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La mesure en chimie

2.1 Pourquoi mesurer des quantités de matière ?
Analyse de sang

Une analyse de sang comporte un certain nombre de mesures de concentration effectuées pour contrôler l'état de santé du patient.

Traitement des eaux de piscine

Afin d'éviter la croissance d'algues et la prolifération de microbes et ne pas altérer la santé du nageur, le pH et la teneur en chlore d'une eau de piscine doivent être ajustés à des valeurs précises.

Niveau de pollution de l’air

En cas de pic de pollution, les personnes fragiles doivent être protégées contre les effets nocifs d'une pollution urbaine ou industrielle. Le niveau de pollution de l'air est défini après des mesures précises de différent aérosols chimiques.

Ces quelques exemples montrent la nécessité de disposer de différentes techniques de mesure en chimie.

2.2 Grandeurs physiques liées aux quantités de matière
2.2.1 Masse, volume, pression

De la masse à la quantité de matière

Pour un corps pur (solide, liquide ou gaz), la relation qui lie la quantité de matière n contenue dans une masse m d'un échantillon est :
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De la concentration à la quantité de matière

Pour une espèce en solution (ions, molécules, ...), la relation qui lie la quantité de matière n contenue dans un volume Vsol d’une solution de concentration molaire c est :
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Du volume à la quantité de matière

Pour un corps pur gazeux, la relation qui lie la quantité de matière n contenue dans un volume V de gaz est :


[image: image3.wmf]Vm

V

n

=


Gaz parfait

L'équation des gaz parfaits met en relation la quantité de matière n, la température T, la pression P et le volume V d'un gaz :
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Volume molaire

Le volume molaire Vm d'un gaz est le volume occupé par une mol (n = 1 mol.) de ce gaz. Dans le cas des gaz parfaits, le volume molaire est indépendant de la nature du gaz, mais dépend des conditions de température et de pression :
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2.2.2 Concentration ; solutions électrolytiques

2.2.2.1 L'électronégativité

C'est une mesure de la tendance d'un élément a attirer les électrons.

Exemple
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Approximativement, l'électronégativité augmente le long d'une ligne et diminue le long d'une colonne de la classification périodique des éléments.

2.2.2.2 Polarisation des liaisons

Une molécule est un assemblage d'atomes liés entre eux par des liaisons de covalence. X et Y sont deux atomes liés dans la molécule. Si X et Y ont des électronégativités différentes, l'élément le plus électronégatif attire à lui les électrons de la liaison covalente. Cette liaison est polarisée et constitue un dipôle électrostatique.
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La liaison covalente peut être polarisée à des degrés divers. On explique ainsi la continuité entre la liaison covalente pure (non polarisée) et la liaison ionique (totalement polarisée).

Exemples
F – F
liaison covalente pure
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liaison partiellement polarisée

Na+    F-
liaison totalement polarisée

On nomme (( la différence d’électronégativité entre deux atomes liés. 

· |((| < 0,5 la liaison n’est pas polarisée

· 0,5  (  |((|  < 1,6 la liaison est polarisée

· |((| > 2,0 la liaison est ionique. 

Une molécule est polaire si les barycentres des charges positives et négatives ne sont pas superposés.

2.2.2.3 Géométrie de la molécule d’eau

Les doublets (liants ou  non) sont chargés négativement (formés de 2 électrons) et se repoussent. La géométrie de la molécule correspondant à la disposition spatiale qui éloigne au maximum les doublets deux à deux. 
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Si un atome est entouré de quatre doublets, ceux ci pointent vers les sommets d’un tétraèdre. L‘eau possède 2 doublets liants et 2 doublets non liants. Ses trois atomes sont dans un même plan.
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2.2.2.4 Le solide ionique

L’étude du solide ionique montre que celui-ci est constitué d’anions et de cations ordonnés dans l’espace et que chaque ion est entouré d’ions voisins de signes opposés.
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Le solide ionique est neutre. Les charges négatives apportées par les anions compensent les charges positives apportées par les cations.
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On ne notera pas 
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 le cristal ci-dessus. Pour rappeler que le solide ionique est globalement neutre, on ne mentionne pas la charge de chaque ion. Par ailleurs, la formule ne retient que le plus petit motif électriquement neutre. La notation se limite à une formule statistique.
Exemples

Na Cl

Ca F 2

Na 2 O

2.2.2.5 Liaison chimique et liaison physique

Les liaisons chimiques regroupent la liaison de covalence dans les molécules et la liaison électrostatique entre les anions et les cations dans les cristaux. Les forces à l'origine de ces liaisons s'exercent à l'intérieur d'une même molécule ou d'un même cristal (liaisons intramoléculaires).

