Partie 1/ Chimie minérale Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

Les dosages d’oxydoréduction

Exercice 1

Equation de la réaction de dosage
b+2e =21 ;SO;+2H20=S04>+4H++2e-
l, + SOz + 2H,0 —> 2I-+ SO.> +4H

Repérage de I'équivalence

Lorsque le volume de diiode versé est inférieur a V2(eq), le diiode versé réagit entierement ; la solution
dans le bécher garde sa couleur initiale : verte pale.

Lorsque le volume de diiode versé est supérieur a V2(eq), le diiode versé ne réagit plus, il reste en excés
dans le bécher : 'empois d’amidon prend une couleur violette en présence de ce diiode.

On repére donc le passage a I’équivalence lorsque la couleur de la solution dans le bécher passe de la
teinte verte pale a la teinte violette.

Concentration molaire en dioxyde de soufre

A I’équivalence, les réactifs ont été introduits dans les proportions stoechiométriques N, =Ngo,

2
C2 XV2(GQ)= C1 XV1 N C1 _ Cz Xz//z(GQ) _ 1.10 2(>)< 6,28 _ ‘3’14'10_3 moI.L'1|
1

Concentration massique : C_ = C,xM=3,14.10"° x64,1= 0,201 g.L'™ = 201 mg.L?}

Expression des incertitudes

2 2 2 > 3 5
UC, =C,x UV, (eq) + Ve, + Uvy =3,14.107° x (—0’05j +[—0’01j +(—0’05J =
V,(eq) C, v, 6,28 1 20

4,0897.10°> mol.L*

UC,, =MxUC, =64,1x4,0897.10° = 2,62.103 g.L*

IC1 = (3,14. £ 0,04) 10- mol.L"* = (3,14. + 0,04) mmol.L

Cm = (0,201 £0,03) g.L' = (201 + 3) mg.L™ > 198 mg.L™ < Crn < 204 mg.L?

Cette concentration est donc conforme a la réglementation européenne
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Partie 1/ Chimie minérale Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

Exercice 2

Equation de la réaction de dosage
MnOs +5e +8H " =Mn**+4H,0 ; Fe*=Fe3+e (X5)

IMnO4~ +5 Fe?* + 8 H* > Mn?* +5 Fe3* +4 H,0|

Repérage de I’équivalence

Avant I'équivalence, les ions MnQs™ versés réagissent entierement ; la couleur de la solution dans le
bécher est due a la présence des ions Fe?* : la couleur est légérement verte.

Apres I'équivalence, les ions MnOa4™ sont en excés : la couleur violette persiste.

On détecte I'équivalence lorsque la couleur de la solution dans le bécher devient légerement rose.

Concentration des ions Fe?* dans la solution diluée S’

A I'équivalence, les réactifs ont été introduits dans les proportions stoechiométriques :

n_.,. . -3
=_Fe %szvz(eq):M%C1=5XC2XV2(GQ)=5X51O x9,5

n__ = 11,2.102 mol.LY
Mn0; 5 5 V, 20

Concentration des ions Fe?* dans la solution concentrée S

La concentration des ions Fe?* dans la solution S’ est de 1,2.102 mol.L?; la concentration des ions dans

la solution S est 30 fois plus élevée : C=30xC1=30x1,2.10 = 0,36 mol.L™

Concentration massique : C = CxM=0,36x56 = 20 g.L"

Exercice 3

Equation de la réaction de dosage

Cr077+14H*+6e =2Cr3*+7Hy0 (x2) ; CHeO + H20 = CoH402 + 4 € + 4 H (x3)
2 Cr,07% + 28 H* + 3 C;HgO + 3 H,0 = 4 Cr3* + 14 H,0 + 3 CoH40, + 12 HY

