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EXPÉRIENCE DE CHIMIE GÉNÉRALE 

ANALYSE QUANTITATIVE

TITRAGES ACIDO-BASIQUES

A4.1	INTRODUCTION : LA NOTION DE pH
La concentration des ions hydronium (H3O+), responsable de l'acidité d'une solution, respectivement des ions OH-, qui rendent une solution alcaline, a une grande influence sur les propriétés chimiques d'une solution. Inversement, dans beaucoup de substances la concentration de H3O+ est très supérieure à celle dans l'eau pure sans qu'on s'en rende compte.
Dans une cuisine se trouvent en règle générale beaucoup de produits acides ou basiques. Dans la première catégorie on trouve par exemple le jus de citron, le vinaigre, les nettoyants de WC, mais aussi les boissons carbonatées. Parmi les produits alcalins on trouve la levure chimique, beaucoup de produits de lessive, l'ammoniaque, l'eau de Javel et les pastilles contre les maux d'estomac (qui peuvent aussi être acides !).
Même à l'intérieur du corps humain on trouve des solutions acides (par exemple le suc gastrique, très acide) ou alcalins (la salive, peu basique).
La concentration des ions H3O+ s'exprime le plus souvent sous forme logarithmique, en négligeant la dimension (mol L-1) de la valeur numérique obtenue :
pH = -log[H3O+]
La valeur du pH est déterminée par les propriétés chimiques du ou des solutés (acide fort ou faible, base forte ou faible, sel dérivé d'un acide ou d'une base faible, solution tampon etc.).
Parfois ces propriétés ne sont pas immédiatement évidentes : à titre d'exemple, la solution d'un sel d'un élément de transition ou d'un métal « pauvre » (appartenant au bloc p) à charge ionique élevée, est souvent acide. Les ions métalliques sont souvent hydratés (complexes aqua), du type M(H2O)nm+.
Une charge élevée de M attire les électrons des liaisons O-H des molécules d'eau complexées, ce qui met en solution quelques ions H+ (ou, plus exactement, des ions H3O+) ; pour l'ion "Cu2+(aq)" la réaction est:
Cu(H2O)42+  (aq)  +  H2O  ⇄  Cu(H2O)3(OH)+  +  H3O+(aq)	Ka = 3.10-8
Les sels d'ions métalliques trivalents (Fe3+, Cr3+, Al3+,…) donnent des solutions très acides !

A4.2	COMMENT MESURE-T-ON LE PH ?
Pour de nombreuses applications on n'a pas besoin de connaître le pH avec précision. On se contente alors d'une mesure qualitative ou semi-quantitative à l'aide d'un indicateur acide - base. Ces indicateurs sont des colorants, qui sont eux-mêmes des acides ou bases organiques synthétiques faibles, mais on peut très bien préparer soi-même des indicateurs à partir d'extraits végétaux (tournesol !). 
Avec un seul indicateur on peut estimer seulement si le pH d'une solution est inférieur ou supérieur à une certaine valeur, à une unité de pH près. Avec des combinaisons d'indicateurs (par exemple sous la forme de papier pH) on peut couvrir un domaine de pH plus large, avec la même précision. Lorsqu'on connaît le pH à une unité près, on peut établir une série de solutions étalons avec le même indicateur simple et ainsi, par comparaison directe, déterminer le pH à 0,5 unités près. 
Une procédure analogue consiste en la comparaison des couleurs obtenues avec plusieurs indicateurs aux pH de changement de couleur proches. La même précision de 0,5 unités de pH vaut pour un indicateur mixte qui couvre un plus petit domaine de pH.
Dès qu'on a besoin d'une valeur de pH plus précise, un pH-mètre s'impose. Un tel instrument mesure le pH par potentiométrie (réaction redox). Nous étudierons plus tard le fonctionnement exact d'un pH-mètre. Pour l'instant il suffit de savoir que la mesure se fait habituellement avec une électrode de verre combinée (électrode de mesure plus électrode de référence), et qu'il faut régulièrement étalonner un pH-mètre avec des solutions tampon.
Voici une liste d’indicateurs courants, avec leur domaine de pH de changement de couleur, et le virage de couleur :

