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L’analyse volumétrique
• Techniques qui mesurent le volume de réactif 

nécessaire pour réagir avec un analyte donné en 
solution. 
– Utilisent les titrages, l’addition contrôlée d’une solution 

de réactif (solution titrante ou titrant) à une solution 
d’analyte (solution titrée) jusqu’à la réaction est 
complète. 

– À partir de la quantité de titrant requis, nous pouvons 
calculer la quantité d’analyte présente initialement en 
solution.

3
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Montage typique pour un titrage. Le titrant se retrouve dans 
la burette et l’analyte dans l’Erlernmeyer.
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Dans un titrage, la réaction doit avoir une constante 
d’équilibre K élevé et une vitesse de réaction rapide.
• De cette façon, chaque addition de titrant doit réagir complètement avec 

l’analyte.
– L’objectif du titrage est d’atteindre le point d’équivalence (ajout de la quantité 

stœchiométrique de la solution titrante pour réagir avec l’analyte), mais 
souvent ce qui est observé ou mesuré est le point final  (indiqué par un 
changement soudain des propriétés mesurables de la solution).

• Titrages utilisés habituellement:
– Acide-base, complexation, précipitation, oxydoréduction
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Termes importants
• Indicateur: Composé avec une propriété qui change de façon abrupte 

proche du point d’équivalence (ex. couleur) permettant d’identifier le point 
final. 

• Erreur de titrage: Différence entre le point d’équivalence et le point final. 
– Cette erreur est estimée à l’aide d’un titrage à blanc, qui consiste à titrer une 

solution sans analyte. Le volume nécessaire pour observer un changement 
est ensuite soustrait du volume observé lors du titrage.

• Étalon primaire: titrant préparé par la dissolution d’une quantité pesée de 
réactif pur (≥99.99%).

5
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Termes importants
• Solution standard: solution titrante dont la concentration est déterminée 

par standardisation, c-à-d., détermination de la concentration exacte, ex. 
par titrage avec un étalon primaire.
– Ex. une solution HCl ne peut pas être préparée à partir d’un étalon primaire, 

donc un étalon primaire de carbonate de sodium est titré avec une solution de 
HCl pour déterminer sa concentration de façon plus juste.

• Titrage en retour: Addition d’une quantité connue d’excès de réactif 
standard à la solution titrée, suivie d’un titrage de l’excès de réactif avec un 
autre réactif standard dont le point final est plus facilement observable que 
le titrage direct. 
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Les courbe de titrage nous permet de comprendre la 
chimie derrière le titrage
• Courbe de titrage: diagramme montrant la 

variation de concentration de l’analyte (ou 
une mesure équivalente) en fonction de 
l’ajout de la solution titrante.
– Trois régions importantes en fonction du 

point d’équivalence:
• Avant, au point d’équivalence, et après.

– Le point d’équivalence (Pe) est le point 
avec la dérivée première la plus élevée et la 
deuxième dérivée nulle.
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Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Courbe de titrage d’une base forte avec un acide fort.
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Titrage d’une base forte avec un acide fort
• Première étape: écrire l’équation chimique entre le titrant et l’analyte.

– Pour une base forte et un acide fort:𝐻ା ൅ 𝑂𝐻ି ⇌ 𝐻ଶ𝑂      𝐾 ൌ ଵ௄೐ ൌ 10ଵସ
– Constante d’équilibre élevée, la réaction est complète.