2 Cr;077 +3CHeO +16 H* > 4 Cr3* + 11 H0 + 3 CzH4OZI

Concentration molaire Cr de I'éthanol dans le cidre

A I'équivalence, les réactifs ont été introduits dans les proportions stoechiométriques :

nCVzo§7 — nC2H60 . n_o — & N CO XVO(eQ) — Cr er
2 3 2 3 2 3
C xV -1
Cr = EXO—O(eq) = ExM =0’72 mol.L?
2 V. 2 10

Masse d'éthanol présente dans 100 mL de cidre : M0 = Nethanot X Methanol
méthanol = Cr x V x Méthanol = 0’72 X 0’1 x46 =
Degré alcooligue du cidre

’A méthanol 3’3
Volume de 3,3 g d’éthanol: V.., = =079 =4,2mlL

éthanol

100 mL de cidre contiennent donc 4,2 mL d’éthanol \: le degré est de 4,2°. Le cidre est brut
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Partie 1/ Chimie minérale

Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

Exercice 4

1% partie : Une premiére méthode de dosage

Exces des ions iodure : Les ions iodure doivent étre en excées afin que tous les ions cuivre |l soient

consommeés.

Equation de la réaction de dosage : 12 +2e-=21- ; 25,032 =5,0¢6>+2¢

|I2(aq) +2 $203% (aq) = S406% (aq) +2 I'(aq)| réaction (2)

Dosage direct ou indirect : Il s’agit d’un dosage indirect, on ne dose pas Cu?* mais le diiode formé lors de

la réaction (1).

Quantité de diiode dosée : D’aprés I'équation de la réaction (2) support du titrage, a I'équivalence les

guantités de matiere des réactifs ayant réagi sont liées par la relation

n. . 802_ x V -3
n| _ S,05 %nb:[ 2 3] E=0,40X12,4.10 =

2 2 2 2

Quantité d’ions cuivre présente dans S1

D’apreés les coefficients de I'équation (1) 2 moles d’ions Cu2+ forment 1 mol de diiode ; donc

Mgy =2%N, =2x2,5.107 =5,0.10° mol

Nee  50.10°
V, 20107

2éme partie : Une deuxieme méthode de dosage

Concentration des ions cuivre : [Cu”] =

Préparation d’une solution diluée

Lorsque I'on passe d’une solution de concentration 0,50 mol.L! & une solution de concentration 0,20
mol.L?, on effectue une dilution par 2,5. Si on veut obtenir 50 mL de solution diluée il faut prélever un

volume 2,5 fois plus petit, soit un volume de 20 mL

A l'aide d’une pipette jaugée propre, rincée avec la solution mere, on préléve 20 mL de la solution
concentrée. On verse ce volume dans une fiole jaugée de 50 mL. On compléte avec de I'’eau distillée

jusqu’au trait de jauge.

Loi de Beer-Lambert : La courbe obtenue est une droite

passant par lorigine: L’absorbance est donc
proportionnelle a la concentration en ions cuivre ; ce qui
est en accord avec la loi de Beer-Lambert A = k. [ Cu?*(aq) ].
Concentration des ions cuivre

Pour A =1,5, on lit [Cu?*]s2 = 0,13 mol.L™

La solution S, a été obtenue aprés une dilution par 2 de la solution Sz : |[Cu2+]s1 =0,26 moI.L‘l‘

Type du dosage

=0,25 mol.L’}

0

' 013 mo Lo

0,04

0,08

0,12

0,16

La méthode employée est un dosage par étalonnage, on a mesuré I'absorbance de solutions de

concentrations connues afin de réaliser une droite d’étalonnage.

Lors d’un dosage par titrage, I'espéce titrée est consommeée. Ici les ions cuivre Il n’ont pas réagi.
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Partie 1/ Chimie minérale Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

3éme partie : Validité des dosages

156
249,6x0,25

msoluté

xV

solution

Préparation de la solution S;: C = = 0,25 mol.L?

M

soluté

[Cu?*]s1 = C = 0,26 mol.L™

Les deux méthodes donnent des résultats en accord avec la préparation de la solution.

