Cours S2 B.2 : Solubilité des composés ioniques

Dissolution partielle d’un composé ionique

Condition de saturation

Lorsqu’on ajoute un solide ionique dans I’eau pure, tant que le quotient de la réaction de dissolution
est plus petit que le produit de solubilité, le composé ionique se dissout et la solution aqueuse n’est
pas saturée.

Dés qu’il y a égalité des deux valeurs, on atteint la limite de saturation et le solide ajouté ne se
dissout plus ; les concentrations a I’équilibre sont telles que Q.q = Ks. On définit alors la solubilité,
notée s, comme le quotient de la quantité de solide dissout par le volume de solution :

S D(AgCl)dissoutN T
AgCl ) = Claq) + Ag g ; a saturation szw
Vr
N(AZCD, ¢ 0quit
Calcul de la solubilité dans I’eau pure
e Dans le cas de chlorure d’argent AgCl :
RP AgC1 (s) = Ag+(aq) + Cli(aq) K°=Ks= 1,6 1010
EI (en mol) n 0 0 trés limitée
Eq(enmol) [(n—&)>0 3 & a saturation
n (AgCl )dissout E + -
Or: S:T:VZEV:[Ag Lq:[CI ]eq
Ks= [Ago]eq [C(lj Lq =1,6.10"; [Ag'leg =5 ; [Cl ]eq = s et M(AgCI) = 143 g.mol"
__S —(o 5 A 3yl
— Ks_W o s=C°xVKs =1,3.105mol.L" et sn=s x M(AgCl) = 1,8.10% g.L

e Dans le cas du chromate d’argent Ag,CrOs :

RP Ag2CI'04 6 | = 2 Ag+(aq) + CI'O427(aq) K°=Ks'= 1,6 10_12
EI (en mol) n 0 0 trés limitée
Eq(enmol) | (n—&)>0 2¢& & a saturation
[ag'], | [[cro?]
Ks'= = e Ci la | 5 [Ag]eq=258"; [CrOs Jeq = s' et M(AgCrOy4) = 332 g.mol

3
=> Ks':4><—(s)

(Co)

o §'=C °><13/KTS =7,4.10° mol.L" et s, = s' M(Ag,CrO4) = 2,5.102 g.L"!



N.B. 1 : CrO4* est en fait une base faible de pKa = 6,5 : on calcule un pH = 8,2 (solution basique).

N.B. 2 : On ne peut pas comparer la solubilit¢ de deux sels a partir des valeurs des produits de
solubilité, seul le calcul de la solubilité de chacun d’eux pourra permettre de conclure ; c’est le cas
ici ou Ks > Ks', mais s <s', donc Ag,CrOy ) est le composé ionique le plus soluble des deux.

Calcul de la solubilité avec effet d’ion commun

Reprenons le cas de AgCl ( et calculons sa solubilité dans I’eau de mer ou il existe déja des ions
chlorure tel que [Na“]p = [CI]o = 0,5 mol.L" ; ici on fait le calcul pour 1,0 L d’eau de mer :

RP AgCl (s) = Ag+(aq) + le(aq) Ke=Ks= 1,6 10_10
EI (en mol) n 0 0,5 tres limitée
Eq(enmol) [(n—-&)>0 & 0,5+¢) a saturation

_ n(AgCI )dissout_ E _ + _ _ _ 1o
Or: s=———=2=2=&, ;[Ag']e=5;[Cl]eq=0,5 mol.L" si & << 0,5 mol
Vi v
Donc Ks:w: S %05 = s=C°x KS axcoxks = 3,2.10"9 mol.L"!
(co)? c 0.5

Conclusion : la solubilit¢ diminue lorsqu’un des ions du sel est déja en solution, c’est ce que 1’on
appelle I’effet d’ion commun.

Comment calculer la solubilité des hydroxydes métalliques ?

Solubilité dans 1L d’eau neutre : pH = 7.0 avant dissolution

e Dans le cas d’une solution saturée de Ca(OH), () dans I’eau pure de volume V=1,0L:

RP Ca(OH)z o | = Ca2+(aq) +2 HO’(aq) Ke=Ks= 6,3 106
EI (en mol) n 0 0 trés limitée
Eq(enmol) | (n—&)>0 & 2¢& a saturation
n (Ca (OH)Z)dissou E, 2+ [Hoi]e
Or: s= V. t:vzgvz[ca Lq: 2 :
[ca®] \[[HO], |
Ks= o c s | =6,3.106, s =[Ca?']e et [HO Jeq = 28

3 -
= Ks:4><(%) ets:C°x§/% =12.102 mol.L" => 28 =2.4.102>> 107

N.B. : pH =pKe + log([HO ].q) = 14,0 + log (2s) = 12,4

=> la solution devient basique, le composé ionique se comporte comme une base faible.