• Deuxième étape:
– Avant le Pe: pH déterminé par l’excès de OH- en solution.
– Au Pe: assez de H+ pour faire réagir tout le OH- en solution. Le pH est 

déterminé par Ke

– Après le Pe: pH déterminé par l’excès de H+ en solution

8
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Avant le point d’équivalence
• La concentration de la base forte OH- est une fonction du volume 

équivalent Ve, le volume de titrant ajouté Vt, la concentration initiale [OH-]i
et le volume initial Vi :𝑂𝐻ି ൌ 𝑂𝐻ି ௜ൈ 𝑉௘ െ 𝑉௧𝑉௘ ൈ 𝑉௜𝑉௜ ൅ 𝑉௧

𝑝𝐻 ൌ െ𝑙𝑜𝑔 𝐾௘𝑂𝐻ି
9

Facteur de dilutionFraction de OH-

restante
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Au point d’équivalence
• Déterminé par Ke:

– On néglige ici les coefficients d’activité et on suppose que γ ≈ 1

10
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Après le point d’équivalence
• La presque totalité de OH- a réagit et il y a en solution un excès de H+

• La concentration de l’acide fort H+ est une fonction de la concentration 
initiale [H+]i, le volume équivalent Ve, le volume de titrant ajouté Vt et le 
volume de initial Vi : 𝐻ା ൌ 𝐻ା ௜ൈ 𝑉௧ െ 𝑉௘𝑉௜ ൅ 𝑉௧

𝑝𝐻 ൌ െ𝑙𝑜𝑔 𝐻ା
11

Facteur de dilution

References

Titrage d’un acide faible par une base forte
• Première étape: écrire l’équation chimique entre le titrant et l’analyte.

– Pour acide faible et une base forte:𝐻𝐴 ൅ 𝑂𝐻ି ⟶ 𝐴ି ൅ 𝐻ଶ𝑂      𝐾 ൌ ଵ௄್ ൌ ௄௄ೌ೐
La valeur de K est élevée, puisque pour les acides faibles Ka est petite et Ke = 
1.0 × 10-14.

• Donc la réaction est complète, tout l’acide faible réagit avec la base forte
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Calculs dans les quatre régions d’intérêt
• Avant l’ajout du titrant: le pH est déterminé par Ka de l’analyte.
• Après l’addition du titrant et avant le point d’équivalence: nous avons 

un tampon en solution, on utilise l’équation de Henderson-Hasselbalch
pour trouver le pH: 𝑝𝐻 ൌ 𝑝𝐾௔ ൅ 𝑙𝑜𝑔 ஺షு஺

• Au point d’équivalence: la quasi-totalité de HA a été consommée par OH-

, le pH est déterminé par le Kb de A-.
• Après le point d’équivalence: excès de OH- est en solution. Le pH est 

déterminé par la concentration de la base forte et son facteur de dilution.

13
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Courbe de titrage : acide faible titré par une base forte

14
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Courbe de titrage calculée pour un acide faible de 
pKa 6.27 par NaOH. [HA]=0.020 M, [NaOH] = 0.1 M 
et Vi=50 mL.

Deux points d’inflexion sont observés : lorsque le pH 
est égal au pKa et au point d’équivalence.
Au Pe, le pH n’est pas égal à 7 parce que A- est une 
base faible qui rend le pH plus basique. 
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Effet du pKa et de [HA] sur la courbe de titrage

15
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

a. Courbes de titrage de 50 mL de HA 
0.020 M avec 0.1 M NaOH.

b. Courbes de titrage de 50 mL de HA 
(pKa = 5) avec NaOH.

Quand le pKa de HA augmente ou que 
sa concentration diminue, le Pe devient 
difficile à détecter.
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Titrage de systèmes diprotiques

16
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

a. Ligne bleue: Titrage de 10 mL d'une base de 
concentration 0.1 M (pKb1=4.0 pKb2=9.0 ) 
avec 0.1 M de HCl. Les deux points 
d'équivalence (Pe) sont les points C et E. Les 
points B et D sont les points de demi-
neutralisation (pH=pKa2, pH=pKa1).

b. Ligne grise: Titrage de 10 mL de nicotine 0.1 
M (pKb1=6.15 pKb2=10.85 ) avec 0.1 M de 
HCl. Les deux Pe sont les points H et J (ce 
dernier n'est pas facilement observable parce 
que le pH est trop faible). Les points G et I
sont les points de demi-neutralisation 
(pH=pKa2, pH=pKa1).

