Cours S2 B.1 : Equilibres de précipitation des composés ioniques

Définitions
Produit de solubilité

Soit une solution saturée du composé ionique C,A, ) en équilibre avec ses ions en solution aqueuse
CP" g et A% (g ; on écrit la réaction de dissolution telle que :

= + -
CAy) =X Cag +y AT g

alors, on définit le produit de solubilité, not¢ Ks, comme étant la constante d’équilibre ou
n’intervient que les concentrations des especes dissoutes en solution diluée :

+\x e V X 1y
a(ipzcg)ef((/)\)(aq))eq:[Cp(i?qo[)ﬁj Lq = Ks:[Cer]:q[Aqi]Zq
x 1y (s) Jeq

K°=Ks=
On a toujours Ks < 1, c’est-a-dire que la dissolution est un phénomene limité.
On définit aussi pKs = — log Ks > 0, soit Ks = 107*,

o),
Co

[Ag' ]
CO

Exemples : — AgCl Ks= =1,6.101" et pKs =9,80 ;

[ag'L, [ [[croi],

=1,6.10" etpKs'=11,80.
ce C°

- Ag2CTO4 Ks'=

Réaction de précipitation

Si on mélange les mémes ions CP"q et AT, en quantité suffisante, c’est la réaction inverse de la
dissolution qui se produit, il y a apparition du solide C,Ay ) que 1’on appelle alors un précipité :

X CP gty AT6g = CiAy g

Pour la précipitation la constante d’équilibre vaut : K° = K - 10P*s > 1 (réaction spontanée).

Limite de saturation
Soit le systeéme : CxAy ), CP g €t A% (g ; 1l existe deux cas possibles :

— les trois especes coexistent a 1’équilibre, la solution aqueuse est saturée et on peut écrire comme
précédemment :

At

Ks= 4 = cste
(co®

—il n’y a pas de solide, la solution aqueuse n’est pas saturée, le systeme est dit « hors équilibre »,
on ne peut plus définir le produit de solubilité Ks et donc son écriture n’a plus aucun sens.
Par contre, on peut toujours utiliser le quotient de la réaction Q, qui dans le cas présent s’écrit :

o [ ol ]:omﬁon[ Aq—]zohmon ke — dissolution totale | précipité ()
(Co)™ Ks

T
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Condition de précipitation lors du mélange des deux ions

Méthode de prévision

Soit 1’équation bilan de précipitation : C'q + A aq = CA (5) de constante d’équilibre K°= — >1

Ks
__(coy . - N
On calcule alors (Qpr)o— [C+] A’] le quotient de la réaction de précipitation du précipité censé
0 0
se former a partir des concentrations initiales des ions en solution.
, s 1 NI
On compare ensuite la valeur trouvée a celle du K° = s de la méme réaction.

Les deux cas suivants sont possibles :
—s1 (Qpr)o > K°, alors pas de précipitation, le solide ne se forme pas ;

— st (Qu)o < K°, alors il y a précipitation, le solide se forme jusqu’a saturation, selon la
réaction de précipitation (la réaction est déplacée dans le sens direct).

Application

Soit 10,0 mL de nitrate d’argent a 10~ mol.L" et 10,0 mL de chlorure de sodium a 10~ mol.L" avec
Ks(AgCl ) = 1,6.10"° et M(AgCl) = 143 g.mol™; quelle est la masse de solide formé ?

e Calcul des concentrations initiales dans le mélange :
n=n(Ag") =n(Cl) =107 mol et V =20 mL donc [Ag"]o = [CI]o = 5,0.10* mol.L".

(Co)

o Calculde (Quo: (Quh= ello] - 4,0.10° < 1/Ks = 6,2.10° => précipitation de AgCl .
0 0

e Avancement de la réaction de précipitation supposée « quasi-totale » :

Ag' | +CI'|= AgCly|K° = 1/Ks = 6,2.10°

El (enmol)| n n 0
EF (enmol) [e=0|e=0 n a saturation
Or i:C:[‘A‘ng]ceq:[(:r]ecl et Ks= [Ag ]eq [Cl Lq =1,6.10"
v Ce Ce
2
= Ks= o C=C°xVKs =1,3.105mol.L"

on vérifie: e=C Vr=1,3.10° x 0,02 = 2,6.107 mol << n (AgCl ) =n=1,0.10° mol

et m (AgCl) =n (AgCl ) M(AgCl)=1,0.10° x 143 =1,4.10° g = 1,4 mg.

