Chimie physique
experimentale




Table des matieres

Avant propos i
Table des matiéres . v
1 Rappels sur les méthodes d’analyse physico-chimiques 1
ol MEOdRS CIOCTIOCIITHENIONS o ) . & ol mrr e s s s o o bs o 1
ELY ConmeRuioie " otk i ts e 4 ama s s Al T 1
1.32. PoteatiomBirie—pHmEtHe « . .0 o wsles on ok o 8
o i BRI e R R S T 20
5e MEthodes SPECHOSCODIIUES . % 05 5o ls wnis kiilke = st » » 24
O NEPTCIOCHINTe ), <tttk sl Sl s L L £ 3L . 42
2 Acides - Bases 53
2.1 Détermination de constantes d’acidité dans I'eau . . . . . . .. 33
2.1.1 Détermination de la constante d’acidité de 1’acide acé-
ticue. par condBembtrie. . . v« v v b s o 5 h b i 53
2.1.2  Détermination des constantes d’acidité de I’acide tartrique 56
2.1.3  Dosage des acides fumarique et maléique . . . ... .. 58
2.1.4  Acidité d’ions métalliques hydratés . . . .. ... ... 60
o TSR AR . & e iz v AT e T S s Nea A - 4 62
2.2.1 Effet de la force ionique sur la constante de dissociation
duvertdebromocrésol . . . . . . e e s s e s 62
2.2.2 Comportement acido-basique de la 8-hydroxyquinoléine
en présence de trichlorométhane . . . .. ........ 65
223 Comportement acido-basique des acides perchlorique,
chlorhydrique et bromhydrique dans I’acide acétique . . 68
224 Dosage pHmétrique de I'acide borique en présence de
mannitol. Etude du complexe borate-mannitol . . . . . . 73

2.2.5 Dosages en milieu non aqueux : dosage d’acides ben-
zoiques substitués, effets des substituants . . . . . . .. 76



vi TABLE DES MATIERES

2.3 Applications en chimie analytique . . . ... ... ....... 79
23.1 Dosage pHmétrique de I’acide phosphorique . . . . . . 19
232 Dosage conductimétrique de I’acide phosphorique . . . 8l
2.3.3 Dosage calorimétrique de 1’acide phosphorique . . . . . 82
2.3.4 Dosage d’un acide fort par conductimétrie . . . . . . . . 84
2.3.5 Dosage d’'un acide faible par conductimétrie . . . . . . . 86
2.3.6 Dosage conductimétrique d’une base trés faible . . . . . 88
2.3.7 Dosage coulométrique d’un acide trés dilué¢ . . . . . . . 90
2.4 Solution tampon - indicateurcoloré . . . . .. ... ... ... 94
2.4.1 Dosage colorimétrique de I’acide phosphorique . . . . . 94
24.2 IndicatenruniverseldepH’ . . . . v s s as i 95
2.4.3 Pouvoir tampon de mélanges acide acétique/acétate de
HOIRE - 5 s e iR 5 G AR e g e e et e 97
3 Solubilité 101
31 Constantesdesolabglile . . . . o« v o w0 SRR Sl 101
3.1.1 Détermination du produit de solubilité du chlorure d’ar-
gent (1) par-potentiométie o . 0 SN D0 E oL D U 101
3.1.2 Détermination du produit de solubilité du sulfate de plomb 104
3.1.3 Enthalpie de dissolution de I’acide benzoique . . . . . . 106
3.1.4 Solubilité du sulfate de calcium — mise en évidence de
paires d’ions par conductimétrie . . . . ... . ... .. 108
3.2 Facteurs influencantlasolubilité¢ . . .. ... .......... 113
3.2.1 Diagramme binaire de mélanges eau/phénol . . . . . . . 113
3.2.2 Solubilité et coefficient de partage du diiode dans le di-
chloromcthsne et 'emy . . o . o oo .« S0 s 115
3.2.3 Influence de la force ionique sur Ia solubilité de I'iodure
g T T e A S s QU o B, £ e 118
3.24 Démixtion du mélange eau/acétone en présence de chlo-
pate deasdian N U SN L S ah e 121
3.2.5 Influence du pH sur la solubilité de I'aluminium (111) et
dn 2GSV RN R S, L b s 122
3.3 Applications en chimie analytique . . . ... .......... 127
3.3.1 Dosage ampérométrique des ions plomb (II) par les ions
CHEGIRNEE - s L oos BN SSNTNNON TN W L L s e 127
3.3.2 Précipitation sélective des sulfures . . . . . ... .. .. 131
3.4 Applications en synthése inorganique . . . . .. ... ... .. 134
3.4.1 Synthése du tétrachloroiodate (111) de tétrabutylammonium 134
3.42 Synthése del’acétate de chrome (I1) . . . . . ... ... 136
3.4.3 Séparation des deux énantiomeres du mélange racémique
divconiplexe Nifophen)sCly: oo i b v v v v o 138