𝑉௘ଶ ൌ 2𝑉௘ଵ

       𝑩 ൅ 𝑯ା ⟶ 𝑩𝑯ା𝑩𝑯ା ൅ 𝑯ା ⟶ 𝑩𝑯𝟐𝟐ା
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pH dans la première région tampon
• Point A: Avant l'ajout de l'acide, le pH est déterminé par Kb1.
• Point B: Entre le point A (début du titrage) et le point C (Pe1), le pH est 

déterminé par l'équation de Henderson-Hasselbalch pour l'acide faible 
BH+: 𝑝𝐻 ൌ 𝑝𝐾௔ଶ ൅ 𝑙𝑜𝑔 𝐵𝐵𝐻ା

• Point C: Au Ve1, B a été transformé en BH+ [H+] est donnée par: 𝐻ା ൎ௄ೌభ௄ೌమ ஻ ା௄ೌభ௄೐௄ೌభା ஻
où Ka1 et Ka2 sont les constantes d'acidité de BH2

2+; et [B] est calculé en 
tenant compte le facteur de dilution.  Le point C est la région moins 
tamponnée de la courbe.

17

Rappel: 𝐾௔ଶ ൌ 𝐾௘ 𝐾௕ଵ⁄

References

pH dans la deuxième région tampon
• Point D: Entre le point C (Pe1) et le point E (Pe2), le pH est déterminé par 

l'équation de Henderson-Hasselbalch pour l'acide faible BH2
2+: 𝑝𝐻 ൌ 𝑝𝐾௔ଵ ൅ 𝑙𝑜𝑔 ஻ுశ஻ுమమశ

• Point E: Au Ve2, BH+ a été complètement transformé en BH2
2+, et le pH est

calculé à partir de Ka2. [BH2
2+] est calculée en considérant le facteur de

dilution.
• Après le point E: le pH est calculé en fonction de la concentration de H+

et son facteur de dilution: 𝐻ା ൌ 𝐻ା ௜ൈ 𝑉௧ െ 𝑉௘𝑉௜ ൅ 𝑉௧
18

Rappel: 𝐾௔ଵ ൌ 𝐾௘ 𝐾௕ଶ⁄
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Utilisation de la dérivée première pour trouver le point 
final
• Le point final est identifié par le volume où la pente de la courbe de titrage 

(dpH/dV) est le plus grand.
• Pour calculer la première dérivée, on utilise la procédure suivante:𝑑pH𝑑V ൎ Δ𝑝𝐻Δ𝑉 ൌ Différence de pH entre deux points consécutifsDifférence de volume entre deux points consécutifs
• Pour tracer le graphique de la dérivée première en fonction du volume, on 

utilise la valeur moyenne du volume des points consécutifs

19

References

Exemple de calcul
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Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exemple de graphique

21
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

a. Courbe de titrage d’un acide faible avec une base 
forte. Le tritrant était 0.065 m NaOH. 

b. Première dérivée de la courbe de titrage.
c. Deuxième dérivée de la courbe de titrage

References

Utilisation des indicateurs pour trouver le point final
• Un indicateur acidobasique est un acide ou une base ayant des couleurs 

différentes en fonction du pH:

22
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Structures moléculaires en fonction du pH et valeurs de pKa du thymol bleu.

Couleurs et équilibres entre la forme 
R (rouge) et la forme Y- (jaune) du 
thymol bleu

21
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L'indicateur idéal pour un titrage acide-base est celui dont 
la plage de changement de couleur est la plus proche du 
Pe

23

Courbe de titrage d'une base faible 
(pKb=5.0) avec 0.05 M HCl

References

Indicateurs

24
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Gamme de transition: Gamme de valeurs de pH dont 
le changement de couleur a lieu.

Point de virage (pKin): Le point de virage d’un 
indicateur est le point où les concentrations de sa 
forme acide et de sa forme basique sont identiques : 
[HIn]=[In-].

