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Expérience de chimie générale
ANALYSE QUANTITATIVE

Complexométrie

A2.1
Objectifs de l’expérience

· Faire connaissance avec la technique des titrages complexométriques

· En particulier, déterminer par titrage direct la teneur en calcium et en magnésium d’une eau (minérale) et la teneur en calcium d’une coquille d’œuf. 

A2.2
Introduction

Les éléments de transition possèdent, de par leur configuration électronique, une forte tendance à former des composés, appelés complexes, avec d'autres atomes, molécules ou ions capables de transférer partiellement des électrons à l'atome de l'élément de transition central, sans qu'une vraie réaction redox ait lieu ; la spécificité des complexes réside dans la distribution spatiale des électrons fournis par les groupes donneurs, ainsi que dans celle des électrons de valence de type d de l'élément central.

On appelle le groupe donneur ligand ; la répartition spatiale ("coordination") des ligands autour de l'atome central dépend des caractéristiques tant de l'atome central que des ligands. Le nombre de ligands varie de deux à douze ; cependant, très souvent il y en a six, plus rarement quatre ou deux.

Souvent la réaction entre les ligands et l'atome central n'est pas quantitative, autrement dit, la constante d'équilibre, appelée ici constante de formation de complexe, n'est pas très grande. Pour que la formation d'un complexe puisse être utilisée en analyse quantitative il faut que la constante d'équilibre soit élevée. En règle générale, la constante de formation d'un complexe augmente fortement lorsque le ligand peut s'attacher par plusieurs liaisons à l'atome central : il y aura un effet de "pince", et le ligand portera le nom de "chélate". L'effet stabilisant croît avec le nombre de liaisons, de sorte qu'un ligand hexadenté (à six liaisons) capable d'occuper tous les sites de liaison d'un atome central donnera un complexe très stable.

Les chélates les plus utilisés en chimie analytique sont l'EDTA ("éthylènediaminetétracide acétique") et ses dérivés. Le dessin ci-dessous illustre comment une seule molécule d'EDTA (ou plutôt : un ion EDTA4-) peut occuper les six positions de coordination possibles.

L'EDTA est souvent utilisé pour l'analyse rapide et néanmoins assez exacte des ions alcalino-terreux, par ailleurs difficiles à doser par d'autres méthodes volumétriques classiques.

L'ensemble des méthodes basées sur la formation de complexes, mais plus spécialement ceux contenant des chélates, est appelé complexométrie.

On en verra une application courante, le dosage des éléments alcalino-terreux dans l'eau.

Comme les complexes d'EDTA sont, de façon générale, pas ou peu colorés, on utilise des indicateurs complexométriques, qui sont des indicateurs métalliques, dont la couleur est déterminée par la présence ou l'absence d'un ion métallique lié à l'indicateur. Un indicateur métallique se lie au métal à doser, mais moins fortement que l’EDTA. La couleur de l’indicateur seul et du complexe indicateur-métal sont différentes. Le point d’équivalence est atteint, lorsque l’EDTA déplace les dernières molécules d’indicateur du complexe formé avec l’ion métallique.

	Figure A2.1 : 
La structure d’un complexe métallique M(EDTA)n+
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Figure A2.2
Courbe de titrage d’une solution de Cd2+ titrée avec une solution d’EDTA. Le pH est maintenu constant au moyen d’une solution tampon NH3/NH4+ (pH = 9,94)
A2.3
Détermination de la teneur en Ca2+ et en Mg2+ d'une eau minérale
A2.3.1
Introduction
Par dureté de l'eau on entend la concentration totale des ions alcalino-terreux dans l'eau. La dureté est une propriété importante de l'eau. Elle détermine entre autres la tendance de l'eau à précipiter le savon et les détergents et à former du tartre.

En simplifiant on peut représenter le savon comme le sel de sodium d'un sulfonate organique ; la réaction de précipitation est alors :

Ca2+  +  2RSO3-
(
Ca(RSO3)2(s)

La dureté est surtout déterminée par la concentration en Ca2+ et Mg2+, la concentration des autres ions alcalino-terreux étant presque toujours beaucoup plus faibles. Les alcalino-terreux plus lourds (strontium, barium) jouent cependant souvent un rôle très important dans la formation de tartre dans les corps de chauffe etc.

La dureté totale est la concentration globale en ions alcalino-terreux. 

La dureté permanente est définie comme la fraction de la dureté totale qui reste présente après qu'on a fait bouillir l'eau pendant quelque temps, ce qui fait précipiter une grande partie du calcium :


bouillir

Ca2+(aq)  +  2HCO3-
(
CaCO3(s)  +  CO2(g)  +  H2O

La différence entre la dureté totale et la dureté permanente est appelée dureté non permanente. Elle correspond à la concentration équivalente en anions autres que carbonate : chlorure, sulfate, nitrate, etc.

