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Fiche expérimentale de chimie générale n°1 : la  pH-métrie

Introducton
De nombreuses esprces organiques ou inorganiques ont des propriétés acido-basiques. Ces propriétés sont trrs 
intéressantes pour l'analyse d'une soluton.
En efet, il est trrs facile de réaliser un dosage acido-basique donnant accrs à la quantté de chacune des esprces acido-
basiques présentes dans une soluton.
De plus, dans le cas de réactons dans lesquelles interviennent un acide ou une base, le pH de la soluton est un 
paramrtre crucial pour la réactvité des esprces.
Nous verrons dans cete fche comment réaliser la mesure d'un pH grâce à l'utlisaton d'un appareil appelé pH-mrtre.

Présentaton du matériel
Un pH-mrtre est un voltmrtre qui mesure une diférence de potentel entre deux électrodes : une électrode de verre,
dont le potentel dépend du pH de la soluton, et une électrode de référence dont le potentel est constant (exemple :
électrode au calomel saturé, voir chapitre 2 : Équilibres d'oxydoréductoo).
L'électrode  de  verre  est  consttuée  d'argent  recouverte  du
précipité  AgCl,  plongeant  dans  une  soluton  aqueuse  de  HCl,
généralement  à  0,1  mol.L-1.  Cete  soluton  est  séparée  de  la
soluton extérieure à analyser par une membrane de verre trrs
fne, de 00 micromrtres d'épaisseur.

L'existence  d'un  gradient  de  concentraton  en  ions  hydronium de  part  et  d'autre  de  la  membrane  provoque  une
diférence de potentel (ddp). Les autres diférences de potentel étant maintenues constantes, la diférence de potentel
mesurée entre les deux électrodes ne dépend que du pH.
On peut montrer que la relaton liant la diférence de potentel  E et le pH est de la forme : pH=a+b* E.

Mise en place du matériel
La mise en place des diférents éléments est trrs rapide, on raccorde les deux électrodes au pH-mrtre. On place les
électrodes dans un bécher rempli d'eau distllée et on allume ce dernier.
Remarque : on utlise parfois une électrode combinée, c'est-à-dire contenant à la fois l'électrode de verre et l'électrode
de référence, ce qui simplife la manipulaton.
Il faut alors faire l'étalonnage du pH-mrtre afn de déterminer les paramrtres a et b. On n'a besoin que de deux valeurs
de pH connues, la relaton étant linéaire. On utlise des solutons dites tampon de pH connus et stables dans le temps.

Réalisaton de l'expérience
On rince les électrodes et on les plonge dans une soluton tampon neutre de pH égal à 7. On atend que la valeur
obtenue soit stable avant de valider la mesure. On rince alors les électrodes et on utlise une deuxirme soluton tampon,
de pH égal à 4 dans le cas de mesures en milieu acide, ce qui sera le cas ici, et de pH égal à 10 dans le cas de mesures en
milieu basique. Le pH-mrtre est alors étalonné.

Conclusion
La prise de pH est une opératon simple, drs lors que l'étalonnage a été correctement réalisé. Cependant, il faut se
limiter à des valeurs de pH qui ne sont ni trop acides, ni trop basiques. 
En efet, en milieu trop acide, on ne peut plus confondre concentratons et actvités et en milieu trop basique, il faut
considérer l'infuence des ions alcalins sur l'électrode en verre (on parle dans ce cas d'erreur alcaline).
Ainsi, le pH lu peut être considéré comme fable pour des valeurs comprises entre 1 et 11 à 12.

Source : htp://culturesciences.chimie.ens.fr

HCl  0,1 mol.L-1

(KCl)

http://culturesciences.chimie.ens.fr/


Fiche expérimentale de chimie générale n°2 : la  conductmétrie

La présence d’ions dans une soluton lui confrre des propriétés de conducton électrique. Sa conductvité σ est facteur
de la mobilité des ions et la mesure de cete grandeur physique permet d’obtenir des informatons sur la structure des
électrolytes.  La  conductmétrie  permet  également  de  suivre  un  dosage  ou  une  cinétque  de  réacton.  Aprrs  avoir
présenté le montage conductmétrique, nous expliquerons comment étalonner la cellule conductmétrique et prendre
une mesure.

Descripton de l’appareil
Un conductmrtre est consttué d’un ohmmrtre et d’une cellule de mesure : la
cellule conductmétrique.

