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ABSTRACT 

Thermometric titrimetry is used to determine the enthalpy change and the rate con- 
stant for the reaction iron(II)-persulfate ion. The values found, -328.3 kJ mole-’ and 
8.5 1 mole-’ s-r (20°C, p = 0.62), are compared with those obtained by other methods. 
This technique can be used efficiently, with certain precautions, for second order reac- 
tions with rate constants between 0.10 and 500 1 mole-’ s-l. It is also shown that it 1s not 
possible to determine with precision the end point for the titration of persulfate ion with 
ferrous ion by this method. 

RfiSUMl? 

Les auteurs determinent la variation d’enthalpie et la con&ante de vitesse de la rgac- 
tlon fer(II)-peroxodisulfate par titrim&ie thermometrique. Les valeurs trouvles, 
-328,3 kJ mole-i et 8.5 1 mole-i s-l 5 20°C et p = 0,62, sont compar&es 5 celles obtenues 
par d’autres m6thodes. Ils montrent que pour des reactions du deuxiGme ordre dont la 
con&ante de vitesse est comprise entre 0,lO et 500 1 mole-’ s-l cette technique peut &-e 
utilis6e efficacement moyennant certaines pr&autions. De plus le point Bquivalent ne 
peut pas dtre ddtermind avec precision lors d’un dosage fer(II)-peroxodisulfate par cette 
mithode quelles que soient les conditions exp&imentales. 

INTRODUCTION 

De nombreux dosages “redox” par titrim&rie thermometrique sont 
decrits dans la litterature [l-4]. Certains thermogrammes qui traduisent ces 
dosages ne presentent pas d’&arts B la lintkrit6, ce qui permet un rep&age 
aise du point equivalent. C’est le cas de celui enregistre lors du dosage de 
l’ion cerique par l’ion ferreux [5] oti les periodes reactionelle et de dilution 
(selon la nomenclature de Barthel [4]) sont repr&entees par deux segments 
de droite. D’autres presentent des courbures notamment au niveau du point 
equivalent. C’est le cas rapportk par Barthel et toll. [4,5] de la reduction de 
l’ion peroxodisulfate par l’ion ferreux. 

Les hrts ii la lin&riti peuvent avoir plusieurs origines [6]. Ils peuvent 
Gtre lies soit B la mise en oeuvre mgme d’un dosage thermometrique (varia- 
tion de la capacitg calorifique et les fuites thermiques) soit $ la propagation 
de l’information (non linearity de reponse des thermistances et du pont de 
Wheatstone) soit enfin aux systimes chimiques proprement dits. 11 est possi- 
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ble de s’affranchir des deux premieres causes par un choix judicieux des con- 
ditions expkimentales et de l’appareillage. Quant aux Qcarts d’origine chimi- 
que, ils peuvent Gtre dus soit & une reaction de dosage qui peut Gtre lente par 
rapport 6 celle de l’addition de la solution titrante. soit 2 une reaction de 
dosage equilibree, soit enfin a la superposition de plusieurs reactions chimi- 
ques. 

L’identification de I’origine chlmique est importante pour l’analyste car 
suivant celle-ci il est possible ou non de determiner le point equivalent avec 
une erreur predeterminee [6]. En ce qur concerne la courbure enregrstree lors 
du dosage de l’lon peroxodisulfate par l’ion ferreux, Barthel et Schmahl [5] 
voient son origine dans une reaction incomplete, et ils appliquent pour la 
determination du point equivalent le pro&d6 des tangentes initiale et finale 
que l’on sait applicable sous certaines reserves ?I une reaction equilibree. 

