CONDUCTIMETRIE
I - NOTIONS FONDAMENTALES

1 - LES ELECTROLYTES

Les corps purs solides qui se dissolvent dans des solvants en donnant des ions sont des "Electrolytes".
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avec np = mq

La solution est formée d'ions stabilisés par le solvant et une telle solution conduit le courant électrique car les ions peuvent migrer sous l'action d'un champ électrique.

2 - LES GRANDEURS PHYSIQUES 

- La résistance R  (en
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) d'un fil métallique ou de la solution




R =  
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 l/S

l (en m) est la longueur du fil ou la distance entre deux électrodes

S (en m2) est la section du fil ou la surface des électrodes
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(en 
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.m) est la résistivité du conducteur ou de la solution.

- La résistivité 

- La conductivité 
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ou  (en 
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-1.m-1) est l'inverse de la résistivité.
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 = 1/
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 et s'exprime en Siemens par mètre (S.m-1)

- La conductance G  = 1/R se mesure en Siemens () symbole S 

La conductivité  tout comme la résistivité  ne dépendent que de la solution, alors que la conductance G, comme la résistance R, dépendent en plus de la cellule de mesure utilisée (car dépendent de l et S). 

- La conductivité équivalente molaire 

La conductivité dépend :


● de la « résistance » de l’environnement au déplacement des espèces chargées, c'est-à-dire du solvant (à travers la viscosité) et de la température (qui impacte également la viscosité)

● de la concentration C des ions présents dans la solution, c'est-à-dire du nombre de porteurs de charges par unité de volume

● du nombre de charges Z transportées par l'ion. 

Par exemple pour NaCl la conductivité molaire ionique est la même que la conductivité équivalente molaire car chaque ion porte une charge z = 1.

Au contraire pour CaSO4 chaque ion porte deux charges.

La conductivité équivalente molaire avec z = 2 est la moitié de la conductivité ionique molaire.

· La conductivité équivalente molaire limite

En fait, on peut considérer que dans une solution donnée (si elle n’est pas trop concentrée), chaque ion apporte une contribution indépendante des autres. On définit alors pour chaque ion une conductivité équivalente molaire limite notée  

Les conductivités équivalentes molaires limites sont caractéristiques de chaque ion à une température donnée dans un solvant donné.
Tableau de valeurs des conductivités molaires ioniques limites tabulées de quelques ions à 298 K en solution aqueuse :





i° en S.m2.mol-1

	Cations
	i° ( S.m2.mol-1)
	Anions
	i° ( S.m2.mol-1) 
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	OH
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	199,2
	10-4

	Na
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	50,1
	10-4
	Cl
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	76,3
	10-4

	NH
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	Ba
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	63,6
	10-4
	CH3COO
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	10-4

	Li
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	10-4
	SO42-
	80
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Les conductivités équivalentes molaires limites de H3O+ et de OH- sont beaucoup plus importantes que celles des autres ions. Ceci peut s’expliquer par un mécanisme de saut d’électrons le long de chaînes de molécules d’eau. Ce phénomène a pour effet d’augmenter considérablement la vitesse de migration des ions hydroxyde et hydronium. 

La conductivité est une propriété additive qui dépend de la nature des électrolytes et de la mobilité des ions, c'est-à-dire leur capacité à se déplacer en réponse à l’application d’un champ électrique. 

	La conductivité dépend donc de la nature des ions, de leur concentration, du solvant et de la température. 

 =  ci  zi i°




3–PRINCIPE DE LA MESURE.

La conductimétrie se ramène à la mesure de la résistance ou de la conductance de la solution comprise entre les deux plaques de platine qui constituent la cellule conductimétrique.
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En l'absence de champ électrique les ions en solutions diluées sont suffisamment éloignés pour que l'on puisse considérer leur interaction comme négligeable et ils ont alors un mouvement désordonné.

L'application d'un champ électrique E entraîne un déplacement des ions au sein du solvant :




- Les anions vers l'anode.




- Les cations vers la cathode.

Il y a passage du courant, la solution est conductrice. La façon la plus simple d'étudier le mouvement des ions est de suivre l'évolution de la conductivité de cette solution.

