Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

TD SA3 — Etude des réactions de solubilité

Application directe du cours

Exercice 1: Diagramme d’existence de AgCl [/

Tracer le diagramme d’existence du précipité AgCl lorsque [Agt], = 1,0-107° mol - L~ tet Ks = 2,0 -
10710,

L’équation de dissolution est :
AgCl) = Agaq) + Cl(_aq)

On considere une solution contenant un premier grain de solide. Il y a alors équilibre et on peut écrire
la loi d’action des masses :
Ks=[Ag"] x [C]7]

Or comme il n’y a qu'un seul grain, la quantité de Ag™ en solution n’a quasiment pas bougé. On a
donc :
Ks=[Ag"], x [C17]

Finalement :

orl= [Ag¥],

Ou encore :
pCl = pKs + log([Ag*],)

On a finalement & la frontiére :

pCl=pKs +log([Agt],) = 4,7

AgCls) Pas de solide

Exercice 2: Solubilité de PbSO, [
Déterminer la solubilité du sulfate de plomb PbSO, dans l’eau sachant que Ks = 1077% a 25°C.

On considere une solution saturée en sulfate de plomb. Il y a alors équilibre et on peut écrire la loi
d’action des masses :

Ks= Qr,eq

. CLPb2+ X aso42—

N APbSO4
[Pb2H]eq x [SO4% g
002
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A Taide du tableau d’avancement on trouve :

[Pb2+}eq = [8042_]611 = é

Or par définition :

L&
v
On a donc :
52
Ks = Co2

On trouve alors :

$s=1,26-10"* mol-L~!

Exercice 3: Effet d’ion commun | [
1) Déterminer la solubilité du chlorure d’argent AgCl dans l'eau sachant que Ks = 1,8 x 10710 &
25°C.

On consideére une solution saturée en chlorure d’argent. Il y a alors équilibre et on peut écrire la
loi d’action des masses :

Ks = Qr,eq
CLAg+ X CLCI—

AAgCl
[Ag+]eq X [Cl_]eq
COQ

A T’aide du tableau d’avancement on trouve :

[Ag+]eq =[Cl7]eq =

<|m

Or par définition :

&
%
On a donc :
52
KS_@

On trouve alors :

s=1,3-10"* mol - L~}

2) Déterminer la solubilité s’ du chlorure d’argent AgCl dans ’eau contenant au départ C, = 1,0- 1073
mol - L~'d’ions chlorures.

On procede de méme et on obtient toujours :

Ks = Qr,eq
_ %agt X agr- _ [Agt]eq X [C17]eq
aAgCl Co2

Cependant, puisque la concentration initiale en chlorure n’était pas nulle, on a cette fois-ci :

[Ag+]eq = é =3
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[Cl7 ], :CO—i-é =Co+s
1 |4
On a donc finalement : (c y
s'(Cy + s
Ks=—Co—
On résout alors et on trouve :
¢ =1,8-10"" mol-L!

Exercice 4: Dissolution de Pbl, [ | [H]m

Etudions la dissolution d’un solide dans de 1’eau pure. On considére Pbl, dont le produit de solubilité
vaut 1,4 -107°. On indique de plus que la masse molaire de Pbl, vaut 461,01 g - mol .

1) Ecrire I’équation de la dissolution.

La réaction de dissolution est :

Pbly) = Pbid,) + 21

2) On ajoute 0,50 g de solide dans 1,00 L d’eau pure. Déterminer 1’état final.

On calcule la quantité de matiere :

meI2 . 500
Mpy1,  461.01

Npbl, = = 1.085 mol

On suppose un état d’équilibre a la fin. On dresse le tableau d’avancement et on écrit la loi d’action

des masses :
app2+ X a%, [Pb2H] x [I’]}
ks = appl - Cco3
2

On a donc avec I'avancement volumique z ¢ :

Cap x (2zp)? A}
- (o3 - o3

K
xp=0C° 13/ Ts = 0.70 mmol - L !

Espéce ‘Pblz(s) Pb%il) 21(;wl)‘

n (mmol) [ 0,385 0,70 14 |

Ks

Donc :

On trouve alors ’état final :

Cet état final est bien cohérent avec la situation d’équilibre que 'on a supposée. On valide donc
cette hypothese et la résolution subséquente.

3) On ajoute 0,10 g de solide dans 1,00 L d’eau pure. Déterminer ’état final.

On calcule la quantité de matiere :

Mpbl, 100
- - — 0,217 mmol
MPblae = 46l 01 O

On suppose un état d’équilibre a la fin. On dresse le tableau d’avancement et on écrit la loi d’action

des masses :
ks = appl - Cco3
2
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5)

On a donc avec I'avancement volumique z ¢ :

Cap x (2zp)? A}
- Co3 - o3

K
Tp = C’O{?’/TS =0,70 mol - L~!

Espéce ‘Pblz(s) Pb%il) 21(;wl)‘

-0,483 0,70 14 |

Ks

Donc :

On trouve alors ’état final :

n (mmol)

On observe que le bilan n’est pas acceptable. Il y a rupture d’équilibre. Cela signifie que I’état
final n’est pas un état d’équilibre. On ne peut donc pas appliquer la loi d’action des masses. La
réaction est totale. Donc on reprend le calcul pour avoir I’état final :

Espéce ‘Pblz(s) P b%;;l) 2Laq) ‘

n (mmol) | 0 0.217  0.434 |

Déterminer la solubilité de Pbls dans ’eau pure.

Pour déterminer la solubilité, on considére une solution saturée. C’est le cas de la solution de la
question 2. On a alors montré que :

s =0,70 mmol - L™!

Tracer sur un graphique la concentration de plomb dans I’eau en fonction de la masse ajoutée de Pbls.
Légender au maximum le graphique.

On a:

Avant saturation :

NPbly,0  MPbly
\% Mpyp1, V

[Pb2+] = Traz =

Il s’agit donc d’une droite passant par 1’origine.

Aprés saturation : L’avancement ne dépend pas de la quantité initiale de Pbly donc de sa

masse. On a alors :
[PH?T] = s

On trouve la frontiere entre les deux domaines par 'intersection des courbes :

[PH?T] =s
2 m
[Pb +] = MPF:I);QV

On a donc :
Myim = sMpp1, V

On résume cela avec le graphique :
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[Pb1],
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’ Dissolution totale ‘ ’ Existence du solide

Exercice 5: Produit de solubilité de FeCljs | (W[

La solubilité du chlorure de fer III dans 'eau est de 920 g - L=!. En déduire son produit de solubilité.
Donnée : Mrecy; = 162,2 g - mol !