Exercice 5

1) Principe de la manipulation

Equation de la réaction (1)

21=h+2e- ; ClO+2H +2e=C-+H0%  [ClO g +2 "aq). + 2H*@q) = HaOp. + l2(aq) + Cljag)

Equation de la réaction (2)
b+2e-=21 ; 25,032 =5406>+2¢€ 5N ||2(aq) +2 $203% (aq) = S406% (aq) +2 r(aq)‘

2) Mode opératoire

Dilution de I’eau de Javel : On veut effectuer une dilution par 10, c’est-a-dire diviser la concentration par

10. Il suffit de prélever Vo = 5,0 mL de la solution mere a l'aide d’une pipette jaugée munie d’'un
pipeteur. On verse ensuite cette solution dans une fiole jaugée de 50,0 mL puis on ajoute un peu d’eau
distillée. On agite et on compléte ensuite jusqu’au trait de jauge.

Prélevement des volumes : Pour prélever un volume V = 10,0 mL de la solution S il faut utiliser une

pipette jaugée de 10,0 mL. Pour prélever un volume V' = 20 mL d'iodure de potassium une éprouvette
graduée de 50 mL suffit. En effet les ions iodure sont en exces, la quantité de matiere introduite ne
nécessite pas d'étre tres précise. La quantité de matiere de diiode formée dépendra de la quantité de
matiere d'ions hypochlorite présente dans la solution S.

3) Titrage

Quantité de diiode dosée : D’aprés I'équation de la réaction (2) support du titrage, a I'équivalence les

guantités de matiere des réactifs ayant réagi sont liées par la relation

n 8,05 |xVe _C,xV, _0,10x10.10°

- =% % = =[5,0.10"* mol
2 2 2 2 2

1y

Quantité d’ions hypochlorite initialement présents dans le prélevement V

D’apres les coefficients de I’équation (1) 1 moles d’ions hypochlorite forme 1 mol de diiode ; donc
Ny =N, = 5,0.10* mol

Concentration des ions hypochlorite dans la solution diluée S

4
[CIO‘] _ No _ 5,0.10 _
s) V 10.107

Concentration des ions hypochlorite dans la solution commerciale

5,0.102 mol.LY)

|:C|O_ :|(so|ution commerciale) =10x |:CIO_ :|(S) - ‘5'0'10-1 mOI'L_l‘
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Exercice 6

1% partie : Dosage acido-basique de la solution d'acide ascorbique

Equation de la réaction de dosage: |C5H805 (aq) + HO (ag) = CeH706 (aq) + HzO(/)|

Définition de I’équivalence : A I'équivalence, il y a changement de réactif limitant. Les réactifs ont alors

été introduits dans les proportions stoechiométriques.

Détermination de I’équivalence : On détermine le volume équivalent par la méthode des tangentes : Vg =
9,0 mL

Concentration de la solution d’acide ascorbigue

CexVy 5107x9
Vv 10

A

D . _ _ _
A I'équivalence on a la relation Ne o, =Ny C,xV, =C;x Veq -C, =

4,5.10~ mol.L

2%Me partie : Dosage par oxydoréduction de la solution d'acide ascorbique

Equation de la réaction de la 1ére étape

CeHgO6(aq) = CeHeO6(aq) + 2H aq) + 2 €™ ; lzaq)+2 € =2 1 (aq)

CsHsO6(aq) *+ l2(aq) = CsHeO6(ag) + 2 I(ag) + 2H(aq)

Quantité de diiode introduite lors de la 1ére étape :

nlz(initial) =C,xV, = 1,0.107x20.107 =

Equation de la réaction de la 2nde étape

2 52037 (ag) = S406” (aq) + 2 € ; lo(ag) + 2 €7 =2 I7ag)

2 52057 (aq) * l2(aq) = $406% (ag) + 2 | aq)