Indicateur	Domaine de pH 	Virage de couleur

	0  1  2  3  4  5  6  7  8  9		
Rouge de crésol	  	rouge  jaune
Bleu de thymol	      	rouge  jaune
Orange de méthyle	             	rouge  jaune
Bleu de bromophénol	              	jaune  bleu
Vert de bromocrésol 	                 	jaune  bleu
Rouge de méthyle	                    	rouge  jaune
Bleu de bromothymol	                          	jaune  bleu
Phénolphtaléine 	                              	incolore  rose

A4.3	INTRODUCTION À L'ACIDIMÉTRIE ET L'ALCALIMETRIE
Les titrages (ou dosages titrimétriques) de neutralisation acido-basique sont à la base de l'analyse volumétrique.
Nous vous proposons trois dosages qui représentent différentes étapes expérimentales de la volumétrie par neutralisation :
1.	Etalonnage d'une solution de NaOH ~ 0,1 mol L-1 avec une substance étalon (produit à pureté élevée, ici l'hydrogénophtalate de potassium)
2.	Deux applications pratiques :
a1)	Déterminer la teneur en acide acétique équivalent d’un échantillon de vinaigre
a2)	Calculer la constante de dissociation acide de l'acide acétique
b)	Déterminer la teneur d’une solution de tétraborate.

A4.4	PARTIE EXPERIMENTALE

A4.4.1	ETALONNAGE D'UNE SOLUTION DE NAOH À L'AIDE D'UNE SUBSTANCE ÉTALON, L'HYDROGÉNOPHTALATE DE POTASSIUM.

A4.4.1.1	INTRODUCTION
Une solution de NaOH doit toujours être étalonnée avec une solution acide de concentration connue ; la raison en est que l'hydroxyde de sodium, même sous forme "pour analyse" possède un degré de pureté insuffisante pour la préparation par pesée directe d'une solution titrée (la pureté est de l'ordre de 98-99%, le reste étant surtout du carbonate de sodium). Une grande partie du carbonate de sodium peut être éliminée en préparant d'abord une solution de NaOH à 30% m/m. Dans une telle solution le Na2CO3 est insoluble et se sépare sous forme solide. Comme toute solution basique, celle-ci doit être gardée dans un flacon en plastique (polyéthylène ou polypropylène) bien bouché, puisque les ions OH- attaquent le verre. La masse volumique de cette solution est de 1,50 g mL-1 environ.
L'eau distillée ou déminéralisée contient des quantités appréciables de CO2 dissous ; celui-ci est souvent présent en sursaturation. Comme le CO2 réagit avec le NaOH, la teneur en CO2 de l'eau utilisée doit être maintenue à un niveau aussi bas que possible ; pour cela on la fait bouillir pendant quelques minutes, chassant ainsi le CO2 de la solution. Cette solution a été préparée pour vous.
La substance étalon à utiliser est l'hydrogénophtalate de potassium, un acide faible (pour l'acide phtalique Ka1 = 1,12.10-3 et Ka2 = 3,90.10-6). Ce composé se prête bien à l'étalonnage de solutions basiques à cause de sa pureté élevé (>99,97%), son caractère stable et non hygroscopique ; cependant par précaution on le sèche avant l'emploi pendant une heure à 110 °C.
La réaction de neutralisation est :
C6H4(COOH)(COO)-  +  OH-    C6H4(COO)22- 	(voir figure A3.1)
La masse molaire de l'hydrogénophtalate de potassium est de 204,22g mol-1.
La masse de ce sel à utiliser pour la titration de la solution de NaOH doit être calculée de telle manière que le volume de la solution titrante au point de fin du titrage soit de l’ordre de 10 à 15 mL.
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Figure A3.1	Réaction de neutralisation de l’hydrogénophtalate de potassium par l’hydroxyde de sodium

A4.4.1.2	MODE OPERATOIRE
La solution de NaOH 30% (masse/masse) a été préparée pour vous.
L'hydrogénophtalate de potassium a été séché préalablement.
· Calculer la quantité de la solution de NaOH à 30% nécessaire pour préparer environ 0,5 l d'une solution de NaOH ~ 0,1 mol L-1.
· Mesurer cette quantité par pesée (balance technique) dans un flacon de 0.5 l mis à disposition. 
· Mettre ensuite environ 500ml d’eau déminéralisée.
· Bien mélanger et attendre le refroidissement complet de la solution avant de commencer les titrages.

