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TP CHIMIE, SOLUTION AQUEUSES                  R.DUPERRAY  Lycée F.BUISSON  PTSI 
 

 
 
 
 

TITRAGE POTENTIOMETRIQUE 

 
 
OBJECTIFS 
 
✓ Réaliser un titrage potentiométrique pour déterminer la concentration inconnue d’une solution. 
✓ Comprendre ce que signifie la mesure d’un potentiel d’une solution ainsi que le principe de 
fonctionnement d’une électrode de référence.  
✓ Reconnaître les couples rédox misent en jeu. 
 
MATERIEL 
✓ Electrode au sulfate mercureux plus électrode de platine 
✓ Béchers, burette, agitateur magnétique, pipette, fiole jaugée 
✓ Indicateur coloré: orthophénantroline 
✓ Tableur Regressi  

 
1. PRINCIPE  
 
•  L’objectif de ce TP est le titrage des ions ferreux   Fe2+  (concentration inconnue) par les 
ions cerrique   Ce4+  de concentration connue C = 0,1 mol.L-1  
•  Un titrage redox (comme d’autres titrages) suppose une réaction quasi-totale (on dit 
aussi quantitative), rapide et unique. 
•  On peut suivre cette réaction en continu par potentiométrie. On mesure la différence de 
potentiel (une tension) entre une électrode de platine (indicatrice du couple rédox) et une 
électrode de référence plongeant dans la solution (ici électrode au sulfate mercureux). Le 
voltmètre affiche :  
 

  e = E(Ox/Red ) − Eref  
 

Tracer e en fonction du volume  V  du réactif titrant ajouté revient, à un décalage d’origine 
près, à tracer   E(Ox/Red) = f V( ) , noté simplement E . E  représente le potentiel de la solution à 
chaque instant, c’est-à-dire le potentiel de tout couple présent dans le milieu. On choisira 
usuellement celui dont les concentrations sont connues le plus facilement. 
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•  On peut au départ se contenter d’un dosage volumétrique, avec un indicateur de fin de 
réaction, pour détecter le point équivalent : titrage colorimétrique. Il s’agit d’un couple 
rédox, dont l’une des formes, mis à l’état de trace initialement, subit une variation de 
couleur, par oxydation (ou réduction) au niveau du point équivalent. 
 

1)  Quel couple redox est présent dans le bécher avant l’équivalence ? Après 
l’équivalence ? 
 
 
 
 
 

2)  Vérifier que la réaction est bien totale pour permettre un titrage. Pour cela, on 
peut calculer la constante de réaction, dans les conditions standard, en utilisant la relation 
de Nernst. 
Données : 

 
  E1

0 Fe3+ /Fe2+( ) = 0.77V E2
0 Ce4+ /Ce3+( ) =1.74V  

Remarque importante : 
Dans la formule de Nernst, les potentiels standards des couples rédox   E 0  sont donnés 
pour un équilibrage des demi-équations rédox en milieu acide.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 

Volt COM 

 

Electrode de mesure 
(platine) 

Electrode de référence 
(sulfate mercureux).  
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2. DOSAGE AVEC UN INDICATEUR COLORE REDOX 
L’équivalence est caractérisée par un brusque saut de potentiel. Tout couple rédox dont les 
espèces oxydantes et réductrices ont des teintes différentes et dont le potentiel redox 
standard se situe au voisinage du potentiel à l’équivalence,  Eeq , peut être utilisé comme 
indicateur de fin de titrage. C’est le cas de l’association de l’orthophénantroline avec les 
ions   Fe3+  et   Fe2+ .  
Quelques gouttes d’orthophénantroline introduites initialement dans le bécher y font 
apparaître une coloration rouge orangé qui y persiste jusqu’à l’équivalence. 
A l’équivalence, il y a virage au bleu, couleur de   Fe(phen)3⎡⎣ ⎤⎦

2+
, puis au vert par 

superposition de la teinte bleue du complexe et la teinte jaune de   Ce4+  qui est alors en 
excès. 

 

1)  Représenter le diagramme de prédominance du couple : 

  Fe(phen)3⎡⎣ ⎤⎦
3+ Fe(phen)3⎡⎣ ⎤⎦

2+
, 

avec leur couleur respective, sachant que: 

   

Fe(phen)
3

⎡⎣ ⎤⎦
3+

 +  e-  !  Fe(phen)
3

⎡⎣ ⎤⎦
2+

      E  0 =1,13 V

bleu  rouge  

 

 

 

 

 

 

 
 

 
 

2)  Préparation du titrage. 
Dans la burette:  
La solution de   Ce4+  de concentration  0,1 mol.L-1  connue. 
Dans le bécher:  
⇒10 mL de la solution de   Fe2+  de concentration   C0

mol.L-1  inconnue (mesure précise, 
avec quoi ?). 
⇒50 mL d’eau (mesure assez précise, avec quoi ? ). 
⇒3 gouttes d’orthophénantroline (ordre de grandeur). 
⇒2 mL d’acide sulfurique (ordre de grandeur) sauf si la solution est déjà acidifiée par les 
préparateurs (ce qui est toujours la cas en général). 
 