23
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Changement de couleur des indicateurs

25
Atkins P. W., Jones L., Laverman L. (2014) Principes de chimie. 3e ed. Paris: De Boek Supérieur, 853 p.

Exercices

Partie I
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Exercice #1 (7-10, p. 137)

27
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exercice #2 (11-11, p. 223)

28
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exercice #3 (11-28, p. 224)

29
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

The initial volume of glutamic acid is 100 mL.
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Exercice #4 (11-35, p. 224)

30
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exercice #5 (11-38, p. 224)

31
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Titrages

Partie II: Titrages par complexation
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Les complexes métal-ligand
• Les ions métalliques (acides de Lewis) réagissent généralement avec 

des donneurs de paires d'électrons (bases de Lewis) pour former des 
composés de coordination ou complexes.
– Ligand ou coordinant: forme une liaison de coordination avec le métal et doit 

donc posséder au moins une paire d'électrons non liants disponibles.
• Quand un même ligand peut avoir plusieurs liens de coordination, avec un ion 

métallique on l'appelle multidenté ou chélate (ex. EDTA).

33
Skoog D. A., et al. (2015) Chimie Analytique. 3e ed. Bruxelles, Belgique: Groupe De Boeck, 1176 p.

Dans l'eau, la plupart des ions métalliques sont présents sous 
forme de complexes aquo, comme par exemple, le cuivre: 
Cu(H2O)6

2+.

References

Les ligands multidentés forment des complexes 
métalliques plus stables que ceux formés par les ligands 
monodentés
• Cette différence de stabilité est appelée l'effet chélate et elle est illustré 

par la constante de formation βn de éthylènediamine et la méthylamine 
avec le cadmium: 

34
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

βn indique une constante de 
formation globale, c.-à-d., la somme 
d'étapes individuelles de formation: 𝑀 ൅ 𝐿 ⇌ 𝑀𝐿           𝐾ଵ ൌ 𝑀𝐿 / 𝑀 𝐿𝑀𝐿 ൅ 𝐿 ⇌ 𝑀𝐿ଶ          𝐾ଶ ൌ 𝑀𝐿ଶ / 𝑀𝐿 𝐿𝑴 ൅ 𝟐𝑳 ⇌ 𝑴𝑳𝟐           𝜷𝟐 ൌ 𝑲𝟏𝑲𝟐
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Fractions molaires des espèces (α)
• Il est possible de calculer la fraction de la concentration totale en métal 

existant sous chacune une des espèces possibles.
– Par exemple pour le un complexe du métal M avec un ligand L pouvant se lier 

2 fois, nous avons 3 espèces métalliques possibles en solution M, ML et ML2:

35
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

𝑀 ൅ 𝐿 ⇌ 𝑀𝐿           𝛽ଵ ൌ 𝑀𝐿 / 𝑀 𝐿𝑀 ൅ 2𝐿 ⇌ 𝑀𝐿ଶ           𝛽ଶ ൌ 𝑀𝐿ଶ / 𝑀 𝐿 ଶ
𝛼ெ ൌ 11 ൅ 𝛽ଵ 𝐿 ൅ 𝛽ଶ 𝐿 ଶ𝛼ெ௅ ൌ 𝛽ଵ 𝐿1 ൅ 𝛽ଵ 𝐿 ൅ 𝛽ଶ 𝐿 ଶ𝛼ெ௅మ ൌ 𝛽ଶ 𝐿 ଶ1 ൅ 𝛽ଵ 𝐿 ൅ 𝛽ଶ 𝐿 ଶ

References

Titrages complexiométriques
• Titrages basés sur la formation de complexes.
• Les ligands suivants forment des complexes 1:1 forts avec tous les ions 

métalliques sauf les ions univalents comme Li+, Na+ et K+:

36
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

La stœchiométrie de la 
réaction de formation est 
1:1  indépendamment de 
la charge de l'ion

35
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EDTA
• EDTA est l'agent chélatant le plus utilisé en chimie analytique. 