Les liaisons physiques sont d'origine électrostatique (liaison hydrogène, forces de Van der Waals, etc...). Les forces à l'origine de ces liaisons s'exercent entre différentes molécules et/ou cristaux (liaisons intermoléculaires). Elles existent surtout dans les états liquide et solide. Elles sont plusieurs dizaines ou centaines de fois plus faibles que les liaisons intramoléculaires et résistent donc mal à l'agitation thermique.

Résumé
liaison physique - faible - intermoléculaire



liaison chimique - forte - intramoléculaire
2.2.2.6 Dissolution des solides ioniques dans l'eau

Un cristal ionique est plongé dans l’eau. Les molécules d’eau à la surface du cristal affaiblissent les liaisons électrostatiques entre les ions (en raison de la valeur élevée de la constante diélectrique de l’eau). Des ions se détachent de l’édifice sous l’effet de l’agitation thermique (on dit que le cristal se dissocie).

Un ion libéré établit des liaisons de type électrostatique avec les molécules d’eau (on dit que l’ion se solvate ou s’hydrate).

Exemple

[image: image123.wmf]+

2

Mn


Les ions hydratés se dispersent dans la solution sous l’effet de l’agitation thermique.

Résumé
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2.2.2.7 Cas particulier du proton

Un ion est donc entouré de plusieurs molécules d'eau. Le nombre de ces molécules dépend de la charge de l'ion et de sa taille (plus l'ion sera petit et plus l'intensité de la forte attraction électrostatique sera élevée, dont plus important sera le nombre de molécules de solvant entourant cet ion). Le plus petit ion, le proton H +, peut s'associer par une véritable liaison chimique à une molécule d'eau pour former l'ion oxonium 
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, lui-même solvaté par des molécules d'eau.

2.2.2.8 Dissolution des composés moléculaires dans l'eau

Si les molécules du corps sont polaires, elles interagissent avec les molécules d'eau et des liaisons intermoléculaires s'établissent. Le corps est donc soluble dans l'eau. Ces liaisons intermoléculaires prennent le nom de liaisons hydrogène car elles se forment principalement entre les atomes d'hydrogène et des atomes très électronégatifs (F, O, Cl, N).
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Les liaisons hydrogène affaiblissent les liaisons intramoléculaires polaires des molécules d'eau et du corps. On observe différents phénomènes :

· Rupture d'une ou plusieurs liaisons covalentes de l'eau et/ou de la molécule. Les ions formés s'hydratent et se dispersent.

Exemple
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Les liaisons intramoléculaires persistent. Le composé dissous garde un caractère moléculaire (comme le sucre dans le café).

· Entre les deux situations extrêmes précédentes, il existe des situations intermédiaires. Les ruptures ne concernent qu'une partie des molécules du corps ; les autres gardent un caractère moléculaire.

Exemple
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Si les molécules du corps ne sont pas polaires, le corps n'est pas (ou peu) soluble dans l'eau.

2.2.2.9 Relation entre les concentrations

On dissous du sel de table dans l’eau. Le soluté est le chlorure de sodium. Le solvant est l’eau. Les cristaux se dissocient et les ions s’hydratent. Après un certain temps, le solide ionique chlorure de sodium a disparu de la solution :
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On note c (NaCl) la concentration en soluté de la solution si celui-ci n’avait pas disparu. Cette concentration exprime de quelle manière la solution a été préparée.

On note [ Na + ] et [ Cl ( ] les concentrations des espèces effectivement présentes dans la solution.

Ces concentrations ne sont pas forcément égales.

Exemple
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relation entre les concentrations molaires :
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2.2.3 Applications au suivi d’une transformation chimique

2.2.3.1 Avancement d’une réaction

La quantité de matière, notée x, appelée avancement de la réaction, permet de suivre l'évolution de la composition d'un système au cours d'une transformation chimique.

2.2.3.2 Tableau descriptif de l’évolution d’une transformation

Equation de la réaction
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Qtés de matière dans l'état initial 

(en mol.)
2
3
0
0

Qtés de matière en cours de transformation (en mol.)
2-x
3-5x
3x
4x

2.2.3.3 Réactif limitant et état final

L'état final est atteint quand l'un au moins des réactifs a été entièrement consommé : c'est le réactif limitant. L'avancement, alors maximal, est noté x max.

(
Hyp n°1

C3H8 est le réactif limitant alors 2 - x max 1 = 0
(
x max 1 = 2 mol.

