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Expérience de chimie générale 
ANALYSE QUANTITATIVE 

Titrages d'oxydoréduction

A6.1
Objectifs de l’expérience

· Faire connaissance avec les deux techniques principales de la volumétrie par titrage redox, la permanganométrie et l’iodométrie

· En particulier, déterminer la pureté d’un sel de fer(II), la teneur en agents oxydants de l’eau de Javel, ainsi que la teneur en vitamine C d’un comprimé effervescent.

A6.2
Introduction

Une réaction redox est souvent aussi rapide et quantitative qu'une réaction de neutralisation acide - base ; le nombre de réactions redox susceptibles d'être utilisées en analyse quantitative est donc a priori élevé ; le nombre d'indicateurs redox par contre est limité ; cette limitation est partiellement compensée par le fait que certains réactifs utilisés fréquemment, comme le permanganate de potassium, KMnO4, possèdent une coloration propre très intense (réactif auto-indicateur) ou forment des complexes fortement colorés (exemple : l'iode). De ce fait le système ne nécessite pas d'indicateur. Parmi les réactifs à utiliser en présence d'un indicateur se trouvent des oxydants tel le K2Cr2O7 (le bichromate de potassium), dont la belle couleur orange ne possède pas l'intensité nécessaire ; ou l'ion jaune clair Ce4+.

De façon générale, on essaie d'éviter l'utilisation d'agents réducteurs dont les solutions aqueuses ne sont souvent pas stables, principalement à cause de la réaction, toujours possible, avec l'oxygène de l'air.

Lorsque la solution titrée contient un oxydant, on parle d’oxydométrie ; si elle contient un réducteur, on parle de réductimétrie. Certains réactifs redox sont utilisés dans de nombreuses méthodes analytiques et donnent ainsi leur nom à l’ensemble de ces méthodes : permanganométrie, iodométrie.

On peut également monter un circuit électrique : Mesurer le potentiel entre les deux électrodes, établir une courbe de titrage et déterminer de cette manière le point d'équivalence. Ce procédé fait l’objet d’un TP à part.

Le programme d'analyses quantitatives par les méthodes d'oxydoréduction comprend :

· L'oxydométrie au KMnO4
· La réductimétrie à l'iode.

A6.3
Oxydométrie
L'utilité de l'oxydométrie à l'aide d'une solution titrée de KMnO4 sera démontrée par la détermination de la teneur en fer(II) d'un sel ferreux.

A6.3.1
Utilisation du KMnO4
Le permanganate de potassium n'a pas que des avantages : sa réactivité élevée fait qu'il réagit avec de nombreuses substances organiques, les particules de poussière, etc. ; en plus, il se décompose lentement sous l'influence de la lumière. 

Il faut donc en principe faire bouillir une solution de KMnO4, puis la filtrer avant de l'étalonner. Une fois le titre déterminé, celui-ci doit être vérifié régulièrement.

Un autre problème qui peut surgir est la possibilité de réactions secondaires qui produisent, par exemple, du MnO2 lorsque le pH n'est pas assez bas. En effet, en fonction du pH et de la présence de certains ions complexants, le MnO4- peut être réduit en Mn2+, Mn3+, MnO2 ou MnO42-.

La substance étalon la plus utilisée pour titrer le permanganate est l'oxalate de sodium, Na2C2O4, qu'on peut obtenir très pur ; bien que la vitesse de la réaction avec l'ion permanganate soit faible au départ, les ions Mn2+ formés catalysent la réaction (autocatalyse). De ce fait le dosage peut se faire à une allure satisfaisante. Le démarrage se fait à chaud ; une fois la vitesse de croisière atteinte, il ne faut plus chauffer, autrement il y aura formation de MnO2(s).

Les réactions partielles non-équilibrées sont :

MnO4-  +  H+  (  Mn2+
et
C2O42-  (  CO2(g)
Comme l’étalonnage d’une solution de KMnO4 est fastidieux, la solution de permanganate de potassium mise à disposition est une solution étalonnée commerciale, prête à l’emploi.

A6.4
Oxydométrie : Partie expérimentale
A6.4.1
Détermination de la teneur en fer(II) d'un sel ferreux
A6.4.1.1
Introduction
Les sels ferreux sont, à quelques exceptions près (sel de Mohr), peu stables. Ils ont tendance à s'oxyder en fer(III). Autrement dit, un sel de fer(II) contient souvent un peu de fer(III). On pourrait titrer directement le fer(III) libre. Ce type de dosage n'est pas simple et on préfère ici déterminer la teneur en fer(II) ; la situation est cependant compliquée par le fait que la quantité d'eau de cristallisation peut également varier. Le résultat ne donne donc qu’une indication de la pureté du sel de fer(II).

A6.4.1.2
Mode opératoire
Noter le nom et la formule du sel de fer(II) mis à disposition (eau de cristallisation !).

· Peser à 1 mg près sur une balance analytique une prise de 500 mg environ du sel et le dissoudre dans 100 mL de H2SO4 0,45 mol L-1dans un becher ou un erlenmeyer.