L’examen des potentiels normaux des deux systemes S,Og-/SO:- (.zr’ = 2,0 
V) et Fe3+/Fe2+ (.rr’ = 0,78 V) montre que la reaction de reduction du per- 
oxodisulfate par le fer(II) est complete: K = 1,17 X 104* & 20°C. D’autre part 
l’examen des diagrammes d’enregistrement effect&s $ des vitesses differentes 
d’addizion de la solution titrante montre des deformations importantes du 
thermogramme d’une vitesse 6 l’autre. De plus, le point equivalent figure par 
le point de contours des tangentes des plus longs segments de droite p&en- 
tks par la courbe se situe toujours apres le point equivalent stoechiom&rique 
attendu. L’ecart augmente avec Za vitesse d’addition. Carr et Jordan [7] ont 
montre a propos du dosage de nitroparaffines par une solution d’hydroxyde 
de sodmm, qu’un tel phenomene est imputable $ une cin&ique de la reaction 
de dosage lente par rapport a la vitesse d’addition. 

Notre hypothese est done que les courbures presentees par le thermo- 
gramme tradmsant le dosage de l’ion peroxodisulfate par l’ion ferreux ont 
une origme cinetique. Saal [S] des 1928 a determine la constante de titesse 
de la r&action 

2 Fe*+ + S,Oi- + 2 SO’,- + 2 Fe3+ (I) 
dont Ze mecanisme a it& propose par Fordham et Williams [9]. La reaction 
(1) se decompose en deux etapes 

Fe’+ + s*o;- iA Fe 
3+ + So;’ + so’,- (2) 

Fe” + SOi’ rapid; Fe 
3+ + so’,- (3) 

La formation de I’ion radical est lente et determine la vitesse globale de la 
reaction. Elle est du deuxieme ordre. Bien d’autres auteurs se sont interesses 
B cette reaction mais en tant que source de l’ion radical SOi’ qui est un tres 
bon initiateur de polymerisation. 11 est 5 noter que l’ion peroxodisulfate 
reagit lentement avec un bon nombre de sels m&lliques [lO-131 et que par 
contre les sels d’argent catalysent ces reactions [ll-13 1. 

Kolthoff et al. ont montre [14] que la stoechiometrie de la reaction 
depecdait des conditions expkimentales. Celles dans lesquelles nous travail- 
lerons donnent une stoechiometrie de 2 (vitesse d’addition rapide, exces de 
Fe*& et absence de solvant organique). 
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Le travail theorique de Carr et Jordan [7] n’ayant ete v&if@ a notre con- 
naissance que par leur etude des nitroparaffines, il nous a semble int&-essant 
de reprendre 1’Qtude de la reaction fer(II)-peroxodisulfate par titrnnetrie 
thermometrique. Nous pourrions penser a priori que cette methode est con- 
tradictoire par sa definition avec une mesure correcte des constantes cineti- 
ques car le parametre utilise est la variation de temperature et done l’etude 
cinetique ne peut pas se faire dans des conditions isothermes. Cependant, 
I’augmentation globale de la temperature du milieu reactionnel ne depasse 
jamais, dans nos conditions operatoires 0,3”C et I’erreur qui en resulte sur la 
determination de la constante de vitesse est bien infkrieure aux autres erreurs 
expenmentales. 

PARTIE EXPERIMENTALE 

Appareillage 

L’appareillage utilise a ete decrit [ 151. 

Produits et solutions; vkzficatron des titres 

Toutes les solutions utilisees sont faites avec une solution d’acide sulfuri- 
que 0,5 M (Prolabo RP) afin d’assurer un milieu acide et une force ionique 
constante. 

Les solutions de peroxodisulfate d’ammonium (Merck P.A.) sont prepa- 
r&es extemporanement (elles se degradent assez rapldement [16,17]) par 
pesee de la quantite adequate de prodult. 

Les solutions de fer(I1) et de cerium(IV) sont faites a partir des sulfates 
doubles d’ammonium (Merck P.A.). 

Le titre des solutions de fer est venfre par manganimetrie, celui de la solu- 
tion cerique par retour en mettant un exces de solution de fer(I1) et celui des 
solutions de peroxodisulfate de la m&me maniere, cependant on ajoute 2 ml 
de nitrate d’argent 0,l M pour catalyser la reaction et on attend 10 mm. 

