution an acide phosphorique d’une part et

en phosphate monosodique d’autre part.

I1. Dosage en retour du carbonate de calcium
I1.1. Principe:
Le carbonate de calcium se comporte comme une base divalente :

CaCO; + 2 HCI —  HxO + CO:2 + CaClz

L’acide chlorhydrique jouté en exces est dosé par la soude normale. On doit préalablement chasser le
gaz carbonique pour éviter la formation de 1’acide carbonique.

CO; + HxO > H>COs3

I1.2. Mode opératoire :
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e Peser avec précision un gramme de carbonate de calcium. L’introduire dans un erlenmeyer et le
dissoudre dans environ 50 mL d’eau distillée.

e Ajouter 25 mL d’une solution normale d’acide chlorhydrique. Agiter jusqu'a dissolution
compléte et porter a I’ébullition pendant trois minutes pour chasser le gaz carbonique, refroidir
et ajouter quelques gouttes de rouge de méthyle.

e Titrer I’exces d’acide chlorhydrique par la solution normale de soude jusqu’au virage au jaune
de I’indicateur.

I.3. Résultats :
Calculer le taux de pureté du carbonate de calcium contenu dans I’échantillon analysé (MM CaCOs=

100 g.mol ™)
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Manipulation N°2

OXYDOREDUCTION : IODOMETRIE

C’est une méthode de dosage d’un corps réducteur a I’aide d’une solution d’iode de titre connu ou de

dosage d’iode libéré par oxydation d’un iodure.

L+2e- —— 2I Eo=0.54 V
L +2e- — 5 3I Eo=0.5355V

I. Etalonnage d’une solution de thiosulfate de sodium par la solution d’iode

I.1. Principe
S406%7S205* E;1=0.08 Volt

/2T E>-0.54 Volt
1.2.Mode opératoire
Il sera établi par I’étudiant
I.3. Résultats
e Exposer le mode opératoire
e Réactions mise en jeu

* Tableau des résultats (Na2S,03 ,5H,0) = 284.2 g.mol’!

I1. Dosage d’une solution d’eau de javel par iodométrie
IL.1. Principe
L’eau de javel est un mélange d’hypochlorite de sodium et de chlorure de sodium, résultant de
I’action du chlore sur la soude.
En milieu acide, I’eau de javel libére du chlore, qui va oxyder I’iodure de potassium ; I’iode libéré est

dosé par une solution titrée de thiosulfate de sodium en présence d’indicateur.
CIONa + NaCl +2H" —— % Cl+ 2Na" + H20

Ch +2I — 2CI' + b

L + 2503 5 2T + S40¢*
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I1.2.Mode opératoire
Dans I’erlenmeyer verser successivement:
e 25 ml exactement mesurés de, I’eau de javel
e 20 ml environ de la solution I’iodure de potassium
e 20 ml environ de la solution d’acide sulfurique 0,2 N
e Titrer par la solution titrée de thiosulfate de sodium en présence d’empois d’amidon

ajouté juste avant le point d’équivalence.

I1.3. Résultats

1. Pourquoi est-il préférable d’additionner I’iodure de potassium avant 1’acide sulfurique ?

2. Calculer la normalité de la solution d’eau de javel.

3. Calculer le degré chlorométrique frangais de la solution d’eau de javel sachant qu’il mesure le
4. nombre de littre de chlore dégagé par un litre d’eau de javel (une solution normale titrera 11.2

degré chlorométrique).
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Manipulation N°3

ARGENTOMETRIE

I. RAPPEL THEORIQUE

L’argentométrie comprend tous les dosages qui se font a 1’aide d’une solution de nitrate d’argent AgNO:s.

Celui-ci précipite de nombreux ions comme les ions halogénés et I’1on thiocyanate.

X + Agt >  AgX
=

SCN- + Ag' >  AgSCN
=

I1. Dosage des chlorures par la méthode de Mohr :

IL.1. Principe:

C’est un dosage direct en milieu neutre qui consiste a précipiter les ions CI par les ions Ag" en présence

du chromate de potassium comme indicateur. Le point d’équivalence est mis en évidence par ’apparition

de la coloration rouge brique du chromate d’argent.

Avant I’équivalence : Ag" + CI' > AgCl blanc
=1
Aprés I’équivalence : 2Ag" + CrOs& =  AgCrO4 rouge brique
=

I1.2. Mode opératoire :
Dans un erlenmeyer, verser :

e 5 mlde la solution a doser.

e 20 ml environ d’eau distillée.

e Quelques gouttes de la solution a 10% de chromate de potassium.

Titrer par le nitrate d’argent 0,05N jusqu’a la persistance de la coloration rouge brique.
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I1.3. Résultats :
Calculer les titres en normalité, en molarité et en titre pondéral de la solution de chlorure de sodium

(MM de NaCl= 58,45).

