Chapitre 3 : Réactions de dissolution ou de précipitation
1 constante de |'équation de dissolution : Produit de solubilité Ks

1.1 Couple Donneur/Accepteur

Soient les exemples suivants :

AgCI(S) s Ag” + CI

NaCl(S) s Na* + CI

CuSO4(S) 5 Cu? + SO%4

D s A+P

- Le donneur est le précipité.

- L'accepteur n'est pas défini :on peut avoir AgCl/Ag” ou AgCI/CI".
On choisit comme accepteur le cation métallique

D'ot :
AgCI(S) = Ag” + CI™: AgCl/Ag’
CuS04(S) = Cu® + SO, CusS04/cu®
Ag2S(S) = 2Ag" + S Ag:S/Ag"

1.2 L'étude quantitative :
1.2.1 Produit de solubilité Ks

Soit une solution saturée de phosphate d'argent Ag3P0O4
Ag3P04(S) = 3Ag+ + PO 4
Le produit de solubilité est la constante d'équilibre correspondant a la dissolution d'un
solide dans un solvant, noté Ks
Ici nous avons :
Ks = [Ag+]’. [PO* 4 ]
On définit aussi le pKs = -logKs

Remarque :
1- Soit I'équilibre : CaS04 = Ca® + SO 4
Le quotient de la réaction est : Qr = [Ca2+][SO%4 ] = Ks
* Si Qr<Ks==1 asolution est homogene et le précipité n'existe pas.
* SiQr>Ks== lasolution est hétérogéne et on formation du précipité.
2- Plus Ks est grand (pKs est petit) plus le complexe est soluble.

1.2.2 La solubilité
On appelle solubilité molaire volumique s d'un solide, sa quantité de matiére que I'on peut

dissoudre dans un litre de solution (mo?.27)
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Exemple

1- AgClisy — Agt + ClI- : pK.=9.75
S S
K,=52= s=VK;: s=1.3310"3mot.t7!
2- AgsPOysy = 3Agt + POy : pK,=158
3s S
2.\3 o7 4 4 K“ . 910> 9 p—1
K; =(35)". =278" => 8= 7 - §=4.92107" mot.¢
Remarque :

» On définit la solubilité massique volumique s,, par la masse du solide qu’'on
peut dissoudre dans un litre de solution, donc

m(solide)
V(solvant)

Sm =

- m P 2 >
Puisque n = i : M étant la masse molaire du solide ., alors

Sm = SM I

1.2.3 Condition de précipitation
Soit un solide précipité, C A, constitué a partir des ions CP* et A™".
Il existe deux possibilités d'obtenir ce précipité :
- en dissolvant le solide dans une solution,
- partir de deux solutions limpides contenant séparément les ions formant le précipité.

Nous allons étudier les deux possibilités successivement.

A. Dissolution du solide

D’un point de vue expérimental, on constate que, lorsqu’on place du solide en solution, celle-ci reste
d’abord limpide, c’est-a-dire que le solide se dissout totalement, ce que I’on peut résumer par I’équation
bilan (avec la réaction totale) :

CeAy(s) = % CPF + y A

I n’y a donc pas équilibre dans un premier temps, pour une faible quantité de solide dissous. En ajoutant
encore du solide, on constate que celui-ci reste présent en solution, elle ne peut plus en dissoudre. La
solution est saturée. Une fois cette quantité atteinte, il s’instaure donc I’équilibre :

i B n—
Exemple : on tente de dissoudre my = 1,00 mg de chlorure d’'argent dans Vy; = 100 mL d'eau
ne contenant initialement ni ions argent (I) ni ions chlorure. Est-ce possible ?

