
Chapitre VII

DOSAGE REDOX

Les dosages redox consistent à déterminer la concentration d'une substance oxydante (ou réductrice) d'un couple redox, au moyen de sa réduction (ou de son oxydation) par une substance réductrice (ou oxydante), de concentration connue. Les dosages proposés à  étudier, ont été groupés en deux sous-chapitres:

- Bichromato - iodothiosulfatométrie. 

- Manganimétrie. 

7.1  Indicateurs d' oxydo - réduction 

Les points équivalents des réactions redox sont mis en évidence par des indicateurs d'oxydo - réduction qui sont des composés dont la couleur varie sous l'influence de la variation de potentiel d'oxydo - réduction. Ce sont des systèmes oxydo - réducteurs dont la forme oxydée et la forme réduite sont de couleurs différentes. Pourtant, la majorité des indicateurs changent de couleur sous l'influence de la variation du potentiel d'oxydo – réduction d'une part et du pH d'autre part. Leur potentiel de virage dépend, donc, souvent du pH. 

7.1.1  Qualités d'un indicateur redox

- Le changement de couleur doit être instantané et autant que possible réversible. 

- Il doit être suffisamment sensible pour que l'on ait besoin d'introduire qu'une très faible quantité d'indicateur et que par conséquent la quantité de solution oxydante ou réductrice consommée pour déterminer le changement de couleur soit négligeable.

7.1.2  Intervalle de virage des indicateurs redox 

La plupart des indicateurs redox peuvent être considérés comme unicolores et la couleur de l'indicateur est perceptible à partir d'une certaine concentration de la forme colorée. Le potentiel de virage dépend donc de la concentration de l'indicateur, mais si cette concentration est fixée à un minimum afin de ne pas consommer de solution titrant, le potentiel de virage est sensiblement constant. 

Causes d'erreurs dans l'emploi des indicateurs redox 

- Correction d'indicateur: C'est la quantité de solution oxydante ou réductrice consommée par l'indicateur lui-même au cours de son virage. Elle cesse en général d'être négligeable lorsqu'on opère avec des solutions M/100 ou M/1000. 

- Il n'est pas toujours possible de trouver un indicateur qui vire au voisinage du point équivalent. De ce fait, il peut y avoir une différence importante entre le potentiel de virage de l'indicateur et le potentiel du point équivalent.

7.1.3  Les indicateurs les plus souvent utilisés 

- Les indicateurs les plus souvent utilisés sont les suivants  
- Diphénylamine: Elle est peu soluble et constitue un indicateur non réversible : 

2C6H5-NH-C6H5  
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C6H5 – NH - C6H4 - C6H4 – NH - C6H 5  (  
                                                               C6H5-N = C6H3- C6H 3 = N - C6H5  +  4H+ +  2e-
Potentiel de virage : 0,76 V    à    pH =0  
- Diphénylamine p-sulfonate: C6H5-NH-C6H4SO3Na 

C'est un des indicateurs les plus utiles. Il vire de l'incolore au violet par oxydation. Il est utilisable dans les milieux très acides (H2SO4 10N) jusque vers pH=3. La présence de traces d'ions Fe2+ est nécessaire pour catalyser le virage. NO3- gêne. Cet indicateur est oxydé en partie irréversiblement par les oxydants très énergiques. Cette réaction consomme l’oxydant au cours du titrage, on ne doit donc ajouter l'indicateur dans ce cas particulier, qu'un peu avant le point équivalent. 

Potentiel de virage: 0,84 V     à      pH  = 0

-Acide N-phénylanthranilique: 
On utilise 2 gouttes par 100 mL de solution. L’oxydation de l'indicateur consomme deux gouttes d'oxydant M/100. 

Il vire de l'incolore au violet. Il est utilisable depuis le milieu acide concentré jusque vers pH = 4. Potentiel de virage: 1,08 V    à     pH = 0. 