La  cellule  conductmétrique  est  un  assemblage  de  deux  plaques  de  platne
platné rectangulaires, de surface S, maintenues parallrles à une distance l sur
un support en verre. L’appareil mesure la résistance R du volume de liquide S·l
délimité par les plaques et indique la conductance G avec G = 1/R.

La conductance de ce volume de soluton est reliée à sa conductvité σ par la relaton G = σ/k où k est la     « constante de
cellule ». C’est une grandeur homogrne à l’inverse d’une distance qui est caractéristque de la géométrie de la cellule. Sa

valeur est de l’ordre de l/S, soit  k ≈ 1 cm-1 pour les cellules usuelles (S ≈ 1 cm2 et  l ≈ 1 cm).  Il faut la déterminer au
préalable par une procédure d’étalonnage si on veut mesurer une conductvité. 
En revanche cete étape est inutle si on s’intéresse uniquement à la conductance et à ses variatons comme dans le cas
d’un ttrage conductmétrique par exemple.

Étalonnage de la cellule
L’étalonnage  consiste  à  déterminer  la  constante  de  cellule  en  mesurant  la  conductance  d’une  soluton  étalon
d’électrolyte dont la conductvité est connue. On en déduit alors k = σ / G. Il faut prendre quelques précautons avant la
mesure :

• La cellule est sorte de sa garde d'eau distllée et préalablement rincée avec un peu de soluton pour éviter que la
mesure soit perturbée par des résidus d'eau distllée.

• la cellule doit être maintenue dans le bécher à l'aide d'un support et placée à distance des bords du récipient.
• Il faut également vérifer que toute la surface des plaques est immergée et faire atenton à ne pas emprisonner

de bulle d’air entre les plaques ce qui changerait le volume de soluton faisant l’objet de la mesure.
La conductvité est foncton de la température, il faut donc se référer à la valeur tabulée pour la température de travail.
Les solutons étalon sont en général des solutons de KCl de concentraton connue.

Entre deux séries de mesures
Une fois la mesure efectuée on rince la cellule à l’eau distllée. Il faut éviter de froter les plaques pour les sécher, en
efet cela risque d’abmmer la surface des électrodes. On peut utliser du papier ooseph placé contre le bord des électrodes
pour aspirer le liquide par capillarité. Entre deux mesures, on doit  maintenir la cellule dans un bécher d’eau distllée
pour éviter son assrchement.

Mesure de conductvité
Lorsque la cellule est étalonnée, on peut procéder à la mesure proprement dite. Les précautons à prendre sont les
mêmes que pour l’étalonnage : 
aprrs rinçage à l'eau distllée et séchage délicat, maintenir la cellule loin des bords du récipient et vérifer l’immersion
complrte des plaques ainsi que l’absence de bulle d’air.
Enfn si une homogénéisaton de la soluton est envisagée, lors d'un ttrage par exemple, il faut faire atenton à limiter
l'agitaton de manirre à éviter la formaton d'un tourbillon qui pourrait introduire une bulle d'air entre les plaques.



Fiche expérimentale de chimie générale n°3 : les indicateurs colorés

Introducton
Un indicateur coloré est un acide faible ou une base faible organique dont la structure interne change lors de l’échange

de proton ce qui entramne une variaton de couleur. Pour un indicateur de type acide appartenant au couple Hin/In -,

l’équilibre mis en jeu est : HIn + H2O = In
- + H3O

+ 

Sa constante d’équilibre est le Ka du couple, noté ici Ka,I : Ka,I = [H3O
+][In-] / [HIn] C0, où C0 est la concentraton standard

1 mol.L-1 que nous ometrons dans la suite. 

Le réarrangement de cete relaton sous la forme [HIn] / [In-] = [H3O
+] / Ka,I montre que le rapport des concentratons

entre les deux formes de l’indicateur est proportonnel à la concentraton en ions hydronium. Si le pH du milieu est fxé,
alors ce rapport et donc la couleur de la soluton le sont également.
On constate que pour la plupart des substances utlisées, une des deux formes impose sa couleur lorsqu’elle est en
quantté dix fois supérieure à l’autre : cela permet de distnguer clairement deux domaines de pH de part et d’autre de

pKa,I (cf fgure 1). La zone de pH centré sur pKa,I dans laquelle on observe le changement de teinte est appelée la zone de

virage. La couleur à pH = pKa,I est la « teinte sensible ». Il faut toutefois remarquer que ce critrre au dixirme n'est pas

universel : il dépend de la nature de l'indicateur coloré, mais également de la sensibilité aux couleurs de l'observateur.
Ainsi, un observateur dont l'œil est plus sensible aux variatons de couleurs atribuera une zone de virage plus large à un
indicateur donné.