Données : M(Ag) = 107,8 g.mol™, M(Cl) = 35,5 g.mol™*, pK, = 9,7
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mey _ 1,00.1073
M(AQ)+M(Cl) ~ 107.8+35.5

S1 le précipité n'est pas totalement dissous, alors s’établit I'équilibre :
AgCliy = Agt + Cl~
A Téquilibre, K, = [Ag™] [Cl7]. ATaide d'un tableau d’avancement,
AgCl = Ag * + GE
QI no 0 0
QEq Ng — feq feq feq

Done, a I'équilibre, [Ag™] = [CL7] = %_q

On souhaite done dissoudre n, = = 6,98.107° mol de chlorure d’'argent.

EarX -
Donc K, = (V—:) Donc ¢, =V K = 1,41. 107% mol

Done §,, <ny: tout le chlorure d'argent n'est donc pas dissous et il reste du solide en

solution : on peut seulement dissoudre 1,41.107° mol.
On peut alors déterminer la solubilité du chlorure d’argent dans l'eau pure, correspondant

la quantité de chlorure d'argent que l'on peut dissoudre dans un litre d'eau, done ici
1.41,107¢ = e
S= = 1,41.107° mol.L™!

0,100
B. Apport séparé des ions

Considérons a présent le mélange de deux solutions limpide, I'une contenant des ions CP* et
l'autre des ions A"".
Juste apres le mélange des deux solutions et juste avant toute réaction, les concentrations
de ces deux ions sont alors [CP*], et [A"],.

La réaction qui peut avoir lieu s'écrira alors :
- n—
x CP™ + Yy A e CxAy(s)

: ; 1
De quotient réactionnel, Q, =
€ quotllent reactlionnel, Q, [Cp+]£q [A"‘]f_fq

Cependant, 1l est possible que le précipité ne se forme pas. Pour le savoir nous pouvons

comparer le quotient réactionnel initial, Q,, a la constante d'équilibre de cette réaction,

K°= = et utiliser les résultats du chapitre « Réactions en solution aqueuse ».

Si Q,9 > K° (c’est-a-dire si [CP*]j [A"‘]f,’ < K;). la réaction devrait se faire dans le
sens inverse, ce qui est impossible ici: le précipité ne se formera pas; il n'y a pas
equilibre.

Si Q9 < K° (c’est-a-dire si [CP*|§ [A""] > K,), la réaction se fait dans le sens direct:
le précipité va se former jusqu’a ce que l'équilibre s’instaure et, donec, que

1
Qreq = 5



Si Q,0 = K° (c’est-a-dire si [CPT]§ [A" |} = K), le systéme est a l'équilibre. Le
précipité n'existe pas mais tout ajout de I'un ou l'autre des ions méme dans les
plus petites quantités provoque son apparition : on dit que la solution se trouve a
la limite de précipitation (ou de solubilité).
Exemple :
On mélange deux solutions :

e V,=20mL de chromate de potassium (2K*,Cr0i”) de concentration molaire

c;=1,0.10"Ymol. L7 :
e V, =30 mL de nitrate d’'argent (Ag*, NO3) de concentration ¢, = 2,0.107* mol.L™".

Le produit de solubilité du chromate d’argent (Ag,Cr0,, ) vaut pK, = 8,7.
Nous admettrons que les ions potassium et nitrate sont spectateurs.

Le précipité se forme-t-il ? Si oui, déterminer les concentrations a I'équilibre en ions argent
(I) et chromate.
Déterminons les concentrations initiales en ions argent (I) et chromate.

R - L -2 -1
[CrO5~ )0 A 4,0.107“ mol. L
Co Vz .
Agtl, = ——=1,2.1073 L. L3
[Ag™]o V& Vo mo

Il suffit alors de comparer [Cr0O;  |y|Ag™ )5 a Ks = 2,0.107°.
Ici, [CrOF~]olAg*]§ = 5.8.107°% > K

Le précipité se forme.
Pour déterminer les concentrations, il suffit de dresser un tableau d'avancement :

CTO,;"’_ + 2Ag+ = Agzc"02(s'

CI 4,0.107? 1,2.1073 0
CEq 4,0.103 —x,, 12.1073 = 2x,, i
Attention : x., en dessous de Ag,Cr0,, n'est pas une concentration (non définie pour un

solide) mais la quantité de précipité présente par litre de solution.
A l'équilibre, [Cr0of~] [Ag*]* = K,
Donc [4,0.1072 — x,q] [1.2.107% — 2x,,]” = K;.