Technzque 

On mtroduit dans le calorimetre 95 ml de solution i doser prethermo- 
stat&e h 20,O” C. Le titrant est lui aussi thermostat6 a 20,O”C pour eviter les 
variations de temperatures par melange de deux solutions non isothermes. 
Ces temperatures sont verifiees avant addition h l’aide de deux thermistances 
etalonnees dans chacun des circuits. 

Bien que le materiel que nous utilisons permette la precision du centieme 
de degre, il n’a pas toujours et& possible d’enregistrer les thermogrammes .& 
20,OO”C cependant nous pouvons dire que toutes les mesures ont Bte faites a 
20,o + 0,l”C. 
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Force ionique de nos solutions 

En prenant pour pK, de la deuxieme aciditi de l’acide sulfurique I,9 nous 
cdlculons un pH de la solution de 0,42 et en tenant compte de la concentra- 
tion initiale en peroxodisulfate d’ammonium nous trouvons un force ionique 
de 0,62 mole 1-l. Toutes les forces ioniques donnkes dans ce travail sont 
exprimees en mole 1”. 

PRIKCIPE 

De’temination de i’enthalpie de r&action 

Nous sommes partis de l’equation fondamentale telle qu’elle a &e definie 
par Christensen et al. [X3]. On determine la quantiti de chaleur d6gag6e uni- 
quement par la reaction chimique de dosage: &t en corrigeant 5 tout instant 
la valeur trouvee de tous les effets parasites tels que: chaleur de dilution du 
titrant, augmentation de la capacite calorifique globale, echanges de chaleur 
avec l’extkieur dus B.l’adiabaticite imparfaite du calorin&re, chaleur due 5 
l’agitation, etc... Qua& la reaction chimique est termir&e, il n’y a plus d’effet 
thermique d’origine chimique aussi Qt reste-t-il constant et 6gal& Qf. Ce qui 
permet de determiner la variation d’enthalpie molaire puisque l’on connatt 
au depart la concentration de la solution g doser c”, et le volume de solution 
V mis dans le calorimetre 

AH=& 
A 

Nous avons determine le m de la reaction globale 1 en faisant varier la 

(4) 

vitesse d’addition du titrant, l’ordre et la concentration du titr6 ainsi que la 
temperature. Les rksultats sont rassembles dans le Tableau 1. 

Parall~lement nous avons enregistre les enthalpogrammes du dosage du 
fer(I1) par le cerium(IV) dans les mgmes conditions, car cette reaction est 
tres rapide et compl6te et son LV-I bien connu nous a servi d’etalon. 

De’terminafion de la con&ante de uitesse 

La connaissance de la chaleur d6gaghe Qt par la reaction de dosage B 
chaque instant t permet de calculer le rapport 

CA_%_Qt-QQt --- 
PA Qf 

(5) 

Carr [7,19] relie ce terme GA & un cogfficient p pour des reactions d’ordre 
different. Pour une reaction du deuxibme ordre ce coefficient a pour expres- 
sion 

p = kCo,t* (6) 
ou t* reprkente le tel;ps nfkessaire pour arriver P 1’Qquivalence si la Saction 
etait infiniment rapide. Ce terme t* diipend done de la vitesse d’addition de 
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la solution titrante: p(mole 1-l s-l) 

p = kp(t*)Z 

et CA est relic B /3 par 

em P/2 expClf - II2 P/21 
cA = 1 + ($7rfl)“2[erf{(P/2)1’2(f- 1)) + erf(P/2)1’2] exp p/2 (7) 

oti f est la fraction titree c’est-a-dire qu’il represente l’avancement de la rGac- 
tlon si celle-ci etait infimment raprde. 