· Peser avec précision quatre portions de 300 mg environ d'hydrogénophtalate de potassium.
· Dissoudre chaque portion séparément dans environ 25 ml d'eau déminéralisée dans des bechers.

· Remplir la burette avec votre solution de NaOH ~ 0,1 mol L-1 et ajuster à 0,00 mL. 

· Ajouter à chaque solution d'hydrogénophtalate de potassium 3 gouttes de la solution de l'indicateur phénolphtaléine.

· Titrer assez rapidement une solution jusqu'à ce que la couleur change d'incolore en rose clair.

· Calculer le volume approximatif de NaOH nécessaire pour titrer les trois autres échantillons et titrer ceux-ci avec précision. 

La fin de titrage est atteinte lorsque la couleur rose clair reste stable pendant au moins 15 secondes. La couleur disparaît ensuite lentement à cause de l'absorption de CO2 par la solution.
Calculer la concentration de la solution de NaOH pour chaque échantillon. Les écarts entre les valeurs ne devraient pas dépasser 0.5%. Indiquer l'écart-type du résultat obtenu.



A4.4.2	DÉTERMINATION DE LA TENEUR EN ACIDE ACÉTIQUE EQUIVALENT D'UNE BOUTEILLE DE VINAIGRE

A4.4.2.1	INTRODUCTION
D’un point de vue chimique, le vinaigre peut être considéré comme une solution à 4 à 6 % m/m d'acide acétique (et autres acides organiques) dans l'eau. L'acide acétique se forme pendant la fermentation en milieu oxydant, par exemple à partir de vin (vinaigre de vin), de pommes, de riz ou de canne à sucre. 
En cas de fermentation complète le vinaigre contient en général entre 7 et 10% d'acide acétique. La teneur finale est obtenue par dilution.
A part l'acide acétique, le vinaigre contient d'autres substances acides titrables, comme l'acide tartrique. En déterminant la teneur globale en acides, on exprime le résultat par souci de simplicité en teneur en acide acétique équivalent.
Le point équivalent se situant à un pH légèrement supérieur à 7, on utilise comme indicateur le bleu de bromothymol.
Comme la concentration équivalente en acide acétique du vinaigre est nettement supérieure à celle de la solution titrée de NaOH, il faut ou bien diluer le vinaigre, ou utiliser pour le dosage une petite prise de vinaigre.

A4.4.2.2	MODE OPÉRATOIRE
· Diluer 10,0 mL de vinaigre avec de l’eau déminéralisée dans une fiole jaugée de 50,0 mL.
· Pipeter 5,00 mL de vinaigre dilué dans un erlenmeyer ou un becher.
· Ajouter un peu d'eau déminéralisée, ainsi que quelques gouttes de la solution de phénolphtaléine.
· Titrer ensuite votre dilution avec votre solution titrée de NaOH 0,1 mol L-1 jusqu'au virage de couleur incolore  rose. La coloration doit rester visible pendant 15 secondes.
Effectuer le dosage trois fois ; au moins deux résultats doivent concorder à 0,5 % près.
Effectuer un des dosages à l'aide d'un pH-mètre (en présence de l'indicateur).
Calculer la teneur en acide du vinaigre, exprimée en acide acétique pur. Comparer le résultat à la valeur indiquée sur l'étiquette de la bouteille.
Calculer également à l'aide de la courbe de titrage le Ka de l'acide acétique.
QUESTION : Pourquoi utilise-t-on une fois l’indicateur phénolphtaléine et une autre fois le bromothymol ? Est-ce que le choix du bon indicateur est très important ?