Par une résolution numérique, on obtient x.; = 4,8.107* mol.L™' (des 3 solutions, c'est la
seule possible puisque x,, < 6,107,

Done [Cr0Z~] =3,5.10"* mol.L ! et [Ag™] = 2,4.10~* mol. L}



2 Domaine d'existence
Dans le cas d'un précipité. on ne peut pas parler de diagramme de prédominance puisquon
ne peut pas définir la concentration du précipité: nous parlerons done de diagramme
d’existence, le précipité existant en solution ou non.
Soit 'équilibre : AgCligy = Agt +Cl~ : pK; =9.75
Cl~ étant la particule échangée (H™ pour les acides).

Si on choisi [AgT] = 1072 mol.0=! alors [Cl7] = [i;i] = 10~ unol €1}
donc pCl = —log[Cl™] =T7.75
779
Domaine d’existence de AgCl : pCl
]
.

Domaine de prédominance de Ag™

Remarque
Le domaine frontiére (valeur de pCl) dépend de la concentration arbitraire
choisi.

APPLICATION :

Tracer le diagramme d’existence pour Fe(OH ), sur l'axe des pH.
On donne : pKy(Fe(OH),) = 15; [Fe*t] = 0,01 mol.¢™*

3 Facteurs influengant la solubilité.

3.1 Influence de la température
On admet la relation de Van't Hoff :

dinK, A H®
dTT  RT?

A, H? : I'énergie (enthalpie standard ) de la réaction de dissolution.

» SIAH? >0 = siT /== K, / ets / :la solubilit¢ augmente avec la
température .
Exemple CuSOy4;, NaCl; PbCly; ........

» SIiAH <0 = siT /= K, ~, ets ~ ! la solubilité¢ diminue avec la
température .
Exemple Le calcaire = tartre :CaC0Oy........

Conclusion :Lorsque la température T augmente alors :

AI' HU ,:’“

Précipite A,H” <0 cation + anion
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3.2 Influence de l'ion commun

Le produit de solubilité de BaF, est K, = 1.37107°
1. Calculer la solubilité molaire s et la solubilité massique s,, (en g/1).
2. A un litre de solution de BaF, . on gjoute une mole de Ba(NO;),: calculer la
nouvelle solubilité molaire s’ de BaF, .
3. A un litre de solution molaire de Ba(NO3),0on gjoute 0.02 mol de NaF. Le BaF,
précipite-t-il ?
Ondonne : M(BaF,) = 177 g/mol;:0=16 :N=14 :F=20 :Ba=137.
On suppose que les nitrates beaucoup soluble dans lU'eau

REPONSE

1- >
BaF, = Ba*" + 2F~

K,=4s® = s=YK,/4 : AN:|s=7.10"mol.l~"
B Sp=eXM AN 8y =124 g/t

2.
BaF, = Ba?* + 2P
teq S 2s
to s+1 25
tes s+1—y 28 — 2y

Onpose:s =s—y== s < s;donc:
K, = (s’ +1)(2¢) = 45”(s' + 1) = 45® (K, ne depend pas de la concentration ).
Comme ¢’ < s < 1 == 452 = 44*
= gl =g AN :|s =5.8510"" mot.t™!
On constate que la solubilité diminue avec l'addition d'un ion commun.
3- En milieux aqueux , NaF et Ba(NO3), sont totalement dissocies :
Ba(NO3)s — Ba** +2NO; ; NaF — Nat+ F~
BaF, se précipite si Q, > K..
Ona:[Ba®t]=1mot.l™" ; [F~]=0.02mol.¢7!
Donc : Q, = [Ba*"|[F~]? = 4.107* > K, : BaF), se précipite