- Indicateur divers: l'amidon soluble qui vire de l'incolore au bleu par apparition de l'iode en présence d'iodure à 0,60 ( 0,65 V  de  pH= 0  à  pH= 7. Il y a un deuxième virage du bleu à l'incolore par disparition de l'iode à 0,9V  de  pH= 0  à  pH= 7.

7.2  Bichromato - iodothiosulfatométrie

7.2.1  Généralités

7.2.1.1  Propriétés oxydantes de bichromate

- En milieu acide (H2SO4) et en présence d'un réducteur convenable, le bichromate agit selon la demi-équation:

Cr2O72-  +  14H+ +  6 e-  (  2Cr3+  +   7H2O

Le potentiel d'oxydation du couple Cr2O72- / 2Cr3+  = 1,36 V  à  pH = 0.

- K2Cr2O7 séché à 120 ( 130°C peut servir de substance standard. Ses solutions sont extrêmement stables.

7.2.1.2  Propriétés réductrices du thiosulfate

2S2O32-  (   S4O62-  +  2 e-         
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De pH = 2 à pH = 8  en solution  M/10, il réduit avec une vitesse notable la plupart des oxydants dont le potentiel est supérieur à environ 0,22V.

Cette réaction n'est quantitative qu'en présence d’oxydants, peu énergiques: Fe(III), I2, IO3- en milieu peu acide. En présence d’oxydants plus énergiques (ex : les ions IO-), on obtient partiellement: 

S2O32- + 4IO- + 2OH-   (   2SO42- + 4I- + H2O

En milieu peu acide (H2CO3 de l'air, par exemple), les solutions de thiosulfate sont détruites très lentement avec précipitation de soufre:

S2O32-  +   H2CO3  (    HSO3-  +  HCO3-  +  S

7.2.1.3  Solubilité de l'iode

Le diiode est un solide qui est très faiblement soluble dans l'eau, mais très soluble dans les solutions aqueuses d'iodure de potassium. La solubilité est due à la formation du complexe [I3]-:

I-   +   I2   (   [I3]-
Les solutions aqueuses d'iode utilisées en dosage contiennent toujours de l'iodure de potassium. 

7.2.2  Standardisation d'une solution environ 0.1 M en Na2S2O3
Principe 

 On utilise la réaction: 
Cr2O72-  +  14H+  +  6e-  =  2Cr3+  +  7H2O

2I-   -   2e-   =   I2

Cr2O72- +  6I- + 14H+  =   2Cr3+  +   3I2 +   7H2O

L'iode libéré est titré par le thiosulfate: 

I2  +  2e-     =   2I-

2S2O32- -  2e- =  S4O62-

I2  +  2S2O32-  =  2I-  +   S4O62-
Préparation des solutions 

- Peser 25 g environ de Na2S2O3.5H2O. Les dissoudre dans 1L d'eau préalablement bouillie. Attendre 24 heures. S'il se forme un précipité de soufre, il faut filtrer. Certaines bactéries produisent une décomposition de la solution, c'est pourquoi il est recommandé d'ajouter 4 gouttes de chloroforme. La lumière accélère également la décomposition. Pour cette raison, conserver la solution dans un récipient fermé à l’abri de la lumière.

- Peser 1,4710 g de K2Cr2O7. Les dissoudre dans 100 mL d’eau distillée. La solution préparée est de 5.10-2 M en K2Cr2O7.

Standardisation de la solution de Na2S2O3  

A  20,0 mL de K2Cr2O7 titrée, ajouter 5 mL de H2SO4 2M, 10 mL de KI 5%; agiter légèrement et laisser à l'abri de la lumière 10 min. environ; puis verser la solution de Na2S2O3 à titrer de la burette. Ajouter un peu avant la fin de titrage 1 mL d'empois d'amidon et continuer à titrer jusqu’au virage du bleu à l’incolore.