On ajoute une masse mpect; = 920,0000000001 g de FeClz a 1L d’eau pure. D’apres la valeur de la

solubilité, I’état final est une solution saturée par une quantité négligeable de solide. On peut donc
écrire :

é. ~ MFeCls

Mpyeciy

La solution est saturée, méme par une quantité infime de solide, donc elle est a 1’équilibre. On peut
donc écrire :

= 5,67 mol

Ks—Q,. = %o X e _ [CIP[RY 274
ne FeCls Cot V4

On trouve donc :
Ks=27,9-10

Exercice 6: Solubilité du chlorure de sodium HEC

On sature 1 L d’eau avec du chlorure de sodium dont la solubilité est 358 g - L~'a 25°C. On indique que
My, = 23,0 g-mol~tet M- = 35,5 g - mol L.

1) Définir ce qu’est une solution saturée.

Une solution saturée est une solution contenant encore du solide. Il y a donc équilibre thermody-
namique.

2) Calculer la concentration molaire en sodium dans la solution saturée.

La solubilité est de 358 g-L~'. Considérons 1L de solution saturée. On peut y dissoudre une
masse myacl = 358 g de NaCl. On a donc :

MNaCl _ _ ™MNaCl _ _ 358
Myact Mo+ Mo 35,5+ 23,0

NNaCl = = 6,12 mol

Il y a donc une concentration maximale :

[NaJr]max = [Cli]maw - 6, 12 mOl . L_l

3) En déduire le produit de solubilité du sel dans ’eau pure.
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On considere une solution saturée en NaClg). I y a équilibre :

NaCl(S) = Na@q) + Cl(;q)

On peut alors écrire la loi d’action des masses :

[Na]eq x [C17Jeq
002

Ks =

On a alors :

82

KS:@:37,5

Exercice 7: Ks vs solubilité [ | [

Comparer les solubilités des composés suivants dans 'eau : AgCl (pKsy = 9,7), AgeCrOy4 (pK sy = 11,8),
Ag3P04 (pKSg = 19,9).

On étudie tour a tour chaque solide.
Pour AgCl :
AgCl(s) = Ag™(aq) + Cl~ (aq) Ks;

On suppose une solution saturée. On a alors :

[AgF[CIT] _ s
Ksl = 002 = 002

On a donc finalement :
s1=C°/Ks1 =1,4- 107° mol - L1

Pour AgsCrQOy :
AgrCrOy(s) = 2 Ag™(aq) + CrO42~ (aq) Kso

On suppose une solution saturée. On a alors :

[Ag*]°[CrO4*7] _ 4s3
003 = 003

[K
s9=(C°¢ %:7,3-10*5 mol - L1

AgoPO4(s) = 3Ag™ (aq) + PO4* (aq) Ks3

Ksy =

On a donc finalement :

Pour AgzPOy :

On suppose une solution saturée. On a alors :

[AgTP[POS°T] 2753
004 = 004

[k
53 = C°f 2—?3:476-10’6 mol - L

KSgZ

On a donc finalement :
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Pour réfléchir un peu plus

Exercice 8: Etude du chlorure d’argent | [

Le chlorure d’argent est un solide blanc dont le pKs vaut 9,7 a 25°C. L’argent peut par ailleurs se
complexer avec 'ammoniac selon la réaction :

Ag't(aq) +2NHz(aq) = [Ag(NH3)2]*(aq) By = 1072

On indique que Ma, = 107,9 g - mol let Me-=35,5¢g- mol 1.

1) On met 150 mg de chlorure d’argent dans 100 mL d’eau pure. Calculer la concentration finale en ions
argent et chlorure en solution.

Commencons par convertir la masse de AgCl(s) en quantité de maticre :

MAgCl MAgCl
Magcr  Mag + Mcy

NAgCl = = 1,04 mmol

Il y a dissolution du chlorure d’argent selon la réaction :
AgCle) = Ag(ag) + Cliag

On suppose la dissolution non totale, c’est-a-dire ’existence du solide a 1’état d’équilibre. Il y a
donc équilibre et on écrit la loi d’action des masses :
Agtleq x [Cl]eq _ 8

[
Ks = 002 = 002

On en déduit :
s=C°xVKs=1,4-10"° mol - L1

On fait le bilan de matiere a 1’état final pour vérifier I’hypothese :

EF ‘ Ag(two Cliaq) AgCls)
C (mol-L7Y) [ 1,4-10° 1,4-107° X

n (mmol) 1,4-107% 1,4-107% 1,0

On note que la quantité dissoute est négligeable devant la quantité de solide introduite. On valide
donc I’hypothese d’existence du solide.

2) On met 150 mg de chlorure d’argent dans une solution de 100 mL contenant des ions C1~ 40,1 mol - L.
Calculer la concentration finale en ions argent et chlorure en solution.

Commengons par convertir la masse de AgCl(s) en quantité de matiere :

MAgCl MAgCl
Magcr  Mag X Mcy

NAgCl = = 1,04 mmol

Il y a dissolution du chlorure d’argent selon la réaction :
AgCle) = Ag(ag) + Cliag

On suppose la dissolution non totale, c’est-a-dire ’existence du solide a 1’état d’équilibre. Il y a
donc équilibre et on écrit la loi d’action des masses :

[Agt]eq x [C17]e ([Cl7]p 4+ 8) x s
Ks = qC'oZ L= 002
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Au vu de 'avancement calculé en question 1 et de la valeur de la concentration initiale, on fait
I’hypothése de faible avancement, qui s’exprime dans ce cas :

s << [Cl7],

On a donc : ]
Tlo X S

On en déduit :
B KsC?

s = —
[C17]o
On vérifie bien ’hypothése de faible avancement. On fait le bilan de matiére a 1’état final pour
vérifier 'hypothese :

=2,0-10"% mol - L~!

EF | Ashg) Cllag)  AgClg)
C (mol-L7Y [20-107° 2,0-107° X

n (mmol) 2,0-1077 2,0-1007 1,0

On note que la quantité dissoute est négligeable devant la quantité de solide introduite. On valide
donc ’hypothese d’existence du solide.

3) On ajoute 150 mg de chlorure d’argent dans de ’eau pure. Quelle quantité de matiére d’ammoniac faut-
il ajouter pour dissoudre entierement le chlorure d’argent 7

On considere la réaction combinée de dissolution et de complexation :
AgCl(s) + 2NHj(aq) = [Ag(NHz)2] ) + Cling)

Sa constante vaut :
K =Ksx 8, =107>°

On veut dissoudre entierement le solide. On imagine donc le cas ou il reste 1 grain de solide. Il y
a donc équilibre, on peut écrire la loi d’action des masses :

[Ag(NH3) 2 ¥]eq x [C17]eq

K= [NH;)2

On note §f 'avancement volumique a 1’état final. On a donc :

&

K —
(no,Nm; — 26)?