(
Hyp n°2

Si O2 est le réactif limitant alors 3 - 5 x max 2 = 0
(
x max 2 = 0,6 mol.

x max correspond à la plus faible valeur de x annulant au moins une quantité de matière des réactifs. Dans l’exemple ci-dessus x max = 3/5 mol. On peut ajouter une ligne au tableau précédent

Qtés de matière dans l'état final 

(en mol.)
2-x max = 1,4
0
3.x max = 1,8
4.x max = 2,4

2.3 Déterminer des quantités de matière en solution à l’aide d’une mesure physique

2.3.1 Exemple de la conductimétrie

Electrolyte

On appelle électrolyte toute substance qui, introduite dans un solvant liquide (le plus souvent de l’eau), va diminuer la résistance électrique de ce liquide. Ce phénomène est dû à la présence d’ions (provenant, par exemple, de la dissociation d'un solide ionique). Le déplacement de ces ions, parmi les molécules d’eau, constitue le courant électrique dans une solution.

Conductimétrie

La conductimétrie consiste à mesurer la conductance électrique d'une solution d'électrolyte et à en tirer des renseignements sur la composition de la solution.

2.3.2 Conductance d’une solution ionique, G

L’expérience montre que la tension et l'intensité du courant électrique aux bornes d'une cellule conductimétrique, plongée dans une solution d’électrolyte, sont proportionnelles :
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G est la conductance de la portion de solution dans la cellule. Par analogie avec la loi d’Ohm, on constate que G représente l'inverse d’une résistance électrique
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Méthode de mesure de la conductance

La mesure de cette conductance s'effectue en appliquant une différence de potentielle aux bornes de deux électrodes identiques et inattaquables plongeant dans la solution. L'ensemble de ces deux électrodes constitue la cellule conductimétrique. Pour éviter les réactions d'oxydoréductions aux électrodes (comme dans une électrolyse), on utilise une tension de haute fréquence, ce qui empêche les processus chimiques de s'initier.
Grandeurs d’influence

L’expérience montre que la conductance d’une portion de solution dépend de la température et de l’état de surface des électrodes, de la surface S des électrodes, de la distance L entre elles, de la nature et de la concentration de la solution.

Courbe d’étalonnage G = f(c)

L'idée est de mesurer la conductance d’une solution ionique, de plus en plus concentrée, en prenant soin de fixer toutes les autres grandeurs d'influence.
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Exemple

C’est la courbe d'étalonnage de la cellule. Elle peut être utilisée pour déterminer une concentration inconnue (mêmes ions, mêmes valeurs des grandeurs d'influence).

La courbe d’étalonnage ci-dessus suggère que pour des concentrations inférieures à 10 mmol. L-1, la conductance G d'une portion de solution ionique est proportionnelle à la concentration molaire c en soluté :
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« k » est une constante dans les conditions de l’expérience. 

2.3.3 Conductivité d’une solution ionique, (
L’expérience montre que la conductance est liée aux grandeurs d'influence S et L par la relation :
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2.3.4 Conductivité molaire d’un soluté, (
(1) et (2) :
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S et L sont évidemment indépendants de la concentration c. C'est donc la conductivité ( (sigma minuscule) qui est proportionnelle à la concentration du soluté :
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La constante ( (lambda majuscule) est appelée conductivité molaire du soluté. Elle ne dépend que de la nature du soluté et de la température.

Encore une fois, ces formules ne sont applicables qu’à des solutions diluées.

2.3.5 Conductivité molaire ionique, (i

Expérience

On mesure la conductance de solutions ioniques diluées contenant un cation et un anion monochargés, en prenant soin de fixer toutes les autres grandeurs d'influence (même température, mêmes électrodes, même concentration).

A l’intersection d’une ligne et d’une colonne est placée la conductance (en mS) d’une solution de  concentration égale à 5 mmol. L-1 contenant les deux ions :
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1,56
1,37
3,19
1,12
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1,85
1,66
3,48
1,41

Cette expérience où « c » « S » et « L » sont constants ( 
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) permet d’évaluer l’influence de la nature des ions sur la conductivité molaire ( d'un électrolyte.

Les valeurs d’une ligne du tableau montrent que la conductivité molaire dépend de la nature de l’anion. 

Les valeurs d’une colonne du tableau montrent que conductivité molaire dépend de la nature du cation.