– Forme des chélates assez stables pour les titrages (β élevée)
– Espèce hexaprotique désignée H6Y2+ :

– Les premiers 4 valeurs de pKa correspondent aux protons des acides 
carboxyliques, et les 2 derniers pour les protons des groupements 
ammonium. L'acide sous sa forme neutre est tétraprotique (H4Y)

37
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

References

Espèces d'EDTA en fonction du pH et valeurs de αY4-

38
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Y4- est l'espèce d'EDTA plus abondante quand pH > 10.37 

37
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Complexes métal-EDTA
• La constante d'équilibre pour la réaction de formation du complexe EDTA 

sous la forme Y4- avec un cation métallique est donnée par:𝑀௡ା ൅ 𝑌ସି ⇌ 𝑀𝑌௡ିସ         𝐾௙ ൌ 𝑀𝑌௡ିସ𝑀௡ା 𝑌ସି
– La constante de formation Kf est définie en fonction de Y4- qui est seulement 

l'espèce majoritaire à pH > 10.37.
– Pour toute valeur de pH, on utilise alors la constante de formation 

conditionnelle Kf':𝐾௙ᇱ ൌ 𝐾௙𝛼௒రష ൌ 𝑀𝑌௡ିସ𝑀௡ା 𝐸𝐷𝑇𝐴
• Kf' est une constante uniquement au pH où αY4- est applicable

39

Rappel: 𝑌ସି ൌ 𝛼௒రష 𝐸𝐷𝑇𝐴

References

Constantes de formation Kf pour les complexes métal-
EDTA

40
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Structures des complexes métal-EDTA

41
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Le complexe Mn2+-EDTA est hexacoordiné (6 
liaisons de coordination autour de l'ion 
métallique).

Le complexe Fe(EDTA)(H2O)- est heptacoordiné (7 liaisons de 
coordination autour de l'ion métallique).

References

Courbe de titrage complexiométrique avec EDTA
• La réaction est la suivante:𝑀௡ା ൅ 𝐸𝐷𝑇𝐴 ⇌ 𝑀𝑌௡ିସ   𝐾௙ᇱ ൌ 𝐾௙𝛼௒రష

– Si la valeur de Kf’ est élevée, on peut 
considérer que la réaction est complète.

– La courbe de titrage est un graphique de pM
(=-log[Mn+]) en function du volume ajouté 
d'EDTA.

42
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Régions observées lors du titrage de 50 mL de Mn+= 0.05 M avec EDTA 0.05 M, lorsque Kf'=1.15×1016. 
La concentration de Mn+ libre diminue au fur et à mesure que la solution titrante est ajoutée.

41
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Régions de la courbe de titrage avec EDTA
• Avant le Pe: Dans cette région, il y a un excès de Mn+ en solution après 

l'ajout d'EDTA. La dissociation de MYn-4 ne contribue pas de façon 
significative à [Mn+]

• Au Pe: Assez de EDTA pour faire réagir tout le Mn+ en solution, donc 
[EDTA]=[Mn+], et seulement une faible quantité de Mn+ est formée la par la 
dissociation de MYn-4.

• Après le Pe: Dans cette région, il y a un excès d'EDTA et la quasi-totalité 
de Mn+ se trouve sous la forme de complexe. 

43

References

Indicateurs pour les titrages par l'EDTA
• Pour détecter le point de terminaison dans les titrages par l'EDTA on utilise 

de colorants organiques qui forment des chélates colorés avec l'ion 
métallique dans un domaine de pM caractéristique de l'ion est du colorant.
– L'indicateur doit avoir avec une Kf plus faible avec l'ion métallique que l'EDTA
– Titrage de Mg2+ avec EDTA à pH=10 utilisant la calmagite:

𝑀𝑔𝐻𝐼𝑛 ൅ 𝐸𝐷𝑇𝐴 → 𝑀𝑔𝐸𝐷𝑇𝐴 ൅ 𝐻𝐼𝑛ଶି

44
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

Rouge Incolore Incolore Bleu

Structure moléculaire 
de la calmagite

43
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Indicateurs utilisés fréquemment 

45
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

La couleur de ces indicateurs 
est dépendante du pH.