On veut de plus, pour dissoudre entierement le solide :
gf = ny,agct = 1,04 - 1072 mol
On obtient donc :

o NH; = j% +2=2,1- 1072 mol

Exercice 9: Solubilité de Fe(OH)» EECO
La solubilité de I'hydroxyde ferreux Fe(OH)s dans I’eau vaut S = 1,5 mg - L~1a 25°C.
Données : My, = 56 g - mol~! Mo =16 g - mol ™! My =1g -mol™!

1) Calculer le produit de solubilité et le pH & saturation.
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On ajoute une masse Mmyeom), = 1,50000000001 mg de Fe(OH)z a 1 L d’eau pure. D’apres la
valeur de la solubilité, I’état final est une solution saturée par une quantité négligeable de solide.
On peut donc écrire :

¢~ DOt _ 7 1075 mol

~ Mpe(on),
La solution est saturée, méme par une quantité infime de solide, donc elle est a I’équilibre. On
peut donc écrire :

X ape: _ [OH PR’ _ 4¢

2
azs .
Ks=Qreq (Fe(OH)s (o3 V3(C03

On trouve donc :
Ks=2,0x10""

On peut alors calculer le pH a I’état final :

pH = pKe +log([HO™]) =9,5

2) Prévoir comment évolue la solubilité dans une solution de soude & 1,0 - 1073 mol - L~1. Commen-
ter.

On considére une solution saturée par un grain de solide. On note :

£
v

S =

La solution est a 1’équilibre donc :

B iy Xaper  [OH P[Fe?]  (Cp+25)%x s
Ks = Qreq = = —m— =
AFe(OH)2

La résolution a la calculatrice donne :

$=2,0-10"% mol - L~}

On a donc une solublité de 1,6 - 1076 g - L~!. La solubilité a diminué, c’est I'effet d’ion commun.

Exercice 10: Précipitation d’hydroxydes métalliques | [

On considere les hydroxydes de cobalt et de magnésium de formules Co(OH)z2 et Mg(OH)sy. Le produit
de solubilité du premier vaut, a 25°C, Ks; = 107148,

1) On sature de I'eau avec Mg(OH)s. Le pH final mesuré vaut 10,5. Calculer le pKs associé & Mg(OH)s.

Ecrivons la réaction de dissolution :

Mg(OH)y(s) = Mgy, +2HO Ky

La solution est saturée il y a donc équilibre lors de I’état final. On peut alors appliquer la loi
d’action des masses :

HO™]? x [Mg**t
K s [ ]003[ g ]
On a de plus :
HO™
[IVIg2+]f = [ 2 ]f
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De plus :
[HO ]y = 10PH—PKe

On en déduit donc :
103pH—3pK6
Koz = ———

On a donc :
Ksy=1,6-10"4

On en déduit alors :
pKs =10,8

2) On étudie une solution contenant des ions cobalt II et des ions magnésium II, tous deux a la concen-
tration 0,010 mol - L™!. On souhaite faire précipiter plus de 99% des ions cobalt et moins de 1% des
ions magnésium.

a) Placer les différents couples sur un diagramme d’existence commun en fonction du pH. Préciser
en particulier les frontieres.

On calcule le pH de précipitation de Mg(OH)(s). On considere la réaction ot il y a un seul
grain de solide. Il y a donc équilibre on peut donc écrire la loi d’action des masses :
[HO]} x [Mg**];

(o3

KSQ—

On applique -log :
pK sz = —2log([HO™] ) — log([Mg*"]y)

Un seul grain de solide a été formé. On a donc :
[Mg**]y =~ [Mg**],
On rappelle par ailleurs que :
pH> = pKe + log([HO]y)

On a donc :

pKso =2pKe — 2pHo — log([Mg2+]O)
On a finalement :
log([Mg2+]o + pK so

pHy = pKe — 5

Le calcul donne :
pHy = 9,6

On calcule de méme le pH de précipitation de Co(OH)(s). Rien ne change dans le raisonne-
ment, on obtient également :

log([002+]0 + pK sy

le = pKe —_ 2 = 77 6
On peut donc tracer le diagramme d’existence commun :
CO%;;) Co(OH)a(s)
7,6
| : >
9,6 pH
Mg?hy Mg(OH)zs)

b) Calculer le pH minimal nécessaire a la précipitation de au moins 99% des ions cobalt.
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On considere I’état final ot au moins 99% des ions cobalt ont précipité. Il reste donc a la fin
une concentration en cobalt :

[Co**]; < 0,01 x [Co®], = 1,0-10~* mol - L.~
Or le systéme est a ’équilibre. On peut donc appliquer la loi d’action des masses :

[HO? x [Co**]

K81 = 003
On a donc :
o) - oo (B2
[Co™ ¢
Et donc :
_ Ksy x Co
HO | < (C% | ————5+—
[HO] \/0,01 x [Co®*t],
On a donc :

o [Ks1xC°

c¢) Calculer le pH maximal correspondant a la précipitation d’au moins 1% des ions magnésium.

On considere I’état final ot au moins 1% des ions magnésium ont précipité. Il reste donc a
la fin une concentration en magnésium :

[Mg?*]; < 0,99 [Mg**], = 0,99 1072 mol - L~
Or le systeme est a 1’équilibre. On peut donc appliquer la loi d’action des masses :

[HO]3 x [Mg**]y

KSQI

003
On a donc :
[HO_]:CO K82><Co> o Ksy x C°
[Mg2+]f 07 99 - [Mg2+]o
On a donc :
K82 x C°
pH < pHy e = pKe + log <C’O 0.0, Mg”] ) =96

d) Conclure.

Pour réussir a atteindre les objectifs du cahier des charges, il faut se placer entre pH = 8,6
et pH = 9,6.

Exercice 11: Etude de la fluorine [ | | [m

On considere la fluorine CaF's.

1) Etablir la relation reliant la solubilité s du fluorure de calcium, son produit de solubilité Ks, la

constante Ka d’acidité de l'acide fluorhydrique HF et le parameétre h = H3CC3 dans la solution.

Comme on étudie la solubilité, on considere une solution saturée. On peut donc considérer les
deux équilibres suivants comme établis :

CaFy(s) = Ca®T(aq) + 2F  (aq)
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HF (aq) + H2O (1) = H30" (aq) + F~ (aq)

On a donc : [Cazﬂ[F*]Q
Ks = o

_ [H307][F7] _ h[F7]

Ka= FHF]CO ~ [HF

On a de plus d’apres la définition de la solubilité :

_ _[F7] | [HF]
s = [Ca2+] = + =
On a donc :
[F~] | AlF7]
T3 Tk
_[F] h
=5 U K>

Et donc finalement on obtient :

4| Ks h\?
= 71 —_—
° \/4(+Ka)

2) La solubilité du fluorure de calcium vaut respectivement 6,3 - 1073 mol - L='a pH = 1,0 et 2,0- 1074
mol - L= pH = 6,0. En déduire les valeurs de Ks et Ka.