7.2.3  Dosage des ions fer II 

Principe 

Cr2O72-   +   14H+   +   6e-   =   2Cr3+ +  7H2O

Fe2+   -   e-   =   Fe3+
Cr2O72-   +   6Fe2+  +   14H+   =   2Cr3+  +   6Fe3+  +  7H2O

Au cours du titrage, ajouter l'acide phosphorique qui complexe Fe3+. 

Le potentiel du point équivalent se trouve abaissé. Opérer en milieu acide fort dilué. La diphénylamine et l'acide phénylanthranilique conviennent pour indiquer la fin de la réaction. 

Mode opératoire 

- Cas de l'indicateur diphénylamine:

A 20,0 mL Fe2+ à doser, ajouter 2 mL H3PO4 4M et 10 mL HCl 1/2; ensuite 3 ou 4 gouttes de diphénylamine et titrer par la solution de K2Cr2O7 de concentration connue jusqu'au  virage au violet-bleu.

- Cas de l'indicateur acide N-phénylanthranilique:

Dans l'erlenmeyer introduire 20,0 mL Fe2+, 10 - 16 mL HCl 1/2 et 10 gouttes d'acide N-phénylanthranilique. Verser de la solution titrée K2Cr2O7 de la burette jusqu'au virage au bleu-violet. 

7.2.4  Dosage iodométrique du cuivre 

Principe  

La méthode de dosage est une méthode indirecte. 

La réaction: 

2Cu2+  +  4I-  =  2CuI (s)  +  I2
I2     +    I-   =   I3-
est quantitative en présence d'un excès d'ions iodure grâce à la faible solubilité de CuI et à la formation de complexes intermédiaires stables bien que l'ion Cu2+ soit un oxydant plus faible que  [I3]-. Le pH doit être soigneusement ajusté (pH<4). En milieu alcalin, la vitesse d'oxydation de I- par Cu2+ est trop lente. En milieu trop acide, I- est oxydé rapidement par l'oxygène dissous suivant la réaction: 

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

L'iode libéré est titré au moyen d'une solution titrée de Na2S2O3 en présence d'empois d'amidon. Le précipité d'iodure de cuivre adsorbe de l'iode. Donc on ajoute du thiocyanate pendant le titrage; celui-ci est adsorbé de préférence et l'iode est totalement libéré. Le virage devient alors très net: 

CuI  +  SCN-   =   CuSCN (s)  +   I-
2 S2O3 - +   I2   =   2I-  +   S4O62-   
Mode opératoire 

A 20,0 mL de Cu2+, ajouter 5 mL d' H2SO4 2M et 10 mL d'une solution de KI + KSCN. Agiter légèrement la solution et laisser 10 min. à l'abri de la lumière, puis doser l'iode libéré en versant attentivement la solution titrée de Na2S2O3. Ajouter un peu avant la fin de titrage environ 1 mL d'empois d'amidon. Continuer à verser goutte à goutte du Na2S2O3 de la burette jusqu'au virage du bleu à incolore. 
7.2.5  Dosage des ions plomb

Principe 

- Les ions plomb sont précipités sous forme de sulfate par l'acide sulfurique: 

Pb2+  +   H2SO4  =   PbSO4 (s) +  2H+
- Dissoudre le précipité de PbSO4 par la solution de NH4CH3COO en présence d’acide acétique: 

PbSO4  +  4NH4CH3COO   =  [Pb(CH3COO)4 ]2-  +   4NH4+  +   SO42-
- Précipiter de nouveau les ions plomb sous forme de chromate par le bichromate de potassium: 

2[Pb(CH3COO)4 ]2- + K2Cr2O7 + H2O =                                                      2PbCrO4 + 2KCH3COO + 4CH3COO- +2 CH3COOH

- Dissoudre le précipité de PbCrO4 par une solution du mélange de NaCl + HCl (320g NaCl + 100 mL HCl conc./1L solution ): 