Limite d’apparition d’un précipité dans une solution contenant un des ions

Présentation du probléme

Lors de I’ajout (sans dilution) d’ions chlorure Cl, a une solution d’ions argent Ag" a la
concentration initiale Co, on cherche a déterminer pour quelle valeur de la concentration en ion
chlorure [CI'],: le précipite de chlorure d’argent AgCl ) va apparaitre. Si [Cl'] < [Cl],: il n’y a pas
de précipitation, si [C1'] > [Cl ], il y a donc du précipité de AgCl ).



Application

Soit une solution de nitrate d’argent AgNOs a la concentration Co = 102 mol.L" a laquelle on ajoute,
sans dilution, progressivement des ions chlorure Cl7, on veut déterminer la concentration en ion
chlorure [Cl7],: pour laquelle le précipite de AgCl ) (pKs = 9,80) va précipiter.

On montre que le précipité apparait quand :

Q=[Ag o [CI'],x =Ks, avec [Ag"]o = Co= 10 mol.L"' => [C]'],,=Ks / Cy = 1,6.10"* mol.L"!

Cette valeur représente la limite de précipitation de AgCl et on voit qu’elle dépend de la
concentration initiale des ions argent donc de C,.

Domaine d’existence d’un précipité

Un solide étant seul dans sa phase, la notion de prédominance n’a pas de sens ; donc la seule
question a se poser est : quand le précipité existe-t-il ? On a pris I’habitude d’étudier cette limite par
rapport a I’un des ions dont la concentration est fixe en fonction de la variation de celle du contre-
ion représentée par une échelle en pX=— log ([X]eq)-

Pour I’application précédente on a : (pCl),: = — log([Cl ],x) = pKs — pCo = 7,80.
Il y a donc du précipité de AgCl ) dés que [C17] > [Cl ], <=> (pCl) < (pCl),: ; on représente alors un
diagramme d’existence du précipité :
AgCl, existe ‘ AgCly n'existepas oy précipité | dissolution totale  pCl
PCl = pKs - pCo pCl pKs — pAg -

Diagramme de distribution

Si on cherche a représenter 1’évolution du pourcentage des ions argent (%Ag" = [Ag'] / Co) lors de
I’addition des ions chlorures on constate qu’il faut s’intéresser séparément aux deux parties du
diagramme d’existence :

e (pCl) > (pCl),r <=>il n’y a pas de précipité <=>[Ag']=[Ag]o=Co<=>% Ag" =100 % ;
o (pCl) < (pCl), <=> le précipité existe <=> [Ag'] = Ks /[ClI'] <=> % Ag" diminue fortement.

% Ag+

On trace uniquement (% Ag") en fonction de (pCl) (% AgCl ) n’est pas représenté).

I1 existe un point anguleux a (pCl),: qui est caractéristique de la formation, ou de la disparition, du
précipité ; en effet, il se produit une rupture d’équilibre.



Dosages par précipitation

Généralités
e Une réaction de dosage doit étre rapide, unique et totale (K° > 10%).

e Le point équivalent correspond au volume ou les réactifs ont été introduits dans les proportions
( n(A)_n(B)

steechiométriques de la réaction de titrage :
Va Vg

Exemple du dosage par précipitation des ions chlorure par les ions argent I

Présentation du dosage :
CI (Co, Vo) et Ag" (Cy, V) avec Ag" + CI" = AgCl ) K° = 1/Ks = 10°7 Réaction « quasi-totale »

Point équivalent : n(Cl"), =n(Ag"). <=>Cy, Vo =C, Ve

Indicateur d’équivalence ; méthode de MOHR :

On peut repérer 1’équivalence en utilisant un anion susceptible de donner un précipité de couleur
différente de celui de AgCl ) et qui apparait juste au moment de I’équivalence. C’est le cas des ions
chromate CrO4* qui donnent le précipité rouge brique de Ag,CrOq ) (pKs = 12).

Cette méthode est appelée méthode de MOHR, elle ne peut pas étre utilisée en milieu acide a cause
de I’existence du couple acido-basique HCrO, / CrO4* de pKa =6,5.

