5.2. Caompétition entre deux cations vis-d-vis d'un méme ligand

Chapitre 1 : rappels ¢t généralités
1. Définitions

1.1. Salution

Une solution peut étre définie comme un mélange homogéne dont les constituants sont
divisés etdispersés I'un dans Iautre au niveau moléculaire. Une solution est toujours constituée :
v d'un solvant (constituant majoritaire),
v d'un ou plusieurs solutés,
Les solutions liquides (dites agueuses lorsque le solvant est 'eau).
Les solutés peuvent étre ;
e un gaz (CO: dans les boissons gazeuses, 02, HCL,...),
e un liquide : éthanol, ...
* un solide : sel.
1.2. Concentration d'une espéce en solution :
on distingue ;
14.1. La concentration molaire
La concentration molaire d'une espéee chimique en solution Ca est la quantité de matiere de
cette espéce présente dans un litre de solution,
Cp="2 (unité mol/l.)
Avece : na la quantité de matiére de A en solution et V le volume de la solution.

o Préparation des solutions aqueuses

a. Par mise en solution d 'un solide

Détermination de la masse de soluté a peser

Soit & préparer un volume V d'une solution contenant |'espeéce X, de masse molaire M(X), a la
concentration [X]= Cx. Il faut, en général, déterminer la masse de 'espéce X a peser.
Soit m(X) cette masse.

_ m(X)
" =N
n(X)  m(X)

TV T MX)xV
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peser la masse de solutd  Introdura e solute compldter jusqu'au trait de jaugs
dans 13 fiole jauoée avec de l'eau dstllés, agiter jusqu'a
contenant un pau dissolution compléte et ajuster 3
d'eau distilies nouvesyu au rait de jauge
Exemple :

Calculer la masse de soude NuOH néceessaire pour préparer 50 mL d’une solution 0,01M.
On donne M(NaOH)=40 g/mol.
Solution :

Ona:

n(NaOH)  m(NaOH)
V.  M(NaOH) xV

m(NaOH) = M(NaOH) x V x C(NaOH)
m(NaOH) = 40 x 50 x 1077 x 0,01
m(NaOH) =2 x 107%g = 20 mg

b. Par dissolution d'un gaz

C(NaOH) =

Soit V(G) le volume de gaz o dissoudre, V le volume de I solution, Vi, le volume molaire des
gaz dans les conditions de 'expérience. n(G) la quantit¢ de matiére de gaz et [G] la

concentration molaire du gaz dans la solution. On a:

Ona:
V(G)
n(G) =
(G) Vor
donc :
_n(G) _ V(G)
(6] = V VXV,
Exemple :

On fait dissoudre un volume de 20 em? de NH: gaz dans S00 ml d'cau, Caleuler la concentration
de NHa.

Solution

D'aprés I"expression précédente on peut éerire :



n(NH3) V(NH;)
v VXV,
20 x 107?
500 x 1073 x 22,4
[NH;) = 1,78 x 1072 mol/L

[Nﬂal =

[NH;] =

¢. Pardilution d'une solution tla solution fournie est en général appelée solution mére)

On préleve un volume Vy de la solution meére de concentration Cp que on dilue avec de 'eau
distillée pour obtenir une solution diluée de volume V, et de concentration désirée C.
Détermination du volume Vo a prélever
La quantité de matiere de soluté dans le volume V) est: n(X)=Co.Vo
Cette quantité de matiére se retrouve dans la solution aprés dilution. Cela traduit la conservation
de la matiére, donc: n(X)=Cr.Vi
On en déduit la relation suivante (qu'on appellera par la suite formule de dilution ou équation
de conservation de la matiere):
CoxVp=Cl=xVI1
Le volume & prélever est done:
Cy x W,
S

Lors d'une dilution le facteur de dilution est le rapport de la concentration de la solution mére

Va

sur celle de la solution fille :