Notons s et so les solubilités respectives pour pHy et pHs associés a hq et ho. On a donc :

g _ ()

5 (14 42)

On en déduit donc : .

<,_e,1>2_ 14+ 4 Ka+hy
142 Ka+th

52

Et on en déduit donc :

Et donc :
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Il suffit donc de réinjecter dans une des deux équations de départ pour trouver :

Ks=3,19

3) Tracer la courbe log s = f (pH) pour les domaines pH < 2,25 et pH> 4,25. On simplifiera a 10%

pres.

On a montré que :

s Ks (1+ h>2 Ks (| 10777 ?
ST = — _— = —
4 Ka 4 Ka

3log(s) = log(Ks) — log(4) + 2log (1 n lopKa—pH)

On a donc :

pour pH < pKa -1 = 2,25 :
1 4 10pRa—pH ~ jopKa—pH

Et donc :

wl

Et pour pH > pKa +1, on a de méme :

14 10PKa=PH ~

log(s) ~ L (log(Ks) —log(4) + 2(pKa — pH)) = -log (KS

Simplifier & 10% pres, cela signifie que 'on peut négliger 1 devant 10. On peut donc simplifier

Et donc : . ) P
log(s) ~ 3 (log(Ks) —log(4)) = glog (48)
y 2,25 4,25
T T I;H
Exercice 12: Précipitation compétitive L] | [

On dispose d’une solution contenant les ions Cl~ et I & la méme concentration C, = 1,0-1072 mol - L™ &
laquelle on ajoute progressivement une solution de nitrate d’argent. Deux précipités peuvent apparaitre,
AgCl et Agl. Les précipitations sont dites compétitives. Elles sont successives si, au moment ou la deuxieme
précipitation commence, la concentration restante du premier anion est inférieure & 1 % de sa valeur initiale,

et simultanées sinon.
Données : Ks(AgCl) = 1,6 - 10710 et Ks(Agl) = 7,9-10717

1) Déterminer la concentration minimale en Ag™ & partir de laquelle se forme chaque précipité. En déduire

celui qui apparait le premier dans le bécher.

Appliquons le critere d’apparition pour chaque précipité :

Qr > Ks
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On a donc :
[Agt] x C, > Ks
Soit : K
Agt] > 28
A7) = =
On a pour AgCl :
[Agt] > 1,6 x 107" mol - L !
On a pour Agl :
[Ag™] > 7,9 x 107 mol - L !
C’est donc Agl qui apparait en premier.

2) Les précipitations sont-elles successives ou simultanées ?
On consideére le systéme dans 1’état ot le ler grain de AgCl apparait. Comme cela a été déterminé

auparavant, on a donc :
[AgT] =1,6 x 107" mol - L~ !
A cette concentration en argent, on peut déterminer la concentration en iodure :

_, _ Ks(Agl) ~10
I'|=———==4,9x%x10 <0,01C,
2 [Ag™]

Les précipitations sont donc successives.

Exercice 13: Solubilité du dioxyde de soufre ] | [
On étudie la dissolution du dioxyde de soufre gazeux dans l'eau :

SO2(g) = SO2(aq)

On ne fera pas de distinction entre I'espece SOz2(aq) et H2SO3(aq). Ce dernier est un diacide dont les pKa
sont 1,8 et 7,2. On suppose la pression totale fixée a 1 bar et la température & 298K. On indique que la

concentration en SOgz(aq) est liée a la pression partielle en SOz (y) par la relation dite loi de Henry :
[SO2(aq)] = k X Pso,,, avec k = 1,2 mol - L' bar™!

1) Représenter le diagramme de prédominance des espéces soufrées en solution en fonction du pH.

Les pKa sont donnnés donc on peut tracer le diagramme directement :

HSO3"™ (aq) SO3%™ (aq)
18 7.2 pH

H2503(aq)

2) Exprimer la solubilité du dioxyde de soufre en fonction des concentrations en espeéce soufrée dans

leau.
On a trois especes possibles donc on peut écrire :

s = [HySOs] + [HSO3~] + [SO3%7]

3) Exprimer la solubilité du dioxyde de soufre en fonction de la pression partielle en SOz (g), de la concen-

tration en H3O™T et des constantes de 'exercice.

Chimie
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On peut exprimer les constantes d’acidité :

Kaqn — H5037] % [H;07]  [HSO37] x [H30™]
YT U HLSOs] x Co T kPso, x C°

Et :
80327] X [HgOJr]

[HSO5 ] x C°

On peut donc exprimer les deux concentrations & éliminer :

KCLQI [

B kPS()2 x C° x Kaq

[HSO37] [H507]

Et :
_ Kay x [HSO37] x C°  kPso, x C°? x Kaj x Kas

[505*7] = [H;07] = ;07

On a donc finalement :

kPso, x C° x Kay ~ kPso, x C°? x Kaj x Kas

= kP
S SO2 + [H3O+} [H3O+]2

4) Conclure sur 'influence du pH sur la solubilité du soufre.

Lorsque le pH augmente, la concentration en ion H3O" diminue donc la solubilité augmente. Cela
est dii au fait que de plus en plus d’espéces soufrées sont accessibles a haut pH.

Exercice 14: Influence du pH sur la dissolution du carbonate de calcium HEE

On étudie le carbonate de calcium CaCO3 dont on sait que Ks =5,0-107°. On indique de plus que les
pKa successifs associés aux couples HoCO3/HCO3 ™ et HCng/COg27 sont 6,4 et 10,3.

1) Dresser le diagramme de prédominance associé aux couples acido-basiques considérés.

CO3?" peut former les espéces HCO3 ™~ et HoCO3. On peut dresser le diagramme de prédominance :

H,CO; HCO3~ CO5%~

| |

T T -

6,4 10,3 pH

2) Exprimer la solubilité en fonction des concentrations des espéces en solution. Deux relations sont
attendues.

D’apres le cours on a :
s = [Ca?"]

s = [CO3%7] 4 [HCO3™] + [H2CO3]

3) Déterminer chacune des concentrations en HoCOs, HCO3 ™ et CO352%" en fonction des constantes de ré-
action nécessaire ainsi que des concentrations en H3O et Ca?* .

On a donc :
s = [Ca?"] = [CO3?7] 4+ [HCO3 ] + [HyCO3]

Pour un systéme a I’équilibre, c¢’est-a-dire une solution saturée, on a :

[Ca?T][CO3%7]

Ks = 002
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Donc : K a0
COy> = =
[COs™] [Ca?t)

Par ailleurs, peut écrire les équilibres acido-basiques et en déduire les relations suivantes :

[HCO57] x [H30*]

KCL1:

[HoCOs]Ce
Kas — [COs*7] x [H307]
2 [HCO3~|C?
On en déduit : [ ) Il O*]
- COg Tl X H3
[HCO3™ | = RKagCo
[H o ] _ [HCOg_] X [H30+] _ [0032_] X [H3O+}2
2 3 Ka1C° Kai1KasC?

