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CHIMIE DES SOLUTIONS

Equilibres de solubilité et de complexation

I-Equilibre de solubilité

I-1-Solubilité

La solubilite molaire (ou massique) d’un composé est le nombre de moles (ou

masse) maximal que I'on peut dissoudre dans un litre de solution.
s(mol/L)=n/V Smass (§/L) =m /'V
Lorsqu’un equilibre hétéerogene s’établit entre le solide et ses ions en solution, la

solution est dite saturee.

dissolution
—_—— —+ -

precipitation

I-2- Produit de solubilité- Condition tbermodvnamique de précipitation

On considere une solution saturée de I'électrolyte A, B,(s) :

A,B,, & mA”, + nB"
L.A.M. : la constante de cet équilibre Ks est appelée produit solubilite :

KS :[ AX+]m [BY-]n

On prépare une solution d’ions A" et B
Trois cas se presentent :
1- Q=[A"],™[B"]" <Ks, la solution n’est pas saturée, il n’y a pas de solide ,
I'equilibre n’est pas atteint.
2- Q =[A"]"[B"]" =Ks: I'equilibre est etabli : début d’apparition du solide, la
solution est saturée.
3- Q=[A]"[B"]">Ks: e systeme évolue dans le sens de la precipitation :

I exces d’ionsforme le solide et la solution est saturée.

Exemple:

On veut réaliser l’équilibre:

Fe2 Sz (s) & 2Fe3* g + 3S%(ag)

Ks=[Fe3*]2 . [SZ]3

On laisse couler

progressivement une Fe™
solution de nitrate de fer III
Fe(NOs )s dans une solution
de sulfure de potassium
K>S

S
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CHIMIE DES SOLUTIONS

« Si[Fed3'2. [S?]3 < Ks,
la solution n’est pas

Fej+
saturée,
il n’y a pas de solide,
l’équilibre n’est pas atteint.
Fe3++ S2-
o Si[Fe32.[S%]3=Ks:
Apparition des premiers o

cristaux deFe2S3
l’équilibre est établi.

Fe3+t+ S2- m

1 °cristaux
de Fe2S3(s)

 Si[Fe3*]2. [S?]3>Ks:
le systeme évolue dans le

sens de la réaction de e
précipitation (formation du
solide)

Fe3t+ S2- .S

Fe2Sss)
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CHIMIE DES SOLUTIONS

I-3-Expression du produit de solubilité Ks ( solubilité dans I’eau pure)

RN X+ Y-
AmBn(s) A\ m A (aq) + HB (aq)
Exces-s m.s n.s

Ks=[A]™ [B"]" =[ms]™. [n.s]"=[m]". [n]"s"""

Exemples:

AgCly & Ag ., + Cl, . Ks=[Ag"L[CI] ; [Ag"]= [CI]=s Ks=

2

S .

Ks=[F’"].JOH] ; [OH] =3[ Fe’"]
Ks = s5.(3s)° =27

Fe(OH)y, & Fe'(,, + 30H
Exercice 1

On considere une solution aqueuse 0, 1M de nitrate d’argent AGNO;. On y ajoute, sans
variation de volume, une solution d’iodure de potassium KI.

Quelle doit étre la concentration de la solution en iodure de potassium pour que le
solide Agl commence a précipiter ?

Donnée a 25°C :  pKs(Agl) = 16,2

AgNO; et Kl sont des sels totalement solubles dans I’eau.

Exercice 2

On mélange 50 mL d'une solution 0,05 M d'oxalate d'ammonium (NH,),C,0,, et 50
mlL d'une solution 0,02 M de nitrate de calcium Ca(NO;), . Les deux sels sont
totalement solubles en solution aqueuse.

1°) Montrer que I'on observe la formation d'un précipité d'oxalate de calcium.

2°) Quelle est la masse de précipité obtenue ?
Données a 25°C: pK(Ca(C,0,)) = 8,6 ; M(Ca(C,0,) = 128,1 (q.mo]'l

I-4-Euifet d’ions communs

La preésence, dans la solution d’un ion commun apporté par un autre composé, entraine

la diminution de la solubilite.