Opérations a effectuer
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solution mere prélévement  on place e volume o compléts jusqu'au
duvolume Vo prélevé dans lafiole  trait de jauge avec
Jagee

d= l'eau distilee

Exemple :
On préléve un volume Vo =20 mL d'une solution aqueuse de sulfate de cuivre 11 de

concentration Co=5x107 mol L'
Ce volume est introduit dans une fiole jaugée de 500 mL, on compléte avee de 'eau distillée
jusqu’au trait de jauge, puis on homogénéise.
a. Comment préleve ton le volume Vi de la solution mére.
b. Quelle est la concentration de la solution fille 7
¢. Caleuler le facteur de dilution F effectué.
Solution
u. Pour prélever le volume Vo de solution mére on wtilise une pipette jaugée car le
prélevement est plus précis.
b. Concentration de la solution fille
On sait que la concentration de lu solution fille Cy et celle de lu solution mére Co sont reliée
par la relation de dilution
CoxVo=Cl=V1
oi Vo et Vi désignent respectivement le volume de solution meére prélevé et le volume final de
la solution fille.
CyxV,
103 _Vx

Cy=2x103 mol/L

¢. Calcul du facteur de dilution F

On rappelle que



1.4.2. La concentration massique Cu
C'est le rapport de la masse de composé X contenu dans un certain volume de solution divisée

par ce volume de solution. La masse est exprimée en kg ou en g et le volume souvent exprimé
en L et parfois en m’.

Cu(X) =22 (Unité /L)
Exemple
On dissout 5 g de sulfate de cuivre (CuSO4) dans 400 mL d’eau. Quelle est alors la
concentration massique du sulfate de cuivre ?
Ona:

m(CuS0s) = 5g, V=400 mL

m(CuS0,)

et Cy(CuS0y) = —

€m(CuS04) = 2o0-70-3

¢, (CuS0y) = 12,5g/L

1. 4.3. La molalité
Elle correspond i la quantité de matiere de X pour | kg de solvant. Cette unité de
concentration n'est que trés rarement utilisée. Pour les solutions aqueuse ln molalité est In
concentration molaire sont les mémes,
1.4.4. La normalité
Cette unité de concentration qui a été largement utilisée, on définit ln normalité d'une solution
acide dans I'cau comme le nombre de mol d'ion H:O" susceptible d'étre libérés par un litre de
solution. De méme, ln normalité oxydo-réductrice d'une solution correspond au nombre de mol
d'électrons susceptibles d'étre libérés par un litre de solution. La normalité est lide a la molarité
par I'équation :

N=PxM
N : Normalité ;

P : nombre d’équivalent ;



M : molarité.

Exemple :
Composé HCI H:S0: H3PO NaOH
nombre d'équivalent P =1 P=2 P=3 P=1

1.5. La masse volumigue
Lua masse volumique d'une solution est définie par le rapport de la masse de solution (mwy) au
volume total qu’elle occupe (V).

Psot = {“—j (unité : gL, ke/L. ke/m...)

1.6, Ladensité

La densité est le rapport de la masse volumique de I solution & Ia masse volumique de |'eau.
Psal

P can

deg = (C’est un nombre sans)
1.7.  Pourcentage ou Fraction

1.7.1. Pourcentage ou Fraction massique
Le pourcentage massique ou fraction massique d'un soluté p(X) ou w(X) en solution est le

quotient de la masse de ce soluté m(X) dissoute dans un litre de solution par la masse d'un litre

de solution mu.

m(X)

LLLP|

w(X) = p(X) =

Exemple :
Une solution ammonincale de densité 0,910 et de concentration C=12.8 mol/L. en NH1.