A4.4.2.3	QUESTIONS COMPLÉMENTAIRES
1.	Pourquoi le point équivalent se trouve-t-il à un pH au-dessus de 7 ?
2.	Pourquoi la couleur bleue de la solution doit-elle rester visible pendant au moins 15 secondes (mais pas forcément pendant plus de 30 secondes) ?
3.	Est-ce qu'il y a une grande différence entre la teneur en acide acétique exprimée en pourcentage pondéral ou volume/volume ? Comment la teneur est-elle indiquée sur l'étiquette de la bouteille ?


A4.4.3	DÉTERMINATION DE LA TENEUR EN EAU DE BORAX

A4.4.3.1	INTRODUCTION
Le borax est la source principale de bore pour les applications industrielles. Le borax possède de nombreuses applications. On le trouve dans des produits de lessive, des produits cosmétiques, dans les glaçures et dans les flux et en métallurgie. Il sert aussi à la préparation de solutions tampon en biochimie, de produits ignifuges, d’insecticides etc., et comme précurseur dans la synthèse d’autres composés de bore.
Le mot borax désigne un groupe de minéraux et de composés chimiques qui se distinguent par leur teneur en eau d’hydratation ; il décrit le plus souvent le « décahydrate », Na2B4O7.10H2O. En fait, vu la structure de l’ion, la formule correcte de borax est Na2B4O5(OH)4·8H2O (voir Figure A3.2). Le borax commercial contient souvent moins d’eau (minéral kernite, Na2[B4O6(OH)2]·3H2O).
Le but de l’analyse est donc de déterminer la teneur en eau de cristallisation d’un borax commercial.
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Figure A3.2	Structure du borax ; les atomes de bore sont de couleur rose.

A4.4.3.2	MODE OPÉRATOIRE
On titre une solution de borax par HCl jusqu’au virage de l’indicateur TASHIRO. L’équation de la réaction de titrage est :
B4O72-  +  3H2O  +  2H3O+    4H3BO3
L’indicateur mixte TASHIRO est un mélange de trois indicateurs acido-basiques individuels, dont la couleur change à différentes plages de pH. L’indicateur mixte change alors de couleur dans une plage de pH très étroite : Lors du titrage du borax la couleur est verdâtre jusqu’à pH 5,4, à pH 5,3 elle est d’un gris presque invisible et dès pH 5,2 violacée.
L’utilisation d’un indicateur mixte s’impose, puisque l’ion tétraborate est une base plutôt faible (l’acide borique H3BO3 est un acide très faible).
Le virage a lieu à pH 5,3 environ.
· Peser trois échantillons d’environ exactement 0.3 g de borax (balance analytique).
· Dissoudre chaque échantillon dans environ 25 ml d’eau déminéralisée. Il peut être nécessaire de chauffer gentiment pour dissoudre complètement le borax.
· Ajouter quelques gouttes d’indicateur TASHIRO.
· Titrer avec une solution étalonnée d’HCl 0,1 mol L-1. 
Calculer le nombre de moles de borax dans l’échantillon et ensuite le nombre de molécules d’eau d’hydratation par molécule de borax.
QUESTION : pourquoi utilise-t-on une fois la phénolphtaléine et une autre fois l’indicateur mixte TASHIRO comme indicateur ? Est-ce que le choix d'indicateur est très critique ?
Module LAna		Titrages acido-basiques	Version 2024		7/6
image4.jpeg




image1.png
Hes so//)/ il

WALLIS
Haute Ecole d’Ingénieri

Hochschule fiir lnag‘;neieucrc\,m?sse:sgchnalfetgs




image2.png
" o otassium ion
| 1 F—
H C. N H. C. C.

e e ok

1l | (a0)  +NaOH (ag) ——=
_on [

Figure 1. Neutralization reaction of potassium hydrogen phhalate with
sodium hydroxide forming sodium potassium phthalate and water
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