Chapitre IV

TITRAGE ACIDO - BASIQUE

4.1  Généralités 

Le but est de déterminer la concentration d’acide (ou de base) au moyen de bases (ou d’acides) de concentration connue en utilisant la variation brusque de pH au cours du titrage pour connaître le point d’équivalence de la réaction acido - basique.

Le titrage consiste à ajouter progressivement à un volume précis (VB) de B, un volume connu progressivement croissant (VA), d’une substance A titrée.

L’équation générale de la réaction s’écrit:

mA  +  nB   ((  AmBn
On appelle point d’équivalence, l’état du système lorsqu’on a ajouté un volume VA de A tel que NAVA = NBVB où NA et NB sont les normalités de A et B. Dans ce cas la réaction se réfère à un échange de protons : la quantité de matière de H3O+ consommée par la base.

Le point d’équivalence peut être repéré par changement de couleur d’un  indicateur coloré de pH.

Matériel:

Le prélèvement VB est fait à la pipette et versé dans un bécher: le volume mesuré VA est délivré par une burette. Les volumes VA et VB doivent être aussi précis que possible; on utilise un agitateur magnétique pour homogénéiser rapidement la solution.

Précision:

Le volume donné par la burette de 25 ou 50 mL est connu avec une erreur relative de 0,1mL (2 gouttes).

4.2  Indicateurs colorés de pH

4.2.1  Définition

Ce sont des molécules organiques ayant des propriétés acido -basiques dont les deux formes acides (symbolisée par HInd) et basique (symbolisée par Ind-) ont des couleurs différentes. En effet, l’enlèvement d’un (ou plusieurs) proton(s) permet une très forte délocalisation électronique, responsable du changement de couleur. Inversement, la fixation d’un proton diminue la délocalisation. Le couple HInd / Ind - est caractérisé par son pKa souvent noté pKi: 
HInd  + H2O   (    Ind- + H3O+
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Le rapport [Ind-]/[HInd], fixé par le pH de la solution dans laquelle l’indicateur se trouve, est responsable de la teinte de cette solution.

4.2.2  Domaine de virage

Dans un mélange de deux couleurs, l’œil peut estimer qu’une des couleurs seulement si son intensité est environ dix fois plus forte que celle de l’autre. L’intensité de la couleur d’un composé est une fonction croissante de sa concentration: la couleur de la forme HInd, par exemple, sera prépondérante si.
   HInd  ≥ 10 [Ind-]

C'est-à-dire:

log ([Ind-]/[HInd]) ≤  -1,     soit          pH  ≤  pKi -  1

de même  [Ind-] sera prépondérante si pH ≥  pKi +  1.

La teinte est dite sensible pour pH = pKi. On définit la zone de virage où l’indicateur présente le mélange de teintes, comme étant compris entre pKi - 1 et pKi + 1.

4.2.3  Qualités des indicateurs

Pour qu’une substance puisse jouer le rôle d’indicateur de pH, il faut que le changement que l’on observe satisfasse aux conditions suivantes:

- Le virage doit s’effectuer nettement pour une variation de pH aussi faible que possible.

-  L’indicateur doit être réversible et la réaction doit être rapide dans les deux sens.

- L’indicateur doit être sensible, c'est - à - dire qu’il doit suffire d’une très petite quantité d’indicateur pour que la coloration ou le précipité soit nettement visible.

4.2.4  Erreurs causées par les indicateurs 

- Corrections d’indicateur: le virage de l’indicateur consomme des ions H+ ou OH-. Il est par conséquent parfois nécessaire de faire une correction.
- Influence de la concentration des indicateurs: la concentration a une importance particulière dans le cas des indicateurs unicolores. Les indicateurs sont en général peu solubles dans l’eau et on peut opérer en solution saturée pour fixer le pH de virage à une valeur déterminée.

Exemple: La phénolphtaléine en solution alcoolique 0,1% employée à la concentration de 3 gouttes pour 10 mL de solution vire au rose pâle  vers pH 9,0. Si l’on verse 30 gouttes (solution aqueuse saturée), la coloration rose apparaît vers pH 8,0.