Caleuler la fraction massique en eau et NHa.
On a la densité de la solution est 0,910

s Psatution

Peau

Donc Psotution = 4 X Peau
Psotution =910 g/L
Si on considére un litre de solution il pése 910 g,
En de plus 1L de solution comprend : n(NH3)=12,8 mol de NH:
= m(NH;) = n(NH;) X M(NH;) = 128%x 17 =217,6 g
= Alors m(H,0) =910 —=m(NHy) = 6924 g

Donc



wNH;) =220 e w(H,0) =222
w(NHy) =322=0,24 o  w(H;0)=521=0,76

1.7.2. Pourcentage ou Fraction La fraction melaire (X) :

La fraction molaire du soluté est le rapport du nombre de moles de soluté par le nombre de

moles de la solution nwavee (ng =n(solvant)+n(soluté)).

x2(X) = %

Exemple :

Caleuler la fraction molaire de la glycine dans une solution aqueuse de molalité 14 mol/kg.
D aprés 'expression de la molalité on peut dire qu'un kilogramme d’eau contient 14 mol de
glycine.

On caleul d’abord la quantité de matiére d’eau contenue dans un kilogramme :

m(H,0) 1000

M(H,0) 18

n(H,0) = 55,55 mol

n(”zo) =

Donc :
_ n(H,0)
x(30)= n(H,0) + n(glycine)
(H,0) = 55,55 =08
M) =sss5+1a
_ n(glycine)
xglycine) = n(H,0) + n(glycine)

14
x(glycine) = 5955 =0,2

Lu fraction molaire de la glycine est : x(glycine) = 0,2



Demi- réaction : Fe'' 4 e- = Fe®* x 2 (réduction)
Sn* =8Sn*t + 2e- x| (oxydation)

Réuction globale :

2Fe™ + Sn** = 2Fe”™ + Sn*'

(ox1) (redz) (red)) (ox2)
2. Nombre d'oxvdation (degré d'oxyvdation)
2.1. Définition.
Le nombre d'oxydation (N.O) d'un atome représente la charge ¢lémentaire apparente qu'on
lui attribue selon certaines régles conventionnelles :
a, Le nombre d'oxydation des atomes d'un élément & 1'¢tat libre est nul.
Exemple : Fe :NJO=0;Cu:NO=0

b. Le nombre d'oxydation d'un atome & I"état d'ion monoatomique est égal & ln charge de

Iion.
Exemple :
Elément Sn** Fe'' Sn** Fe®
N.O. 2 3 4 2

¢. Quand des €lectrons sont partagés dans des liaisons covalentes entre deux atomes de natures

différentes, ils sont attribuds & I"atome le plus électronégatif.

Exemples :
H-H CI-Cl CoO HaS 2H-Cl
N.O 00 00 +2-2 +1 =2 +1 -1

d. La somme algébrique des nombres d’oxydation des atomes au sein d’une molécule (neutre)
est nulle.

Exemple : NH3 : EN.O = N.O(N) + 3 x N.O(H) =0

Done N.O(N) =-3 & partir de (N.O(H) = +1)

¢. Pour un ion poly atomique, ln somme des N.O des atomes de I'ion est égale & la charge

totale de I'on.

Exemples :
CO™  INO=2 = NO(C)}3xN.0(0)=-2 = N.O(C)=+4
SO EINO=2 = NOS)+4xN.O0)=-2 = N.O(S)=+6
PO  EINO=3 = N.O(P)+4xN.O0)=-3 = N.O(P)=+5
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CnO7” ENO=2 = 2xN.O(Cr) +7<N.0(0)=-2 = N.O(Cr)=+6
2.2. Nombre d'oxvdation de quelques éléments.
v" Fluor : I'élément le plus électronégatif : N.O = -1,
v Oxygene : le 2eme élément ¢lectrondgatif: N.O = -2, Sauf: OF: car F est plus
électronégatif que O done N.O(O)=+2.
v Les métaux alcalins : trés électropositifs : N.O = +1, Li*, Na", K*,...
v Métaux alcalino-terreux :électropositifs : N.O = 42, Mg™, Ba®*, Ca¥', ...

v Hydrogéne : élément électropositif : N.O = +1.

3.Potentiels d'oxvdoréduction : Equation de Nernst

3.1. Potentiel normal (standard)
Le pouvoir oxydant ou réducteur d'une espéce chimique est caractérisé pour son potenticl
redox E°. E” est mesuré dans les conditions normales de température et de pression (P = |
atm, T = 25°C). on le note : E° (Ox/red).
Par convention; E° (H/H2) =0V,

Toutes les valeurs de E® sont alors repérées pur rapport & E° (H'/Hz).