2PbCrO4  +   4HCl   =   2PbCl2  +   H2Cr2O7  +  H2O

- Ajouter un excès de KI: 

H2Cr2O7  +  6KI  + 12HCl  =  2CrCl3  +  6KCl  +  7H2O  +  3I2
- Doser l’iode libéré par la solution titrée de Na2S2O3:

I2  +  2Na2S2O3   =   2I-  +   Na2S4O6   +    2Na+
Mode opératoire

- Dans un bécher de 250 mL, introduire une prise d'essai de Pb2+, 2 mL H2SO4 conc. Chauffer vers 80°C; ajouter 50 mL environ d'eau distillée et laisser reposer pendant 30 min. 

- Filtrer le précipité en utilisant un filtre sans cendre et le laver 3-4 fois à l'acide H2SO4 1%.

- Crever le fond du filtre avec un agitateur et faire passer le précipité dans un autre bécher à l'aide d'un jet de pissette. Laver le filtre plusieurs fois avec 20 mL de solution du mélange NH4CH3COO + CH3COOH. Chauffer jusqu'à dissolution totale du précipité de PbSO4. 

- Ajouter 10 mL de K2Cr2O7 5% et chauffer de nouveau 5-10 min; laisser au repos 30 min; filtrer le précipité de PbCrO4 à l'aide d'un filtre sans cendre à filtration lente et le laver plusieurs fois à l'eau distillée jusqu'à ce que l'on ne décèle plus la couleur jaune du filtrat. 

- Dissoudre le précipité de PbCrO4 en versant plusieurs fois sur le filtre la solution de mélange  NaCl + HCl (le volume total du filtrat est 20-25 mL environ). Laver le filtre plusieurs fois à l'eau distillée chaude. Laisser refroidir; ajouter 10 mL de KI 5% et laisser à l’abri de la lumière. Verser la solution titrée de Na2S2O3 de la burette jusqu'à coloration jaune pâle. Ajouter 1mL d'empois d'amidon et continuer à titrer jusqu' au virage du bleu à incolore, 

- Calculer % de PbO dans la prise d'essai. 

7.3  Manganimétrie

7.3.1  Généralités
La manganimétrie comprend les dosages qui sont réalisés au moyen d'une solution titrée de permanganate de potassium. 

En milieu acide (acide sulfurique en grand excès) et en présence d'un réducteur convenable, le permanganate agit selon la demi-équation:

MnO4-  +  8H+  +  5e-  (  Mn2+  +  4H2O

Généralement, on verse le permanganate sur le réducteur. Les produits issus du permanganate sont incolores; donc la fin de la réaction sera facile à saisir sans employer d'indicateur coloré: une goutte de permanganate en excès amène l'apparition d'une teinte rose.

Remarques 

- Si l'acide H2SO4 n'est pas en grand excès, il se forme des oxydes de manganèse qui colorent la solution en brun et la fin de la réaction est difficile à percevoir. D'autre part, le schéma de décomposition du permanganate n'est plus déterminé.

- On ne peut pas employer HCl (sauf dans le cas des solutions très diluées), car, étant réducteur, il peut réagir sur le permanganate avec dégagement de dichlore: 

2Cl-    (    Cl2   +   2e-

- De même, HNO3 est à éviter, car il peut agir comme oxydant en concurrence avec le permanganate.

7.3.2 Préparation et standardisation d'une solution de KMnO4 environ 0,02M 

Principe de la préparation 

Bien que KMnO4 puisse être obtenu sous forme de produits chimiquement pur contenant moins de 0,1% d'impuretés, on ne peut pas préparer une solution titrée de KMnO4 par simple pesée. On sait que l'existence d'une solution aqueuse de KMnO4 n'est due qu'à la lenteur avec laquelle certaines réactions d'oxydo-réduction atteignent l'équilibre. Le système:

MnO4-  +  4H+  +  3e-  =   MnO2  +  2H2O

avec Eo =  1,70 V, en milieu acide, devrait thermodynamiquement oxyder quantitativement l'eau suivant: 

2H2O   –   4e-   = O2  +   4H+
avec Eo = 1,23 V également en milieu acide. 