Notons ( la contribution d’un ion à la conductivité molaire ( d'un électrolyte. Le décalage systématique de 0,29 mS entre les conductances G des solutions 
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 suggère que la conductivité molaire ( d'un électrolyte résulte de la somme de deux termes :
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(relation valable pour des ions monochargés)

Les quantités 
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 sont appelées conductivités molaires ioniques des ions 
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. On assimilera les conductivités molaires ioniques 
[image: image42.wmf]i

l

 aux conductivités molaires ioniques à dilution infinie 
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 données par les tables.

2.3.6 Relation entre les conductivités molaires ioniques et la conductivité d’une solution

Par analogie avec la relation (3) et pour des ions monochargés, on a :
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avec [Xi] en mol. m -3
On admettra que cette relation est applicable aux ions polychargés.

Exemple
conductivité d’une solution de chlorure de magnésium

( (Mg2+ + 2Cl() = ( (Mg2+).[Mg2+] + ( (Cl().[Cl(]

Comparaison des conductivités molaires ioniques

Les ions H3O+ et OH((aq) ont des conductivités molaires ioniques nettement supérieures à celles d’autres ions.

2.3.7 Méthode d’étalonnage

Cette méthode, que l’on utilisera en TP, est réalisée en plusieurs étapes : 

-
A partir d’une solution mère contenant les ions X+ et Y( à une concentration molaire en soluté connue, réaliser les dilutions nécessaires pour obte​nir des solutions filles de concentrations molaires connues. 

-
mesurer la conductivité de chaque solution fille (en prenant soin de fixer toutes les grandeurs d'influence autres que la concentration de la solution entre deux mesures). 

-
tracer la courbe d’étalonnage ( = f (c) représentant les variations de la conductivité en fonction de la concentra​tion du soluté. 

-
mesurer la conductivité d’une solution S contenant les ions X+ et Y( à une concentration inconnue. 

-
déterminer la concentration molaire inconnue de cette solution S par une méthode graphique :
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Limites de la méthode d’étalonnage

La solution de concentration inconnue doit contenir exactement les mêmes ions que la solution mère préparée.

La méthode n’est pas applicable lorsque la solution de concentration inconnue est un mélange d’espèces ioniques de plusieurs solutés (l’eau de mer par exemple).

2.4 Déterminer des quantités de matière en solution à l’aide de la réaction chimique
2.4.1 Réactions acido-basiques

Hélianthine rouge de formule brute 
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Hélianthine jaune de formule brute 
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L’expérience montre que l’addition d’acide chlorhydrique (H3O+ + Cl((aq)) à une solution jaune d’hélianthine fait virer la solution au rouge.

En interprétant cette expérience, on peut penser que l’addition d’acide chlorhydrique provoque le passage de la forme In( à la forme HIn :
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L'addition ultérieure d'une solution d'hydroxyde de sodium fait virer de nouveau la solution au jaune :
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Les deux réactions précédentes impliquent un échange de protons H + entre les réactifs. Elles sont appelées réactions acido-basiques.

Brønsted a défini :

(
un acide, qui est une espèce chimique capable de céder un proton H + 

(
une base, qui est une espèce chimique capable de capter un proton H +
Couple acide / base

Suivant la réaction acido-basique envisagée, une espèce chimique peut jouer différents rôles :

(
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 dans les réactifs, l’acide éthanoïque est un acide

(
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 dans les réactifs, l’ion éthanoate est une base

L’acide éthanoïque est la forme acide et l’ion éthanoate est la forme basique d’une même espèce chimique.

L’acide éthanoïque et l’ion éthanoate forment un couple acide / base.

Ce couple est noté 
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(toujours dans l’ordre acide / base)

Exemples de couples acide / base 
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Quelques solutions acides et basiques usuelles

Acides


Bases

(
solution d’acide chlorhydrique : 
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solution d’acide nitrique : 
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solution d’acide sulfurique :
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· solution de dioxyde de carbone :

CO2, H2O

· solution d’acide éthanoïque (ou acétique) :

CH3CO2H (aq)
· solution d'hydroxyde de sodium : 

Na+ (aq) + OH( (aq)

(
solution d’ammoniac : NH3 (aq)

· solution de carbonate de sodium : 
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· solution d’hydrogénocarbonate de sodium :
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· solution d’éthanoate de sodium : 
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Remarque :
les ions Cl(, 
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 n’ont pas de propriétés acides ou basiques décelables en solution aqueuse.

Définition de Brønsted EX "couple acide-base:définition de Brønsted" \i 
On désignera toujours un acide EX "acide:notation"  par AH et une base EX "base:notation" \i  par B-. Ce qui est souvent représentatif : 
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 et 
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. On trouve, parfois, des occurrences moins heureuses : 
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On dit que les espèces AH et B( constituent un couple acide / base si elles sont conjuguées EX "couple acide-base:espèces conjuguées" \i , c’est à dire liées par la relation 
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 qui correspond à un échange de proton.

