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Détermination de la dureté de l'eau

BUT
Déterminer la dureté totale (c’est-à-dire la concentration combinée en ion calcium et magnésium) de l’eau ainsi que la dureté calcique par la méthode compléxométrique et la méthode classique au savon.

THÉORIE

La détermination de la dureté de l'eau est un test analytique souvent utilisé pour évaluer la qualité de l'eau affectée à des usages ménagers ou industriels. La dureté de l'eau doit être définie pour décrire la capacité des cations présents dans l'eau à remplacer les ions sodium ou potassium des savons pour former des produits peu solubles qui précipitent en milieu aqueux. Ce sont essentiellement les ions Ca2+  et Mg2+ qui sont responsables de la dureté de l'eau. D'une manière générale, la réaction est la suivante.

Savon  +  Ca2+  +  Mg2+ ( Sel de calcium (  +  Sel de magnésium (

Dans les eaux naturelles, les concentrations en ions calcium et magnésium est généralement plus élevé que celle des autres ions métalliques. D'autres cations comme le fer, le chrome et l'aluminium peuvent aussi contribuer à la dureté de l'eau mais leur effet est beaucoup moins important. La dissolution des cations dans ces eaux provient principalement de l'infiltration des eaux de surface à travers les formations rocheuses calcaires et dolomitiques. La présence de gaz carbonique (CO2) de l'atmosphère favorise aussi la dissolution des cations dans la couche superficielle du sol. La dureté totale de l'eau est donc due à la fois aux ions calcium et aux ions magnésium. Par convention, on peut toutefois exprimer la dureté de l'eau en mg de carbonate de calcium par litre d'échantillon d'eau, ce qui correspond à des ppm (parties par million).


DURETÉ TOTALE = dureté calcique + dureté magnésienne

DURETÉ = mg de CaCO3 / litre d'eau


Le test de la dureté de l'eau est particulièrement important dans les endroits où on utilise des système de chauffage de l'eau car le chauffage de l'eau dure cause la précipitation du carbonate de calcium, ce qui peut entraîner l'obstruction des canalisations et des chaudières. La présence de ces impuretés peut aussi avoir un effet important sur certain procédés chimiques.


On détermine habituellement la dureté de l'eau en titrant les échantillons d'eau tamponnés à pH 10 avec l'EDTA (acide éthylènediaminetétraacétique, C10H16O8N2(2H2O ou H4Y(2H2O). L'EDTA réagit pour se combiner avec les ions métalliques dans un rapport de 1:1, indépendamment de la valeur de leur charge.
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Figure 2.1. EDTA


Ce type de dosage est appelé "titrage complexométrique" et repose sur les réactions de formation des complexes. Les complexants (ou ligand) sont des composés organiques qui possèdent des groupements donneurs de paires d'électrons qui sont susceptibles de former des liens covalents avec les ions métalliques. Ainsi, lorsqu'un ion métallique réagit avec un ligand (donneur de paires d'électrons), il se forme un composé de coordination appelé complexe. Un complexe résulte de l'union du ligand et d'un métal qui possède des cases quantiques vides. Lorsque le ligand donne plusieurs doublets, le complexe formé s'appelle un chélate. La nouvelle structure chimique ainsi obtenue est cyclique. Ainsi, le cuivre peut se lier à la glycine pour former un chélate. Dans ce cas, le cuivre se lie à la fois à l'oxygène du carboxyle et à l'azote du groupement amine.
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Figure 2.2. Chélate du cuivre et de la glycine.