Tableau 3    Indicateurs de pH usuels

	Indicateur
	Zone de virage
	Couleur acide/basique
	Préparation en milieu (*)

	Jaune de méthyle

(p-diméthylaminoazobenzène)
	2,9 - 4,0
	Rouge/jaune
	Ethanol

	Méthylorange ou hélianthine

(diméthylaminoazobenzène-4-sulfonate de sodium)
	3,1 – 4,4
	Rouge/jaune orange
	Eau

	Bleu de bromophénol

(tétrabromophénol
sulfonephtaléine)
	3,0 – 4,6
	Jaune/bleu
	Alcalin

	Vert de bromocrésol

( tétrabromo m – crésolsulfonephtaléine)
	3,8 – 5,4
	Jaune/bleu
	Alcalin

	Rouge de méthyle

(acide 4’-diméthylaminoazoben-  zène-2-carboxylique)
	4,2 – 6,2
	Jaune/rouge
	Alcalin ou éthanol

	Rouge de chlorophénol

(dichlorophénol sulfonephtaléine)
	4,8 – 6,4
	Jaune/rouge
	Alcalin

	Bleu de bromothymol

(dibromothymol
sulfone phtaléine)
	6,0 – 7,6
	Jaune/bleu
	Alcalin

	Rouge de phénol

(phénolsulfonephtaléine)
	6,8 – 8,4
	Jaune/rouge
	Alcalin

	Rouge neutre

(diaminodiméthylphénazine)
	6,8 – 8,0
	Rouge /jaune-brun
	Alcalin

	Rouge de crésol

(o-crésolsulfonephtaléine)
	7,2 – 8,8
	Jaune/rouge
	Alcalin

	Bleu de thymol

(thymolsulfonephtaléine)
	1,2 – 2,8

8,0 – 9,6
	Rouge/jaune

Jaune/bleu
	Alcalin

	Phénolphtaléine
	8,0 – 9,9
	Incolore/rouge
	Ethanol 70%

	Thymolphtaléine
	9,3 – 10,5
	Incolore/bleu
	Ethanol 90%

	Jaune d’alizarine

(p-nitrobenzèneazosalicylate de sodium)
	10,1 – 11,1
	Jaune/violet
	Eau


(*) Les concentrations des solutions d’indicateur sont de 0,1 à 1 g/L. Quand les indicateurs doivent être préparés en milieu alcalin, on dissout d’abord la quantité nécessaire dans quelques millilitres de soude diluée (0,02 à 0,1 mol/L) puis on complète avec de l’eau.

4.3  Quelques exemples de titrages

4.3.1  Préparation d’une solution 0,025 M de H2C2O4

H2C2O4 . 2H2O       MM = 126,066g;   pk2 =  4,27   pk1 = 1,25

Il sert d’étalon. Les deux pk sont voisins, on titre donc l’ensemble des deux acidités.

La présence d’acide H2CO3 est gênante, on devra dissoudre H2C2O4 dans l’eau bouillie*.

Les solutions de H2C2O4 se conservent bien.

-  Peser sur verre de montre 0,7879 g de H2C2O4.2H2O  (PA).

- Transvaser la prise dans une fiole jaugée de 250 mL à l’aide d’un entonnoir. Rincer soigneusement le verre de montre et l’entonnoir. Compléter avec de l’eau distillée jusqu’au trait de jauge et homogénéiser. La solution obtenue est de 0,025 M.

* Influence de CO2 dissous sur les titrages:
CO2 existe toujours dans l’atmosphère et il s’en dissout dans l’eau distillée et dans toutes les solutions qui ne sont pas conservées à l’abri de son action. Sous une pression de 1 atmosphère et à 20°C, la solubilité de CO2 est 1,69g/L de solution et la concentration en H2CO3 est 1,35 .10-5 M. Dans une solution de CO2 , il y a l’équilibre: 

CO2  +  H2O  (  H2CO3
Une faible proportion seulement est à l’état de H2CO3.