Exemple :
Couple redox | Fe*'/Fe MnOy Fe''/Fe ZnrZn Coricn
/Mn**
E°(VENH) | -044 151 0.7 0,76 0,34

3.2. Equation de Nernst :
Le pouvoir oxydant ou réducteur d'une espéce dépend non seulement de E® mais aussi des
concentrations en solution.

aOx+né<bred
Eoxred = Eojrea + I Equation de NERNST

[red]®
n : nombre d'électrons mis en jeu
4 25°C on peut éerire:
0,06 lox]®

on/red = E%xred + = log Ired]"
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Exemples :

Fe''/Fe**
Fe'' + | e- 5 Fe®

g [Fed*]

Egert jperv = E%gars jpeas + 0.0GIOg“:?]-
/T
h+2e S2I
= (1]
El;/l' =E (N + 0.03log (“-]2)

MnOs/Mn**
MnOy +8H +5¢-SMn* '+ 4H:0

) 0,06,  [MnOj J[H*]?
Emno; /mn#t = E°Mao; pmntt + 5 log ( [MnZ+] )

4. Réaction d'oxvdo-réduction
4.1, Définition :

Une réaction d’oxydo-réduction est une réaction d'échange ¢lectronique entre un oxydant
Ox; (oxy/red)) et un réducteur red: (oxy/'reds) ¢

Ox) + red: & red) + Ox2
Pour que cette réaction se réalise dans le sens 1 il faut que E°(Oxy/red)) > E°(oxy/red:)
(condition thermodynamique). C'est & dire qu'une telle réaction évolue dans le
sens qui fransforme I'oxydant et le réducteur les plus forts en oxydant et réducteur les plus
foibles :

(Fotentiel le plus devé)

Potentiel andard E' (V)

(Potentiel le plus fallile)

4.2. Ecriture des réactions d ‘oxydoréduction
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Les régles d’équilibrage des réactions d’oxydoréduction s'appuient sur :
¥ La conservation des électrons
v La conservation des atomes
¥ La neutralité électrique des solutions.

Exemple :
1. Soient les couples redox : E°pess jpgze = 0,77 V/ENH et E%ypo; sne+ = 1,51 V/ENH

On a. EoMnO: /an' > EOFG"/FQI'

donc les demi-réactions possibles de point de vue thermodynamique sont :

Oxydation Fe** S FeY' + le- =5
Reduction: MnOy +8H' +5e-=Mn’*+ 4H.0
Reaction globale: 5Fe* + MnOys +8H'— 5Fe + Mn*'+ 4H:0

2 B et = 0,77 V/ENH et EX(Sn*/Sn™) = 0,15V/ENH

on a E°ggse g+ = 0,77 V/ENH > E*(Sn**/Sn*")=0,15V/ENH

Donc les demi-réactions possibles de point de vue thermodynamique sont :
Fe' +¢- S Fe’* % 2 (néduction)

Sn**5SSn* + 2e- x| (oxydation)

Réaction globale :
2Fe* + Sn’* = 2Fe?" + Sn*”

4.3. Calcul de la constante d'équilibre

Soient les deux couples rédox (Ce*'/Ce™) et (Fe*'/Fe?*):

E°( Ce*"/Ce'*)=144 V /ENH et E°( Fe¥*/Fe*') = 0,77 V/ENH

E%(Ce*/Ce™) > E°(Fe'/Fe’) donc les demi-réactions possibles de point de vue

thermodynamique sont :

Demi-réaction de réduction: Ce'* 4+ e Ce
Demie réaction d’oxydation Fe?* = Fe'* +e-
la réaction globale : Ce'* + Fe** & Ce™ + Fe¥

Question : La réaction est —elle totale?
On caleul le rmpport ke en fin de réaction :
[C23+“FE3+]
¢= [Ce**|[Fe**)
Les équutions de Nersnt pour les deux couples redox :
[Fe?*]