Cette réaction d'oxydation de l'eau par les ions MnO4- ne se fait cependant pas avec une vitesse mesurable dans les conditions normales de température et en l'absence de certaines substances pouvant jouer un rôle catalytique.

Cependant, l'eau distillée contient toujours des traces de substances réductrices. Celles-ci sont oxydées par le MnO4- qui se transforme en MnO2. Ce dernier catalyse l'autodécomposition des solutions aqueuses de KMnO4 qui se fait à une vitesse nettement supérieure qu'en son absence. Cette décomposition en milieu neutre ou faiblement acide se fait stéochiométriquement suivant:

4MnO4-  +  4H+  =  4MnO2  +  2H2O  +  3O2
La concentration en ions MnO4- dans la solution aqueuse diminue donc au cours du temps. Pour éviter cet inconvénient, on prépare une solution de concentration approximativement connue. On chauffe à l'ébullition afin d'accélérer la destruction des matières réductrices. Après refroidissement et filtration du MnO2 la solution est prête pour la standardisation.
Le réducteur le plus utilisé est H2C2O4.2H2O. 

L'équation d'oxydation est: 

MnO4-  +  8H+  +  5e-   =  Mn2+  +  4H2O

Le réducteur standard est oxydé quantitativement conformément à l’équation suivante:

C2O42-   -   2e-   =   2CO2

D’où la réaction d'oxydo-réduction globale: 

5H2C2O4  +  2KMnO4  +  3H2SO4  =  2MnSO4  +  10CO2 +  8H2O  + K2SO4
Mode opératoire de la préparation d'une solution de KMnO4 
- Peser sur verre de montre environ 3,2g de KMnO4  P.A.

- Transvaser la prise dans un bécher de 1500 mL, ajouter un litre d'eau distillée, couvert par un verre de montre.

- Chauffer et maintenir pendant une heure à une température un peu inférieure à la température d'ébullition.

- Laisser refroidir et filtrer sur filtre en verre IG4. Recueillir le filtrat dans un récipient propre. 

- Transvaser le filtrat dans un flacon brun, bouché émeri, préalablement  dégraissé, lavé et rincé à l'eau distillée.

- Homogénéiser la solution, étiqueter le flacon et le garder à l'abri de la lumière. La solution peut être titrée après environ une semaine de repos.

Mode opératoire de la standardisation pour une solution KMnO4 env. 0,1M par H2C2O4.2H2O

Peser sur le verre de montre une quantité bien calculée de H2C2O4.2H2O au 1/10 mg près de façon à obtenir 250 mL de solution de H2C2O4.2H2O de 0,025M. Transvaser quantitativement dans une fiole jaugée de 250 mL par l'intermédiaire d'un entonnoir. Rincer soigneusement le verre de montre et l'entonnoir. Compléter avec de l'eau distillée jusqu'au trait de jauge. Bien homogénéiser la solution. 

Dans un erlenmeyer de 250mL, introduire 20,0mL de H2C2O4 0,025M, 5mL H2SO4 1,5M. Chauffer vers 70°C (afin d'accélérer la réaction) et titrer en agitant constamment jusqu’à légère coloration rose persistante pendant 50 –60 secondes.

Remarque: Les flacons contenant les standards ne doivent être ouverts que le temps nécessaire au prélèvement des prises. Ne jamais introduire de spatule de propreté douteuse et ne jamais remettre un excédent de prise dans un flacon de produit pour analyse.

