Chapitre III

NOTIONS THEORIQUES ET PRATIQUES FONDAMENTALES

3.1  Notions théoriques fondamentales


3.1.1  Principe de volumétrie  

L’analyse volumétrique consiste à verser progressivement, dans un volume connu de la solution du composé à titrer, un certain réactif connu jusqu’à ce que la réaction soit complète. (On peut aussi  verser  la solution du composé à titrer  dans un volume connu de réactif de titre connu).

On note le volume de réactif utilisé. Comme il est sous forme d’une solution de titre exactement connu (solution titrée), on peut déduire la quantité du composé à titrer.

Pour qu’une réaction soit susceptible d’être utilisée en analyse quantitative, elle doit remplir les conditions suivantes: 

- La réaction doit être totale, c’est-à-dire entraîner la disparition complète d’un  composé au moins réagissant.

-  Elle doit être pratiquement instantanée.

- Les impuretés du composé à titrer ne doivent pas avoir d’influence.

-  La fin de la réaction doit être discernable avec précision.

- La fin de la réaction est généralement déterminée grâce à un changement de coloration d’un composé réagissant, ou d’un indicateur coloré, ou grâce à l’apparition d’un précipité.

3.1.2  Standards analytiques

Les solutions titrées sont préparées à partir d’une prise gravimétrique d’une substance «standard» pesée avec la précision requise et portée à volume connu dans un récipient volumétrique adéquat. Le titre de ces solutions se détermine par simple calcul à partir de la prise du standard et s’exprime généralement en moles par litre.

Dans tous les autres cas, on prépare une solution de titre approximatif avec la substance la plus pure dont on dispose. Le titre exact  est déterminé par comparaison avec les prises  gravimétriques d’une substance standard.

Les standards analytiques sont des substances chimiques qui répondent  aux conditions suivantes:

- Avoir une pureté correspondant à la précision recherchée: ex. 99,7% de corps pur.

-  Avoir une composition stœchiométrique bien connue.

- Etre inaltérables dans des conditions fixées de stockage ainsi que pendant la pesée.

- Etre aisément solubles et donner lieu à une réaction répondant aux critères d’un titrage précis.

- Avoir masse moléculaire élevée: On a intérêt, pour augmenter la précision des pesées, à utiliser un standard de poids équivalent élevé. 

3.1.2.1  Les standards les plus courants
- Le bichromate de potassium K2Cr2 O7   
MM = 294,21 g

- Les oxydants KIO3, KBrO3

- L’oxalate de sodium (desséché à 110°C) Na2C2O4.2H2O   MM = 134,01 g

- L’acide oxalique H2C2O4.2H2O   
MM = 126,0 g  

- L’éthylène diamine tétracétate disodique  Na2H2C10O8N2.2H2O    
 

MM = 372,1 g                                                                                                                                                

- Les solutions de MnO4-, de S2O32-, de I3-, de NaOH, de HCl etc… se préparent à partir de composés chimiquement purs et sont standardisées par comparaison.

3.1.2.2  Solutions titrées 

Une solution est dite titrée quand elle contient une quantité connue de substance dans un volume donné de solution. Le titre d’une telle solution s’exprime de plusieurs façons: 

Molarité: C’est le nombre de moles du corps considéré dans 1000mL de solution. La molarité d’une solution se présente par la lettre majuscule M.

Normalité: C’est le nombre d’équivalents -gramme du corps considéré dans 1000 mL de solution ou le nombre de milliéquivalents-gramme du corps dans 1 mL de solution.

La normalité d’une solution se présente par la lettre majuscule N.

a) Normalité des solutions acides 

Une solution acide est dite normale quand la neutralisation totale de 1L de cette solution nécessite 1 mole de soude. Donc: 

Une solution normale acide met en jeu 1 mole d’ions hydrogène par litre de solution.