·  Ajouter 10 mL d'acide phosphorique (H3PO4) concentré afin de masquer la couleur jaune du fer(III). Il se forme un complexe phosphate de fer(III) incolore. 

· Titrer immédiatement avec la solution titrée de KMnO4 0,02 mol L-1.

· Le point d'équivalence est atteint lorsque la couleur rose pâle se maintient pendant 15-20 secondes. 
· Corriger le volume mesuré, en fonction du résultat d'un dosage à blanc de la solution de H2SO4 0,45 mol L-1 qui contient souvent un peu de substances oxydantes. 
· Effectuer le dosage trois fois, en adaptant, le cas échéant, la masse de la prise afin d'arriver à un volume de titrant de 15-20 mL pour une burette de 25 mL.

· Calculer la teneur en Fe(II) du sel ferreux en vous basant sur la pesée du sel ferreux fourni.
A6.4.1.3
Questions complémentaires
1.
Equilibrer les réactions partielles (MnO4- ( Mn2+ et Fe2+ ( Fe3+) et établir l'équation-bilan.

2.
Si la pureté du sel ferreux est différente des 100% attendus, proposer une explication.
3.
Est-ce que la couleur du sel solide peut vous renseigner sur sa pureté ?

4.
Quelle est la formule du sel de Mohr ?

5.
A quoi sert l'acide sulfurique ?

6.
Pourquoi doit-on effectuer un dosage à blanc ?

A4.5
Réductimétrie
A6.5.1
Introduction
On préfère en règle générale utiliser des solutions titrées contenant des agents oxydants à cause du manque de stabilité (relatif) de la plupart des agents réducteurs. Parmi les exceptions à cette règle, on trouve l'ion thiosulfate S2O32- stable, qui est utilisé habituellement sous la forme du sel de sodium, Na2S2O3. Le thiosulfate réagit avec de nombreux agents oxydants. Sur le plan de la stœchiométrie et de la vitesse de réaction, l'agent oxydant préféré est cependant l'iode, qui réagit avec le thiosulfate selon l’équation suivante :

I2   +   2e-
(
2I-
E°red = + 0,54 V

2S2O32-
(
S4O62-  +   2e-
E°red = + 0,09 V

2S2O32-  +   I2
(
S4O62-   +   2I-
E°cellule = +0,45V

En plus, la présence de I2 est facilement décelable grâce à la formation d'un complexe fortement coloré avec l'amidon.

Pour ces raisons, on essaie souvent de transformer une réaction redox en système iode-thiosulfate, c'est-à-dire, on utilise la technique du titrage (iodométrique) indirect ou en retour.

Lors d'un titrage indirect, on ajoute à la solution, contenant une quantité inconnue d'un oxydant, un excès indéterminé de KI. L'oxydant à titrer transforme de manière stœchiométrique une partie du KI en I2 ; l'iode, peu soluble dans l'eau, est maintenu en solution par complexation avec l'excès de KI, ce qui donne l'ion I3- (voir A4.5.2)

Lors d'un titrage en retour, on fait réagir dans un premier temps le réducteur avec une quantité connue de I2 en excès par rapport à la quantité encore inconnue du réducteur, puis on dose l'excès avec une solution titrée de thiosulfate. La quantité exacte d'iode peut être directement préparée dans la solution à doser elle-même (génération in situ) par la réaction de rétrodismutation (ou synmutation) entre KIO3 et KI :

IO3-   +   8I-   +   6H+   (   3I3-  +   3H2O

A6.5.2
Indicateur
L'indicateur classique pour les titrages iodométriques est l'amidon soluble (ou amylose) utilisé sous forme d'empois. L'amylose forme avec l'iode (sous la forme de I3-) un complexe 1:1 d'une couleur noir-violet très intense. L'ion complexe I3- possède une structure linéaire (I-I-I)-, ce qui lui permet de se nicher confortablement dans la structure hélicoïdale de l'amylose (voir la figure A6.1). La couleur est tellement intense qu'on peut l'observer jusqu'à une concentration de 10-6 mol L-1 d’iode en présence de 10-3 mol L-1 de I-.
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Figure A6.1
Structure du complexe amylose-triiodure

Pour que l'amylose puisse fonctionner correctement comme indicateur, il faut que le complexe avec l'ion I3- se dissocie rapidement lorsque la concentration de l'iode en solution diminue. Puisque le complexe initialement formé en présence de beaucoup d'iode se transforme lentement pour donner des structures qui se dissocient difficilement, il faut ajouter la solution de l'indicateur juste avant la fin du titrage.