4) En déduire 'expression de la solubilité en fonction du pH.

D’apres les relations de la question précédente :

HCO;7] [H2003]>

5= [00327} X <1 + [

[CO327] [CO3%7]
_ KsC°? < (14 [H30™"] [H30T)?
[Ca’+] KayCo ' Kai1KayCo?
_ K8002 w (14 [H30+] [H30+]2
KCLQCO KalKagCOQ

On a donc :

KasC° Ka1Kay(Co?

10—pH 10—2pH
:\/KSCO2X(1+ 0 + 0 )

s = \IKSCOQ X (1 + [H307] n [H3O )2 )

Kas KaiKao
= \/KSCO x (1 4 10pKa2-pH 4 1gpKa1+pKaz—2pH)

5) Faire l'application numérique pour pH = 8,0 et pH = 10,0.

On peut faire ’application numérique pour pH = 8,0 :

$s=1,0-10"% mol - L}

Et pour pH = 10,0 :

§=1,2-10"* mol - L!

Exercice 15: Solubilité de I’hydroxyde de zinc

]| [

On considére I'hydroxyde de zinc solide Zn(OH)s. Le pKs associé vaut 16,4 et les ions zinc peuvent se

complexer selon :
Zn?* (aq) + 4HO (aq) = [Zn(OH)y* (aq) By = 1054

1) Tracer le diagramme d’existence de Zn(OH )y pour une concentration initiale en ion zinc IT de C, = 1072

mol - L1,
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Déterminons le pH d’apparition du précipité. L’équilibre est établi a la frontiere notée F} et donc

ona: ) )
[Zn*"]k [HO TR,

003

Comme il n’y a qu’un grain de solide, on peut négliger sa quantité de matiere et on a :

Ks =

[Zn**]p, = [Zn*7],

_ KsCo3
[HO™|p = \/m

1 KsC?
pHp, =pKe+ §log ([ZnQ"']O> =6,8

Donc :

Et finalement :

On doit également déterminer le pH de redissolution du précipité. La redissolution a lieu selon
I’équilibre :
Zn(OH)a(s) + 2HO— (aq) = [Zn(OH)4)*" (aq) K° = KspB4
On a donc : ,
[Zn(OH)4]"" |, C°
=12
[HO %,

De plus, il ne reste qu'un grain de solide donc on a :

KsBy =

[Zn(OH)4]*"]r, = C

On a donc :
- [[Zn(OH)4]*" |5, C°
H —
[ O ]FQ \/ KS,84
Et donc :
H Ke+ 21 ( Co ) 13,5
= e —(0 —_— =
pHp, =p 5199\ %sp,00 ;
On peut donc tracer le diagramme d’existence :
Znt Zn(OH), [Zn(OH)4)*
6,8 13,5 pH
2) Déterminer I’expression de la solubilité s en fonction de w = [HC(?;] .

On a par définition :
s = [Zn*T] 4 [Zn(OH)4*7]

On considére une solution saturée. On a donc les relations :

Zn*T][HO™)?
Ko = B0
By = [[Zn(OH)4J*"]C*
T [zt HO P
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4)

Et donc :

Zn(OH)42~
 KsCo3 B4HO™]4
~[HO 2 (H C’4>
B KsC?®

=~ (1+Auw")

Déterminer le pH associé au minimum de solubilité.

On dérive la solubilité :

—2
s = KsC° <3 + 264w>
w

On résout :
=0
Donc :
5 + 284w =0
Et donc :

On peut alors calculer le pH :

pHpin = pKe + log(w) = 10,15

Justifier que le minimum de solubilité soit caractérisé par :

[Z0** i = [[Z0(OH)a]* ] min

On a toujours :
J [[Zn(OH),]*"]C
[Zn?T][HO™]4

Ba =

En particulier :
[Zn(OH)4]* JininC**
[Zn**] i, [HOT ]2

min

Ba =

[[Zn(OH)4]* JminBa
[Zn2+]min

Ba =

On obtient donc bien le résultat voulu.

Et donc en remplacant avec le résultat de la question précédente :

Exercice 16: Dissolution du chlorure de calcium

HER]

On considére 25 mL d’une solution de chlorure de calcium CaCly (M = 110,98 g - mol~!) 4 0,40 mol - L™1a
laquelle on ajoute 25 mL d’une solution d’oxalate de sodium 0,40 mol - L~!. On précise que les ions oxalates
sont une dibase de formule C2042" dont les couples associés ont pour pKa 1,25 et 4,3. La solubilité du
chlorure de calcium dans I'eau pure est de 74,5 g - L=1a 20°C et le pKs de I'oxalate de calcium CaCyQy4 vaut

8,7.

1) Déterminer la fraction du calcium précipité, quelque soit sa forme.
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Convertissons la solubilité du chlorure de calcium :
s=20,67 mol-L™!

Au vu de la concentration initiale en chlorure et en calcium, le précipité CaCly ne se forme pas.
Déterminons les concentrations initiales, apres la dilution par le mélange :

[C204%7], = [Ca*T]), = C, = 0,2 mol - L !

Au vu des pKa, on peut négliger la formation de HC2O4 . On a donc I’équilibre de solubilité seul
au début :
Ca?(aq) + C204% (aq) = CaCsO4(s) Ks

En supposant cet équilibre établi, on peut appliquer la loi d’action des masses :

[Ca*T][C204°7]  (Co — y)?
Ks = 002 = 002

On a donc la quantité restante d’ions :
[CaQJr]f = [C2O427]f =5 =4,47- 107° mol - L1

La fraction sous forme de précipité vaut alors :

Déterminer le pH du mélange.

Il reste en solution la concentration s en C504%~. On considére alors la réaction :
C204% (aq) + HyO(1) = HC,04 (aq) + HO™ (aq) K° = 1ppKaz—pKe _ 19797

On résout alors :
2
Ly
(s —zp)C?

Avec 'approximation du faible avancement, on trouve :

zp~VEK°sCo=9,4-10"°

K° =

On peut donc calculer le pH :

[C2042%7]
b pitaz +tog <[HCQO4_] ’

Remarque : Pour 6,5 < pH < 7,5, on ne peut pas négliger I'autoprotolyse de ’eau. Cela signifie
que les HO ™ sont formés par la réaction acido-basique étudiée mais également par ’autoprotolyse
de 'eau de telle sorte que :

H30+]S
HO™ | = H;0™" [7
HO"] ;0] S
Formé par 'autoprotolyse
P P Y Formé par C04%

+
En notant h = [H?éoo }, on a :
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Et donc :
Ke _,  hs
h - Kag
Finalement :
h— KeKCL2
| Kay + s
Et donc : ) Kao +
as + s
H = —log(h) = =1 —— ) =7,13
b og(h) 20g(KeKa2> ’
Cela ne casse pas non plus trois pattes a un canard...