BFe'“/Pc" — EoFcJ#/Fezo + 0,06IOE[FT]'
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(Ce**]
ECe“/Ce" = EOCC“ICC" + 0,0BIogm

. X [Cet*[Fe?*]]
Ecevt jcert — Epere jpert = E°gertseers — E°per+ jpez+ + 0,06l0 W

Lorsque ln réaction est achevée, AE = 0= Egaas joort = Epaas jpeae =
BOE” =E°Cc"/Cc" =t EoFc"/Fe“ =0.06 Iog Ke
AE*
K. = 10006 =1 47x10"
K est trés grande donc Ia rénction est totale dans le sens (1)

4.4. Dosage d'oxydo-réduction

Les réactions d’oxydoréduction sont souvent utilisées pour effectuer des dosages. Lune des
solutions contient un oxydant et I'outre un réducteur.
A I’équivalence la relation :

NoxVor=Nreax Vied

Exemple 1 : Dosage d'une solution de MnQy par une solution d'ions F&* en milieu acide.

T Burehe

Solution de
permanganate
, de potassium
acidifiee

Réactions du dosage

Réduction : MnOy + 8H' +5e- = Mn** + 4H:0

Oxydation : Fe** S Fe™ + le-

Réuction globale :  MnOy + 8H' +5Fe™ = Mn®* +5Fe’ + 4H:0

Point d'équivalence : la lée goutte de MnOs qui donne Ia coloration violette,

Nunop X Vano; = Nper+ X Viaas
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Nomalité¢ N=p =M
M = C concentration en mole/1
p : nombre d'entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo-réduction)
pour MnOs" = p=5 donc Nuno; = 5 X Cyno;
pour Fe** = p=I donc Ngpzr = Cpors
5 X Cupo; X Vino; = Cpev X V2o

5x CMnO’ X VMnO.’
‘

Crezs =

Viez+

solution bichromate
C2, V3 vanable

I Ft:.
ciLwvi
barreau
L e L
| agitetien ebaullagp. s
—————————————————————

Réuctions du dosage :
Réduction : Crs07%+ 14H" +6¢- 5 2Cr*" + TH0
Oxydation : Fe** = Fe'* + le-
Réuction globale :
CrnOy* + 6Fe™ + 14H* S 2CF° + 6Fe™ + TH20
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Au point équivalent : on détermine le volume V2 du bichromate.

Relation & I'équivalence : NV = N;Va

Normalité N = px M

M = C concentration en mole/l

p : nombre d'entités échangées ( H+ pour acide/base ou epour oxydo-réduction)
pour Cra07* p=6 donc N2 = 6 Ca

pour Fe* p=1 donc Ny = C,

CiVi=6CV2
Donc
) -6 x"Cz X V2
G= 7
5. Piles électrochimigues - Pile DANIELL.
]

Lorsque les réactions d'oxydo-réduction sont spontandes, il est possible de réaliser le
transfert  d’¢lectrons  du  réducteur & 'oxydant par  intermédiaire  d'un  circuit
¢lectrique  extéricur.  Ceci  est  donné  par  I'expérience  de  principe  de  la
pile DANIELL :

La pile Daniell est constituée de deux compartiments :
Un compartiment gauche : Qui contient une lame de zine plongeant dans une solution de sulfate
de zine(Il)



Un compartiment droit : Qui contient une lame de cuivre plongeant dans une solution de sulfate

de cuivre(1l).

Les deux lnmes sont lides par un fil électrique qui sert 3 la circulation des électrons.
Les deux solutions sont liées par un pont salin (pont conducteur ou jonction) qui sert & la
circulation des ions.

On observe :

- la dissolution progressive de la lame de zine ;

- le dépdr de cuivre sur la lame de cuivre.