Le signe = traduit la possibilité de passer d'une forme à l'autre selon les conditions. L’écriture de ce transfert de proton est appelé demi-équation acido-basique. C’est une notation sans rapport avec le phénomène physique puisque les protons en solution aqueuse forment l’ion oxonium.

Couples de l’eau

L’eau EX "couple acide-base:les deux couples de l'eau" \i  appartient à deux couples acide / base :   H3O+ / H2O   et   H2O / OH(
(
H2O est l’acide conjugué de la base  OH(
(
H2O est la base conjuguée de l’acide H3O+
Ainsi l’eau peut avoir le comportement d’un acide ou d’une base. Pour cette raison, on dit que l’eau est un ampholyte.

Réactions acido-basiques

Pour retrouver l'équation d'une réaction entre l'acide d'un couple et la base d'un autre couple, on utilise une combinaison des demi-équations acido-basique de ces deux couples.

Exemple
réaction entre l’acide H3O+ et la base In( 
(
demi-équation acido-basique du couple H3O+ / H2O
H3O+ = H2O + H+

(
demi-équation acido-basique du couple HIn / In(
In( + H+ = HIn

(
équation-bilan de la réaction
H3O+ + In( ( H2O + HIn

2.4.2 Réactions d’oxydoréduction

Exemple de réaction d’oxydoréduction
[image: image129.wmf]+
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Un dépôt rouge de cuivre se forme sur le clou. La solution, initialement bleue par la présence des ions cuivre (II), prend la teinte verte pâle des ions fer (II)

En interprétant cette expérience, on peut penser que le métal cuivre provient de la solution contenant, initialement, les ions cuivre (II) et que les ions fer (II) proviennent du métal fer du clou.
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Définition d’un oxydant et d’un réducteur
Dans l’expérience précédente, un atome de fer perd deux électrons. On nomme oxydation cette perte d’électron(s).  EX "réducteur:définition" L’espèce chimique qui perd des électrons est le réducteur (ici l’atome de fer). 
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Parallèlement, un ion cuivre (II) gagne deux électrons. On nomme réduction ce gain d’électron(s). L’espèce chimique qui gagne des électrons est l’oxydant (ici l’ion cuivre (II)) :
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Le signe = traduit la possibilité de passer d'une forme à l'autre selon les conditions. Les réactions équivalentes à un transfert d'électron(s) sont appelées réactions d'oxydoréduction EX "réaction rédox:définition"  (ou réactions rédox).

L’écriture de ce transfert d’électron(s) est appelé demi-équation électronique. C’est une notation sans rapport avec le phénomène physique puisque les électrons n’existent pas à l’état libre en solution aqueuse.
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Résumé EX "réaction rédox:aide-mémoire" 
Exemples de réducteurs et d’oxydants

H
















He

Li
Be










B
C
N
O
F
Ne

Na
Mg










Al
Si
P
S
Cl
Ar

K
Ca
Sc
Ti
V
Cr
Mn
Fe
Co
Ni
Cu
Zn
Ga
Ge
As
Se
Br
Kr

Rb
Sr
Y
Zr
Nb
Mo
Tc
Ru
Rh
Pd
Ag
Cd
In
Sn
Sb
Te
I
Xe

Un grand nombre de réducteurs sont des métaux. Tous ces éléments se situent dans la partie gauche ou centrale de la classification. Leurs atomes ont tendance à céder des électrons pour saturer leur couche électronique externe.

Les non métaux, que l'on retrouve dans la partie droite de la classification, sont des oxydants. Notamment les halogènes (F, Cl, Br, I) et l’oxygène. Leurs atomes ont tendance à capter des électrons pour saturer leur couche électronique externe.

Couples d'oxydoréduction

Suivant la réaction d’oxydoréduction envisagée, un même élément chimique peut jouer différents rôles :

(
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  dans les réactifs, l'ion cuivre (II) est l'oxydant

(
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  dans les réactifs, l'atome de cuivre est le réducteur

L'ion cuivre (II) est la forme oxydée de l'élément chimique cuivre et l'atome de cuivre est la forme réduite de l'élément chimique cuivre. L'ion cuivre (II) et l'atome de cuivre forment un couple oxydant réducteur EX "couples rédox:notation"  (ou couple rédox). Ce couple est noté 
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 (toujours noté dans l'ordre oxydant / réducteur).