Pbl, & Pb™*, + 20, . Ks=[P][1 ] =529 =45
1/3

Solubilite dans I’eau pure : s = (%j

A 25°C pKs=8,2; Ks=10"™=6.31.10"; s=1.17.10"mol/L.

q) (aq) ;

Solubilite dans une solution de concentration ¢ = 0, 1M en iodure de potassium KI :
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CHIMIE DES SOLUTIONS

KI = K" + 1 e Pbl, 2 P, + 2",
[I]=c+2 ; Ks= s’.(c—i-Zs’)2 2o g<set s<<¢ — $<<c ;

s'=(K_fj . £ =631.10"M
C

Solubilite dans une solution de concentration ¢ = 0,1M en nitrate de plomb
Ph(NO;), :

Ph(NO,), — Pb*" + 2NO; et PbI, & Pb*', + 217,

[P ] =c+s” ; Ks=(cts")(25) ; s <s —>s'<<c¢ ;

KS 1/2
o= (4_j 7 =1.26.10"mol/L
C

s’ ets’’ <s:lasolubilité a diminu¢ car I'introduction d’un ion intervenant dans
Iequilibre déeplace celui-ci dans le sens de sa consommation, donc dans le sens de la
preécipitation.

Conclusion : La solubilité diminue en présence d’un ion commun.

Exercice 3

Calculer les solubilités s et s’du chlorure d’argent AgC] respectivement dans 'eau pure

. /e \ . - \ . —I
et dans une solution contenant de]a des ions chlorure CI' a la concentration ¢ = 10

mol. L.

Donnée a 25°C: K (AgCl) = 107°.

I-5-P1'écipitat1'ons successives

Consideérons une solution 0, 1M de bromure de potassium et 0, 1M d’iodure de
potassium. On J verse progressivement, sans variation de volume, une solution

concentreée de nitrate de plomb. Quel est le sel qui précipite en premier ?
P qui precip P

Ks(PbBr,) = 3.98.10" ; Ks(Pbl,) = 6,31.10".

Ks(PbBr,) = [ Pb""] [Br]° [ Pb"],= 3.98.10°mol/L
Ks(Pbl,) = [ Pb"] [T} [ Pb*],= 6.31.10"mol /L
[ Pb*"],<[ Pb""],: on peut conclure que Pbl, precipite avant PbBr, puisque la

. 2+ . .. . .
concentration en Pb” nécessaire pour sa préc1p1tat10n est la plus fa1ble.
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I-6-Influence du pH sur la solubilité
I-6-1- cas de sels d’acides faibles

Le carbonate de barium est un sel peu soluble, il se dissocie faiblement en solution
aqueuse :
Ba COy, & Ba’" + CO5”
L’ion carbonate Cng’réagit avec eau : CO;” + H,0 & HCO; + OH
HCO; + H,0 & H,CO;+ OH

LAM. : Ks=[CO,]. [Ba’']

K, = [HCO;]. [H;0"] / [H ,CO4].

K., = [CO;"]. [H,0"] / [H CO; ]

C.M. s = [CO,7]+ [HCO; ]+ [H ,CO,].
s = [Ba’']
s = [COs"J(1+ [HCO5] / [CO5™ ]+ [H ,CO5] / [CO57))
s = (Ks/[Ba’"]) (14 [HCO;] / [CO,” ]+ [H ,CO,] / [CO7])
s=(Ks(1 + [H,0"] /K, + [H;0"] / K,;.K,,;))'"?
Conclusion : s augmente lorsque la concentration en ions H,0" augmente (pH diminue).

La solubilite de BaCO;augmente en milieu acide et diminue en milieu basique.
I-6-2- Cas d’hydroxydes métalliques

Mg(OH), & Mg™", + 20H Ks=[Mg"']. [OH]?

Dans ce cas la solubilite dépend de la concentration en ions OH et donc du pH.

[OH ]= (Ks / [Mg**])'"*.

Exercice 4

Mg(OH),, a un produit de solubilite Ks = 1.§. 10",

1- On ajoute une base a une solution contenant 0,5 mol/L de chlorure de magnésium
MgClI, (Sel totalement soluble dans I’eau), a quele valeur de pH commencera la
preécipitation de I’hydroxyde Mg(OH),,

2- Calculer la solubilite Mg(OH), dans une solution de pH = 9 ?
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I-7-Effet de la température sur la solubilité

Comme toute constante d’equilibre, le produit de solubilité Ks dépend de la température
respectant la loi de VAN'T HOFF:  dLnKs / dT = A, H°/ RT’

Avec A, ,H® est I'enthalpie standard de dissolution.

11 -Equilibres de com plexa tion

II-I-De:ﬁnition d’un complexe

Un comp]exe est une espéce chimique (Man ou MLn) constituée d’un cation
méta]]ique auc[ue] sont lies des molécules ou ions appe]és ]igands L par des liaisons de
coordinations. .