Montage potentiométrique :

En utilisant une ¢lectrode de mesure en argent et une ¢lectrode de référence au calomel saturée muni
d’une allonge de verre remplie d’une solution concentrée de KNOs,

La mesure de la différence de potentiel entre les deux électrodes par un millivoltmétre correctement
branché donne laddp e : E =E;— Ecs = 0,56 + 0,06 log [Ag"]eq

A I’équivalence, [Ag']., augmente fortement et la ddp varie brutalement (saut de potentiel), on peut

) . dE
déterminer 1’équivalence par la méthode des tangentes ou en cherchant un extremum pour v
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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.




Activité S2 B.3 : Solubilité et précipitation de I’ion aluminium (I1I)
activité S2 B.3.1. Les ions aluminium (III) en solution aqueuse

Le précipité d’hydroxyde d’aluminium, AI(OH); ¢ est un hydroxyde amphotére peu soluble qui se
dissocie suivant les réactions :

Al(OH); ¢ + 3 H;0" = AP* + 6 H,O en milieu acide (1)
Al(OH); ) + OH™ = [AI(OH)4]” en milieu basique (2)
a®) Donner littéralement et numériquement les constantes d’équilibre K; et K, de ces deux

réactions en fonction des données en fin d’exercice.

b°) Calculer le pH de début de précipitation, soit pH = pH, pour une concentration en élément
aluminium C = 1,00.107 mol.L™', en négligeant la présence des ions complexes [AI(OH)4]". Vérifier
ensuite cette hypothése en évaluant leur concentration a pH = pH,.

c®) Calculer le pH de fin de redissolution du précipité soit pH = pH, pour une concentration en
élément aluminium C = 1,00.102 mol.L™', en négligeant la présence des ions Al**. Vérifier ensuite
cette hypothése en évaluant leur concentration a pH = pH,.

d°) En déduire le diagramme d’existence de 1I’aluminium III en fonction du pH.
Données a 298 K : pKe=14,0

Produits de solubilité : Al(OH); = A" +30H  pKs,=32,5
Constante de I’équilibre :  AP" +4 OH =[Al(OH),]” log (K°)=334

Etude de la solubilité de ’hydroxyde d’aluminium Al(OH);  en fonction du pH

Soient les équilibres suivants :
Al(OH); ) = A +3 HO™ Ks =10 = [AP"]q ©°
AI(OH); o + HO = [AI(OH)y|”  K:° = 10*= [AI(OH) ]/ ©

La solubilit¢ de I’hydroxyde d’aluminium AI(OH); () est définie comme le nombre de mole de
solide dissout par unité de volume, soit ici :

§ = [Al*]eq + [AI(OH)4 ] eq
— pour pH < 4,0 pas de précipité tous I’aluminium est sous forme d’ions AI**
<=>[A’*]¢g = Co = 102 mol.L"!
—pour pH > 10,0 pas de précipité tous I’aluminium est sous forme d’ions [AI(OH)4]

<=>[AI(OH);Jeq = Co = 102 mol.L"!

Kexh®  K,“xKe

Ke’ h
3 K, °%xKe
KsXh S 10X 2

Ke’® h

— pour 4,0 <pH < 10,0 le précipité est présent <=> s =£§+K2° Xw=
®

—si AI*" est majoritaire <=>[AI’"]q > 10 [AI(OH)4 ]oq <=>

o 4 3
><K2 XKe _10? <=>pH <525 : S:Ks><3h
Ks Ke

et log(s) = (3 pKe —pKs) -3 pH=10-3 pH

<=> h*>10 =10""h’



K,°xKe 3
2 >10><Ks><h

h Ke’®

— si [AI(OH),] est majoritaire <=> [AI(OH); ]eq > 10 [Al*[eq <=>

o 4 K.°xKe 12
K,°XKe _10P <=>pH>575: s=—2 _10
10X Ks h h

et log(s) = (logK,° — pKe) + pH = pH — 12

<=> p'<

d
— on peut déterminer le minimum de la solubilité quand (d_lj ) =0

1

2 K,°XKe 1
<= 3XKS><h _ 2 :O <=> h — (4):10-5,60

K,°xKe"*
Ke3 h2 m

3xKs

<=>pH = 5,6 et log(s) =— 6,3, s = 10>

activité S2 B.3.2. Dosage pH-métrique des ions aluminium (IIT)

Dans une fiole jaugée de 100,0 mL, on introduit tres précisément 10,0 mL d’une solution d’acide
chlorhydrique HCI 0,10 mol.L" et 10,0 mL d’une solution de sulfate d’aluminium Al(SO.)s
0,050 mol.L"!, puis on compléte jusqu’au repére avec de I’eau distillée. On verse la solution ainsi
obtenue dans un bécher de 250 mL.