Exemples de couples d’oxydoréduction

(
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Méthode pour écrire l’équation d’une réaction d’oxydoréduction en milieu acide

Exemple de la réaction entre l’oxydant du couple 
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 et le réducteur du couple 
[image: image82.wmf]Fe

Fe

3

2

+

+

/


(
isoler un premier couple rédox et assurer la conservation des éléments (sauf O et H)
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(
assurer la conservation de l'élément oxygène avec des molécules d'eau
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assurer la conservation de l'élément hydrogène avec des protons solvatés
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(
assurer la conservation de la charge avec des électrons
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refaire les étapes ci-dessus pour l'autre demi-équation électronique
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· réunir les deux demi-équations électroniques précédentes et en déduire l'équation-bilan en prenant soin d’équilibrer l’échange d’électrons
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Méthode pour écrire l’équation d’une réaction d’oxydoréduction en milieu basique

Si la réaction EX "équation rédox:équilibre en milieu basique"  a lieu en milieu basique, les ions oxonium sont peu nombreux par rapport aux ions hydroxyde dans  la solution. 

Les ions hydroxydes et les molécules d’eau se substituent respectivement aux molécules d’eau et aux protons hydratés dans la méthode ci-dessus.

Exemple de la réaction entre l’oxydant du couple H2O / H2 et le réducteur du couple 
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première demi-équation électronique

H2O ... = H2 ...

H2O ... = H2 + OH( ...

H2O + H2O ...  = H2 + OH( ...

2 H2O ... = H2 + OH( + OH(
2 H2O + 2 e- = H2 + 2 OH(
(
deuxième demi-équation électronique

Al ... = Al(OH)4( ...

Al + 4 OH( = Al(OH)4( ...

Al + 4 OH( = Al(OH)4( + 3 e-

· équation-bilan (prendre soin d’équilibrer l’échange d’électrons puis de simplifier)
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2.4.3 Dosages (ou titrages) directs

On ajoute progressivement une solution d’ions permanganate 
[image: image94.wmf]-
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 à une solution d’ions fer (II) 
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 en milieu acide (les ions H3O+ sont en excès). La réaction a pour équation-bilan :
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La concentration des ions permanganate est connue avec précision : c’est le réactif titrant. La réaction chimique précédente permet de déterminer la concentration, inconnue, des ions fer (II). 
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L’équivalence est repérée par la persistance de la teinte violette à la goutte près.

Utilisation d’un tableau d’avancement à l’équivalence

(en mol.)

5 Fe2+
+
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dans l'état initial


ni (Fe2+)
ni (
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en cours de transformation
ni (Fe2+) - 5.x
ni (
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à l’équivalence
ni (Fe2+)-5.x eq  = 0
ni (
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A l’équivalence, les ions fer (II) et permanganate sont dans les proportions stœchiométriques :


[image: image104.wmf]5

)

Fe

(

n

)

MnO

(

n

x

2

i

4

i

eq

+

-

=

=


quantité de matière initiale d’ions fer (II) :
ni (Fe2+) = [Fe2+] .Vsol (Fe2+)

quantité de matière d’ions permanganate versés à l’équivalence :
n i (
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2.4.4 Dosages conductimétriques

Lors d'un dosage conductimétrique, on mesure la conductivité ( de la solution au fur et à mesure de l'addition du réactif titrant.

Le dosage est mené de manière à ce que le volume de la solution dosée soit très supérieur au volume des ajouts de solution titrée. Ainsi la variation attendue de la conductivité, du fait de la dilution, est négligeable (cela permet également de tremper correctement l’électrode de mesure).

Exemple du dosage de la soude par l'acide chlorhydrique

Une solution d’acide chlorhydrique contient des ions H3O+ et Cl( (aq). Une solution d’hydroxyde de sodium contient des ions Na+ (aq) et OH( (aq).

La réaction chimique entre ces deux solutions est une réaction acido-basique : 

H3O+ + OH( (aq) ( 2 H2O (l)

Les ions Na+ (aq) et Cl( (aq) ne participent pas à la réaction (ce sont des ions spectateurs).

Mesures de la conductivité de la solution d’hydroxyde de sodium (ici la solution dosée) en fonction du volume de la solution d'acide chlorhydrique (ici le réactif titrant) versé :
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Les ions H3O+ et OH( (aq) ont des conductivités molaires ioniques nettement supérieures à celles des ions Na+ (aq) et Cl( (aq).

Dans la première partie, les ions OH( (aq) sont remplacées par des ions Cl( (aq). La conductivité de la solution diminue.