En conséquence: 

- une solution normale d’un monoacide (HCl, HNO3, CH3COOH…) contient 1 mole/L;

- une solution normale d’un diacide (H2SO4, H2CO3, H2C2O4…) contient 1/2 mole/L;

- une solution normale d’un triacide (H3PO4) contient 1/3 mole/L.

b) Normalité des solutions basiques

- une solution normale d’une monobase (NaOH, KOH, NH4OH…) contient 1 mole/L.

- une solution normale d’une dibase (Ca(OH)2, Ba(OH)2…) contient 1/2 mole/L.

c) Normalité des solutions oxydantes

Oxydo-réduction: 

L’oxydation d’un corps ou d’un ion consiste en une perte d’électrons: 

Fe2+  ((
      Fe3+ +  e- 
Zn     ((       Zn2+ +  2e-
La réduction d’un corps ou d’un ion consiste en un gain d’électrons: 

Ag+  +  e-  ((   Ag

I2 + 2e-      ((   2I-
Oxydation et réduction sont des phénomènes antagonistes et inséparables; les électrons perdus d’une part sont gagnés d’autre part, et la réaction chimique appelée oxydo-réduction, est un transfert d’électrons.

Solution normale oxydante: C’est une solution qui absorbe 1 mole d’électrons par litre de solution.

Solution normale réductrice: C’est une solution qui cède 1 mole d’électrons par litre de solution.

d) Normalité d’une solution d’un corps de fonction quelconque 

Une  solution d’un corps est dite 1 normale si elle met en jeu une mole d’élément actif par litre.

Par exemple: Dans les solutions de nitrate d’argent AgNO3 utilisées pour le dosage des chlorures, l’élément actif est l’ion Ag+. La solution normale de AgNO3 contient donc 1 mole de AgNO3 par litre.

e) Correspondance entre solutions de même normalité

La définition des solutions normales entraîne le fait que deux solutions de même normalité se correspondent volume à volume.

Par exemple: Pour neutraliser une certaine solution de NaOH, il a fallu utiliser 12mL de HCl 1N, le même résultat aurait été obtenu en utilisant:

               

12 mL de HNO3 de 1N.
ou      


12 mL de H2SO4 de 1N.

f) Normalité d’une solution d’un corps à deux fonctions

Un corps peut présenter deux fonctions, par exemple: être acide et réducteur (H2SO3, HNO2). La définition de la solution normale sera considérée suivant la fonction de ce corps dans la réaction chimique:

La solution normale de HNO2 considérée comme acide contient 1 mole /L; par contre la solution normale de HNO2 considérée comme réducteur contient ½ mole/L, car il s’oxyde suivant la demi - réaction:

NO2- + H2O  (( NO3- + 2H+ + 2e-

Remarque : Si les titres des deux solutions sont NA et NB et qu’un volume VA est neutralisé par un volume VB, on a:

NAVA  =  NBVB 
Cette relation ne dépend ni du nombre des fonctions de l’acide et de la base, ni du nombre d’électrons transférés.
3.2  Notions pratiques fondamentales

3.2.1  Précautions de l’emploi du matériel

3.2.1.1  Pipettes jaugées  

Les pipettes jaugées servent à prélever un volume exactement connu de liquide pour l’introduire ensuite dans un vase à réaction. Il faut les utiliser avec un soin particulier :

- Vérifier que la pipette est bien dégraissée et rincée,

- La rincer avec la solution étudiée pour éliminer les gouttes d’eau.

Pour remplir une pipette, on plonge sa partie inférieure sur environ 1 cm dans le liquide à prélever et on aspire lentement de façon que le liquide dépasse de 2 cm environ le trait de jauge situé au-dessus du réservoir. Si la pipette était trop enfoncée, une partie du liquide qui la mouille extérieurement pourrait s’écouler en même temps que le liquide intérieur. Par contre, si la pipette sortait du liquide, la brusque rentrée d’air qui en résulte pourrait entraîner une projection de liquide dans la poire.

On obture l’orifice de la pipette par l’index de la main droite. L’index doit être parfaitement sec afin de permettre un écoulement régulier du liquide.