On dispose d’une burette contenant une solution de soude NaOH a 0,20 mol.L"' que I’on introduit
par petites portions dans le bécher ; on suit alors, a I’aide d’un pH-métre muni de deux électrodes,

1I’évolution du pH de la solution en fonction du volume de soude versé.

La courbe expérimentale ainsi obtenue est représentée sur la figure ci-dessous.

pH
N F

10,2- D
E

3,84A C V(mL)\

r

5 20 25

a°) Quelles ¢lectrodes proposez-vous pour suivre [’évolution du pH de la solution ? Dire
simplement quels sont leurs rdles respectifs ?

b°) Interpréter qualitativement les différentes portions de courbe AB, BC,..., en précisant les
réactions éventuelles correspondant a chacune d’elles. Que doit-on observer au point B d’une part et

au point E d’autre part ?

c®) Justifier alors les longueurs respectives des paliers BC et DE.



Correction activité S2 B.3 : Solubilité et précipitation de I’ion aluminium (I1I)
activité S2 B.3.1. Les ions aluminium (III) en solution aqueuse

a®) La premiére réaction peut étre vue comme la « somme » de AI(OH); ) = AI** + 3 HO™ et de

Ks
3 H;0" + 3 HO = 6 H,0, donc sa constante est : K1=K—§ =10%.

€

La deuxiéme réaction peut étre vue comme la « somme » de AI(OH); ) = AI** + 3 HO et de
A" +4 HO = [AI(OH),] donc sa constante est : K, = Ksy'K° = 10°°.

b°) Quand le premier grain de précipité se forme, on a [Al**]q; = C; de plus en présence du

précipité Kss = [AI ] [HO Joi’, A0t [HO T = 3 252

1
Onaalors [H;0'] = K,} KL soit pH = pK. — 3 (log (C) + pKs,) = 3,85.
)

Evaluons la concentration en complexe avec I’expression de K° :
4

[H3O+]:q

[AI(OH)4 Jeq = K° [A**]eq [HO ]eg* = K° [AP]q =6,3.10" mol.L",
ce qui est bien négligeable devant C.

c®) Quand le dernier grain de précipité de Al(OH);) se redissout, on a [Al(OH)4 ], = C.
En exprimant la constante d’équilibre de la réaction de redissolution,

, . |aon)), o , . K xKs,XK®

on obtient Ks;’K° = ~—————= d’ou[HO],q = KsxK° soit [H30"]¢q = —c
HO |, 2
On obtient pH = pK. + pKs, — log K° + log (C) = 11,10.
3
Ks,x|H,0"
[AI*"]., s’obtient avec I’expression de Ks; : [AI*]eq = Lj]eq =1,6.10** mol.L"!
KC
ce qui est bien négligeable devant C.
&) ARt Al(OH)3s) Al(OH)4~
| pH
3,85 11,10

activité S2 B.3.2. Dosage pH-métrique des ions aluminium (III)

a®)  Electrode de verre (son potentiel dépend du pH) et électrode de référence (potentiel constant).

b°)  HCIl+H,0O — CI" + H;O" ; Aly(SO4); — 3 SO + 2 AP
AB dosage des ions H;O" : H;O"+ HO =2 H,O ; en B apparition de AI(OH);
BC dosage des ions AI** :AP’* + 3 OH = Al(OH);
CD changement de RP (saut de pH)
DE dosage de AI(OH); ) : AI(OH); ) + OH = [AI(OH)4] ; en E disparition de AI(OH);
EF exces des ions OH.

c®)  (Vc—Vsg)=3x(Ve— Vp) en relation avec la stoechiométrie des ions OH .