Quantité de diiode dosée
D’aprés les coefficients de I’équation de la 2"% étape

s CyxV. 2,4.10°x12,9.10°

nlz(dose’e) 2 2 2

=1,5.10"> mol

Quantité de diiode qui a réagit lors de I’étape 1

_ _ -5 5 _ 6
nlz(réagit) = nlz(initial) —nlz( dose) = 2,0.10” -1,5.10" = 5,0.10° mol
Quantité d’acide ascorbigue qui a réagit lors de I’étape 1

D’aprés les coefficients de I’équation de la 1% étape, 1 mol d’acide ascorbique réagit avec 1 mol de
=n,_ = 5,0.10° mol
2

diiode : nCGH806

Nepo,  5,0.107
V,  10.10°°

Concentration de la solution d’acide ascorbique C1 = 5,0.10% moI.L‘1|
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Partie 1/ Chimie minérale Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

Exercice 7

1160 mV ——————————————————
11004~

1000+
9001~
8004
7004
600+

5004
440 mV==au== 2 Veq
i

V (mL)

0 25 5 7.5 1({1 125 15 175 20 225
Veq/2 Veq=10,3 mL
Equation de la réaction de dosage

MnOs +5e +8H'=Mn**+4H,0 ; Fe*=Fe3*+e (X5)

IMnO4~ +5 Fe?* + 8 H* > Mn?* +5 Fe3* +4 H,0|

Constante d’équilibre : une réaction support d’'un dosage doit etre une réaction totale; il faut donc

calculer la constante d’équilibre de la réaction

Eo(MnOs/Mn?*) =1,51V ; Eo(Fe3*/Fe?*)=0,77V

[Mn* ]x[Fe* |

Constante d’équilibre de la réaction : K =

[Mno; |x[Fe? T x[H' T
Potentiels des électrodes:
_ L8
£ =0+ 9206 10 O _ 454,006 \0g [MnO, Jx[ ']
n [Re dP° 5 [Mn2+J
£ —g0 208 x log [OxI" _ 0,77 + 296 xlog [Fe:’”J
n [RedP 1 Fe ]

A I’équilibre de la réaction, les potentiels sont identiques (la fem de la pile est donc nulle) E* =E~

- + 8 +
1514 206 xlog [MnO, |x[H] _0,77+ 296, log [Fe* ]
5 [anq 1 [Fez*]
0,06

+ _ L8
151-0,77 = = xlog[Fe3 | ng[MnoJx[H ]
1 [Fez+] 5 I:Mn2+:|
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Partie 1/ Chimie minérale Séquence 11 : Les dosages d’oxydoréduction

0.74=200.5 1og [Fe”] 0,06 110G [MnO, [x[H T
tos TFer] 8 [Mn?]
+ 5 _ . 8
0,74 =29 1og [Fe’ ]5 006\ [MnO; x| H" |
x5 [Fe> [ ° [Mn*"]
+ 5 _ i 8
0.74-2% | og [Fe® ]5 og [MnO;, Jx[H]
S [Fez*] I:Mn2+:|
[Fe3+]5
S . +
074008 |0, [Fe"] 1006 0 [Fis T x[Mn? ] o
5 [MnO;]X[HJr:' 5 I:Fe2+:| X[MHOZ]X[H+:| 5
[Mn2+:|
0.7 =0012xlogi > logit = 00b7142 =61,6 > K =10°"° = 4,0.10%! >>>10* la réaction est donc totale

Volume versé a I’équivalence : graphiquement on trouve

Concentration de la solution en ions Fe*

A I'équivalence, les réactifs ont été introduits dans les proportions stoechiométriques _Fe* _
5 MnO,

[Fe Jxv 5x[MnO, |xV,, 5x25.102x10,3 _[1,3.10" mol.L
5 Vv B 10 -

Potentiels a la demi-équivalence et a la double équivalence

=[MnO; |xV,, > [Fe* |=

La courbe donne la différence de potentiel entre |'électrode de platine et I'électrode de référence
€= EPt o Ecalomel
A la demi-équivalence,onae=0,44 V : E. =0,44+0,244 =0,68 V|