3.3 Influence du pH de la solution

Le carbonate de calcium est un sel peu soluble dont le produit de solubilité a
25°C" est K, = 4,9.107°,
1- On néglige la basicité des ions CO;~ ,calculer la solubilité molaire s de ce sel.
2- En tenant compte de la basicité des ions CO;~, calculer a cette température, la
solubilite molaire s de C'aC'O4 dans l'eau et le pH de la solution saturée.
On rappelle que les constantes d'acidités de C'O, et de HC (O, sont respectivement :
I\-l =4 1.10_7 et [\.;) = 4.9.10_” A
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3- On fait barboter CO, dans la solution précédente en présence de CaCQO5 solide,
Montrer que du CaCO3 passe en solution.

Etablir, en fonction de la pression P du CO, au dessus de la solution, les expres-
sions littérales de [Ca**| = x et de [H3OT] = h dans la solution.

On précise que. suivant la loi de Henry. on a [CO,| = k.P . avec k = 4,9.107% , P
étant en atmosphere et les concentrations en mol.(=!

A.N : Si l'on pose P = latm, quelle est la solubilité massique de CaCO3 ? Quel est
le pH de la solution saturée. On donne Ca = 40.

La solution des équations :

05t —9810792% - 107125+ 2,4.107Y" = 0 = s = 0,0001272

o O ¢ v
e 10010 A2 + h = 2011077 m o — = h=12,6.10""
REPONSE
1~ 3= g/ K, == AN s=Tx10"mol.L~!
2-Ona:
* CaCO; = Ca?t + CO%‘ d Ko— [Ca”] [CO%‘] (1)
y h[HCO3]
* COs5+ 2H50 = H301T + HCO; Ki— W— (2) Kg; =10779)
18
x* HCO7 + H,0 = H 01 + CO?* K, = h[COg‘] (3) (Kgy = 107399
3 2 ST 3 3 2 [HCOg—] B2

x  puisque Ca** est un ion indifférent alors la solubilité :
s = [Ca®] = [COy) + [HCO3]|+ [CO3| )
x NE: 2[Ca?|+[Hs0"]=[HCO;]+2[COF|+[0H] (5
x K. =[H;0T|[OH"] (6)
Comme CO3~ est une dibase alors le milieu est basique et on peut faire les approxi-
mations suivantes qu’on justifies a la fin.
> [H3O1] < [OH]
> [COs] < [HCO5]
(4) = [Ca®| ~ [HCOZ] +[CO3] &)
(5) = 2[Ca’t] ~ [HCO3] + 2[CO37] + [OH"]
= 2[Ca*t] ~ [Ca*] + [CO2] + [OH]
donc : [Ca?t] ~ [CO3"|+ [OH™] (6)
(4’)et (6) == [HCO3| =[OH | =w (7)
(1) = K, = [Ca?][CO} ]
— K, = [Ca®*|([Ca®] — [OH])

K, * K
— K;=s(s—w)=—w=s5—— .. :
K.
9. —(s —w)
Or:KQZMz W 2&(8—10)
[HCO;3 | w w?



Kg 9 _._;KQ .S“—I<s2 SQ—KS
Kew =s—-u:—4Ke[ p [F=s5— p
— K2(32 ~K,)?=K,.s

K.
On tire que :

st —2Kss?——Ks+K§ =0
K,

A.N:

s1—08107%%*—10"125+2,4107" =0

La résolution par maple donne : s = [Ca*t] = 1,27.10~* mol.(~!