Dans le cas de l'EDTA, lorsque celui-ci se lie avec un métal divalent, la structure obtenue est aussi un chélate.
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Figure 2.3. Structure d'un chélate métal-EDTA

L'EDTA est un acide très peu soluble dans l'eau. Commercialement, on retrouve plutôt l'EDTA sous la forme du sel disodique dihydraté qui est beaucoup plus soluble dans l'eau et plus convenable pour procéder aux analyses en chimie analytique. La formule chimique du produit commercial est la suivante: Na2C10H14O8N2(2H2O que l'on peut aussi écrire Na2H2Y(2H2O dont la masse molaire est de 372,24 g/mole.
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Figure 2.4. Sel disodique d'EDTA


Le pouvoir complexant de l'EDTA est dû aux doublets de l'azote qui sont cédés à un métal. Le métal se substitue aux atomes d'hydrogènes des groupes carboxyles par une liaison ionique et se lie par un lien de coordinance avec les atomes d'azote. Le lien de coordinance est un lien covalent dans lequel une paire d'électron est mise en commun entre le ligand et le métal.


Le magnésium forme avec EDTA le complexe le moins stable de tous les cations polyvalents qui sont normalement présents dans l'eau. Il n'est révélé qu'une fois que tous les autres cations de l'échantillon ont été complexés. Un indicateur spécifique comme la calmagite ou le noir d'ériochrome T doit donc être utilisé pour évaluer la dureté de l'eau. 

DURETÉ DE L'EAU PAR COMPLEXOMÉTRIE: PROTOCOLE EXPÉRIMENTAL:
1.
Préparer 2000 ml d'une solution d'EDTA 0,0100 M à partir du sel disodique. (MM=372,24 g/mol). Préparer cette solution avec de l'eau distillée à l'intérieur d'un ballon volumétrique. Calculez la molarité exacte de cette solution.
2.  Préparer un premier tampon NH4Cl-NH4OH pour maintenir le pH à 10. Dissoudre 6,75 g de NH4Cl dans 57 ml de NH4OH concentré. Diluer à 100 ml avec de l'eau distillée. Cette solution tampon laisse échapper de l'ammoniac à la longue entraînant une variation du pH. À l'aide du pH-mètre, contrôler le pH et ramener à pH 10 en ajoutant de l'ammoniaque (NH4OH) de temps à autre. Garder cette solution fermée hermétiquement afin de limiter l'évaporation. Identifier bien le contenu de cette bouteille Tampon 1 (sans Mg).
3.  Préparer un deuxième tampon exactement de la même façon que ci-dessus, mais ajouter 0,5 g de MgYNa2 (Sel de magnésium d’EDTA) que vous aurez préparé en dissolvant environ 1,87g de EDTA et 1.20g de MgSO4 (Sulfate de magnésium ou sel d’Epson dans 20 ml d’eau chaude. Agiter pour faciliter la dissolution et refroidir dans un bain de glace. Vous observerez alors la formation du sel de magnésium. Filtrer cette solution refroidie sur verre fritté et laver avec environ 10 ml d’eau distillée. Sécher à l’air. C’est ce solide obtenu que vous devez ajouter lors de la préparation du deuxième tampon. Identifier cette bouteille Tampon 2 (avec Mg).

4.
a) 
Procéder à l'étalonnage de la solution d'EDTA à l'aide de CaCl2 obtenu à partir de carbonate de calcium (CaCO3) standard primaire. Pour procéder à cette étape, peser exactement environ 0,2500 g de CaCO3 standard primaire qui a déjà été séché pendant au moins une heure à 110 (C dans un petit bécher. Notez le degré de pureté et faites la conversion pour obtenir le poids réel de carbonate.



b)
Ajouter 10 ml d'eau déminéralisée et environ 2 ml de HCl 6 M.



c)
Couvrir immédiatement le bécher avec un verre de montre et rincer le verre de montre avec un peu d'eau déminéralisée après la réaction. La réaction est la suivante:

CaCO3  +  2 HCl  (  CaCl2  + H2CO3


d)
Transférer quantitativement la solution dans un ballon jaugé de 250 ml et compléter au trait de jauge avec de l'eau déminéralisée. Bien agiter la solution.