Dans la deuxième partie, des ions H3O+ (aq) et Cl( (aq) sont ajoutés. La conductivité de la solution augmente très nettement.

Le changement de pente observé traduit un changement de réactif limitant (H3O+ puis OH(). 

[image: image133.wmf]-

4

MnO


2.5 Notations, unités et valeurs

c
concentration molaire d’un soluté en solution. [ c ] = mol .L -1
e
charge électrique élémentaire. e = 1,6 .10 -19 C

G
conductance d’une portion d’électrolyte. [ G ] = Siemens de symbole S

L
distance entre les électrodes d’une cellule conductimétrique. [ L ] = m

n
nombre de mol. ou quantité de matière. [ n ] = mol.

m
masse. [ m ] = g

M
masse molaire. [ M ] = g .mol -1
P
pression. [ P ] = Pascal de symbole Pa
R
constante des gaz parfaits. [ R ] = uSI

S
surface des électrodes d’une cellule conductimétrique. [ S ] = m 2

T
température absolue. [ T ] = Kelvin de symbole K

V
volume d’un gaz. [ V ] = L

Vm
volume molaire d’un gaz. [ Vm ] = L. mol -1
Vsol
volume d’une solution. [ Vsol ] = L

x
avancement d’une réaction chimique. [ x ] = mol.
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[M +]
concentration molaire d’une espèce dissoute.

[M +] = mol .L-1 le plus souvent et en mol. m -3 pour le calcul d’une conductivité

[image: image109.wmf]l


conductivité molaire ionique. [
[image: image110.wmf]l

 ] = S .m2 .mol -1
(
conductivité molaire d’un soluté. [ ( ] = S .m2 .mol -1
(
température Celcius. [ ( ] = °C

(
conductivité d’une solution ionique. [ ( ] = S .m -1
électronégativités de quelques éléments dans l'échelle de Pauling.
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le phénomène se manifeste également dans la molécule d’eau
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Réaction d’oxydoréduction. La solution passe progressivement du vert très pâle (la couleur des ions Fe 2+) au jaune (la couleur des ions Fe 3+)





Equivalence. La solution est jaune pâle
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萀� INCORPORER Equation.3  ���
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La solution prend une teinte violette persistante (la couleur des ions permanganate � INCORPORER Equation.3  ���, les ions manganèse Mn2+ sont incolores)





� INCORPORER Equation.3  ���





� INCORPORER Equation.3  ���











( = f (V acide)





Veq





V acide (mL)





( (mS.m-1)





( = f (V acide)








V acide (mL)





( (mS.m-1)