- Le cation metallique (M) est appele ion central.

- Les anions ou moleécules (L) sont appelés ligands ou coordinats.
[Ag(NHa)zj ! ; [Ag(5203)2 ]3_

I1I-2-Constante deformation et de dissociation d’un complexe

Cr(OH),”
Cr'" +40H & Cr(OH), ;K =%

La constante de formation ou de stabilité K, notée fB, est la constante liée a

I’équilibre écrit dans le sens de la formation du complexe.
La constante de dissociation K; du complexe est la constante d’équilibre ecrit
dans le sens de la destruction du complexe et la formation du métal et les ligands libres.
K, = 1/K,
Lorsque la constante d’équilibre K; est élevée, la constante de dissociation K est faible.
Le complexe est peu dissocié. On dit alors que le complexe est stable.

Un complexe est d’autant plus stable que son p(K; ) est éleve ( pK; = -log K, ).
Exercice 1

Ecrire les équilibres de formation des complexes suivants a partir de molécules ou ions,

et donner | ’expression de leurs constantes d’équilibre.

Ag(NH;), *; FeSCN’"; Cu(NH,),”" ; Ag(S,0;),”
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II-3-Equ1'11'bres successifs de complexation

Constantes de formation globale et Constantes de formations ou dissociations

successives ou partielles

L’ion metallique se lie successivement a un nombre croissant de ligands L:

Ml Mk =f ML, ] [MLi]

ML+L & ML, k,=ph,/ - n k. —_ V=1
«— 2 *f2 ﬁZ ﬁ] Bn [M][L]n fi [M I—i_1 ][L]

ML,_,+ L& Min k,=p,/p,,

P est la constante de formation globale associée a I'équilibre M +nL & ML,
k

i1 Rpy..-ky, sont les constantes de formation ou de stabilité successives ou partielles.

I11-4- Complexations compétitives : prévision de réactions

Exemple :

I- Dans un becher contenant des ions Fer 11l et Cuivre Il a concentrations
identiques, on ajoute des ions SCN-. Quel complexe se forme —t-il le premier?
2- Dans un beécher contenant des ions Fer Ill, on ajoute des ions SCN .et

C,0,” Quel complexe se forme le premier?

A25°C: Cu"+ SCN™ & CuSCN)" K, =10"7
F&" + SCN™ & Fe(SCN)™ K, =10’
Fe' + C,07 & [F(C,0)]" K;=10""

1- On a deux cations et un ]igand:

K, > K

=  [Fe(SCN)J*" est plus stable que [Cu(SCN)] i
= C’est le complexe [Fe(SCN)]°* qui se forme en premier en solution.

2- On a deux ligands et un cation :
Ky > K,
= [Fe(C,0,)] est plus stable que [Fe(SCN)] o
= C’est le complexe [Fe(C,0,)]" qui se forme en priorité en solution.
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II-5- Solubilité et complexation

A une solution saturée en AgCI, on ajoute une solution de NH; de concentration c.

Quelle est la solubilite de AgCl dans la nouvelle solution.
AgCl 2 Ag" +Cr K =[Ag'][CI]; K=10""a25°C

L’ajout de NH; provoque la formation du complexe [Ag(NH;),| " selon Iequilibre :

Ag® + 2NH; 2 [Ag(NH3)2]+

s’=[Ag'1(1+ [Ag(NH,),"1 /[Ag'])
. K, 2
s_m(n K, [NH,[)

s?=K, 1+ K, [NH.[)

s'= /K, @+ K, [NH,])

La solubilite s’ de AgCl dans la solution de NH; est supérieure a sa solubilité s dans
leau.

= La solubilité augmente en présence d’un agent complexant: s” > s

= Dans la pratique, pour éviter la précipitation d’un ion en solution, on procede

asa comp]exation par ajout d’un agent comp]exant appropn'é.

II-6- Domaines de prédominance complexe — ion central libre:

« _|Fer]e.o”
" [Fe(C,0,)"

3+-
K e 1 b= iogle,0,7 |<pK, -1
c,0,7| [Fe(C,0,)"| 10
K, Fe*" 2
: q4=1—==-1210 = pL=-log|C,0,” [>pK,+1
c,0,7| [Fe(c,0,)’] 0 Jp
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Le complexe ML ou donneur [ML]=[M~] Le cation MF* ou accepteur
de ligand est majoritaire de ligand est majoritaire

\ —— [

pKy1  pKy  pKy+l
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