D’ot les valeurs numériques :
x 8= [Ca®] =1,27.10"*mot L !
[CO;7] = K;/[Ca?t] = 3,8.1078 tnotie
*x [HCO3]=[OH]=s—[CO3]=28,9.10"° mot.(!
K.
[H307] = m = 1,110 %mol.t-! = pH = 9,95
H3OT|[HCO3
x  [COy = LE %L 3 =2,39.10"* mol.0™! < [HCO3] = 8,9.107% mot.0~}
1
Donc les approximations sont biens justifiées.
3- Lorsque on barbote du CO, dans la solution en presence de CaCO4 solide alors
[COF] \\== [Ca®*"] / : dissolution d'une partie du calcaire .
On a pK, = 6.4 et pK, = 10.3 ainsi les espéces majoritaires sont CO, et CO;;’_ donc
la réaction prépondérante est :

*

*

HyO +COy +CO% = 2HCO3
avec une constante d'équilibre K = 1019364 = 1039 > 1

La N.E = 2[Ca®t] + h = 2[CO3}"| + [HCO3] + [OH"]
Or [COs] = KP donc:

[HCO;] = Klf‘P de meme [co2] — B2lHC0s] [h; COs]
. K.K,KP '
= [CO% | = —=—"—
o "k KA
D aut t :{Ca2t] = A 5
autre part {0e™] = 707 = RiK,KP

Dans la N.E on obtient : @ e g2 B KD .y
‘ ; {

2lCa2t| + h = [HCO] +2[c0% ] 4+ —= =< - Bin. g% -1 e

C& ]+ 8= 00| +200s |+~ = r w5 I 72 3



4 Stabilité relative d'un précipité
Exercice

1. Déterminer la solubilité du chlorure d’argent pKg (AgCl ) = 9,75 et celle d’io-

dure d’'argent pKs(Agl) = 16,20 dans lU'eau pure, puis en déduire le composé
le plus soluble.

2. Déterminer la constante de la réaction ayant lieu par gjout des ions iodures
I~ & une solution contenant un précipité de AgCl. Conclure.

3. Calculer la solubilité dans l'eau pure du chromate d’argent pKs(Ag:CrOy) =
12,00. La comparer a celle de AgCl. Que peut-on conclure ?

4. Déterminer la constante de la réaction qu’aura lieu lorsqu’on gjoute des ions
Cl~ a un précipité de Ag,CrO,.

REPONSE

(I)-La solubilite du :
» Chlorure d’argent :
AgCl(S) — Ag+ + Cl~

K= 8% —> 51 = VK A.N: 51 =1,32.10"° motl.0~!

» lodure d’argent :
AgI(S) = AgT+1I

K = 83 => 59 = VKo AN: s5=1,45.10"2 mol.L~!

Donc :puisque s; > sy alors AgCl est plus soluble que Agl
Remarque :La comparaison des pKg pour en déduire le composé le plus soluble
n'est valable que si les composés présentent des formules semblables c’est a dire

méme nombre de cations et d’anions.
20

AgCl = Agt+Cl- K,
Agt+1- = Agl

AgCl+1- = Agl+ClT K,



K
1 10PKs2—PKa AN :
Ks?

K= 107 =2,82.10°

Conclusion : Agl moins soluble mais plus stable que AgC' .
(3)- La solubilité du chromate d'argent :

AgCrOy = 2AgT +CroOj

Avec : K| =

KsB
4

Ona: K. = (253)? x 53 => K3 = 453 donc s; = {‘/

T 3V % AN :  53=6,3.10"" mol.l™

Comparaison :On a :? = 4,77 donc le chromate d’argent Ag:CrO, est 4,77 fois plus

1
soluble que le chlorure d’argent AgCl
@)- Détermination de la constante de réaction :

2AgCY = 2Agt 4201 K
2Agt + CrO;~ = Ag,CrOy Kl
83

2AgCl + CrO;~ = AgpCrOs+ Cl~

On tire que

K, K

g=—e =K, =10"">1
K3

La réaction est quantitative dans le sens direct c’est a dire dans le sens de for-
mation du chlorure d’argent AgC?, donc AgCt est plus stable que le bichromate
d’argent.
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