On indique la dureté totale de l'eau en ppm CaCO3 équivalent ou bien en mg CaCO3 litre-1. Une eau est considérée comme douce jusqu'à une dureté totale de 60 ppm CaCO3. Il serait cependant plus logique de parler de "mmol L-1 de substances titrables".

La méthode choisie permet de déterminer d'abord la teneur globale en Ca2+ et Mg2+ en effectuant le dosage en milieu ammoniacal, à pH 10 ; ensuite le pH est porté à 12,5, ce qui fait précipiter les ions Mg2+ sous la forme de Mg(OH)2 insoluble. On peut alors titrer les ions Ca2+ présents ; Ca(OH)2 est assez soluble dans l'eau et ne précipite pas. 

A2.3.2
Mode opératoire
A2.3.2.1
Détermination de la dureté totale d'une eau minérale
· Prendre 500,0 mL (ballon jaugé) d'eau minérale et les mettre dans un becher. 

· Acidifier avec quelques gouttes d'acide chlorhydrique 6 mol L-1 et porter à ébullition (plaque vitrocéramique et quelques billes de verre).
· Après quelques minutes d'ébullition laisser refroidir à la température ambiante ; utiliser pour cela un bain à glace.
L'ébullition de l'eau acidifiée chasse le CO2 dissous, de sorte que le virage de couleur de l'indicateur, un acide faible, devient plus net.
· Neutraliser prudemment avec du NaOH 1 mol L-1 (vérifier avec un pH mètre). 
· Transvaser dans le ballon jaugé de 500 mL, remplir jusqu'au trait de jauge avec de l’eau déminéralisée, bien fermer et agiter. 
· En fonction de la teneur en ions titrables, pipeter 50,0 ml (ou 25,0 ml, ou 100,0 ml) d’eau minérale dans un erlenmeyer ou un becher.
· Ajouter 2 ml du tampon "pH 10" et 4 gouttes de la solution de l'indicateur "Noir d'ériochrome T". 
· Titrer avec la solution d'EDTA 0,01000 mol L-1 mise à disposition jusqu'à l'obtention d'une couleur bleu.

Effectuer le dosage trois fois. 

· Calculer la teneur globale en Ca2+ plus Mg2+ et indiquer celle-ci en ppm CaCO3, en mg CaCO3 L-1, en mmol L-1, et en degrés de dureté français et allemand.

A2.2.2.2
Détermination de la teneur en Ca2+ d'une eau (minérale)
· Pipeter 25.0, 50,0 ou 100,0 ml d'eau minérale (selon la teneur en ions alcalino-terreux) dans un erlenmeyer.

· Ajouter une quantité suffisante d’une solution de NaOH 6M pour ramener le pH à 12,5 ± 0,3 (vérifier à l’aide d’un pH-mètre).
En présence de grandes quantités de Mg2+ un précipité visible de Mg(OH)2 peut se former.

· Ajouter quelques gouttes de l'indicateur Calcon (solution à 1% dans le NaOH 0.1M).

· Titrer avec la solution titrée d'EDTA 0,01 mol L-1 jusqu'au virage rose ( bleu.
Effectuer le dosage trois fois.

· Calculer la teneur en Ca2+, ainsi que par différence celle en Mg2+, de l'eau minérale ; indiquer la teneur en ppm Ca2+ respectivement Mg2+, et en mmol L-1.

· Comparer les résultats obtenus avec les valeurs indiquées sur l'étiquette de la bouteille et essayer d'expliquer d'éventuelles différences.

A2.4
Dosage du calcium dans une coquille d'œuf

On peut étendre le principe du dosage à d'autres applications, telle la détermination de la teneur en Ca2+ et en Mg2+ d'une coquille d’œuf.

Utiliser la solution de la semaine passée pour effectuer l’analyse. Calculer la quantité à prélever pour une utilisation de 10 à 15ml d’EDTA 0,01 mol L-1 .
A vous de choisir une des deux méthodes utilisées aujourd’hui.

A2.5
Questions supplémentaires
1.
Pourquoi acidifie-t-on l'eau minérale avant de la porter à ébullition ?

2.
Pourquoi se donne-t-on tant de peine pour rendre le changement de couleur de l'indicateur plus net ?

3.
Comment pourrait-on éviter la titration d'autres ions métalliques dans la solution comme Fe2+, Fe3+, Mn2+, Zn2+ etc. ?

4.
Est-ce que l'erreur causée par la présence de ces ions métalliques est importante pour votre échantillon d'eau ?

5.
Comment définit-on en fait "dureté française" et "dureté allemande" ?
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