On sort la pipette du liquide, et on appuie son extrémité sur la paroi du récipient contenant le liquide. En soulevant légèrement l’index, on laisse écouler le liquide jusqu’à ce que le plan horizontal tangent au ménisque inférieur atteigne le trait de jauge. Boucher rapidement l’orifice supérieur avec l’index.

On transporte ensuite la pipette au dessus du vase à réaction et on la maintient verticale avec la pointe appuyée contre la paroi inclinée du vase, puis on laisse écouler le liquide; toucher la paroi du récipient où l’on fait la  prise avec la pointe de la pipette pour éviter qu’une goutte n’y reste suspendue et attendre quelques secondes. Il ne faut en aucun cas expulser en soufflant la dernière goutte qui reste dans la pipette.

Si la pipette est à deux traits, on arrête l’écoulement quand le plan horizontal tangent au ménisque inférieur atteint le trait de jauge situé au-dessous du réservoir.

3.2.1.2 Burettes graduées

[image: image8.wmf]La burette est placée verticalement sur son support. Le robinet doit être légèrement graissé à l’aide de vaseline ou d’une graisse silicone.

La hauteur de la burette doit être réglée de façon que le vase à réaction puisse être introduit et agité sans risquer de casser la pointe de la burette (fig.18). 
Lors du remplissage de la burette, on peut dépasser légèrement le zéro de la graduation, puis on laisse écouler du liquide afin de remplir le tube effilé qui termine la burette.

Avant de repérer un niveau, il faut attendre 30 sec après l’arrêt de l’écoulement afin que la descente du liquide soit terminée. Au début du remplissage, il faut laisser remonter les bulles d’air.

3.2.1.3  Fioles jaugées 

Le volume marqué sur la fiole correspond au cas où le plan horizontal tangent au ménisque inférieur coïncide avec le trait de jauge. Les gouttes qui adhèrent à la paroi quand on vide la fiole font partie du volume mesuré (au contraire, dans les pipettes et les burettes, le liquide qui reste pour mouiller les parois ne fait par partie du volume mesuré).

3.2.1.4  Vérification des récipients jaugés

La vérification des récipients jaugés se fait par la pesée d’eau contenue à la température du laboratoire.

Les masses mesurées doivent être corrigées en tenant compte :

- de la densité de l’eau à la température du laboratoire.

- du changement de volume du récipient gradué dû à l’écart, entre la température du laboratoire et la température standard.

- de la poussière de l’air.

Le tableau qui suit tient compte de ces corrections. Il donne immédiatement la masse d’eau correspondant au volume 1000,00 mL à la température standard de 20°C, en fonction de la température du laboratoire.

Tableau 2  Tableau de correction

	Température (°C)
	Masse d’eau (g)

	18
	997,51

	19
	997,34

	20
	997,18

	21
	997,00

	22
	996,80

	23
	996,61

	24
	996,39

	25
	996,17


Vérification d’une pipette :

-Dégraisser la pipette, par exemple, de 10 mL.

-Peser un ballon propre, sec et muni d’un bouchon.

-Pipeter 10 mL d’eau distillée en équilibre thermique avec le laboratoire. Transvaser dans le ballon.

-Peser.

-Recommencer l’opération sans vider le ballon.

-Calculer le volume réel délivré par la pipette à la température standard de 20°C (cf. tableau des corrections).

-Etalonner en suivant la même technique les autres pipettes.

Exemple de calcul:

Vérification d’une pipette de 10 mL.
Poids obtenus à 22°C.