3) +  Effectuer le titrage et en déduire   Fe2+⎡⎣ ⎤⎦  à partir du volume  Veq  à l’équivalence. 
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4)  Pourquoi faut-il acidifier la solution ?  
 
 
 
 
 

 
3. DOSAGE POTENTIOMETRIQUE 

 

1)  2)  Préparation du titrage. 
Dans la burette:  
La solution de   Ce4+  de concentration  0,1 mol.L-1  connue. 
Dans le bécher:  
⇒10 mL de la solution de   Fe2+  de concentration   C0

mol.L-1  inconnue (mesure précise, 
avec quoi ?). 
⇒50 mL d’eau (mesure assez précise, avec quoi ? ). 
⇒3 gouttes d’orthophénantroline (ordre de grandeur). 
⇒2 mL d’acide sulfurique (ordre de grandeur) sauf si la solution est déjà acidifiée par les 
préparateurs (ce qui est toujours la cas en général). 
 

2)  Mesurer la tension  e  entre les électrodes en fonction du volume  V  de   Ce4+  versé 
de 0 à   2Veq . Dresser un tableau donnant  V ,  e  et  E . Tracer le graphe  E = f V( ) . On utilisera 
Regressi. 
 

3) +  Effectuer le titrage et en déduire   Fe2+⎡⎣ ⎤⎦  à partir du volume  Veq  à l’équivalence. 
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4)  Montrer que la courbe théorique a pour équation: 

avant  Veq :  
  
E

th 
= E

1
0 + 0,06log

x
1 − x
⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥  avec x =

V
V

eq

 

après  Veq :  
  
E

th 
= E

2
0 + 0,06log

x −1
x

⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥  avec x =

V
V

eq

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

5)  Tracer la courbe théorique sur le même graphe que la courbe expérimentale. 
Comparer les valeurs de  E  pour   Veq /2,  Veq  et   2Veq . Discussion, analyse. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
4. DU FEU SANS ALLUMETTE NI BRIQUET 
Sur la paillasse professeur uniquement…… 
⇒  Faire un petit tas de poudre de permanganate de potassium au centre de la boîte 
de conserve et l'aplanir avec le dos d'une spatule. 
⇒  Faire tomber 4 ou 5 gouttes de glycérol (liquide très visqueux) sur la poudre. 
Rien ne se passe...MAIS !!!! 
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Pour plus d’informations : 
http://wiki.scienceamusante.net/index.php?title=Du_feu_sans_
allumette_ni_briquet 
 

 
ANNEXE I : Principe d’une électrode de référence autre que l’ESH 
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ANNEXE II : Electrode au sulfate mercureux 
L'électrode au sulfate mercureux (mercure I) est une électrode de référence utilisée en 
potentiométrie pour certains dosages. Le système électrochimique de l'électrode est 
constitué de : 

   
Hg

ℓ( ) /Hg2SO4 s( ) /SO4 aq( )
2− ,K2SO4 s( )  saturé  

Le potentiel de cette électrode est   E 0 = 0,656 V à 25°C .  

Le calcul du potentiel d'électrode s'effectue de la façon suivante, à partir de l'équation de 
Nernst, du potentiel standard du couple   Hg2

2+ /Hg  et de la constante de solubilité du sulfate 
de mercure II, 

  
Hg2SO4 s( )  : 

   
Hg2(aq)

2+ +2e− ! 2Hg
ℓ( )  avec 

  
E = E 0 + 0,06

2
log Hg2

2+⎡⎣ ⎤⎦  

   
Hg2SO4 s( ) ! Hg2(aq)

2+ + SO4 aq( )
2−  avec 

  Ks = Hg2
2+⎡⎣ ⎤⎦ SO4

2−⎡⎣ ⎤⎦ = 6,3×10−7  

On peut alors écrire : 

  

E = E 0 + 0,03logKs − 0,03log SO4
2−⎡⎣ ⎤⎦

E = E 0 − 0,03pKs − 0,03log SO4
2−⎡⎣ ⎤⎦

 

En notant   E 0'  le potentiel apparent : 

  E
0' = E 0 − 0,03pKs  

Soit : 

  E 0' = 0,788 − 0,03× 6,2 = 0,602 V à 25°C  

Cette valeur n'étant qu'un ordre de grandeur. En connaissant la concentration en ions 
sulfates d'une solution de 

  
K2SO

4 s( )  saturée et en tenant compte de la force ionique de la 

solution, on arrive à 0,656 V. 

 

 