f = t/t* 

Pour faciliter le calcul nous avons pris f = 1. La relation (7) se reduit alors, 
pour t = t* 5 

Qf-QQr+= c ew P/2 
Qr A = 1 + ($@)“’ erf(P/2)“’ exp p/2 (8) 

La fonction erreur “erf” &ant tabulee [20], on determine approximative- 
ment la valeur de 0 a partir de la courbe CA = f(log /3) qui est tracee point par 
point h partir de l’eqn. (8) et on calcule exactement p par iteration en pre- 
nant des valeurs differentes de fi jUSqU% ce qu’on retrOWe exactement CA. 
On determine alors la con&ante de vi&se Iz a partlr de la relation (6). Les 
resultats sont rassembles dans le Tableau 2. 

RESULTATS ET DISCUSSION 

En thaippze de r&action 

L’examen du Tableau 1 montre que pour les reactions Fe2+/Ce4+ et Fe*‘/ 
S20i-, la vitesse et le sens d’addition ou la concentration initiale n’mfluent 
pas sur le resultat final. 

Nous trouvons, a 20,O”C une valeur moyenne de la variation d’enthalpie 
molaire de reaction de -23,35 kcal mole” (sort 97,6 kJ mole-‘) pour la 
reaction 

Fe2+ + Ce4’ + Fe3+ + Ce3’ 

ce qui correspond a la valeur don&e par Barthel [4] pour des conditions 
identiques: 20°C et milieu H2S04N: 23,3 + 0,5 kcal mole-‘. 

Pour la reaction (1) la valeur moyenne est m = -78,55 kcal par mole de 
(NH4)2S208 soit 39,28 kcal par mole de Fe2+. Ce resultat est legerement 
superieur h celui don& par Barthel: 34 f 2 kcal mole” mais reste du meme 
ordre, Mishchenko et al. [21] donnent pour la reaction de K2S20s avec 
FeSO,, en milieu acide (pH = 2) une variation de la chaleur de reaction avec 
la temperature 

AH’,=- 123,28 + 0,1124T - 2,111 X lO?!‘* kcal mole” 

et un AGO de -57,18 kcal mole-‘, ce qui donne h 20°C: AEI= -90,5 kcal 
mole-‘. 
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Constante de uitesse 

L’examen du Tableau 2 montre aussi que la constante de vitesse ainsi 
d&rminee est indhpendante de la vitesse ou de l’ordre d’addition. La leg&e 
augmentation de k quand la concentration initiale diminue s’accompagne 
d’un accroissement net de l’erreur sur la mesure. En effet, une faible concen- 
tration initiale implique un petit f* et done un Qt* petit; or l’erreur syst& 
matique de lecture des courbes est indbpendante de Q aussi l’erreur commise 
sur C, sera-t-elle plus importante. De plus la forme de la courbe @, = f(log 
fi), que nous ne reproduisons pas ici car elle se trouve dans la publication de 
Can- et Jordan [7], est telle que pour des c, grands, c’est-a-dire compris 
entre 0,8 et 1 ou petks: de 0 B 0,2, une ftiible erreur sur CA entrahe une 

grande erreur sur p. On remarquera, toujours S partir de cette courbe que le 
maximum de precision sera obtenu pour la constante de vitesse k quand 
l’erreur sur la determmation de p sera minimum c’est-a-dire poylr p compris 
entre I et LO ou bien E, a t = t’ compris entre 0,25 et 0,7. Ce qu’on 
retrouve bien en comparant les Ak dans le Tableau 2. 

Nous avons fait la moyenne des diverses valeurs de k pour lesquelles le Ak 
est inferiew a 1. ce qui nous donne 8,5 ? 0,5 1 mole-’ s-l a 20°C et p = 
0,62. 