4 Complexes 145



TABLE DES MATIERES  vii

41

42

43

Stoechiomicirie etistabilil: | . .00 ool W B B L i 145

4.1.1

Application de la méthode de Job a la détermination de
la steechiométrie du complexe fer (111)-thiocyanate . . . 145

4.12 Etude du complexe diammineargent (I) par potentiométrie 149
4.1.3 Détermination de la formule d’un complexe par la mé-
thode des coefficients de partage . . . . . ... ... .. 152
414 FEtude des complexes nickel (11)-éthylénediamine par la
ORGSR BIGIOM . . & . v o e e ore e W 156
4.1.5 Etude polarographique du complexe tétramminecad-
ST g Mt e ety kbbb it o i 160
4.1.6 Etude de la formation d’un adduit de Lewis . . . . . . . 164
4.1.7 Synthese, étude conductimétrique et étude du spectre
électromique d'ehicomplexe . . . . .. 0. 0 167
4.1.8 Détermination de la formule d’un complexe en solution . 170
4.1.9 Stabilisation du degré d’oxydation (1) du cuivre par com-
plexation : mise en évidence par polarographie . . . . . 174
Propriétés spectroscopiques et magnétiques . . . . . .. .. .. 176
42.1 Ewde infrarouge des complexes du DMSO avec le
cuivre (11), I'étain (1v) et le palladium (11) . . . . . . . . 176
422 Etwde infrarouge d’une isomérie de liaison . . . . . . . 179
42.3 Isomérie cis-trans du complexe bis(glycanato)cuivre (11) 182
424 Complexe tétraédrique et complexe octaédrique du co-
o 2 U DR R A s I e e 186
425 Synthéses et spectres électroniques de quelques com-
PEEEE AR ChIOmE (M) . . i ot i s e 189
4.2.6 Série spectrochimique du nickel (11) . . . .. ... ... 192
427 Synthése et spectres électroniques de quelques com-
IRCRER A NERREIEN L, i i1 s e § i 194
428 Préparation et étude des spectres électroniques des com-
plexes Culpy)s! et AZOVEY . . wore i v 56 = n 199
429 Synthése et étude des spectres électroniques de com-
plexesoxalato-métal (HI) . . . . . oo v o vz o5 58«0 201
B2 ID  SOlvAIoCHIOMmER s 10 e e et S e 20T s 205
SR 0T TRORNOOBRINON . . : oos -5 r o AEmEae o o 207
4.2.12 Complexe plan carré dunickel (1) . . . . .. .. .. .. 209
4.2.13 Synthése et étude des propriétés spectroscopiques et ma-
gnétiques de complexes Co(halogénure)s(pyridine), . . 211
4.2.14 Propriétés spectrales de complexes du néodyme (111) . . 215
Applications en chimie analytique . . . ... .. ... ... .. 219
4.3.1 Dosage du magnésium (1I) et du nickel (11) par 'EDTA . 219
4.3.2  Séparation des ions zinc (II) et mercure (1) par extraction

des dithizonatesapHcontrdlé . . . . .. ... ..... 222



viii TABLE DES MATIERES

433 Extraction du cuivre (11) par le nchloroméSione e prc-
sence de 8-hydroxyquinoléime . . . . - - .. . .- .- 226
434 Séparation du cobalt (1) et du mckel (0) 2 I'ade
d’une résine échangeuse d’anions avec amalyse polaro-
graphiquedeséluats . . . . ... -cca-cacnon- 230
43.5 Analyse qualitative d’'un mélange de mickel (1) et de
zinc (11) par polarographie. Effet de la complexation . . 234
5 Oxydoréduction en solution 239
5.1 Etude thermodynamique de I'oxydoréduction . . . . . . . . .. 239
5.1.1 Notion de potentiel d’électrode et application de la loi de
Nernst 2 la caractérisation du complexe diammine argent (1239
512 Apphcauon de 1a loi de Nernst : détermination potentio-
métrique de la structure de I'ion mercure (1) en solution
BOUBHEE .+ o ot o v v s 8 ik e S s s e sk wes 243
5.1.3 Application de la loi de Nernst : étude du couple
Ter(IIer ) < . .o ob w8 e e e 6 s e 247
5.14 Corrosion du fer par aération différentielle . . . . . . .. 252
5.1.5 Electrode au calomel saturée . . . . . . . . .. ... .. 255
5.1.6 Electrode 2 quinhydrone : variation de son potentiel en
fonotioR AUPH & 0 o . w5 e wa s 4 hwte ke gy 257
5.1.7 Influence de la complexation sur le dosage potentiomé-
triquedufer(m). . . . . - .t s e e ah s we e s 260
5.1.8 Mesure du potentiel standard d’oxydoréduction du couple
Na/Na* en milieuaquenx . . . . . .. ... ... 263
5.1.9 Potentieldejonction . . . . . .. .. ..o 266
5.2 Etude cinétique de I'oxydoréduction . . . . . ... ... . ... 271
5.2.1 Tracé des courbes intensité/potentiel de la réduction du
proton en dihydrogéne sur différentes €lectrodes métal-
R R B b ergen Ao st s b o A SRERER I 271
522 Etude des vagues polarographiques de réduction des ions
R R T D T L s w i ¥ &y 273
52.3 Polarisation, dépolarisation d’une électrode . . . . . . . 276
52.4 Mise en évidence de la corrosion. Protection contre la
DOTIOREOR . & - & 55 5% s v I e S 3 279
525 Diagrammesd’Evans . . . . . ..o 0o 281
5.2.6 Tracé potentiodynamique de la courbe de passnvatxon
anodique du fer. Potentiel de Flade . . . . . .. ... .. 283
5.2.7 Potentiel de dissolution de I'aluminium . . . . . . ... 287
5.2.8 Passivation du fer par I’acide nitrique fumant . . . . . . 289
529 Anodisation de I'aluminium . . . . ... .. ... ... 292
5.2.10 Migration/diffusion . . ... .. ..... ... 294