La complication majeure de cette méthode provient de la nécessité d'utiliser un courant alternatif. Un courant continu conduirait à un phénomène d'électrolyse ou à l’accumulation des anions à l'anode et des cations à la cathode, c'est-à-dire à la polarisation des électrodes (charge d’un condensateur).

Si le champ est alternatif le déplacement moyen des ions est nul.

Dans une solution d'électrolytes nous plongeons un capteur appelé cellule conductimétrique constituée de deux plaques de platine identiques de surface S et séparées par une distance l. 

La cellule est reliée à un appareil de mesure qui comprend entre autre une source de courant alternatif de fréquence convenable c'est-à-dire suffisante pour éviter la polarisation et établissant une tension maximale de 250 mV eff aux bornes de la cellule.

 En effectuant une mesure on a donc accès à R ou G  avec  R = 
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 l/S    ou    G =    S/l

 Le rapport  S/l  est caractéristique d'une cellule.

On pose k = l/S ;  k est une constante pour une cellule donnée et  k G.

Noter que les conductimètres analogiques affichent directement la conductivité ou la résistivité à partir d’une valeur de constante de cellule stockée dans la mémoire de l’appareil. Cette valeur n’est juste que si l’on a au préalable déterminé la constante de cellule pour la cellule utilisée. 

La conductance dépend de la solution (nature des ions, concentrations, solvant, température) mais également de la constante de cellule k.

II - APPLICATIONS DE LA CONDUCTIMETRIE

1 - GENERALITES

a) La conductimétrie directe permet



     - d'étudier la valeur du coefficient de dissociation d'un électrolyte faible



     - la conductivité équivalente limite d'un électrolyte fort



     - de déterminer des constantes d'équilibre : Ks, Ka, ..... Voir III 3)

b) La conductimétrie différentielle

- Conductimétrie au cours de laquelle la variation de la conductivité résulte de la variation de la concentration et de la nature des ions en solution, ce qui va permettre  de  réaliser des dosages chaque fois que le point équivalent sera marqué par une variation  de l’évolution de la conductivité (changement de pente). Cette technique s'avérera particulièrement adaptée aux réactions acides-bases, car le passage par le point équivalent s'accompagne d'un changement de prédominance d'ions et en particulier des ions H3O+ et OH- de très grande mobilité. Cette méthode présente au moins un avantage important : elle peut être réalisée sur des solutions diluées.  Voir III 1)
- La conductimétrie est utilisée en chromatographie ionique pour détecter la présence d’espèces ioniques en sortie de colonne.

2 – DOSAGES PROTOMETRIQUES

Voici un exemple illustrant  la conductimétrie différentielle : 

Dosage de l'acide chlorhydrique par l'hydroxyde de sodium.



H3O+ + OH- (
[image: image24.wmf]2 H2O 
au cours du dosage nous devrons considérer les ions : H3O+, OH- , Cl- , Na+
 =  ci zi i°
ici "
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 : concentration molaire de l'ion i en mol.L-1
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 : la conductivité  équivalente molaire de l'ion i en  S.m2.mol-1  que l'on supposera être du même ordre de grandeur que 
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 (voir le tableau de valeurs).
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 avant le point équivalent : 

Concentration des espèces ioniques :

	[H3O+] = 
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	[Na+] = 
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	[Cl-] = 
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[OH-] = 0



  = 
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Soit  = 
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Si le volume Vb est négligeable devant E+Ve, G = f(Vb) est une droite de pente 
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Si le volume Vb n’est pas négligeable devant E+Ve, on calcule alors 





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ce qui entraîne que Gcorrigée = f(Vb) est une droite de pente 
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 Après le volume équivalent :

Concentration des espèces ioniques :

	[H3O+] = 0


	[Na+] = 
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 = 
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Soit  = 
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Si le volume Vb est négligeable devant E+Ve, G = f(Vb) est une droite de pente 
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Si le volume Vb n’est pas négligeable devant E+Ve, on calcule alors 




  
[image: image48.wmf]corrigé

 =  
[image: image49.wmf]exp.