10,0673 ( 0,0003



10,0677                                     poids moyen: 10,0677 



10,0681

Volume réel de la pipette à 20°C : 
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3.2.2  Notions sur les calculs d’incertitude

3.2.2.1  Précision et exactitude

 Toute mesure analytique est entachée d’erreurs qui doivent être regroupées en deux catégories: erreurs accidentelles (aléatoires) ou indéterminées affectant la précision du résultat et erreurs systématiques ou déterminées affectant son exactitude. Des analyses répétées d’un même échantillon avec une méthode précise mais inexacte (courbe 1) donneront des résultats peu dispersés mais dont la moyenne n’est pas égale à la «vraie» valeur. Par contre, une méthode exacte mais imprécise (courbe 2) donnera des valeurs dispersées mais lorsque le nombre de mesures augmente, leur moyenne tendra vers la «vraie» valeur.
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Figure 19   Précision et exactitude
La précision c’est  le degré de proximité des résultats d’une série de mesures effectuées de même manière. La précision d’un ensemble de données peut être décrite par l’écart-type (s) ou la variance (s2).

L’exactitude c’est  la proximité entre la valeur moyenne (ou la médiane) et sa valeur réelle (ou la valeur vraie, ou certifiée, ou acceptée). Elle s’exprime en terme d’erreur absolue ou d’erreur relative.
Les erreurs accidentelles (aléatoires) sont dues à l’imperfection de l’observateur; ainsi dans la mesure d’un volume à l’aide d’une pipette, l’observateur ne peut évidemment pas réaliser la parfaite coïncidence du plan horizontal tangent au ménisque inférieur et du plan du trait de jauge. Variables d’une expérience à l’autre, elles sont tantôt positives, tantôt négatives. Ces erreurs sont inévitables, mais on peut les réduire en opérant avec soin.

Les erreurs systématiques sont caractérisées par un biais qui peut porter un signe positif ou négatif. Elles proviennent soit d’un vice de construction de l’appareil, soit d’un vice de méthode. Par exemple, si on mesure un volume de liquide à 20°C dans un ballon jaugé à 15°C, la quantité de liquide est plus faible que celle marquée sur le récipient. Une telle erreur peut être évitée par une correction convenable.

Les principales sources d’erreurs systématiques:
- Les erreurs instrumentales qui sont causées souvent par les imperfections des dispositifs de mesures.

 Exemple:

   + Les  pipettes, les burettes et les fioles jaugées contiennent ou délivrent des volumes différents de ce qu’indiquent leurs graduations.

   + Les appareillages électroniques dont la tension d’alimentation diminue au cours du temps.

- Les erreurs dues aux méthodes qui résultent du comportement chimique ou physique non - idéal des systèmes analytiques (la réaction incomplète, l’instabilité des produits, l’interférence due à la matrice). Ces erreurs sont difficiles à détecter. 

- Les erreurs personnelles: manque de soin, de l’attention, de l’incompétence de l’analyste. 

 - Il existe encore de nombreuses sources d’incertitude mais la plus importante est celle due à l’expérimentateur. On peut l’estimer en faisant l’analyse plusieurs fois (3 fois est un minimum).

3.2.2.2 Calcul d’incertitude

Les calculs d’incertitude sont nécessaires pour déterminer la précision d’un résultat expérimental. En d’autres termes, un calcul d’incertitude permet de déterminer l’incertitude due à l’imprécision des appareils de mesure.

Incertitude absolue: C’est la limite de l’erreur absolue, c'est - à - dire la valeur maximale que peut atteindre cette erreur. L’incertitude absolue est donc le plus grand écart possible entre le résultat obtenu et le résultat exact, qui reste inconnu.

Autrement dit, l’incertitude absolue sur une valeur x est notée (x. L’incertitude liée à une quantité mesurée est signalée par la notation 
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 (x. On peut affirmer que le résultat exact est compris entre les valeurs extrêmes:

                      x - (x < résultat exact < x + (x

L’incertitude absolue s’exprime avec la même unité que la grandeur mesurée et elle est un nombre concret.

Incertitude relative ou erreur relative sur une mesure est le rapport de l’incertitude absolue à la valeur sur laquelle elle porte. Elle peut être estimée par le quotient de l’incertitude absolue par le résultat obtenu x: (x/x. Elle est souvent exprimée en %. Les mesures usuelles en chimie correspondent à des incertitudes relatives de l’ordre de quelques %.