Pour 0,03% de CO2 dans l’air, l’eau en équilibre a un pH de 5,7; en présence de bleu de bromothymol, il faut 0,3 mL de soude 0,1 M pour neutraliser CO2 contenu dans 100 mL; en présence de phénolphtaléine, 0,45 mL. Mais souvent dans les laboratoires, la proportion de  CO2 est plus forte.

 L’ébullition de l’eau distillée ou des solutions acides chasse CO2.

4.3.2  Titrage des solutions NaOH

Principe:

On utilise la réaction:

H2C2O4 +  2OH- (( C2O4-2  +  2H2O

Le dosage s’effectue en présence de phénolphtaléine.

Mode opératoire:

Introduire dans un vase à réaction 20,0 mL de H2C2O4 0,025 M, 2 - 3 gouttes de phénolphtaléine et verser la solution de NaOH à doser de la burette jusqu’à l’obtention de la coloration rose persistante pendant 5 secondes.

4.3.3  Titrage des solutions de HCl

Principe:

La réaction de neutralisation est la suivante:

HCl  +  NaOH  ((  NaCl  +  H2O

Le dosage se fait en présence soit de phénolphtaléine, soit de méthylorange.

Mode opératoire:

- Dans un bécher introduire 20,0 mL de HCl à doser, 2 – 3 gouttes de phénolphtaléine ou de méthylorange et titrer par la solution de NaOH de concentration connue jusqu’à apparition de la coloration rose (en cas de la phénolphtaléine) ou orange (en cas du méthylorange).

4.3.4  Titrage des solutions de CH3COOH

Principe:
La réaction de titrage est la suivante:

CH3COOH  +  NaOH  ((  NaCH3COO  +  H2O

L’indicateur est la phénolphtaléine.

Mode opératoire:

A 20,0 mL de CH3COOH, ajouter 2 - 3 gouttes de phénolphtaléine. Verser la solution titrée de NaOH de la burette jusqu’au virage au rose persistant pendant 5 secondes.

4.3.5  Titrage des solutions de H3PO4
Principe:

Les pka de l’acide phosphorique étant suffisamment différents (pk1=2,12; pk2=7,21 et pk3=12 ,67). Ces 3 fonctions acides réagissent les unes après les autres. Pourtant on ne peut pas doser la troisième acidité, car elle est trop faible.  Pratiquement, on peut envisager un titrage assez précis si les deux pka diffèrent d’au moins 4 unités.
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Au départ, on a une solution de H3PO4, acide du système:

H3PO4   (  H2PO4-  +   H+
Le pH est donné par:

pH  =  ½ pk1  -  ½ logC

Si on ajoute de la soude, on se trouve en présence du mélange tampon H3PO4/ H2PO4-  dont le pH peut être calculé par:
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Quand on a neutralisé 50% de la première fonction acide:

pH = pk1 = 2,1

Au premier point équivalent, on a une solution de H2PO4-. C’est un ampholyte dont le pH est donné:

pH = ½ pk1 +  ½ pk2 = 4,66

Au-delà, on se trouve en présence du mélange tampon H2PO4-/ HPO42-. Le pH est calculé par:

pH = pk2 + log [HPO42-] / [H2PO4-]

Lors qu’on a ajouté au total 1,5 équivalent de base, on a:


[HPO42-]  =  [H2PO4-] et  pH =  pk2 = 7,2

Au second point équivalent, on a une solution de l’ampholyte HPO42-:

pH = ½ pk2 +  ½ pk3 = 9,68

Puis pour 2,5 équivalents de base ajoutés, on a le tampon HPO42- /PO43-:

pH =  pk3 = 12,67

La troisième acidité est trop faible pour être dosable.

En présence de méthylorange, le virage de l’indicateur se produit au moment de l’achèvement de la neutralisation complète de la première fonction acide de H3PO4:

H3PO4  +   OH-   ((   H2PO4-  +  H2O

En présence de phénolphtaléine, le virage de l’indicateur se produit au moment de l’achèvement de la neutralisation de la seconde fonction acide H3PO4:

H2PO4-    +   OH-  ((   HPO42-   +    H2O

Mode opératoire:

Dans l’erlenmeyer, introduire 20,0mL de la solution à doser, 2-3 gouttes de méthylorange. Verser NaOH de concentration connue jusqu’au virage du rouge à l’orange (soit n1 mL). Ajouter 2-3 gouttes de phénolphtaléine et continuer l’addition de NaOH jusqu’au virage du jaune à l’orange (soit n2 mL). n1 doit être égal à n2.   