  
[image: image50.wmf].

E

V

V

E

V

e

b

e

+

+

+

 
ce qui entraîne que Gcorrigée = f(Vb) est une droite de pente 
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Le rapport des pentes théoriques après l’équivalence et avant l’équivalence est égal à :
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De manière plus générale on peut retenir que la pente doit être proportionnelle à 
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 avec i = 1 pour une espèce ionique qui apparaît en solution (par introduction ou par réaction chimique)

i = - 1 pour une espèce ionique qui disparaît en solution (par réaction chimique)

i = 0 pour une espèce dont la concentration ne varie pas sur la plage du dosage considérée.

On peut rassembler ces résultats dans un tableau

	ions

0 (S.m2.mol-1)


	H3O+
350.10-4

	OH-
199.10-4

	Na+
50.10-4

	Cl-
76.10-4
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	Négligeable
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On en déduit la courbe de : G = f(V
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) cm
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 qui présente deux parties :
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 L'extrapolation  des  deux  droites  permet  d'atteindre la valeur du volume 

au point équivalent : V
[image: image64.wmf]eq


Remarques : Au cours de ces dosages conductimétriques :
a -  On peut limiter l'importance du facteur dilution :

· en choisissant une solution titrante dix fois plus concentrée que la solution à titrer dans le vase.

· en ajoutant à la prise d'essai un volume d'eau "
[image: image65.wmf]V

eau

 " important.

b -  La chute de burette étant faible on pourra utiliser des microburettes.

c - Les courbes expérimentales présentent toujours des parties arrondies, liées à l'existence d'équilibres, au voisinage des points équivalents. Ces derniers seront obtenus par extrapolation des droites. C'est pourquoi il est inutile de délivrer de très faibles volumes au niveau des points équivalents.

III - MANIPULATION
1) DOSAGE DE L’ACIDE ACETIQUE PAR LA SOUDE


[image: image66.wmf]·

 PRINCIPE

Dosage dune prise d’essai E d'acide éthanoïque à la concentration Ca CH3COOH (pKa = 4,74) auquel on ajoute un volume d’eau Veau par une solution d'hydroxyde de sodium à la concentration Cb. Ce dosage va être réalisé en pratique.

· Ecrire les réactions préliminaires

· Faites un axe de pKa et placer les couples

· Souligner les espèces introduites, entourer l’acide le plus fort introduit et la base la plus forte introduite.

· En déduire la réaction ayant lieu. Exprimer puis calculer la constante de réaction. En déduire qu’elle est totale et peut servir pour le dosage.

· En déduire la relation entre les nombres de moles initiaux et versés à l’équivalence.

· En déduire la relation entre les différentes grandeurs et le volume Véq versé à l’équivalence.

· Le dosage étant suivi par conductimétrie, compléter le tableau suivant et en déduire l'allure de la courbe  = f (Vb).
	V de NaOH
	CH3COO-
	Na+
	H3O+
	OH-
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 MODE OPERATOIRE
On dispose pour ce dosage conductimétrique d'une solution d'hydroxyde de sodium à la concentration de 1 mol.L
[image: image69.wmf]-
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 environ connue précisément et notée Cb.

On dose une solution d’acide acétique de concentration voisine de 0,1 mol.L-1 (notée Ca).

Il n’est pas nécessaire d’étalonner le conductimètre pour cette partie de la manipulation.

On utilisera une cellule conductimétrique.

La cellule doit toujours être immergée. 

Calculer la valeur de la prise d’essai E d’acide pour avoir un volume équivalent autour de 2 mL.

Ajouter la quantité d’eau Ve à l’éprouvette graduée de manière à obtenir un volume total de 100 mL.

Donner le tableau de mesures.

Tracer la conductance ou la conductivité (suivant l’appareil utilisée) en fonction du volume de réactif titrant ajouté. Si nécessaire, calculer les valeurs corrigées du facteur de dilution et faire un nouveau tracé. 

En déduire le volume au point équivalent.

Calculer la concentration molaire de la solution d'acide ainsi que son incertitude.