1.3.1.1.1.1.1.1.1. 3
14

[image: image135.wmf]-

4

MnO

[image: image136.wmf]-

4

MnO

[image: image137.wmf]-

4

MnO

[image: image138.wmf]-

4

MnO

[image: image139.wmf]-

4

MnO

[image: image140.wmf]-

4

MnO

[image: image141.wmf]+

2

Fe

[image: image142.wmf]+

2

Fe

[image: image143.wmf]+

2

Fe

[image: image144.wmf]+

2

Fe

[image: image145.wmf]+

3

Fe

[image: image146.wmf]+

3

Fe

[image: image147.wmf]-

4

MnO

[image: image148.wmf]-

4

MnO

[image: image149.wmf]-

4

MnO

[image: image150.wmf]-

4

MnO

[image: image151.wmf]-

4

MnO

[image: image152.wmf]-

4

MnO

[image: image153.wmf]-

4

MnO

[image: image154.wmf]+

2

Fe

[image: image155.wmf]+

2

Fe

[image: image156.wmf]+

3

Fe

[image: image157.wmf]+

2

Fe

[image: image158.wmf]+

2

Fe

[image: image159.wmf]+

2

Fe

[image: image160.wmf]+

3

Fe

[image: image161.wmf]-

4

MnO

[image: image162.wmf]-

4

MnO

[image: image163.wmf]-

4

MnO

[image: image164.wmf]-

4

MnO

[image: image165.wmf]-

4

MnO

[image: image166.wmf]-

4

MnO

[image: image167.wmf]+

3

Fe

[image: image168.wmf]+

3

Fe

[image: image169.wmf]+

3

Fe

[image: image170.wmf]+

3

Fe

[image: image171.wmf]+

3

Fe

[image: image172.wmf]+

3

Fe

[image: image173.wmf]+

3

Fe

[image: image174.wmf]+

3

Fe

[image: image175.wmf]+

3

Fe

[image: image176.wmf]-

4

MnO

[image: image177.wmf]-

4

MnO

[image: image178.wmf]-

4

MnO

[image: image179.wmf]-

4

MnO

[image: image180.wmf]-

4

MnO

[image: image181.wmf]-

4

MnO

[image: image182.wmf]+

3

Fe

[image: image183.wmf]+

3

Fe

[image: image184.wmf]+

3

Fe

[image: image185.wmf]+

3

Fe

[image: image186.wmf]+

3

Fe

[image: image187.wmf]+

3

Fe

[image: image188.wmf]+

3

Fe

[image: image189.wmf]+

3

Fe

[image: image190.wmf]-

4

MnO

[image: image191.wmf]+

3

Fe

[image: image192.wmf]-

4

MnO

[image: image193.wmf]-

4

MnO

[image: image194.wmf]-

4

MnO

[image: image195.wmf]-

4

MnO

[image: image196.wmf]+

3

Fe

[image: image197.wmf]+

3

Fe

[image: image198.wmf]+

3

Fe

[image: image199.wmf]+

3

Fe

[image: image200.wmf]+

3

Fe

[image: image201.wmf]+

3

Fe

[image: image202.wmf]-

4

MnO

[image: image203.wmf]-

4

MnO

[image: image204.wmf]+

2

Mn

[image: image205.wmf]+

2

Mn

_1087357902.unknown

_1087475704.unknown

_1189180217.unknown

_1263918381.unknown

_1269255139.unknown

_1269868318.unknown

_1269868497.unknown

_1283784181.unknown

_1269869449.unknown

_1269868459.unknown

_1269255165.unknown

_1269868154.unknown

_1269255154.unknown

_1269255075.unknown

_1269255083.unknown

_1268051098

_1269255058.unknown

_1268051244

_1268049066.unknown

_1268048471.unknown

_1263918256.unknown

_1263918284.unknown

_1263918309.unknown

_1263918264.unknown

_1189180234.unknown

_1190524119.unknown

_1190524121.unknown

_1190524042.unknown

_1190524118.unknown

_1189180227.unknown

_1087477433.unknown

_1087477482.unknown

_1087701089.unknown

_1187683684.unknown

_1087701587.unknown

_1087701128.unknown

_1087477450.unknown

_1087477478.unknown

_1087477480.unknown

_1087477481.unknown

_1087477479.unknown

_1087477455.unknown

_1087477439.unknown

_1087477444.unknown

_1087476073.unknown

_1087476781.unknown

_1087477288.unknown

_1087477309.unknown

_1087476745.unknown

_1087476288.unknown

_1087476311.unknown

_1087475799.unknown

_1087475958.unknown

_1087475733.unknown

_1087377152.unknown

_1087379222.unknown

_1087463867

_1087475656.unknown

_1087475671.unknown

_1087464053

_1087464074

_1087475655.unknown

_1087464064

_1087464039

_1087463433

_1087463479

_1087463500

_1087463439

_1087463088

_1087377226.unknown

_1087378002.unknown

_1087377157.unknown

_1087374745.unknown

_1087376997.unknown

_1087377024.unknown

_1087376991.unknown

_1087364463.unknown

_1087374521.unknown

_1087363936.unknown

_1087364407.unknown

_1087358721.unknown

_1086876760.unknown

_1087356678.unknown

_1087357057.unknown

_1087357793.unknown

_1087357814.unknown

_1087357065.unknown

_1087357157.unknown

_1087357019.unknown

_1087357028.unknown

_1087357011.unknown

_1087355704.unknown

_1087355723.unknown

_1087356277.unknown

_1087356292.unknown

_1087355730.unknown

_1087355714.unknown

_1087352146.unknown

_1087355686.unknown

_1087355689.unknown

_1087352216.unknown

_1087351907.unknown

_1086672261.unknown

_1086700794.unknown

_1086783778.unknown

_1086792591.unknown

_1086700803.unknown

_1086700274.unknown

_1086700376.unknown

_1086696133.doc


Cu







2+




























































_1086696721.unknown

_1086695003.unknown

_1086667695.unknown

_1086668960.unknown

_1086669057.unknown

_1086668456.unknown

_1086666741.unknown

_1086666855.unknown

_1044091178.doc


H







Li







Na







Be







Mg







B







C







He







N







O







F







Ne







Al







Si







P







S







Cl







Ar







 







2.1







1.0







0.9







1.5







1.2







2.0







2.5







3.0







3.5







4.0







1.5







1.9







2.1







2.5







3.0












_1086666605.unknown

_1028533369

_1028533374

_1026023122.unknown