III.  Dosage des chlorures par la méthode de Charpentier Volhard:
IIL.1. Principe:
Les ions CI” sont précipités, en milieu acide, par une quantité en exceés d’une solution titrée de nitrate
d’argent. L’excés de nitrate d’argent est dos¢, en milieu nitrique par une solution de thiocyanate de
potassium en présence d’alun de fer ammoniacal comme indicateur.
Cl + Ag'> AgCl
=1

Ag+ + SCN- > AgSCN
=

Fe3™+ 3SCN=> (Fe(SCN)3)

I11.2. Mode opératoire:
Dans une fiole jaugée de 100 mL verser :
e 10 mL de la solution a doser
e 20 mL de la solution 0,05N de nitrate d’argent
e Quelques gouttes d’acide nitrique concentré.
e Compléter a 100 ml avec de ’eau distillée.
e Boucher, agiter, laisser ensuite décanté¢ le précipité puis filtrer sur papier dans un
erlenmeyer.
e Ajouter au filtre les eaux de lavage de la fiole
e Ajouter au contenu de I’erlenmeyer, 2ml environ de la solution de fer ammoniacal
e 2ml environ d’acide nitrique pur

Titrer par la solution de thiocyanate jusqu’a la persistance de la coloration.
II1.3. Résultats :

Calculer les titres en normalité, en molarité et en titre pondéral de la solution de chlorure de sodium

(MM de NaCl= 58,45).
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Manipulation N°4

COMPLEXOMETRIE

I. RAPPEL THEORIQUE

Les titrages complexométriques sont des méthodes titrimétriques basées sur la formation de complexes.
Ces complexes sont constitués d'un ion central et de particules (chargées ou neutres) appelées ligands
ou coordinats. Les Ligands, couramment utilisés pour effectuer le dosage des cations, doivent posséder
au moins un pair d’électrons non liants disponible pour former la liaison avec 1’ion central. Le nombre
de liaisons qu’un cation peut former avec des donneurs d’électrons est son nombre de coordination. La
stabilité des complexes dépend de plusieurs facteurs, notamment : la nature du métal central et du ligand
et de la composition du milieu (pH, solvant, ions étrangers, etc...).

L’EDTA

Les acides amino-carboxyliques sont des excellents agents complexants; le plus utilisé d'entre eux est

l'acide éthylénediaminetétraacétique not¢ EDTA .

Formule de ’EDTA :

HOOC —CH, CH,— COOH
N /
N—CH,—CH,—N
/ N .
HOOC— CHj3 CH, —COOH

Formule abrégée : H1Y

Cet acide est utilisé généralement a 1’¢état de sel disodique, plus soluble dans I’eau que 1’acide.
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Formule du sel disodique :

NaOOC-CHz\ / CH2-COONa
N-CH>-CHz2-N
s 2-CH-N
HOOC-CHz CH>-COOH

Formule abrégée : Na;H,Y (2 Na™, HoY?)

Réaction de complexation
Cette molécule possede six sites potentiels de liaison avec un ion métallique : les quatres groupements

carboxyliques et deux groupements amine. L’EDTA est donc un ligand hexavalent. La réaction de

n+
I’anion EDTA avec un ion métallique M est décrite par 1’équation :

[:\IY (n—4) +]

SIS

(n-4)+
K,y €st la constante de formation des complexes MY

M®™ + Y+ & MY®H* K

Indicateur
Pour un dosage complexométrique il est nécessaire d’employer un indicateur coloré afin de visualiser le
point équivalent. Nous allons utiliser le noir d’Eriochromate T pour le dosage de Ca*" ; Mg?* et Hg*".
Il est noté en abrégé H,T .
Il présente deux couples acido-basiques :
® H,T/HT* pK=16,3
m HT>/T* pK=11,5

L’ion HT? est bleu

Il forme avec les cations métalliques des complexes :
CaT- < Ca?" + T pKd=54
MgT <> Mg?" + T pKd=7
Ces complexes ont une couleur rouge violacé caractéristique.
I1. Etalonnage d’une solution d’EDTA
I.1. Principe
L’EDTA ¢étant pratiquement insoluble dans I’eau, la concentration maximale de cet agent

complexant sera voisine de 0.01 mol.L"! au maximum. La solution d’EDTA doit donc étre étalonnée.
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On utilise généralement pour I'étalonnage une solution fraichement préparée de sulfate de zinc
ZnS04,7 H20. Solution stable d’ion Zn**
Zn*" + Y* & CaY*
I1.2. Mode opératoire :

Remplir la burette avec la solution d’EDTA a étalonner.
Dans un erlenmeyer de 250 mL, introduire :

e une prise d’essai de volume E1 = 10,0 mL de solution étalon,

e 10 ml de solution tampon ammoniacal pH = 10

e Agiter. Ajouter alors quelques grains de NET.