e Dans le cas d’une solution saturée de Al(OH); (), dans 1’eau pure de volume V=1,0L:

RP Al(OH); s | = Al¥ (g | 3 HO ) | K°=Ks'=3.10"*
EI (en mol) n 0 0 trés limitée
Eq(enmol) | (n—&)>0 & 3¢ a saturation
n(Al(OH),), . HO
OI' : S': ( ( )3)d1ss0ut:§:EV:[Al3 Lq: [ ]eq
V; A" 3
3+ -
Ks'= [Al Lq [HO Lq =3.10"* ' =[A]eq €t [HO Jeq = 35'
Cce (O
st Ks'
= Ks'=27X e ets'=C°><(]/7 =1,8.10° mol.L"!

=>[HO J¢q = 3s' = 5,4.10° mol.L"' < 10”7 impeossible

Il faut considérer que les ions HO™ de 1’eau ne sont pas négligeables (effet d’ion commun) :

RP AI(OH)3 s | = A13+(aq) +3 HOf(aq) K°=Ks'=3.103
EI (en mol) n 0 107 tres limitée
Eq (enmol) | (n—&)>0 & 107+3¢ a saturation
n(AI(OH),), N
si107>>38=> s''= (all v Bason :%z £, =[AP o €t [HOJeq =107 mol.L"!
(AP |([HO |, |
Ks'=| ot | et | = 3107 =" 107 =5 =310 mol L' << 107 et <<¥

N.B.: pH = 7,0 => la solution reste neutre, le composé ionique se comporte comme une base
indifférente.

Solubilité dans 1 L de solution tampon a pH fixé

Dans tous les cas si le pH est fix¢ la solubilité ne se calcule plus comme dans I’eau pure :
M|, [HO [,

(Co)n+l

<1

M(OH)n © = Mn+(aq) +n HOf(aq) avec Ks=

n

Si le pH est fix¢ => [HO ] =Ke/h et s =[M"],q: Ks=sX <
e

<=> s=Ks><(£)

=> log(s)=nX(pKe—pH) —pKs=(nXpKe—pKs) —nXxpH

=> la solubilit¢ diminue quand le pH de la solution tampon augmente.



Facteurs influencant la solubilité

Dissolution et pH

Soit une solution saturée de Ag,CrOy, ; I’ion CrO4* est en fait une base faible de pKa = 6,5 :

si pH > (pKa + 1) (vérifié précédemment), CrO4* est majoritaire dans le milieu et on peut écrire :

AgCrO4 =2 Ag" + CrO/ avec Ks'=

[ Ag+ ]eq

2

o

€q

CO

CO

<] ets'=7,4.10° mol.L'

Si on acidifie la solution tel que pH < (pKa — 1), on doit écrire une nouvelle réaction de dissolution
ou I’ion hydrogénochromate HCrO,~ est majoritaire dans le milieu, on utilise les ions H;O" :

Ag,CrO; + H;O"=2 Ag" + HCrOs + H;O avec K°=

+1? -
Ag Lq[HCrO4Lq= Ks'

Ks'

h(Cce)

Ka

Donc I’acidification de la solution augmente la constante d’équilibre de dissolution de Ag,CrOs ).

Calculons la solubilité en milieu tampon a pH = 3,0 pour V= 1,0L :

RP AgZCrO4 (s) + H30+(aq) =2 Ag+(aq) + HCTO4_(aq) + HQO K°=Ks'/Ka = 5, 1. 10-6
EI (en mol) n cst 0 0 — tres limitée
Eq(enmol) | (n—-&)>0 cst 2¢& & - a saturation
Ks' [Ag+] ? HCrO,
> xh= = 2| [Agleg=25"; [HCrO, Jeg = 8"
Ka Cc° (O
Ks'
— ! 13 N M — 3 -1 " -5 -1
Ks' 1 —ax (s )3 s ooy Ka soits"=1,1.10° mol.L"' > s' = 7,4.10" mol.L
Ka (C°)

Donc I’acidification de la solution augmente la solubilité¢ de Ag,CrO; ).

N.B. : Il est important d’écrire la RP de dissolution qui utilise les espéces majoritaires introduites et
forme des espéces majoritaires a 1’équilibre.

Si le pH est compris entre (pKa — 1) et (pKa + 1) il faut écrire une relation de conservation de la

matiére :

h
$ = [CrO4* Jeq + [HCrOy4 Jeq = (1+ K_a) [CrO4 ] €t [AZ ]eq =28

4xs’

Ks'=

a

Ks'

3
<=>s=CO°X¢|—| 1+—
h) s=C \/4(+Ka)

(C°)3><(1+K—

N.B. : en fait, cette dernicre relation est vraie quel que soit le pH.
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