7.3.3 Dosage des ions fer III

Les ions fer III sont d'abord réduits à l'état fer II par le chlorure d’étain II ajouté en léger excès. Comme cet excès réduirait le permanganate, on l'élimine par le chlorure de mercure II. Les ions fer II sont ensuite oxydés à l'état fer III par le permanganate de potassium. Le milieu doit être acide pour empêcher l'hydrolyse des sels. Les réactions sont les suivantes: 

2FeCl3  +  SnCl2  =   2FeCl2  +  SnCl4
SnCl2  +  2HgCl2  =   Hg2Cl2  +   SnCl4 
MnO4-  +  5e-  +  8H+  =  Mn2+  +  4H2O

Fe2+   -   e-   =   Fe3+
Mode opératoire 

Dans un erlenmeyer, introduire 20 mL de chlorure de fer III à doser et 3-5 mL HCl 1/2. Chauffer vers 70°C. Enlever l'erlenmeyer de la plaque électrique et ajouter goutte à goutte en agitant du chlorure d’étain II jusqu'à disparition de la couleur jaune; puis ajouter encore une goutte supplémentaire. Ajouter environ 70 mL d'eau distillée. Refroidir sous un courant d'eau, puis ajouter en une fois 20 gouttes environ de HgCl2 5%; attendre deux minutes; on observe un précipité blanc (Hg2Cl2). Si le précipité était gris (Hg), il faudrait recommencer en employant moins de chlorure stanneux. Ajouter 10mL de la solution  d’un mélange protecteur (MnSO4 + H3PO4 + H2SO4) et titrer immédiatement par KMnO4.

7.3.4  Dosage des ions calcium

Principe 

Les ions calcium sont précipités, en milieu acide, sous forme d'oxalate de calcium par l'oxalate d'ammonium:

Ca2+  +  C2O42-  =   CaC2O4 (s)

Ce précipité, traité par l'acide sulfurique, libère de l'acide oxalique que l'on dose à l'aide de permanganate de potassium: 

CaC2O4  +  H2SO4   =   CaSO4  +   H2C2O4
3H2SO4  +  5 H2C2O4  +  2KMnO4  =  2MnSO4  +   K2SO4  +  l0CO2  +  8H2O

La présence du précipité de CaSO4 ne gênera pas l'observation de l'apparition de la coloration rose. 

Mode opératoire

- Dans un bécher de 250 mL, introduire 20 mL Ca2+, 3 -5 mL HCl 1/3 et 5 -10 mL (NH4)2C2O4 4%. Chauffer vers 70°C; ajouter 2 - 3 gouttes d'orange de méthyle, puis, s'il y a lieu, de l'ammoniac 1/2, goutte à goutte, jusqu'au virage au jaune. Porter à ébullition; maintenir l'ébullition pendant une minute et refroidir brusquement en plongeant le bécher dans de l'eau froide. Laisser au repos pendant une heure. 

- Filtration et lavage: Filtrer le précipité en utilisant un filtre sans cendre à filtration lente; laver plusieurs fois (4-5 fois) par décantation à l'aide d'une solution de (NH4)2C2O4 0,1% jusqu'à ce que l'on ne décèle plus la présence de chlorure par adition de AgNO3 (acidulé par HNO3 pour empêcher la formation d'oxalate d'argent) dans le filtrat. Déverser le précipité sur le filtre et le laver 3 fois à l'eau distillée pour éliminer (NH4)2C2O4. 

Si le premier filtrat contenait des particules de précipité, il y aurait lieu de le repasser sur le filtre. 

- Traitement du précipité: Crever le fond du filtre avec un agitateur en verre et faire passer le précipité dans un erlenmeyer à l'aide d'un jet de pissette  (il ne faut donc pas introduire le filtre dans l' erlenmeyer). Laver le filtre plusieurs fois avec 20 - 25 mL H2SO4 chaud de 2M pour décomposer les traces de CaC2O4 adhérentes au filtre, et puis avec de l'eau distillée. Chauffer vers 70°C et verser KMnO4 jusqu'à coloration rose persistante pendant environ 50 secondes. 
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