C’est l’incertitude relative qu’il convient de calculer pour exprimer l’approximation des mesures: plus cette incertitude est faible, plus la mesure est précise.

Règles sur les incertitudes:

Il s’agit de déterminer l’incertitude sur une grandeur G qui est obtenue en combinant plusieurs nombres x,y,z… issus tous d’une détermination expérimentale directe, donc entachés d’une incertitude.

1. Le cas où la grandeur est calculée à partir de deux autres (ou davantage) obtenues de manière indépendante. On peut admettre que: 

- L’erreur absolue sur une somme ou sur une différence de nombres est égale à la somme des erreurs absolues sur chaque nombre:

y = x1 + x2  ou  y = x1 – x2 ( (y = (x1 + (x2.
- L’erreur relative sur un produit ou sur un quotient de nombres est égale à  la somme des erreurs relatives sur chaque nombre: 
y = x1 
[image: image4.wmf]´

 x2  ou  y = x1/x2  = ((x1/x1) + ((x2/x2).
2. Si les deux termes ne sont plus indépendants, les règles ci-dessus ne s’appliquent plus.

Ex: mesure de la densité d’un liquide par la méthode du flacon:

m1: masse du flacon vide ; m2 : masse du flacon plein de liquide; m3: masse du flacon plein d’eau.
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, où le numérateur et dénominateur ne sont pas indépendants, car m1 figure à la fois dans l’un et dans l’autre. On ne peut pas le considérer comme un quotient x/y où x = m2 – m1 et y = m3 – m1.

Il existe une méthode plus générale, utilisant les dérivées partielles:

Soit G = f(x,y,z…), 

on calcule la différentielle 
dG = (∂G/∂x)dx + (∂G/∂y) dy + (∂G/∂z) dz + …

Si les variations sont petites, on remplace dx, dy, dz,…par les incertitudes absolues correspondantes (x, (y, (z,…et on prend la valeur absolue de chaque dérivée partielle:

(G = ‌ (∂G/∂x)‌ (x + ‌ (∂G/∂y) ‌ (y + ‌ (∂G/∂z)‌ (z +…

On obtient ainsi l’incertitude absolue sur la grandeur G.

- L’incertitude absolue sur le logarithme népérien d’une grandeur est égale à l’incertitude relative sur cette grandeur:

(lna = (a/a;  (loga = 0,4343(lna = 0,4343(a/a.

Toutefois, le calcul d’incertitude présente le grand intérêt de comparer entre elles  les diverses causes d’erreurs. 

Si (x/x  = 0,04/8 = 0,5.10-2
On écrit : (x/x = 0,5% 
D’autre part, on effectue pour tout titrage trois essais et en principe les trois résultats obtenus doivent être à l’intérieur de la fourchette d’incertitude. Le contraire indique soit une fausse manœuvre, soit l’omission d’une cause d’erreur. Il est alors préférable de faire un essai supplémentaire: à défaut on peut éliminer la valeur aberrante.

3.2.2.3  Présentation du résultat et chiffres significatifs

Chiffres significatifs:

La valeur numérique de toute mesure observée est une approximation. Aucune mesure physique d’une grandeur telle que la masse, le volume, n’est jamais absolument exacte. La précision de toute mesure est limitée par la reproductibilité de l’instrument de mesure et n’est jamais absolue.

Considérons que la longueur d’un objet est 15,7cm. Par convention, cela signifie que la longueur est mesurée à un dixième de centimètre près et que la valeur exacte est comprise entre 15,65 et 15,75cm. Si cette mesure était exacte à un centième de centimètre près, on aurait noté 15,70 cm. La valeur 15,7cm est donnée avec trois chiffres significatifs (1,5 et 7), tandis que la valeur 15,70cm est donnée avec quatre chiffres significatifs (1, 5, 7 et 0). Un chiffre significatif est un chiffre que l’on sait être suffisamment reproductible.