L'ion I- peut être oxydé par l'oxygène de l'air pour redonner de l'iode:

4I-   +   O2   +   4H+   (   2I2   +   2H2O

En solution acide, le titrage iodométrique doit donc être effectué rapidement pour éviter la formation de I2 par les ions I- qui servent à maintenir en solution l'iode.
A6.6
Réductimétrie : Partie expérimentale

A6.6.1
Détermination de la teneur en agents oxydants de l'eau de Javel par titrage indirect

A6.6.1.1
Introduction
Le principe actif dans l'eau de Javel est l'ion hypochlorite, ClO- ; ce dernier est un oxydant fort qui peut facilement oxyder les ions iodure en iode moléculaire :

ClO-  +  2H+  +  2e-  
(
Cl-   +   H2O
E°red = +1,49 V

2I-

(
I2   +   2e-
E°red = +0,54 V

ClO-   +   2I-   +   2H+
(
Cl-   +   I2   +   H2O
E°cellule = +0,95 V

Malgré la valeur élevée de E° la vitesse de réaction est faible : il faut catalyser la réaction par addition d'ions heptamolybdate (Mo7O246-).

Evidemment, d'autres agents oxydants peuvent eux aussi, oxyder les ions iodures en iode et on rapportera la teneur en agents oxydants comme si la seule source en était les ions hypochlorite.

L'iode libéré par l'action oxydante de l'eau de Javel peut être dosé par une solution titrée de Na2S2O3.

A6.6.1.2
Mode opératoire
Une solution titrée de Na2S2O3 0,1000 mol L-1 prête à l'emploi est à disposition.

· Tarer un becher sur une balance analytique.

· Pipeter 2,00 mL d’eau de Javel dans le becher et peser le becher plus le contenu avec précision. 
· Ajouter environ 50 mL d’eau déminéralisée et y dissoudre environ 2 g de KI. 
· Bien agiter, puisque l'eau de Javel peut contenir des substances peu ou pas solubles dans l'eau. 

· Ajouter 25 mL d'une solution de H2SO4 1 mol L-1, ainsi que 5 gouttes d'une solution d'heptamolybdate d'ammonium à 3%. 

· Bien mélanger et laisser réagir pendant 2 minutes.

· Titrer avec la solution titrée de thiosulfate. Juste avant la fin du titrage (la solution est alors jaune claire), ajouter 5 mL d'empois d'amidon et continuer à titrer jusqu'à ce que la couleur du complexe amidon - iode disparaisse.

Effectuer le titrage trois fois ; les résultats doivent concorder à 0,5 % près.

· Indiquer le résultat du calcul de la concentration en agents oxydants dans l'eau de Javel sous la forme d'un pourcentage massique de NaClO.

A4.6.2 Détermination iodométrique de la vitamine C par titrage indirect
A6.6.2.1
Introduction
L'acide ascorbique (= vitamine C) est un agent réducteur plutôt faible qui réagit rapidement et de façon stœchiométrique avec des ions I3-. Le dosage commence par la génération in situ d'une quantité connue d'ions I3- en excès par rapport à la quantité d'acide ascorbique à titrer, selon l'équation

IO3-   +   8I-   +   6H+   (   3I3-   +   3H2O

La quantité d'iode formée est déterminée par la quantité stœchiométrique la plus faible d'un des ions participant à la réaction (réactif limitant) ; dans le cas d'espèce, il s'agit de l'ion iodate (le KIO3 peut être obtenu très pur ; c’est un étalon pour la iodométrie). Il faudra donc connaître avec précision la quantité de KIO3 mise en jeu. L'iode généré réagit immédiatement avec l'acide ascorbique (voir la figure ci-dessous). On titre finalement l'excès d'iode par la solution de Na2S2O3 0,1000 mol L-1.

I3-  +  2e-  (  3I-
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Acide ascorbique (vitamine C)
Acide déhydroascorbique

E°red (acide déhydroascorbique/acide ascorbique) = + 0,15 V

A6.6.2.2
Mode opératoire
· Peser 3 échantillons de 100 à 125 mg chaque de vitamine C et les dissoudre dans environ 30 mL de H2SO4 0,3 mol L-1 chacun.

· Ajouter environ 1 g de KI solide et 25,00 mL d'une solution 0,01000 mol L-1 de KIO3 à chaque solution. 
· Attendre une minute, puis titrer avec la solution de Na2S2O3 0,1000 mol L-1. Ajouter quelques mL de la solution d'empois d'amidon juste avant la fin du titrage.

Effectuer le titrage au moins trois fois, jusqu'à ce que les résultats concordent à 0,5% près.

A6.6.2.3
Question complémentaire

· Calculer la constante d’équilibre de la réaction entre l’iode et la vitamine C.

Travaux pratiques chimie générale

Expérience A4 :

Produits : Pour 25 groupes

KMnO4 0.02 M Titrisol

Na2S2O3 0,100 M Titrisol

H2SO4 0.45 M 0.30 M et 1 M

2 litres KIO3 0.01 M

500 ml H3PO4 conc.

200 gr. KI

60 gr. De sel de fer(II) FeSO4.7H2O

100 ml eau de javel (NaOCl)

Tablettes effervescentes vitamine C (20x)

Solution heptamolybdate d’ammonium 3% (NH4FeMo7O24 .4H2O) 

Indicateur empois d’amidon => 0,1 % dans H2O bouillante 
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