Lame de cuivre : Cathode (Réduction) : Cu®* + 2e- = Cu (Réduction)

Lame de zinc : Anode (Oxydation) :  Zn S Zn** + 2e- (Oxydation)

réaction globale ; Cu’* +Zn = Zn™ +Cu

Les électrons circulent done de la lame de zine vers la lame de cuivre.

Le sens du courant est contraire au sens des Electrons @ Sens du courant de la lame de cuivre
(pole +) vers la lome de zine (pole -).

Les ions sulfates vont du compartiment de droite (excés de SO4™) vers le compartiment de
gauche (défaut de SOL™).

Représentation de la pile DANIELL : (=) Zn /Zn* (aq) // Cu**(aq) / Cu (+)

5.2, Caleul de la f.e.m de la pile

Potentiel de la cathode:
0,06
EC = ECU:‘/CU = Eocu1+/c“ + _2 loglcuz"l

Potentiel de 'anode:

0

> log[Zn**)

E;= EZn”/Zn = EOZn"/Zn +

f.e.m de la pile
[Cu®*]
fem = E.— E; = E°pya+ joy — E%zp24 jzn + 0.03log-[-m
Lorsque la pile ne débite plus on a équilibre :
fem=10

y [cu?*]
EOCU”/CII 7l Zn*t /Zn + 0'03109127171—

1
EOCu”/Cu — Eoz"20/z" + 0,03[09 K—c
Eeutt)cuF 2024 j2n
K.=10 0,03 Kc : Constante d’équilibre
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CHAPITRE IV : REACTIONS DE DISSOLUTION-PRECIPITATION

2. Solubilité
On appelle solubilité s d"un composé solide le nombre de moles maximum de ce solide pouvant
se dissoudre dans un litre de solvant & une température donnée,
Exemples :
-NaCl : S = 6 mole.L.”", NaCl est dit composé trés soluble.
- AgCl: S = 10-5 mole. L', AgCl est dit composé trés peu soluble.
Lorsqu’on une concentration d'un composé AB est supéricure & la valeur de la solubilité on dit
que la solution est saturée vis-i-vis de AB et il y a précipitation de celui-ci,
3. Réaction de précipitation.

Quand on mélange deux solutions contenant séparément les deux ions (Ba®* et SO:™) d'un
composé peu soluble BaSOy, celuici précipite lors du mélange (4 condition d'atteindre la

saturation vis-a-vis de BaSOy).

Solution BaCl: Solution NaySOq4
BaCly— Ba** + 2CI
Na:SOs—2 Na* + SO*

Ba™* + SO — BuSOu (précipité)

3. Produit de solubilité.
3.1L.Définition

Quand un composé (BaSOy) précipité lors d'une réaction de précipitation, il reste toujours des
traces de ses ions (Ba®* et SO™) en solution car, méme si la solubilité est trds faible, elle n'est

Jamais nulle.
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11 s"établit, donc un équilibre entre le solide formé (BaSO:) et ses ions restés en solution
(Ba**(aq) et SO+ (aq)) : équilibre hétérogene :
BaSO; (s) = Ba™ (aq) + SO« (aq)

a4 q-
Laam : K= Ef—-'i[s—o-i—l (activité de BaSO4(solide) = 1)

K. = [Ba®*][SO3"]  (mol.1?)

Ks est le produit de solubilité de BaSO;
On définit aussi pKs = -log Ks ¢’est une caractéristique de BaSOs Plus le composé est soluble,
plus Ks est grand plus le pKs est petite.
Pour comparer deux composés, il est plus juste de comparer leurs solubilités.
Pour un solide de formule générale : AxBy:
AB, 5 xAY" 4+ yBv
1 xS ¥S
K, = [A*][B*]
Ky = (XS)*[yS)

3
e (z"(;’) '

Exemples :
CaCO: & Co®* + COs™ Ks = [Ca*'] [CO:*]| =8xS = §* S= \/Fs
BaF: & Ba™ +2F Ks = [Ba™] [F]* = Sx(25)* = 4§ K 2
S —— (T)l
Cas(POs): S 3C0* + 2P0 Ks =(35)'(28)'= 108 §° K &
S = ( )s
108
3.2. Conditions de précipitation.
A'+B — AB - -
2 Ks = [A')c [B')e @ I"équilibre
Sion mélange [A']i et [B7]; trois cas sont possibles :
A} [Bli<Ks : on est en sous-saturation : pas de précipitation de AB
[A* ) [B ] = Ks :on estd o saturation : précipitation de AB
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T on est en sursaturation : précipitation de AB et retour a
I"equilibre : [A7] [B'] = Ks.