Un volume mesuré de 28mL est donné avec deux chiffres significatifs (2 et 8). Si ce même volume était écrit sous la forme 0,028L, il serait encore donné avec deux chiffres significatifs. Les zéros qui se trouvent à gauche d’un chiffre (1 à 9) ne sont pas significatifs, mais ceux à droite d’un chiffre (1 à 9) sont significatifs.

Exemple:    0,0010340; 10340; 10,340; 1,0340 
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Tous ces nombres ont 5 chiffres significatifs. Les quatres premiers sont connus avec certitude, tandis que le cinquième est incertain.

On exprime généralement la valeur numérique d’une mesure dans une notation permettant d’avoir un seul chiffre non nul à gauche de la virgule c’est à dire sous forme d’un nombre compris entre 1 et 10 multiplié par une puissance de 10.

Exemple :
  
0,0028 = 2,8. 10-3 
9425 = 9,425. 103
Ceci permet de déterminer le nombre de chiffres significatifs de mesures comportant des zéros en tête ou de mesures comportant un nombre terminé par des zéros.

On arrondit un nombre au nombre de chiffres significatifs désirés en éliminant un ou plusieurs chiffres à droite.

Lorsque le premier chiffre éliminé est inférieur à 5, le dernier chiffre retenu ne change pas; s’il est supérieur à 5, on élève d’une unité le dernier chiffre retenu.

Exemples: 
51,77 peut être arrondi à 51,8 ou 52; 
0,2864 peut être arrondi à 0,286 ou 0,29.

Pourtant, il est recommandé de ne pas arrondir les nombres obtenus lors d’une mesure avant d’être rendu au résultat final.


Dans les additions ou les soustractions, le nombre de chiffres décimaux du résultat doit être le même que le plus petit nombre de chiffres décimaux dans les données.
Exemple:

   415,5

+ 3,64

+ 0,238

                         
=  419,378  (  419,4. 

Dans les multiplications ou les divisions, le résultat doit être arrondi de façon à ne pas contenir plus de chiffres significatifs que ceux contenus dans les données connues avec le moins de précision.

Exemple: 
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24 ( 4,52 / 100,0 = 1,08

     24 ( 3,52 / 100,0 = 0,845.  

Donc le premier résultat doit être arrondi à 1,1 (2 chiffres significatifs) et le second à 0,85 (2 chiffres significatifs).

Dans les logarithmes, on conserve autant de chiffres  à droite de la virgule du résultat qu’il y a de chiffres significatifs dans le nombre de départ.

 Exemple: 

log(9,57 ( 104) = 4,981. 

On garde 3 chiffres significatifs  après la virgule pour le résultat car il y a 3 chiffres significatifs dans le nombre de départ (9,57).  

Dans les exponentielles, on garde  autant de chiffres du résultat qu’il y a de chiffres à droite de la virgule dans le nombre de départ.

Exemple:

1012,5  = 3 ( 1012.      
Dans le nombre de départ (1012,5), il y a 1 chiffre à droite de la virgule (5) ce qui permet de garder 1 chiffre significatif pour le résultat (3).
Le calcul d’incertitudes conduit à limiter le nombre de chiffres significatifs du résultat. Le dernier chiffre significatif est celui dont la valeur est incertaine.

Exemple: Le calcul a conduit à une concentration d’une solution titrée de 1,1128M. Si l’on admet une précision de 2%, il en résulte que l’incertitude  absolue peut atteindre:

1,1128M ( 0,02 ≈ 0,0223M
et que les limites inférieure et supérieure entre lesquelles se trouve le résultat exact sont  respectivement:

1,1128M + 0,0223M ≈ 1,135M et 1,1128M – 0,0223M ≈ 1,09M.
Comme résultat, on retient donc 1,11M et on le présente ainsi:

(1,11 ± 0,02) M.
Lorsque ce résultat doit être utilisé dans des calculs ultérieurs, on peut écrire un chiffre en plus pour éviter les erreurs d’arrondis, mais écrire 1,1128 ( 0,022 n’aurait aucun sens.

Fig. 18   Burette graduée
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