e Doseravec la solution d’EDTA jusqu’au virage au bleu franc sans trace de violet (On comparera

avec le contenu de I’erlenmeyer témoin présent sur la paillasse).
I1.3. Résultats :
III. DETERMINATION DE LA DURETE DE L'EAU :
(Dosage simultané du ca?* et du Mg?")
La dureté de 1'eau
La dureté ou titre hydrotimétrique d’une eau est une grandeur reliée a la somme des concentrations en
cation métalliques. A ’exception de ceux des métaux alcalins (Na*, K*).
Dans la plupart de cas la dureté est surtout due aux ions calcium Ca?" et magnésium Mg?*. La dureté
s'exprime couramment en degrés hydrotimétrique (°TH= 0,1 mmol/L en ions Mg** et Ca*").
Un degré hydrotimétrique correspond aussi a un degré francais (1° F). Pour 1’eau du robinet, la dureté
doit étre inférieure a 30 °TH. L’optimum se situant entre 12°TH et 15°TH
On considere qu'une eau est : - douce : de 0 a 18°F
- dure : de 18 a 30°F
-trés dure : + de 30°F

IIL.1. Principe :
On dose, simultanément, ces deux ions par une solution d’EDTA a pH10, en présence du Noir
Erichrome T. les réactions de complexassions s’écrivent :
Ca* +Y* © CaY?* Kcay =5 10"
Mg + Y+ & MgY?* Kmgy = 4.9 108

I11.2. Mode opératoire :
Dans un erlenmeyer introduire :
e 20 ml exactement mesurés de la solution d’eau a doser

e 10 ml de la solution tampon pH 10
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e Quelques gouttes de noir erichrome T (Net)
Titrer par la solution d’EDTA M/100 jusqu’au virage de I’indicateur du rose au bleu.
I11.3. Résultats :
Déterminer la dureté de I’eau analysée en mg/ L

Que pensez-vous de la dureté de I’eau de robinet
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Manipulation N°5

DOSAGE PAR ETALONNAGE

I. Dosage d’un sérum physiologique
1. Objectif :

Le liquide physiologique vendu dans le commerce est utilisé pour nettoyer le nez, les oreilles ou les
yeux, des bébés notamment. Il est aussi utilisé en médecine comme solution de réhydratation injectée en
perfusion intraveineuse suite a une déshydratation ou pour des patients ne pouvant boire.

La solution est généralement composée d'eau distillée et de chlorure de sodium (NaCl) diluée a 9 pour
1000 (= solution a 0,9 %).

Le but est de déterminer par méthode conductimétrique la concentration d’un sérum physiologique du
commerce et vérifier ainsi I’indication portée sur I’ étiquette.

2. Travail a effectuer
a. Préparation de solutions filles

A partir d’une solution mére de chlorure de sodium So (Co = 1,00 x 102 mol.L™"), réaliser 5 solutions
filles Si de méme volume V =20 mL et de concentrations C; différentes comprises entre 1,00 x 1072
mol.L et 2,00 x 1073 mol.L™".

Pour cela :

— Ftablir la relation permettant de calculer les volumes Vo de solution mére a prélever pour la
préparation des solutions filles. (Voi en fonction de Co, C;, et V)
— Calculer les volumes Vi et compléter le tableau suivant :

Solutions filles So Si S2 S3 S4

Ci (mol.L'Y) 1,00 x 102 | 8,00x 107 | 6,00x 107 | 4,00 x 10> | 2,00 x 107

Volume Vi de So
a prélever (mL)

— Indiquer le protocole de préparation des solutions filles.
b. Réaliser une courbe d’étalonnage

— Mesurer les différentes conductivités des solutions filles et compléter le tableau.
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Solutions filles So Si S> S; S4

Ci (mol.L™) 1,00 x 102 | 8,00x 10 | 6,00x 103 | 4,00 x 107 | 2,00 x 1073

Conductivité [; (uS.cm™)

Respecter les consignes suivantes :

e Entre chaque mesure, la cellule sera rincée a I’eau distillée.

e Commencer les mesures de conductivité avec les solutions les moins concentrées, pour minimiser
les erreurs éventuelles dues a un mauvais ringage de la cellule.

e Tenir verticalement la cellule dans le bécher lors des mesures.

— Tracer la courbe d’étalonnage [ = f(C) représentant la conductivité en fonction de la concentration.
c. Interpréter la courbe d’étalonnage

— Interpréter la courbe d’étalonnage obtenue et proposer une relation entre la concentration et la
conductivité.

d. Exploiter la courbe d’étalonnage

On dispose d’une solution diluée 20 fois de sérum physiologique commercial.

—  Proposer une démarche pour déterminer la concentration Cq de la solution diluée de sérum
physiologique a I’aide de la courbe d’étalonnage.

— Indiquer le résultat de la concentration molaire Cq de la solution diluée et en déduire la
concentration massique ts du sérum physiologique.

—  Conclure.
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