	Correction des exercices d’applications 1-2-3-4-5
 Equilibres de précipitation 



CORRECTION :  Exercice d’application n°1
 S’il existe du solide à l’équilibre du système        PbCl2(s)  =    Pb2+ (aq)   +      2 Cl- (aq)	Qéq = Ks

Méthode : Calculer le quotient de réaction initial dans le mélange qui s’écrit pour un mélange d’ions introduits          Qi = [Pb2+ ]i x   [Cl- ]2i	et  le comparer à Ks.
-Si Qi < Ks : la solution n’est pas saturée et il n’y a pas de solide
-Si Qi = Ks : il y a équilibre solide/espèces en solution
-Si Qi > Ks : il y a précipitation et diminution du quotient de réaction jusqu’à vérifier Qéq = Ks

1. On introduit V1= 20 mL d'une solution d'ions Cl- à la concentration C1= 0,1 mol.L-1 dans V2= 30 mL d'une solution contenant des ions Pb2+ à la concentration C2 = 0,1 mol.L-1.
Qi = [Pb2+ ]i x   [Cl- ]2i  / C°3
· Qi =  x  = C2V2 x 
A.N.   : Qi = 3,0 x 2,02 / 503 = 9,6 .10-5 > 10-6
Conclusion :  Qi > Ks(PbCl2) => Il y a précipitation et existence du solide à l’équilibre.

2. On introduit une quantité n = 1,0.10-3 mol de PbCl2 dans 500 mL d'eau.
On suppose que tout le solide est dissous à l’état initial et on regarde comment la solution évolue vers l’équilibre
PbCl2(s)  ______>   Pb2+ (aq)   +      2 Cl- (aq)	
Quantités ( mol) dans 500 mL d’eau						n=1,0.10-3	2,0.10-3
Qi = [Pb2+ ]i x   [Cl- ]2i	= n x (2n)2/ V 3 = 4 n3/ V3
A.N.   : Qi = 4 x (1,0.10-3)3 / 0,53 = 3,2 .10-8 << 10-6
Conclusion :  Qi < Ks(PbCl2) => La solution n’est pas saturée et le Ks n’est pas atteint. Il n’y a pas de solide.
______________________________________________________________________________________
CORRECTION : Exercice d’application n°2 : diagramme d’existence 

Méthode : Pour des équilibres de dissolution et de précipitation, on ne peut utiliser des diagrammes de prédominance classiques car solide et espèces en solution n’appartiennent pas à la même phase.
On cherche alors les concentrations en ions I- pour lesquelles le précipité PbI2 existe. Ce diagramme appelé diagramme d’existence dépendra de la concentration en ions Pb2+ (contrairement aux diagrammes de prédominance) . On prendra par convention CT = [Pb2+] = 0,01 mol.L-1
L’axe est orienté selon les pI croissants. 
Rappelons que les grandes valeurs de pI correspondent à des milieux où la concentration [I-] est très faible.

Pour l’iodure de Plomb, pKs (PbI2) = 8,1   ;  
Pour [Pb2+]o = 0,01 mol.L-1, imaginons qu’on ajoute progressivement des ions iodures à la solution. Lorsque le premier cristal apparaît,  Ks = Q = [Pb2+][I-]2  
=> Ks = cT x [I-]2   
=> pKs = pcT + 2 pI 
=> pI = ½ (pKs –pcT)
A.N :    pI = ½ (8,1 –2) = 3,05

A la limite de précipitation,  [Pb2+]o = 0,01 mol.L-1   et  pI = 3,05

		Le précipité PbI2(s) existe                                  Pas de précipité
______________________________________________________________I__________________________________> pI         ;  [Pb2+] = 0,01 mol.L-1            3,05


______________________________________________________________________________________

CORRECTION : Exercice d’application n°3 : Calculs de solubilité

La solubilité s est la quantité maximale de solide qu’on peut dissoudre dans un Litre de solution.
Elle correspond à une solution saturée. 

Point méthode : Détermination de s : La méthode consiste à écrire qu’on a atteint l’équilibre par dissolution de s moles d’un solide dans un litre d’eau.
Les concentrations des espèces en solution dépendent de s et des réactions chimiques dans l’eau.