Figure 1. Couleur de la solutoo d'iodicateur eo fooctoo du pH 

Utlisaton d'un indicateur pour un test de pH
Un indicateur coloré peut être employé sous deux formes pour tester le pH d’une soluton.

• Sous forme de soluton : il est introduit directement dans la soluton ou dans un échantllon de la soluton à
tester. On utlise en général une soluton d’indicateur assez diluée pour que l’équilibre acido-basique mis en jeu
ne perturbe pas trop la soluton. Il s’agit en général de solutons à 0,1% en masse dans l’eau ou l’éthanol.

• Papier-pH :  l’indicateur est  absorbé sur  une bandelete de papier  sur  laquelle  on dépose une goute de la
soluton à tester.  L’intérêt du papier-pH est de couvrir  tout le  domaine de pH dans l’eau.  Pour arriver à ce
résultat, il suft d’absorber plusieurs indicateurs colorés en même temps.

Titrage colorimétrique
Un ttrage permet de déterminer la concentraton d’une esprce en le faisant réagir quanttatvement avec un réactf
ttrant  introduit  en  quantté  contrllée.  Dans  le  cas  d'un  ttrage  colorimétrique,  on  reprre  l'équivalence  par  un
changement de couleur d’un indicateur coloré.

Choix de l’indicateur coloré
Pour permetre un repérage efcace, la zone de virage de l’indicateur coloré doit être la plus étroite possible et centrée

dans la zone où la variaton de pH est la plus importante, idéalement de pKa,I = pHéq.



Précautons à prendre lors des ttrages
L’indicateur est une esprce acido-basique, son introducton va donc perturber le systrme étudié. Dans le cas du ttrage
d’un acide par une base par exemple, l’indicateur est sous forme acide avant l’équivalence et il  réagit avec la base
ttrante lors du virage. Il faut donc prendre soin de l’introduire en faible quantté pour ne pas déplacer l’équivalence.

Dans les cas usuels au laboratoire, on ttre un volume de l’ordre de 10 mL de solutons 10 -3 à 10-1 molaires, soit une

quantté de 10-0 à 10-3 mol d’analyte. On y introduit quelques goutes d’une soluton diluée d’indicateur (0,1 % en
masse.) On peut vérifer que la perturbaton du systrme est faible : la masse molaire des indicateurs courant est de

l’ordre de 300 g.mol-1, la concentraton de la soluton à 1g.L-1 est de l'ordre de 3.10-3 mol.L-1, la quantté introduite par

l’ajout de 2 goutes d’un vingtrme de mL est donc de l’ordre de 3.10 -7 mol ce qui est négligeable par rapport aux
quanttés d’analyte généralement engagées.

Principaux indicateurs
Les principaux indicateurs colorés acido-basiques utlisés au laboratoire ainsi que leurs caractéristques sont donnés dans
le tableau ci-dessous.

Indicateur pKa,I Zone de virage Couleur en foncton du pH Formule de la forme acide

Hélianthine
(Méthylorange) 3,7 2,4 – 4,4

rouge                           jaune

Bleu de
bromothymol

(BBT) 
2rme virage

7,1 6,0 – 7,6

jaune                 bleu

Phénolphtaléine 9,6 8,2 – 9,9

incolore                   rose



Fiche expérimentale de chimie générale n°4 : la  spectrophotométrie

La longueur d’onde (ou la fréquence) d’un rayonnement électromagnétque absorbé est caractéristque de la diférence
d’énergie  entre  deux  niveaux  électroniques.  La  spectroscopie  d’absorpton,  conduisant  expérimentalement  à  la
déterminaton des longueurs d’ondes absorbées, permet ainsi d’obtenir les écarts DE entre niveau électroniques et par
conséquent  des  renseignements  sur  la  structure  électronique  de  l’édifce.  On  ne  s’intéressera  par  la  suite  qu’à  la
spectroscopie d’absorpton. La technique utlisée est appelée spectrophotométrie.