Déterminer les pentes expérimentales et les comparer aux valeurs théoriques. On fera attention aux unités et on explicitera les conversions.

2 - DETERMINATION  DE  LA  CONSTANTE  DE  CELLULE 
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 PRINCIPE
La constante de cellule est déterminée à l'aide d'une solution électrolytique de résistivité (ou conductivité connue), le plus souvent une solution titrée de chlorure de potassium.

Bien que la conductivité varie avec la température, la mesure peut être réalisée à n'importe quelle température si celle-ci demeure fixe pendant toute l'expérience et si les conductivités des solutions étalons de KCl sont connues à cette température. Les valeurs tabulées se trouvent généralement dans les notices des appareils. Le tableau ci-dessous en est extrait :

	Température en °C
	KCl 0,1 mol.L-1
	KCl 0,02 mol.L-1

	15
	10,48
	2,243

	16
	10,72
	2,294

	17
	10,95
	2,345

	18
	11,19
	2,397

	19
	11,43
	2,449

	20
	11,67
	2,501

	21
	11,97
	2,553

	22
	12,15
	2,606


Conductivité en mS.cm-1 d’une solution de KCl à différentes températures et concentrations.
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 MODE OPERATOIRE
Prendre une solution étalon de chlorure de potassium 0,1 mol.L-1 ou 0,02 mol.L-1.

Rincer plusieurs fois la cellule de mesure à l'eau distillée puis avec la solution de KCl.

Plonger la cellule dans la solution en prenant soin qu'elle soit complètement immergée.

Mesurer la température au degré près si possible et observer si elle demeure constante.

Sur les appareils analogiques (déviation d’une aiguille), mesurer la conductance de cette solution en choisissant le meilleur calibre. Connaissant  (lecture des valeurs tabulées), déduire la constante de cellule. Comparer cette valeur à la valeur affichée sur la cellule. Expliquer les éventuelles différences.

Sur les appareils numériques, procéder à l’étalonnage : après avoir sélectionné le mode conductivité, puis gamme automatique, appuyer sur CELL. L’appareil affiche « constante de cellule ». Appuyer à nouveau sur CELL, valider. L’appareil affiche la constante de cellule et la conductivité. Si cette dernière est différente de la valeur tabulée, appuyer sur les flèches pour modifier la constante de cellule. Valider. Le conductimètre est étalonné. 

Noter la valeur de la constante de cellule affichée par le conductimètre. Comparer cette valeur à la valeur affichée sur la cellule. Expliquer les éventuelles différences.

3 – DETERMINATION DU PRODUIT DE SOLUBILITE D’UN SEL PEU SOLUBLE

Il est indispensable d’avoir étalonné l’appareil pour cette partie.
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 PRINCIPE
Une solution saturée de sulfate de calcium donne l'équilibre :




Ca SO
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On trouve dans le Handbook les valeurs de conductivité équivalente molaire limite : 
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 MODE OPERATOIRE
Préparation de la solution de sulfate de calcium.

 Pour cela on prépare une solution saturée en sulfate de calcium : ajouter environ 4 grammes de CaSO4 à environ 250 cm3 d'eau déminéralisée dans un bécher de 500 mL en agitant pendant une heure puis filtrer.

Avec les appareil analogiques, mesurer la conductance de l’eau déminéralisée puis celle de la solution saturée en CaSO4.

La conductance due aux ions hydroxyde et hydronium doit elle être prise en considération dans les calculs ?

Déduire la valeur de la conductivité de la solution saturée (utiliser pour cela la valeur de la constante de cellule trouvée précédemment).

Calculer alors la valeur du Ks du sulfate de calcium

Évaluer la valeur de l'incertitude sur cette grandeur ainsi déterminée.

Avec les appareil numériques, mesurer la conductivité de l’eau déminéralisée puis celle de la solution saturée en CaSO4.

La conductivité due aux ions hydroxyde et hydronium doit elle être prise en considération dans les calculs ?

Calculer alors la valeur du Ks du sulfate de calcium

Évaluer la valeur de l'incertitude sur cette grandeur ainsi déterminée.
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