	1- Dans l’eau
	   AgCl(s)          =           Ag+ (aq)        +          Cl- (aq)

	
	Quantités présentes ( mol) pour 1 Litre de solution

	Etat initial
	no                                                   0                                    0

	Etat final ( Equilibre )
	no – s                            s                                    s 



Lorsque les ions formés sont indifférents dans l’eau ( pas de réaction avec l’eau ), il y a dans un litre de solution saturée des concentrations en ions dissous qui valent    [Ag+] = s  et [Cl-] = s

La loi d’action de masse s’écrit :  Ks = a(Ag+)a(Cl-)/a(AgCl)       
Dans les solutions diluées, on confond activité et concentration molaire. 
Les concentrations indiquées par la suite sont celles de l’équilibre.
· Ks =  [Ag+] x [Cl-] / Co2 avec C° = 1 mol.L-1
· Ks= s2 
·   s =    .
· A.N. : s = 10-4,85 = 1,4.10-5 mol.L-1

	2- Dans l’eau salée
	   AgCl(s)          =           Ag+ (aq)        +          Cl- (aq)

	
	Quantités présentes ( mol) pour 1 Litre de solution

	Etat initial
	no                                                   0                                    0,1

	Etat final ( Equilibre )
	no – s’                            s’                                   0,1 + s’ 



Lorsque les ions formés sont indifférents dans l’eau ( pas de réaction avec l’eau ), il y a dans un litre de solution saturée :
· [Pb2+]’ = s’  et [I-]’ = 0,1 + s’ >> s  avec s = 1,4.10-5 mol.L-1  obtenu en 1-
Comme il y a déjà une forte concentration d’ ions chlorures  Cl- dissous dans l’eau et que le Ks est une constante à Température donnée, la concentration en ions Argent(I) sera très faible à saturation et on atteindra la saturation pour s’ << s.  On peut alors faire l’hypothèse que 0,1 + s’  0,1 

La loi d’action de masse s’écrit : 
Ks = a(Ag+)a(Cl-)/a(AgCl)       Dans les solutions diluées, on confond activité et concentration molaire. 
Les concentrations indiquées par la suite sont celles de l’équilibre.
· Ks =  [Ag+] x [Cl-] / Co2 avec C° = 1 mol.L-1
· Ks= s’(0,1)  0,1 s’
·  s’ = Ks / 0,1 
· A.N. : s’ = 10-8,7 = 2,0.10-9mol.L-1

Conclusion : Lorsque la solution contient déjà un ion formé par le précipité, la solubilité du sel diminue. On parle d’effet d’ion COMMUN.

Vérification de l’hypothèse : s’ <<  0,1 mol.L-1     Ainsi l’hypothèse    0,1 + s’  0,1  est validée.

____________________________________________________________________________________
CORRECTION : Exercice d'application n°4 : Tracé d’un diagramme ps = f(pH)
On étudie l’hydroxyde amphotère : Al(OH)3(s). On prendra par convention CT = 0,01 mol.L-1, la concentration en espèces dissoutes aux frontières.

1. Données : pKS(Al(OH)3) = 32 ; log b4 = 34                Al3+(aq)   + 4 HO-(aq)   =   Al(OH)4- (aq)        b4
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2. Courbe de solubilité en fonction du pH       ps = f(pH). 	
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_______________________________________________________________________________________
CORRECTION : Exercice d'application n°5 : Analyse d’un titrage par précipitation
Rappel : Diagramme d’existence de l’hydroxyde amphotère Al(OH)3
On prendra par convention CT = 0,01 mol.L-1, la concentration en espèces dissoutes aux frontières.
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De B à C : 	Al3+ (aq) 		+ 	3 HO-  (aq)  	 ____________> Al(OH)3 (s)       
De C à D : 	Al(OH)3 (s)       	+ 	 HO-  (aq)   	____________>   Al(OH)4- (aq)    
La courbe - - - -  représente le % d’Aluminium sous forme Al3+ libre en solution et la courbe _____ le pourcentage d’aluminium sous forme Al(OH)4- libre en solution. 
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On lit pH = 4  
Par définition, [HO-] = Ke / 10-pH    ; [HO-]= 10-10 mol.L-1
Et Ks = [Al3+] x[HO-]3 =  x 10-3pH     .
Ks = 3,0.10-2 x 10 x 10-30 / 12 = 2,5.10-32
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T est possible de calculer le pH d’apparition du solide : pH = 4, Lorsque la derniére pameule |
de solide disparait, c'est-2-dire.a un'pH pour lequel 1’équilibre de redissolution du sohde |
Al(OH);(s) vérifie une dernigre fois une constante d’ équilibre, il vient : |
Al(OH),[] " 102 3
X7 = Ky =10 = TAROR | 1O v
Le pH vaut alors 10. Le diagramme d’existence du solide prend la forme présentée a la ﬁgum
14.3.