4.3.6  Titrage des solutions de NH4OH

Principe:

L’ammoniaque est une base faible qui se dose à l’aide  d’une solution titrée de HCl, en présence de rouge de méthyle:

HCl   +   NH4OH  ((  NH4Cl   +  H2O

Mode opératoire:

Introduire dans un bécher 20,0mL de NH4OH à doser, 2-3 gouttes d’indicateur. Ajouter HCl titré jusqu’au virage du jaune au rouge.

4.3.7  Titrage de Na2CO3 dans  NaOH

Principe:
La soude absorbe le CO2 de l’air pour former Na2CO3.

Le dosage de quantité de Na2CO3 dans la soude s’effectue de la façon suivante:

- Si dans un mélange NaOH + Na2CO3 coloré par de la phénolphtaléine, on fait arriver de l’acide HCl, la décoloration a lieu quand NaOH est neutralisée et Na2CO3 transformé en hydrogénocarbonate:

	NaOH +  HCl  
((  NaCl  +  H2O
	(1)

	     Na2CO3 +  HCl    ((  NaHCO3  +  NaCl
	(2)


- Introduire  quelques gouttes méthylorange dans la solution obtenue; la quantité de HCl qu’il faut ajouter pour réaliser la teinte orange correspond à la neutralisation de NaHCO3: 

	NaHCO3  +  HCl  ((   NaCl  + CO2 +  H2O
	(3)


Mode  opératoire:

- Peser 0,100 à 0,150g de soude carbonatée. Transvaser quantitativement cette prise dans une fiole jaugée de 250mL. Ajouter de l’eau exempte de CO2 jusqu’au trait de jauge. Homogénéiser la solution.

- Dans un erlenmeyer de 250mL, introduire 20,0mL de NaOH carbonatée, 2-3 gouttes de phénolphtaléine. Titrer par l’acide HCl de concentration connue (soit M) jusqu’à disparition de la coloration rose (soit n1 mL).

Ajouter 2-3 gouttes de méthylorange et continuer l’addition de HCl jusqu’au virage du jaune à l’orange (soit n2 mL).

Calculs:

Les quantités d’acide relatives aux réactions (2) et (3) sont les mêmes: n2 mL.

La neutralisation totale de Na2CO3  utilise 2n2 mL de HCl de concentration M. 

La concentration  molaire de la solution en Na2CO3 est: 
MNa
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= (n2/20) ( MHCl.

La teneur en Na2CO3 dans l’échantillon de soude carbonatée est:  

Q (grammes) = (n2/20) ( MHCl ( 106 ( 250/1000.
4.3.8. Titrage d’un mélange de HCl et H3PO4 

 Principe:

- Lors du virage de méthylorange, HCl est totalement neutralisé, ainsi que la première fonction acide de H3PO4: 
HCl   +   NaOH  ((  NaCl   +  H2O

H3PO4 +  NaOH ((  NaH2PO4 +  H2O

- Lors du virage de phénolphtaléine, NaH2PO4 est passé à l’état de Na2HPO4:

NaH2PO4    +  NaOH   ((   Na2HPO4   +   H2O

Mode opératoire:
- Il est absolument analogue à celui relatif à l’acide phosphorique, mais les volumes n1 et n2 sont différents (n1 > n2).

 Calculs: 

La neutralisation de la seconde  fonction (H2PO4-)  a nécessité n2 mL de NaOH à la concentration C (M). La concentration molaire de la solution de titrage est donc (n2/20) ( C (M) vis-à-vis de H2PO4-  considéré comme monoacide. 
Par ailleurs, la neutralisation de HCl a nécessité (n1 – n2) mL de NaOH. La solution de titrage est donc [(n1 – n2)/20] ( C (M)  vis - à - vis de HCl. 
Fig. 20    Titrage de H3PO4 0,1 M par NaOH 0,1M
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