" 5.3 Applications en chimie analytique . . .. ......... ... 298



TABLE DES MATIERES ix

531

Différentes méthodes potentiométriques de dosage du
fer (11) par I'ion permanganate . . . . . ... ... ...

5.4 Applications en synthése inorganique . . . ... ... ... ..

54.1

542
543

6 Cinétique

Electrolyse d'une solution de chlorure de sodium avec
cathode g o 3 U 00 DAL R Y v
Synthese électrochimique d’un complexe . . . . . . ..
Synthese électrochimique de 1’ion peroxodisulfate

6.1 Facteurs influencant la vitesse d’une réaction (catalyse exclue) .

6.1.1 Contréle cinétique/contréle thermodynamique : forma-
gondiodiredemercure () 0= s e
6.1.2 Photoisomérisation du dithizonate mercurique . . . . . .
6.1.3 lodation de lacyclohexanone . . . . .. ... ......
6.1.4 Ftude cinétique de I’anation de I'ion complexe aquapen-
tamminecobalt (I11) par I’ion thiocyanate . . . . . . ..
6.1.5 Influence de la force ionique sur la réaction entre les ions
dodure et peroXodislats: . . . .. v onow ks ca e

6.1.6 Influence du solvant sur la vitesse d’une réaction
6.1.7 FEtude cinétique de la saponification de I'acétate d’éthyle
LB S e e S NG IR et v e S
6.2.1 Oxydation de I'ion tartrate par le peroxyde d’hydrogéne

6.2.2

6.2.3

6.2.4
6.2.3

cotalysée parloeoRalti0I)) . o v o vvin mm w v s
Dismutation du peroxyde d’hydrogéne catalysée par les
e T T ) e it e e R SR N e
Etude de la vitesse de réduction du diiode par I'ion azo-
ture catalysée par le disulfure de carbone . . . ... ..
L8 | T T S SR O A Y
Exemple d’une réaction chimique oscillante . . . . . . .

7 Organisation en phase condensée
.l Interactions 2olte/SOVANE . v o i e e e e e s

111

48
.13

7.14

.15
7.1.6

Détermination des volumes molaires partiels de mé-
IDNPERCRICEIRBOL " . . e sl m e s
Solvatation relative des cations alcalins . . . .. .. ..
Influence du solvant sur la mobilité des ions. Régle de
L S O e e e M G
Conductimétrie dans un milieu de faible constante di-
SIS0 5 S0 e e J N e O b
Méthode de la frontieremobile . . . . . . ... ... ..
Méthode de Hittorf : détermination de nombres de trans-
POR A AONS el SBIMEON 0 b o e T s Ll



x TABLE DES MATIERES

7.1.7 Mise en évidence de liaison hydrogéne par chromatogra-
PG I S e A S IS A 372
7.2 IntccacOons SOBRE sOME . v o <8 e st il s miatas s v s 374
7.2.1 Mise en évidence de la formation de paire d’ions . . . . 374

7.2.2 Extraction de 1'ion permanganate par un agent de trans-
fert de phase en milieu organique . . . . ... ... .. 376
7.23 Etude de la formation de paires d’ions . . . . ... ... 379
7.2.4 Dimérisation par liaison hydrogéne . . ... .. .. .. 382
7.2.5 Complexation par un éther-couronne . . . . . . .. ... 385
7.2.6 Dosage complexométrique par un éther-couronne . . . . 387
72T Formationdemicelles . . ...jwcon Hfeian’s oy e 5 390
7.2.8 Formation d’un gel d’hydrocarbure . . . .. ... ... 393
7.29 Diagramme pseudo-ternaire de stabilité de microémulsions394

Index des produits 398

Index thématique 401