A'la double équivalence,onae=1160mV=1,16 V: E, =116+0,244 :

—>E, =e+E

calomel

Comparaison avec les valeurs théorigues :

A la demi équivalence, on doit retrouver le potentiel standard du couple Fe3*/Fe?* : Eg = 0,77 V

A la double équivalence, on doit retrouver le potentiel standard du couple MnOs/Mn?* : Eg=1,51V
On ne trouve pas les valeurs exactes des potentiels standards des couples a la demi-équivalence et a la
double équivalence :

- Des réactions parasites modifient ces valeurs (par ex, la réaction entre les ions SO42- venant de I'acide
sulfurique et les ions Fe3+ abaisse le potentiel standard du couple Fe3+/Fe2+) .

- Les écarts entre les valeurs théoriques et expérimentales peuvent aussi s’expliquer par I'existence
d’une micro-intensité circulant dans le circuit (on obtient les valeurs des potentiels standards lorsque
I'intensité est rigoureusement nulle)

- La cinétique (vitesse) de la réaction de transfert de charge entre les espéces réductrices et oxydantes
influe également sur les valeurs des potentiels
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Exercice 8

Dilution de la solution : On réalise une dilution par 10 donc le volume de la pipette jaugée doit étre 10

fois plus petit que le volume de la fiole jaugée :
- On préleve 10,0 mL de la solution concentrée a I'aide d’une pipette jaugée
- Onverse le prélevement dans une fiole jaugée de 100,0 mL que I'on compléte avec de I'eau
distillée jusqu’au trait de jauge.

Equation de la réaction : Ce* +e =Ce®* ; Fe**=Fe3*+e ; |Ce* +Fe? = Ce + Fe¥

Equivalence du dosage : a I’équivalence, les réactifs ont étés introduits dans les proportions

stoechiométriques : Mo =Nz

Volume a I’équivalence : graphiquement on trouve

Concentration des ions Fe?* dans la solution S’ :

xV

[F92+L. <V, :[Ce“*]xveq —>[Fe2+]8' _ [Ce“*v} - 0,105)(;11,1 _

1

Concentration des ions Fe?* dans la solution S: [Fe2+ ]S =10x [Fez*] =[1,1 mol.L}

X

Ecart-relatif ecart = % x100 =

t

Potentiel standard du couple Fe3*/Fe?* : on trouve le potentiel standard du couple Fe3*/Fe?* 4 la demi-
équivalence ; lorsque V2=5,6 mLon aE = 0,68

Potentiel standard du couple Ce*'/Ce®* : on trouve le potentiel standard du couple Ce**/Ce3* au double

de I’équivalence ; la courbe ne permet donc pas EV)
de déterminer cette valeur car il faudrait avoir la

valeur du potentiel lorsque V = 22,2 mL. On peut

1.2

I’évaluer vers 1,4 V

Allure de la courbe 1.0 -. .

Avant I'équivalence, la solution contient les 0.8 E :

espéces Fe?*, Fe3t, Ce3* mais pas d’ions Ce** (en

0,6

défaut) : le potentiel de la solution est donc d(i au

0.4

potentiel du couple Fe3*/Fe?*: il reste proche du

potentiel standard du couple Fe3*/Fe?* ol B A o

\ Iy . . . s b al £ : E
Apres I'équivalence, les ions Fe?* ont disparu, les SEEE S s e V(mL)
. . . . 0 2 4 6 8 10 12 14 16 18
ions Ce** sont donc en excés. La solution contient
les espéces Ce**, Fe3*, Ce3* mais pas d’ions Fe?* (en défaut) : le potentiel de la solution est donc d{i au

potentiel du couple Ce**/Ce3*: il reste proche du potentiel standard du couple Ce**/Ce3*

A l'équivalence, le potentiel varie brusquement car la différence des potentiels standards est grande : le
potentiel qui était proche du potentiel standard du couple Fe3*/Fe?* se rapproche brusquement du
potentiel standard du couple Ce**/Ce3*
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