Descripton de l’appareillage
La déterminaton des longueurs d’onde des rayonnements électromagnétques absorbés se fait grâce à
l’utlisaton d’un spectrophotomrtre. L’appareil le plus utlisé en lycée est le spectrophotomrtre monofaisceau, dont le
schéma de principe est présenté ci-dessous :

Une source polychromatque (émetant dans l’UV ou le visible) est placée devant un prisme. Ce systrme dispersif va
décomposer le rayonnement polychromatque émis par la source. En orientant correctement le
systrme diaphragme-échantllon-photodétecteur, la soluton contenue dans la cuve sera irradiée avec un rayonnement
quasi monochromatque. Le diaphragme, une simple fente fne, permet d’éclairer l’échantllon avec un faisceau de faible
largeur, donc de bonne qualité monochromatque, le photodétecteur mesurant quant à lui l’intensité du rayonnement
transmis aprrs traversée de la soluton échantllon, notée Itl.

Nature de l'échantllon
D’un point de vue pratque, l’échantllon est consttué de l’édifce à étudié, dissous dans un solvant et contenu dans une
cuve. Il faut donc que solvant et cuve n’interfrrent pas dans les données mesurées. Ainsi
on les choisira transparents dans le domaine choisi. 

• Dans le commerce, il existe diférentes cuves adaptées aux diférents domaines spectraux rencontrés (plastque
transparent pour le visible, quartz de plus ou moins bonne qualité pour l’UV). 

• Pour  ce  qui  est  du  solvant,  son  infuence  est  neutralisée  en  réalisant  un  blanc,  c'est-à-dire  en  mesurant
l’intensité du rayonnement transmis aprrs traversée de la cuve ne contenant que du solvant. 

• Les  échantllons  doivent  être  transparents afn  d’éviter  tout  phénomrne  de  difusion  :  ne  pourront  être
analysées que les solutons limpides dans des cuves propres.

Résultats
Expérimentalement, l’appareil extrait comme donnée brute l’intensité  It l, obtenue aprrs traversée de la
soluton. Celle-ci étant dépendante de la source, on préfrre calculer deux grandeurs dérivées : l’absorbance
A et la transmitance T. 

La transmitance T est défnie par : T=
I t 
I 0

. On l’exprime en pourcentage.

L’absorbance A se calcule par : A=log I 0I T 
=−log T  . C’est une grandeur positve.



Étude qualitatve 
Dans  une  étude  spectrophotométrique  UV-Visible,  il  est  d’usage  de  tracer  le  spectre,  c'est-à-dire  le  graphe  de
l’absorbance A en  foncton de la longueur d’onde  l.  La courbe obtenue est caractéristque de l'échantllon. On peut
l'utliser pour identfer la ou les molécules présentes dans l'échantllon. (Chaque molécule possrde son propre spectre).

Étude quanttatve : loi de Beer-Lambert
Pour une soluton contenant plusieurs esprces absorbantes : 

Cete loi  est  valable  pour  des  solutons  homogrnes,  transparentes  et  peu concentrées  ainsi  que pour  un  faisceau
incident monochromatque.  On admet en général  qu'elle  est  valide tant que l’absorbance garde des valeurs  faibles
(typiquement A inférieure à 1,0-2).

Remarque  :  e  dépend  de  la  température  de  l'échantllon.  Il  est  donc  parfois  nécessaire  de  thermostater  le
spectrophotomrtre ou du moins de prendre des précautons pour que le faisceau ne chaufe pas trop l'échantllon.



Questons à caractrre expérimental

Dosages conductmétriques

1. Décrire une cellule de conductmétrie et expliquer brirvement le principe de fonctonnement d’un conductmrtre.

La cellule de cooductiétrie est coosttuée de deux plaques de platoe platoéé de surface S distaotes d’uoe loogueur l et
déliiiteot uo voluie V de solutoo à étudier. L’applicatoo de la loi d’Ohi aux électrolytes iootre que la cooductaoce
(G = I/U) de cete portoo de solutoo aiosi déliiitée est proportoooelle à sa cooductvité : 

G = /Kcell  (avec G : cooductaoce eo S ;  cooductvité eo S.i-1 et Kcell : coostaote de cellule eo i-1).
Kcell est appelée coostaote de cellule et dépeod des diieosioos de la cavité coosttuée par les deux plaques : 

Kcell = l /S (l eo ié S eo i² et Kcell eo i-1).