3) Déterminer la quantité d’acide chlorhydrique concentré qu’il faut ajouter pour redissoudre le précipité.
On négligera les effets de dilution.

Les ions H3O™" peuvent réagir selon les réactions :

Ks

CaC204(s) + H307 (aq) = Ca®" (aq) + HC204(aq) Kf= =10 (1)
2
+ _ (a2t o Ks 345
CaC204(s) + 2H30™ (aq) = Ca”" (aq) + HaC204(aq) Ki=———=10"" (2)
KalKag
HC04™ (aq) + H3O+(aQ) = HyO(1) + HaC204(aq) K3 = 10425 (3)

La réaction 3 ne peut se dérouler que quand la réaction 1 s’est faite mais s’effectue de maniere
préférentielle. Autrement dit, la réaction (1) ne peut s’effectuer tant qu’il y a des ions HC204
dans le milieu. Autrement dit, tout se passe comme si seule la réaction 2 se produit. On a alors
avec la loi d’action des masses :

[H2C04(aq)][Ca®* (aq)]
[HzOT]2

Kg =

Notons n, la quantité initiale de solide et nj la quantité initiale d’acide. On veut a I’état final :

Espece | CaCy04  H3z0T  Ca*t HyCy04

n ‘ ~0 n1 — 2n, No o

On peut donc déduire de la loi d’action des masses :

2

n
KO — (o]}
2 (n1 — 2n,)?
Et donc :
\/ K9(n1 — 2n,) = n,
Finalement :
2./KS
ny = w = 0,396 mol
2

Exercice 17: Etude du chromate de plomb L] ] ]

On considére le chromate de plomb PbCrO4. On donne le produits de solubilité associé a 25°C :
K4(PbCrOy4) = 10713, Le chromate de plomb est utilisé en peinture pour faire du jaune. On précise que
les ions chromates sont associées aux formes acide-base HCrO4~ et HoCrOy, ce qui forme deux couples de
pKa égaux & 6,4 et 0,8. On donne de plus les informations suivantes : Ks(PbS) = 1072"% et Ks(MnS) =
10796, Mpy, = 207,2 g-mol~'. On cherche & déterminer la teneur en plomb des eaux permettant de laver
les peintures comprenant du plomb dans les pigments. L’eau de lavage posséde un pH fixé a 7.

C. ROIZARD 20/ 30 Chimie



Etude des réactions en solution aqueuse

PCSI

1) Justifier que seules deux formes acido-basiques issus de CrO4%~ sont pertinentes & considérer dans

I’eau de lavage et préciser lesquelles.

HyCrOy HCrO4~ CrO427

] ]

On trace le diagramme de prédominance associé espéces issues des ions chromates :

T T

0.8 6.4

A pH= 7, il y a donc les formes HCrO4— (aq) €t CrO42_(aq).

pH

2) Déterminer la concentration en plomb de l’eau de lavage de la peinture. Préciser si cette eau dépasse

la teneur maximale 1égale de 50 ng/L en plomb.

On donne I'expression de la solubilité :
s = [Pb?*] = [HCrO3] + [CrO37]

Or on a par définition :
[CrO;37] x [H307]
[HCrO;),] x C°

Ks = [Pb?"] x [CrO37]

Ka =

D’ou : K
s
CrO37 | = ——
[ rvs ] {Pb2+]
Et : [H O+]
Ks x 3
HCrO3]| =
HCrOs) = 2 = Pb#] x oo
Or :
s = [Pb*T]
Donc : K
[CrO;7] = =2
s
Et : [H O"']
i Ks x 3
[HCrOs] = Ka x s x C°

Finalement on a avec ’expression de la solubilité :

,_ Ksx[H;0']  Ks

- Kaxsx(Co s
On en déduit :

B KSX[H30+]

8_\/ Ka x C° A

ApH=7o0ona:
[H30T] = 107" mol - L~!

On peut donc faire I’application numérique et trouver :

s =[Pb?*] = 3.5 x 1077 mol - !
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On a donc :
C,,pp2+ = [P*T] x Mp2w =73 pg-L7!

m

La législation n’est pas respectée. Il faut traiter ces eaux de ringages.

3) Dans les ouvrages de peinture, on déconseille de mélanger le jaune de chrome et le sulfure de manganése
rose pour faire une couleur chair. Montrer que ’on obtient en effet du sulfure de plomb, un pigment noir,
via une réaction dont on précisera 1’équation et la constante.

On peut envisager la réaction suivante :

PbCrO4(s) + MnS() = PbS(s) + Mng) + CrO4*" (ag)

La constante de cette réaction vaut :

Ks(PbCrO4) x Ks(MnS) 1052
Ks(PbS) B

K =

La réaction est donc favorisée et les couleurs voulues vont étre dégradées car PbS est noir.

Exercice 18: Etude des hydroxydes d’aluminium (1] ]|

On étudie les hydroxydes d’aluminium Al(OH),, avec n=0, 3 ou 4. L’objectif de cette partie est de trouver
leur solubilité en fonction du pH. On étudiera en particulier le précipité A1(OH)s et le complexe Al(OH)4
qui est une espece dissoute. Le pKs associé au précipité vaut 32.0. Le complexe est formé selon la réaction :

AR +4HO ) = Al(OH)4 ™ (aq) K, = 10%

On considére des ions aluminium AI** en solution & 1,0 x 1072 mol - L~!. On ajoute de la soude concentrée

et on néglige les effets de dilution. On notera h la concentration en Hz3OV.

1) En considérant un systéme judicieux que vous préciserez, calculer le pH, noté pHi, de précipitation de
Paluminium sous forme Al(OH)s.

On consideére la situation ot il y a apparition du premier grain de AI(OH)s. Il y a donc équilibre :

AI%Ey +30H, ) = Al(OH)3 )

On peut donc écrire :
1 002

Ks  [APY]; x [OH 3

Or il n’y a qu'un seul grain de A1(OH)s. On a donc :

1o
Ks  [APT], x [OH J3
Donc :
—pK's = log([Al**],) + 3log([OH],)
Or :
log([OH™]) = pH — pKe
On a donc :
—pK's = log([AI*"],) + 3(pH, — pKe)
Finalement :

—pKs — log([A1*T],
i, — —PES gg([ Jo)

+pKe =4,0
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2)

4

En considérant un systeme judicieux que vous préciserez, calculer le pH, noté pHo, de redissolution de
Paluminium sous forme Al(OH), .