e)
Pipetter 25.00 ml de la solution étalon de CaCl2 que vous venez de préparer dans un erlenmeyer de 300 ml. Ajouter environ 0,5 ml de NH4OH 6M et 1 ml de la solution tampon 1 que vous avez préparé à l'étape 2. À ce mélange, ajouter 7 à 8 gouttes de l’indicateur (Calmagite). Note: Utiliser toujours le même volume d'indicateur pour tous les essais. Calculez la molarité de la solution étalon de calcium.



f)
Refaire une solution identique à l'étape précédente, mais remplacer le 25.00 ml de la solution de CaCl2 par 25 ml d'eau déminéralisée. Cette solution sera le témoin ou "blank" que vous gardez comme référence pour comparer la couleur.



g)
Titrer la solution étalon de CaCl2 avec la solution d'EDTA. Le point de fin de titrage est indiqué par la disparition complète de la coloration rouge et l'apparition d'une couleur bleue. Le virage est brusque. Un virage trop lent indique un problème de contrôle de pH. Il est recommandé de vérifier le pH avec un pH-mètre quelques fois pendant le titrage. Faire ce titrage 3 fois.



h)
Recommencer l’étalonnage de la solution d’EDTA de la même manière mais en utilisant cette fois la solution tampon 2 (avec Mg) dans le mélange réactionnel. Comparez vos résultats et expliquer dans votre discussion s’il est vraiment nécessaire d’ajouter un sel de magnésium au tampon pour faire l’étalonnage.



i)
Calculer la concentration molaire volumique de la solution d'EDTA par étalonnage et comparer (% d'écart) la valeur obtenue avec la valeur trouvée par calcul direct à l'étape 1.


5.
Déterminer la dureté de l'eau en procédant de la façon suivante:



Pipeter 25.00 ml d'eau dure (inconnu) à analyser dans un bécher. Ajuster le pH à 10 ajoutant 1 ml de la solution tampon sans MgYNa2. Vérifier avec un pH-mètre. Ajouter environ 0,025 g de calmagite. 



Titrer avec la solution d'EDTA étalonnée. Faire 3 essais en tout. Titrer également un blanc composé de 25,00 ml d'eau distillée tamponnée à 10. N’oubliez pas de mettre l’indicateur.



Calculer la dureté totale (Mg2+ et Ca2+) de l'échantillon en ppm de CaCO3 / litre


DÉTERMINATION DU CALCIUM DANS L’EAU DURE PAR COMPLEXOMÉTRIE PROTOCOLE EXPÉRIMENTAL:
1.  Utiliser la solution d’EDTA 0,01 M que vous avez déjà préparé pour la partie 1 de l’expérience.

2.  Pipeter 25,00  ml de l'échantillon d'eau inconnu dans un bécher de 250 ml. Ajouter 2 ml de NaOH 1M. Vérifiez que le pH se situe entre 12 et 13 afin d'éviter la précipitation du CaCO3.

3.  Ajouter un indicateur de murexide en  pastille.  Utiliser  une  pastille  par  titrage.  Note: Cet indicateur peut être préparé de la façon suivante, en pesant 0,2 g de murexide et 100 g de NaCl. Mélanger et réduire en poudre fine à l'aide d'un mortier. 


4.
Préparer un témoin avec 25,00 ml d'eau distillée, la même quantité de NaOH, une pastille de murexide et environ 0,2 ml d'EDTA pour obtenir une coloration pourpre qui ne change pas.


5.
En agitant constamment à l'aide d'un agitateur magnétique, titrer l'échantillon d'eau avec la solution étalon d'EDTA jusqu'à l'apparition d'une couleur comparable au témoin. Garder le pH constant à 12-13 pendant toute la titration. Faire 3 essais.


6.
a) Calculer la molarité de la solution étalon de calcium.



b) Calculer la dureté totale en ppm de CaCO3 



c) Calculer la concentration de CaCO3 en ppm.



d) Calculer la concentration de Ca en ppm.



e) Calculer la concentration de MgCO3 en ppm.



f) Calculer la concentration de Mg en ppm.



g) Procéder au test q sur chacune des séries d’essais.