Ce resultat bien que different est du meme ordre de grandeur que ceux 
trouves dans la litterature (de 3 a 80 1 mole-’ s-l) [8,9,22,23] car ils ne corre- 
spondent pas tous aux mGmes conditions exp&imentales de temperature et 
de force ronique. La constante de vitesse k augmente avec la temperature et 
dlmmue quand la force ionique cro^it. Nous avons tent& de relier ces divers 
chiffres entre eux. 

Influence de la temp&ature. 
Fordham et Williams [9] ont trouve comme relation a dilution infinie 

(II = 0). 
k. = 10” exp[--’ L2,1/RT] de 0 2 10°C et 2 partir de nos r&wltats (Tableau 

2) nous calculons pour une force ionique de 0,62. 
k = 5,4 X IO’O exp[-13,1/R?‘] de 20 a 25°C (expressions relativement 

proches l’une de l’autre). 

Influence de la force ionique 
La con&ante de vitesse varie theoriquement avec la force ionique selon la 

relation 

log k = log k. + Z1Z2,/p 

air k, est la constante de vitesse & force ionique nulle et 2 et 2, les charges 
des deux ions de la reaction bimoGcula.ire, ceci laisse prevoir une pente de la 
droite log k = f(fi) ou encore log 7$e2+7Szo3- = f(fi) de 4. Fordham et 
Williams trouvent une pente de -4,18 a 0°Cet -3.8 G 10dC. Cependant 
cette relation n’est valable que dans le domaine d’application de la formule 



simple de Debye et 
10+. 

Nous avons trace 

Hiickel c’est-a-dire pour des forces iomques inferieures & 

la courbe log 7YFe2+31s20s- en fonction de d/cr en nous ser- 
vant des valeurs de y, & 25°C relevees par Butler [24] et Klotz [25] B partir des 
estimations de Kielland [26] pour des forces ioniques mferieures a 0,l puis 
de l’equation de Davies pour I-( compris entre 0,l et 0,5. Si nous retrouvons 
bien une pente de 3,5 2 3,8 pour des forces ioniques inferieures 5 O,Ol, elle 
n’est plus que de 2,71 de p= 0,Ol a 0,025; de 2,43 de p= 0,025 a 0,05; de 
1,89 de 0,05 2 OJ; de 1,69 de 0,l A 0,25 et de 0,59 de 0,25 A 0,5. Enfin elle 
s’annule pour des forces ioniques superieures a 0,5 car les coefficients 
d’actrvite ne varient plus [24]. Le signe de la pente est celui du produit ZIZZ. 
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L’utllisation de la relation d&iv&e de l’equation de Davies 

log k = log ho + ZIZz fi 

l+fi 
- 092Y (9) 

donne des resultats comparables (Tableau 3) et elle est d’un emploi plus ais& 
Reprenons les chiffres de Fordham et Williams: 19,3 et 42,6 1 mole-’ s-l 

a 0 et 10°C pour y= 0, ceci nous donne un ho de 86,7 A 20°C et en prenant 
une pente de -38 POW log k =I=(&>, on trouverart une valeur de la con- 
&ante de vitesse de 0,088 pour une force ionique de 0,62 c’est-a-dire, pour 
des mgmes conditrons une valeur 100 fois plus petite que la nbtre. Par 
contre, si nous tenons compte de la variation de la pente avec la force ioni- 
que telle que nous l’avons indique ci-dessus nous trouvons alors 4,6 1 mole-’ 
s-l, valeur proche de la nbtre compte-tenu des approximations faites. 

Dans le Tableau 3 nous donnons les diverses valeurs trouvees dans la litter- 
ature et celles (soulign&es) que nous avons calculees & partir de ces dernieres, 
a temp&ature et force ionique donnees pour pouvoir les comparer. 

Pour King et Steinbach [23] les valeurs de Saal etaient erronees et ils les 
avaient recalculees 6 partir des resultats experimentaux. Nous pensons que 
cela n’avait pas iieu d’etre car les valeurs de Saal correspondent aux notres 
elors que celles recalculees sont tres superieures B toutes les autres valeurs. 