References

Guide pour les titrages avec EDTA pour certains ions 
métalliques

46
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Partie II
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Exercice #6 (12-3, page 246)
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Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exercice #7 (12-6, page 247)

49
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.
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Exercice #8 (12-24, page 248)
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Exercice #9 (12-31, page 248)
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Titrages

Partie III: Titrages d'oxydoréduction (ou rédox)
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Potentiels formels (ou conditionnels)
• Le potentiel standard (Eo) s'applique lorsque  les activités de tous les 

réactifs et produits sont égales à 1.
– Si H+ est impliqué dans la réaction alors pH=0

• Le potentiel formel (Eo') ["E zéro prime"] : potentiel de réduction qui 
s'applique sous des conditions spécifiques (composition, pH, force ionique, 
etc.).
– Ex: 𝐴𝑔ା ൅ 𝑒ି → 𝐴𝑔ሺ௦ሻ      𝐸௢ ൌ ൅0.799 𝑉𝐴𝑔ା ൅ 𝑒ି → 𝐴𝑔ሺ௦ሻ      𝐸௢ᇱ ൌ ൅0.792 𝑉 dans HClO4 1 M
– Eo' incorpore les effets de l'activité et d'autres réactions en solution (formation 

de complexes, dissociation, association, etc.) qui résultent d'un comportement 
non idéal. 
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References

Les électrodes de référence fournissent un potentiel 
constant durant une expérience rédox

• Leur composition ne change pas au cours de l'expérience, donc selon 
l'équation de Nernst, leur potentiel ne varie pas.

• Argent-chlorure d'argent (Ag/AgCl): 𝐴𝑔𝐶𝑙ሺ௦ሻ൅ 𝑒ି→ 𝐴𝑔ሺ௦ሻ ൅ 𝐶𝑙ି               𝐸௢ᇱ ൌ ൅0. 197 𝑉 (KCl saturé)

• Chlorure de mercure (I) ou calomel saturé (SCE):   1/2𝐻𝑔𝐶𝑙ሺ௦ሻ൅ 𝑒ି → 𝐻𝑔ሺ௟ሻ ൅ 𝐶𝑙ି      𝐸௢ᇱ ൌ ൅0. 241 𝑉 (KCl saturé)

• Selon l'équation de Nernst, pour ces deux démi-réactions, leur potentiel de réduction ne 
dépend que de la concentration de [Cl-], et puisque la solution est saturée en KCl, il y a 
toujours la même concentration de Cl- (fixé par la solubilité de KCl).
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Électrode de référence Ag/AgCl
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Montage simplifié

References

Les titrages rédox 
• Basés dans la réaction 

d'oxydoréduction entre l'analyte et le 
titrant. 

• Ex. titrage de Fe2+ avec une solution 
standard de Ce4+:𝐶𝑒ସା ൅ 𝐹𝑒ଶା → 𝐶𝑒ଷା ൅ 𝐹𝑒ଷା
– Pour cette réaction K ≈ 106 dans 

HClO4 1 M
– Deux réactions à l'équilibre:𝐹𝑒ଷା ൅ 𝑒ି → 𝐹𝑒ଶା      𝐸௢ ൌ 0.767 𝑉𝐶𝑒ସା ൅ 𝑒ି → 𝐶𝑒ଷା      𝐸௢ ൌ 1.70   𝑉
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Montage pour le titrage rédox de Fe2+ avec Ce4+.
L'électrode de référence est l'électrode au calomel
saturée (SCE). Chaîne électrochimique:

SCE|| Ce4+, Ce3+, Fe3+, Fe2+|Pt

Note: Ces potentiels représentent des potentiels formels et non standards parce 
qu'ils s'appliquent seulement dans HClO4 1 M.
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Le potentiel du système (Esys)
• Dans une réaction rédox rapide, le système est à l’équilibre à tout moment 

du titrage:
Ox1 + Red2 ⇌ Ox2 + Red1

– Les potentiels de deux démi-réactions restent toujours identiques, ce
potentiel est le potentiel du système (Esys):

EOx1/Red1 = EOx2/Red2 = Esys
– On peut déterminer Esys à l’aide de EOx1/Red1 où EOx2/Red2, le choix du couple

rédox à utiliser dépendra de l’avancement du titrage.
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Régions dans la courbe de titrage rédox
• Avant le Pe: Dans cette région, il y a un excès de l'analyte en solution 

après l'ajout du titrant. Esys est alors calculé avec l'équation de Nernst pour 
le couple rédox de l'analyte
– Quand [Analyte]Ox=[Analyte]Red, E+ = Eo’ 

• Au Pe: La concentration de l'analyte et celle du titrant sont égales. Esys est 
déterminé par l'équation de Nernst en additionnant les contributions des 
deux couples rédox (analyte et titrant).

• Après le Pe: L'analyte a été transformé complètement dans sa forme 
correspondante. E est calculé avec le couple rédox du titrant utilisant 
l'équation de Nernst.
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Courbe de titrage rédox
• Au Pe on observe une augmentation 

importante du potentiel:
– Plus grand est la différence entre les 

couples rédox, plus grand est cette 
augmentation.

– Important de choisir des oxydants ou des 
réducteurs forts pour observer clairement 
Pe

• Esys durant le titrage dépend du ratio des 
espèces
– E- est donnée par l’électrode de référence
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E=Esys- E-
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Indicateurs rédox
• Tout comme les titrages acido-basiques, les indicateurs et les électrodes 

sont utilisées pour identifier le point final du titrage rédox.
• Indicateur rédox: composé qui change de couleur quand il passe de son 

état oxydé à son état réduit.
– Ex: ferroïne

60
Harris D. C. (2016) Quantitative Chemical Analysis. 9th ed. New York, USA: W. H. Freeman & Co., 792 p.

59

60



Chimie analytique-CAN 300

31

References

Plage de potentiels des indicateurs rédox
• Pour un indicateur In donné:𝐼𝑛 ை௫ ൅ 𝑛𝑒ି ⇌ 𝐼𝑛 ோ௘ௗ
• Donc, l’équation de Nernst est:𝐸ூ௡ ൌ 𝐸ூ௡௢  െ ଴.଴ହଽଵ଺௡ 𝑙𝑜𝑔 ூ௡ሺೃ೐೏ሻூ௡ሺ೚ೣሻ
• La couleur de chaque forme de l’indicateur est observée quand le ratio 

[In(Red)]/[ln(Ox)] est supérieur à 101 ou inférieur à 10-1 donc, la plage de 
potentiel est donnée par: 𝐸ூ௡ ൌ 𝐸ூ௡௢  േ ଴.଴ହଽଵ଺௡
– Pour la ferroïne, EIn= 1.088 à 1.206 V par rapport à SHE et 
0.847 à 0.965 V par rapport à SCE.
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Indicateurs rédox et leurs plages de potentiel
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Conversion de potentiels pour différentes électrodes de 
référence 𝐸ௌ஼ா ൌ  𝐸ௌுா െ 0.241 𝑉𝐸஺௚/஺௚஼௟ ൌ  𝐸ௌுா െ 0.197 𝑉
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Exercices

Partie III
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Exercice #10 (16-5, p. 344)
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Exercice #11 (16-6, p. 344)
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Figure 16-3. Courbe de titrage de 100 mL de 
Tl+ 0.01 M  avec IO3

- 0.01 M dans HCl 1 M
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Exercice #12 (16-19, p. 345)
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