Solution limpide Solution limpide
AP* majoritaire  AI(OH); (s) existe [Al(OH)4]- majoritaire
P!
40 100 .

FIGURE 14.3 — Diagramme d’existence de Al(OH)5(s)
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Entre pH = 4 et pH = 10, le solide AI(OH)s(s) estprésenL Sa solubilité s"exprime par:
s=[AP+]+ [[A)(OHPT}iRdb 125 dniliduloz si .S < Heg

En effet le solide passé en sdum)u Ppeut se retrouyer sous{orme d’jons AI** ou de cor
[Al(OH)4]‘ Le Pl‘Odlll[ de solubilité est vérifié, ainsi :
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i K B4K.
[IAI(OH), || = Koo = #
Finalement la solubilité s’exprime en fonction de A par :

s:%h’+—’gi‘k‘.
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Cette expression montre qu'il existe un pH (une valeur de /) pour lequel s est extrémale
(minimale). Cette valeur de h est calculée en annulant la dérivée premitre de la fonction
s(h):

3K Ky
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Application numérique : 1076 mol-L~! et pHpy = 5,6. Un cas intéressant est rencontré
lorsque :
K;. K,
3 )imii= e
B I =

"est-d-dire lorsque [AP*] > 10{[AI(OH),| "] (traduit par :

3 K‘ILK«
KJ" > 10-

e

qui conduit 2 pH < 5,2). Alors :

ZApH= 10" (évolution affine).
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De fagon symétrique, si [[Al(OH),] "] > 10[AP*] alors :
s~ [[AOH),] ] et ps=12—pH (évolution affine).
Cette situation est rencontrée lorsque :

KipiK, K s
A > lOKsh

qui conduit & pH:> 5,8. L évolution de ps = £(pH) prend donc la forme présentée A la figure
14.4 entre pH = 4 et pH = 10.
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= f(pH)

FIGURE 14.4 - Evolution de ps
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Le minimum de solubilité st rencontré en pH = 5,6. Entre pH = 5,2 et pH = 5,8 I'évolu-
tion n'est pas affine, il convient de considérer simultanément la présence de I'ion AI* et du
complexe [AI(OH), .

p Notons que parler de solubilité d'un solide n’a de sens que si le solide est effecti-
vement présent. Sur un tracé de ps = f(pH), les deux droites ps = 2 sont parfois
ajoutées pour pH < 4 et pH > 10. Elles correspondent alors au cologarithme de la

concentration en solution et cette valeur particulidre est due au choix de travailler sur
un systéme ob la concentration a été fixée a 102 mol-L=\,
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Considérons le systéme contenant des ions AlI** en milieu trés acide (concentration ¢y =
1072 mol-L=!). Une solution contenant des ions hydroxyde HO™ est ajoutée sans variation de
volume. Dans un premier temps I'intfoduction des ions hydroxyde se traduit par la formation
du précipité AI(OH),(s) par la réaction quantitative :

APH b0 3 HOT = 1::AOH)4 (s):
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Si I'ajout de base est poursuivi, la redissolution du précipité est rendue possible selon la
réaction :
Al(OH); (s) + HO~ = [AI(OH),]~

de constante d’équilibre K7 = K4 = 10%. Lorsqu’apparait la premidre particule de soliw‘i
Al(OH);(s), le produit de solubilité est vérifié, c’est-a-dire : :

= 107322 [APH)[HO7 P =107%0%;