2. Pourquoi étalonne-t-on un conductmrtre ?

L’étaloooage du cooductimtre periet de déteriioer la valeur Kcell de la coostaote de cellule du cooductimtre eo
utlisaot  uoe solutoo étaloo (géoéraleieot  du chlorure  de potassiui KCl  à 0é100 iol.L -1)  doot  la  cooductvité  eo
fooctoo de la teipérature est coooue. Cela est oécessaire car la valeur de K cell qui periet d’accéder à la cooductvité de
la solutoo à partr de la iesure de la cooductaoce G évolue avec le teips.

3. Lors d’un dosage conductmétrique, est-il nécessaire d’étalonner le conductmrtre ? 

Lors d’uo dosage cooductiétriqueé il est ioutle d’étaloooer le cooductimtre puisque seules les ruptures de peotes
perieteot la déteriioatoo des voluies équivaleots. 

4. Comment reprre-t-on l’équivalence ? Comment faire pour obtenir des segments de droites ? 

L’équivaleoce est ateiote lorsqu’oo observe uoe rupture de peote. Pour que la courbe de la cooductvité eo fooctoo du 
voluie VB de solutoo ttraote versée soit coosttuée de segieots de droitesé il faut soit :

• Ajouter uo graod voluie d’eau daos le bécher pour pouvoir oégliger l’augieotatoo du voluie lors du dosage.
• Reporter eo ordoooée la cooductvité corrigée :   (VA + VB) avec VA le voluie de solutoo ttrée.

Dosages potentométriques

0. Expliquer le principe de fonctonnement d’un potentomrtre.

Uo poteotoimtre periet de iesurer uoe diféreoce eotre uoe électrode iodicatrice (ou électrode de travail) et uoe
électrode de référeoce. Le poteotel de l’électrode de référeoce est fxe alors que le poteotel de l’électrode de travail est
fooctoo de la cooceotratoo d’uoe ou des espmces eo solutoo.

6. Qu’est-ce qu’une électrode de référence ? Décrire l’électrode de référence au calomel saturé.

Uoe électrode de référeoce est uoe électrode doot le poteotel est cooou et est iodépeodaot de la coipositoo de la
solutoo que l’oo cherche à doser. L’électrode au caloiel saturé fait ioterveoir le couple Hg2Cl2/Hg : 

Hg2Cl2(s) + 2 e- = 2 Hg(l) + 2 Cl-    E=EHgCl2 /Hg
0 + 0 ,06

2
log

1

[Cl− ]2

[Cl-] étaot iaioteoue coostaote car la solutoo ioteroe est uoe solutoo saturée eo chlorure de potassiuié EECS = cte.

7. Qu’appelle-t-on électrode indicatrice ? Quelles sont les électrodes nécessaires au suivi potentométrique du dosage
argentmétrique des chlorures (Ag+ + Cl-  AgCl(s)) ?
Uoe électrode iodicatrice est uoe électrode doot le poteotel dépeod de la cooceotratoo des espmces eo solutoo. Lors
d’uo suivi poteotoiétrique du dosage des ioos chlorureé oo utlise uoe électrode d’argeot (électrode iodicatrice des ioos
Ag+) et uoe électrode de référeoce. Si l’électrode de référeoce est l’ECSé il faut iipératveieot la iuoir d’uoe allooge
pour éviter la précipitatoo de AgCl(s) daos l’électrode.



Dosages pH-métriques

8. Expliquer brirvement le principe de fonctonnement d’un pH-mrtre. 
Le pH-imtre o'est rieo d'autre qu'uo iillivoltimtre relié à deux électrodes :
- l'électrode de verre doot le poteotel dépeod de la cooceotratoo eo ioo oxooiui (H3O+) daos la solutooé c'est dooc
l'électrode iodicatrice (oo parle d’électrode spécifque). 
- L'électrode au caloiel saturée (ECS) qui a uo poteotel coostaoté c'est-à-dire qui oe dépeod pas de la coipositoo de la
solutoo daos le bécheré c'est dooc l'électrode de référeoce. 
La pH-iétrie est dooc uoe techoique poteotoiétrique.
Eo travaux pratquesé oo utlise souveot uoe électrode coibioée.