Applications : Soit un mélange contenant :

- 50 ml de BaCla = 10°M

- 50 ml de NaSO4 = 2.10°M

- 100 ml de AgNO; = 10°M

Volume totale = 200 ml

(A [B ] > Ky

Y-a-t-il précipitation de BaSOy4, AgCl lors du mélange ?
Sachant que 3 25 °C : Ks(BaSOs) = 1,110 et Ks(AgCl) = 1,6x101°,
v [Ba'] = 2,5x10°M et [SO:7 = 5x10°M
= [Ba™ |[SOs] = 1.25% 108 mol®.1? > 1,110 mole.1?
= Donc il y a précipitation de BaSOq avec retour aux conditions d'équilibre :
[Ba®] [SOs%] = 1,1x10"" mol®.I 2,
VO CH] =5x106 M et [Ag" | =5=106 M
= [Ag')ICI] = 2,510 mol1* < 1,610 mol*.1?

= Donc, pas de précipitation de AgCl.

4. Facteurs influencant la solubilité.
. LInfluence de la température.

Ks est une constante d*équilibre, on peut done lui appliquer les lois déplacement d'équilibre.
ABy 5 XA + yBY  AH= enthalpie de dissolution
SidH >0:
Si Ia Température augmente : évolution du systeme dans le sens de la réaction endothermique
sens (1) : dissolution 1 : Ks 1 (solubilité 1)
SiAH <0:
Si Ia Température augmente : évolution du systeme dans le sens de la réaction endothermique
sens (2) : dissolution| Ks | (solubilité |)
Exemple :
MgF: & Mg* + 2F AH<0 (exothermique)
La réaction est exothermique dans le sens 1, si on augmente la température done la réaction va

se déplacer dans le sens endothermique => sens 2 et par suite solubilit¢ diminue

4.2, Effer d'ions commun
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On recherche la solubilité de AB dans une solution d’électrolyte fort AC,

Soit

ABS A +B et AC—A'+C AC: Electrolyte fort
1

A’ ion commun

4.2.1. Qualitativement.

Lintroduction de AC dans la solution va augmenter la concentration de A* (ion commun) au
niveau de I'équilibre.

Donc il y a perturbation de I'équilibre qui va évoluer dans le sens de diminution ln concentration
de A7 c’est-d-dire dans le sens (2), done sens de la précipitation de AB, Nous avons done une
diminution de lu solubilité de AB.

On dit gu’il y a un recul de la solubilité par ¢ffet d'ion commun.

4.2.2. Quantitativement.

AB S | A +B

S+[AC) s

K, = [A*][B7]
K.=(S+[AC]) xS

Si la solubilité est négligeable devant la concentration de AC on peut écrire que :

K, =[AC] xS
Done
K
S=TAc
Influence .
Exemple ] :
AgCH:COO = Ag' + CH:COO

1
Si on ajoute un acide fort done les ions HiO" avee la base conjuguée CH3COO :
CH«COO" + HiO' — CHiCOOH + H:0
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=> Consommation des ions CH:COO"

=> Déplacement de 1'¢quilibre le sens (1) : dissolution de CH:COOAg.

=> Augmentation de la solubilité. La diminution du pH provogue une auvgmentation de la
solubilité de CH:COOAg.

Exemple 2 :
Fe(OH): & Fe'* + 30H° Ks = [Fe']JOH]?
1

K,
K. = IFB”I(WP

5 = [Fett] = Koy

v
=SipHY = [HAO']A =52
=SipHA = [HiO']N =>sN
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