On consideére la situation ou il y a disparition du dernier grain de AI(OH)s. Il y a donc équilibre :

A](OH)g(s) + OH( Al(OH)4_(aq)

aq) —

On peut donc écrire :
[AI(OH)4 "]y
[OH™ ]

Or il n’y a qu'un seul grain de A1(OH)s. On a donc :

Ksx K, =

[AI(OH) 7]y = [AF],

D’ou : -
Ksx K, = (Al _]"
[OH],
Donc :
PKs — log(K,) = —log([AT*],) + log([OH,)
Or :
log([OHT]) = pH — pKe
On a donc :
pKs —log(Ko) = —log([AT*],) + pHa — pKe
Finalement :

_ —pKs— log([A131],)
B 3

pH> +pKe = 10,0

Tracer alors le diagramme d’existence de AI(OH)3 en fonction du pH.

On a déterminé les pH des frontieres. Il ne reste alors plus qu’a tracer le diagramme :

Al?atl) AI(OH)?’(S) AI(OH)47(aq)

] ] >

T T

4.0 10.0 pH

Déterminer la gamme de pH sur laquelle AI’* prédomine, c’est-a-dire la gamme de pH telle que :

[AI3T] > [AI(OH), ]

On veut :
[AI3T] > [AI(OH)4 ]

On note h = 107P# = [H30™] Or on a d’une part :
Ks=[AP"] x [OH]?

Donc :
Ks B Ksx h?

[OH B~ K3

AP =

Et d’autre part :

_ [Al(OH)4"]
Ksx K, = W
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D’ou : i P
[AI(OH)4™] = K5 x Ko x [OH™] = %

On peut donc réécrire la condition de prédominance :

stKoxKe<Ks><h3
h Ke3

On a alors :
K, x Ke* < h*

On en déduit : K
pH<pKe—T":5,5

5) On cherche maintenant & exprimer la solubilité en fonction du pH. Pour cela on va procéder étape par
étape.

a) Exprimer la solubilité s en fonction des concentrations en especes dissoutes puis en fonction des
constantes de réactions et de h.

On peut écrire :

_sth3+Ks><KO><Ke
 Ke3 h

s = [AI*"] + [AI(OH), ]

b) Comment peut-on simplifier cette expression pour pH < pH; ? Montrer alors que log(s) est une
constante que I'on déterminera.

Pour pH< 4.0, la seule espéce contenant de I’aluminium est AI3*. On a donc :
s = [A1*T],

On a donc :
log(s) = —2

¢) Comment peut-on simplifier cette expression pour pH > pHy ? Montrer alors que log(s) est une
constante que ’on déterminera.

Pour pH>10.0, la seule espece contenant de I'aluminium est AI(OH)4 . On a donc :
s =[Al(OH)4™ ],

On a donc :
log(s) = —2

d) Exprimer la solubilité dans le domaine de prédominance de AI?* par une approximation. Montrer
alors que log(s) est une fonction affine du pH.

Dans le domaine de prédominance de A>T, c’est-a-dire pour pH € [4,0; 5,5], on peut écrire :

Ks x h?

s~ [AI3T] = oo
e

On peut donc calculer log(s) :

log(s) = —pKs — 3pH + 3pKe = 10 — 3pH

e) Exprimer la solubilité dans le domaine de prédominance de Al(OH); par une approximation.
Montrer alors que log(s) est une fonction affine du pH. domaine de validité.
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Dans le domaine de prédominance de AI(OH)4, c’est-a~dire pour pH € [5,5; 10,0], on peut
écrire : Ksx Ko K
s~ [Al(OH),"] = %

On peut donc calculer log(s) :

log(s) = —pKs + log(K,) + pH — pKe = pH — 12

6) Finalement, tracer la courbe log(s)=f(pH) a l'aide des expressions approchées précédemment obte-

nues.
On peut donc tracer :
log(s),
4.0 5.9 10.0
pH
-2

-6.5+

Exercice 19: Solubilité du nitrite d’argent L] ] ]

Le produit de solubilité du nitrite d’argent AgNOs est de 7,2 - 10~

1) Exprimer la solubilité de ce sel en négligeant le caractére basique des ions NOs . Faire I'application
numérique.

On considére une solution saturée en nitrite d’argent. Alors ’équilibre de dissolution est établi :
AgNOs(s) = Ag” (aq) + NO2 ™ (aq)
On peut donc écrire :

[Ag)NOy7] _ s°

Ks = (o2 - (o2

On a donc :
s=C°VKs=2,68-10"2 mol-L™!

2) On veut maintenant tenir compte du caractére basique des ions nitrites, sachant que HNO2 est un
acide faible de pKA = 3,3.

a) Exprimer s’ = & en fonction du pH.

On peut écrire par définition de la solubilité :

s = [Ag"] = [NOy 7] + [HNO]
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On a de plus :
Ka— [NOQ_][H30+] _ [NOQ_]h
[HNOg|C? [HNOq]
On en déduit :
_ h
S = [NOZ }(14-}(&)
KsC? ( h )
- 1+ —
[Ag™] Ka
— KSCOQ (1 + h)
N s Ka

Finalement, on a :

+
b) On pose h = [Hg? L. Montrer que h vérifie 'équation du 2nd degré suivante :

sh? — Keh — KaKe =0

On a par définition :

Ke — [H3O;]O[2HO_]
 [H;07)[NOy ]
Ka == GoliNG,]

De plus, HNOs et HO™ sont produits par la méme réaction. On a donc :

[HNOg] = [HO™]
Ainsi, on a :
KaKe — [H30+]2[H07HN027] _ [HgOJr]Q[NOQi]

[HNO3|C?3 Co3

On sait ensuite que :
KeC®
s = [NOz ] + [HNOg] = [NO, ] + [HO™] = [NOy ] + =
On a donc : oK
e

[NOQ_] =S — h

Et donc : i
KaKe = h? <s' — he)

On en déduit donc I’équation demandée :

s'h? — Keh — KaKe = 0

c) En déduire le systéeme d’équation a résoudre pour déterminer sans approximation le pH et la

solubilité. Commenter.

On a montré :
s'h? — Keh — KaKe =0

s’:,/Ks(l—i—%)
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Ces deux équations sont couplées et ne semblent pas étre aisément simplifiables. En vrai, les
approximations c’est bien!

d) Résoudre le systéme précédent avec les approximations nécessaires pour une dissolution dans l’eau,
tout en prenant quand méme en compte une variation de pH.