9. Pourquoi ajoute-t-on souvent de l’eau dans le bécher lors d’un dosage pH-métrique  ? Cela change-t-il le volume de
soluton ttrante versée à l’équivalence ? Peut-on rajouter autant d’eau que l’on veut ?
Oo ajoute  souveot  de l’eau daos  le  bécher  lors  d’uo dosage pH-iétrique pour que l’électrode coibioée soit  bieo
iiiergée. Cela oe chaoge pas le voluie de solutoo ttraote versée à l’équivaleoce car la quaotté de iatmre d’espmce
ttrée o’est pas iodifée par l’ajout d’eau. Si oo ajoute trop d’eaué oo dilue forteieot l’espmce ttrée et le saut de pH sera
trms faible et le dosage peu précis. C’est pour cela qu’oo vous cooseille toujours de oe pas choisir les gros béchers pour
ce type de dosage.

10. Expliquer pourquoi on étalonne un pH-mrtre. 
L'étaloooage du pH-imtre est oécessaire afo que la teosioo iesurée eotre les électrodes soit cooverte justeieot eo
valeur de pH. Eo efeté l'électrode de verre a uo poteotel qui est fooctoo afoe du pH dooc la teosioo iesurée l'est
aussi : U = a + bpH. Les coostaotes a et b soot propres au iatériel utliséé ce qui reod uo étaloooage oécessaire pour
que la cooversioo de U eo pH soit juste. 

11. Quels avantages apporte la conductmétrie par rapport à la pH-métrie ?

Daos certaios dosagesé la cooductiétrie periet uoe ieilleure précisioo pour le repérage de l’équivaleoce que la pH-
iétrie  (ruptures  de  peotes  trms  visibles  alors  que  les  sauts  de  pH  soot  faibles).  La  cooductiétrieé  grâce  à  uoe
iodélisatoo par des segieots de droiteé oécessite uo pett ooibre de poiots de iesureé au cootraire de la pH-iétrieé
qui oécessite uo resserrage des poiots de iesure autour de l’équivaleoce.

Dosages colorimétriques, avec indicateur coloré ou spectrophotométriques

12. Qu’est-ce qu’un indicateur coloré acido-basique ? Pourquoi doit-on toujours minimiser la quantté d’indicateur coloré
acido-basique lors d’un dosage ?
Uo iodicateur coloré acido-basique est uo couple acide/base pour lequel les solutoos aqueuses des fories acides et
basique oot des couleurs diféreotes. Uo iodicateur coloré possmde des propriétés acido-basiquesé  il  peut fausser le
dosage s’il est iotroduit eo trop graodes quaottés.

13. Comment choisir l’indicateur coloré adapté pour un dosage donné.
Pour perietre uo repérage efcaceé la zooe de virage de l’iodicateur coloré doit être la plus étroite possible et ceotrée
daos la zooe où la variatoo de pH est la plus iiportaoteé  c’est-à-dire le saut de pH.

14. Qu’est-ce qu’un indicateur de fn de réacton ? Donner un exemple.
Uo iodicateur de fo de réactoo est uoe espmce chiiique qui ioteragit spécifqueieot avec le réactf à ttrer ou avec uo
produit de la réactoo de ttrage eo foriaot uoe espmce colorée par coiplexatoo ou précipitatoo. Exeiple : le ooir
ériochroie T coiplexe les ioos Ca2+ ou Mg2+.

10. Proposer une méthode de dosage du diiode.
Le diode I2 peut être dosé par les  ioos thiosulfates S2O3

2-.  L’équivaleoce du dosage est  repérée par coloriiétrie.  À
l’équivaleoce la couleur bruoe du diiode (réactf ttraot) disparaît. Pour avoir uo ieilleur cootraste lors du virage à
l’équivaleoce oo peut aussi utliser de l’eipois d’aiidoo ou du thiodmoe qui forieot uo coiplexe bleu ouit avec I2.



16.  Quelles  sont  les  réglages  préliminaires  à  efectuer  avant  de  mesurer  une  absorbance  à  l’aide  d’un
spectrophotomrtre ?
Avaot de iesure uoe absorbaoce il faut : 
- Régler la loogueur d’oode du faisceau iocideot au iaxiiui d’absorptoo (pour avoir le iaxiiui de précisioo sur les
iesures).
- Faire le blaoc avec uoe cuve reiplie de solvaot afo de soustraire l’absorbaoce de la cuve et du solvaot à l’absorbaoce
iesurée.
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