Signalons toutefois que Turska et Matuszewska [27] ont trouve une con- 
stante de vitesse de 0,79 1 mole-’ s-l, 2 25’C et une Cnergie d’activation de 
4.3 kcal mole-‘. 

Erreur SUP la de’termmation de t* 

11 peut Gtre interessant de connaitre avec quelle erreur, on peut determiner 
le point equivalent, en utilisant la methode des tangentes, lors d’une reaction 
de dosage lente selon les conditions exp&imentales. Cette erreur [7] est 
represent&e par 

- t* 
% Erreur = t’ t* x 100 (10) 

ou t’ correspond au point d’intersection des tangentes aux plus longues por- 
tions de droite avant et apres l’equivalence. 

Le terme p rend compte des conditions experimentales (constante de 
vitesse, concentration initiale, vitesse d’addition du titrant) aussi avons nous 
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TABLEAU 4 

P 2,46 3,54 7,22 14,32 42,5 

t’- t* 
-x t* 100 66,04 43,5 23,9 68 536 

Nombre de mesures 6 6 5 4 8 
Ecart type sur f’ x loo 

t’ 291 397 536 

port& le pour-cent d’erreur en fonction de ce terme et nous obtenons une 
courbe du type hyperbolique (Tableau 4). On voit qu’rl ne faut pas s’atten- 
dre, pour le dosage fer(II)-peroxodisulfate, a avoir une erreur inferreure a 
5% car si ce pourcentage d’erreur diminue quand p augmente, l’imprecision (ou 
la dispersion des points) augmente dans le mGme temps. La difference t’ - t* 
provient de la competition entre la vitesse de la reaction et la vitesse d’addi- 
tion du titrant. Aussi pour faire varier p avons nous diminue la vitesse d’addl- 
tion ce qui se traduit par un allongement du temps d’analyse et done, a faible 
vitesse par une moins bonne precision de la burette et a une influence plus 
grande des echanges de chaleur avec l’exterieur. Une autre solution pour 
avoir une meilleure precision serait de faire cro’itre fl en augmentant k c’est- 
a-dire en manipulant d 40 ou 50°C mais a ces temperatures la vrtesse de 
decomposition du peroxodisulfate n’est plus negligeable [ 281: la constante 
de vitesse est d’environ 55 1 mole-’ s-l a 50°C dans HC104M et l’energre d’ac- 
tivation est de 33,5 kcal mole-‘. 

En conclusron, nous pouvons dire qu’apres correctron des drffkrents effets 
thermiques autres que ceux d’origine chimique, la titrimetrie thermom&ri- 
que permet l’obtention simultanke de I’enthalpie reactionnelle et de la con- 
&ante de vitesse pour des reactions ni trop rapides ni trop lentes et avec une 
bonne reproductibilite si I’on tient compte des restrictions sur la valeur de p 
(de 1 a 10). 

La diversite des &&tats trouves dans la litterature n’est qu’apparente car 
une fois faites les corrections de temperature et de force ionique, nous avons 
des r&u.ltats coherents avec ceux obtenus par d’autres methodes. 

Compte-tenu du materiel utilise et en faisant varier Cl de 10m3 a 2 X 10B2 
mole 1-l et t* de 20 i 400 s on doit pouvoir determiner par cette methode 
des con&antes de vitesse allant de 0,lO $ 500 1 mole-’ s-’ pour des reactions 
du deuxieme ordre. Car-r et Jordan [7] prevoit la determination de k = 6 X 
lo5 1 mole-’ s-l mais avec du materiel beaucoup plus sophistique [29] en 
ayant un C$* de l’ordre de 10B6 mole 1-l. 

Enfin, quelles que soient les conditions exp&imentales, il n’est pas possi- 
ble d’obtenir un point equivalent precis par la methode des tangentes lors du 
dosage de l’ion ferreux par l’ion peroxodisulfate. 
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