On pourrait dire qu’on ignore completement les propriétés acido-basiques de NOs ™ mais ¢a
serait un peu violent. On va plutot dire que :

h<<< Ka
On a alors avec la lere équation :

sh? — Keh — KaKe ~ s'h*> — KaKe =0

b Ka;Ke
\/ s

1
pH = 3 (pKa +pKe+log(s')) = 17,9

On en déduit :

Et donc :

Et avec la 2e équation, sans méme besoin d’approximer :

/ h
"= [Ks(1+-—)=2,68-10"2
S s(—l—Ka) ,

Tres étonnamment (!) on ne voit pas de différence sur la solubilité pour pH > pKa + 1...

3) Déterminer la solubilité de AgNOy dans une solution de nitrate d’argent & ¢ = 0,12 mol - L.

Au vu des questions précédentes, on néglige les propriétés acido-basiques. C’est donc un simple
effet d’ion commun. On a alors :
[Ag"];[NO2 7]y _ (Co+5)s

Ks = 002 = 002

On résout avec la calculatrice et on obtient :

s=5,7-10"3 mol - L}

Exercice 20: Titrage du fer L] ] ]

Dans 1,00 L d’eau, on introduit une quantité n = 1,0 - 1072 mol de chlorure de fer (III) et 0,10 mol de
thiocyanate de potassium. Les ions Fe** peuvent se complexer avec les ions thyocyanate selon la réaction :

FeT (aq) + SCN™ (aq) = [FeSCN]**(aq) B =103

La coloration rouge de Iion complexe [FeSCN]?*T est visible si la concentration de cet ion est supérieure
& Clim = 3,2-107% mol - L~!. On donne les pKs respectifs de Fe(OH)s3 et de AgSCN : pKs; = 38,0 et
pK sy =12,0.

1) Justifier que la solution soit colorée initialement.

Déterminons la composition de la solution. Initialement, on peut calculer les concentrations :
[Fe*T] = C, =1,0-1073 mol - L !

[C17] =3C,=3,0-10"2 mol - L™ !

C. ROIZARD 27/ 30 Chimie



Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

[SCN7] =[KT] =C; =0,10 mol - L}

On peut alors envisager deux équilibres :la complexation ou la précipitation. Appliquons le critére
d’apparition du précipité :

[FTHO P =102 x 10773 =107 > Ks
Le solide apparait donc. On peut donc déterminer ’état d’équilibre :

Fe3+ HO™ 3 . 1 pH—pKe __ 3
Ks— | 5[4 l7 _ (Co— 2 0: 3p) (Co — my)(10PH~PKE — 3g)3

On résout et on trouve :
zp=3,332-107% M

On a donc :
[Fe3+]f ~ CO

On peut alors étudier I’équilibre de complexation et écrire la loi d’action des masses :

_ [[FeSCN]**)Ce zC°
~[[FSH[SCNT] T (Co — x4)(Ch — x4)

B

La résolution a la calculatrice donne :
2 =9,9-10"* mol - L7}

L’état final est donc constitué de :

Espece | Fe’*  SCN~  [Fe(SCN)**  HO-
C (mol-L71) | 1,0-107° 0,10 9,9-107% 4,0-10"

Soit dit au passage, on peut calculer le pH final :

pH = pKe + log <[HCOO]> =3,6

2) A la solution précédente, on ajoute progressivement de la soude concentrée. Déterminer le pH & partir
duquel la coloration rouge disparatit.

D’apres les constantes de réaction, la premiere réaction a se produire est la précipitation des ions
Fe?* libres. Cette réaction est quantitative. Il se déroule ensuite la réaction de précipitation &
partir du fer complexé :

[FeSCNJ2* (aq) + 3HO™ (aq) = Fe(OH)s(s) + SCN~(aq)  K° = Klsﬁ 0%

Pour faire disparaitre la couleur il faut :
[FeSCN]**]; = 3,2-107% mol - L~*
Et donc d’apres le tableau d’avancement :
[SCN7]~9,9-10"2 mol - L™!
On peut donc appliquer la loi d’action des masses :

o

[SCN~];Ce3
[[FeSCN]**]/[HO™J3
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On a donc :
- 03
[HO ]y = ¢ SCN ]2f0 =6,79-107 mol - L~!
HFGSCN] +]fKo
Et donc :
pH = 3,83

3) On titre 10 mL d’une solution & C = 9,5 - 1072 mol - L™ 'en ions Ag™ en présence d’ions Fe3* a ¢’ =

1,0 - 1072 mol - L~ 'par une solution & Cr = 0,10 mol - L~'de thiocyanate de potassium.

a) Justifier que les ions Fer I1I ne perturbent pas le titrage.

La réaction de titrage est :

1
Ag*t(aq) + SCN™ (aq) = AgSCN (s) K7 = Koo = 1012
2

rapport des constantes, la présence du fer ne modifie pas le titrage.

La complexation du fer, qui pourrait perturber le titrage a une constante 5 = 10%. Au vu du

b) Déterminer si la solution est colorée a 1’équivalence.

a alors : Agtl SO c )
e N_ e -
Ké’?:[g]gog Jeg _ ( Cofgf)

vy =C—C%/Ksy

Et donc, avant 1’éventuelle complexation par le fer :

[SCN7]eq = [AgTt]eq = C°V Ko

On peut alors considérer 1’équilibre de complexation. On a :

On obtient donc :

[Fe(SCN)[*FlegC Tf,2

= T SONTIFE ], (5ON Ty —272)(C — 272)

On résout a la calculatrice et on obtient :
zf2=9,9-10"" mol - L
On en déduit donc :
[Fe(SCN)*M]ey = 9,9- 107" mol - L™! < Ciypp

La solution est incolore.

Déterminons I'avancement de la réaction de titrage a I’équivalence, sans approximation. On

c) Déterminer le volume supplémentaire & introduire pour que la solution devienne colorée. En dé-

duire 'erreur relative commise sur le titrage. Commenter.

Espeéce | Fe’t SCN™ [Fe(SCN)J**
Concentration ‘ C  C°/Ksy+ VJ’VQT 0

On veut a I’état final :
[Fe(SCN)J**]4 = Clim

On a donc comme état final :

On considere comme état initial ’état d’apres la précipitation mais avant la complexation
par le fer et avec ’ajout du volume V, nécessaire a 'apparition de la couleur. On a donc :
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Espece ‘ Fe3t SCN~ [Fe(SCN)?*
Concentration ‘ ¢ C°VKsy + VJR/CT = Clim Clim
Clz'm
ﬁ - 1((o Crvy
C'(Cov/Ksy + == — Clim)
Et donc : oV C
COVE sy + —t — Cligy = —2
R L T
Finalement : C v
V. — lim sz _ CO K tot
+ <5C, + C \/752) CT

On approxime :
Vit =Vo+Ve+Vy 2V, + Vg =19,5 mL

On a donc :
Vi =4,91-10"% mL

On peut calculer 'erreur relative :

Vi
e=— =20,025
% Vi %

Cette erreur est parfaitement négligeable au regard des autres erreurs commises.
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