Chapitre III : Solubilité

Dans ce chapitre, nous allons voir des notions sur la solubilité ainsi que le produit de
solubilité des sels peu soluble, nous abordons ¢galement quelques facteurs qui influencent la
solubilité d’un sel comme le pH, 1’ion commun, la complexation et nous allons voir a la fin, la

solubilité compétitive.

II1.1. Généralités sur la solubilité

II1.1.1. Expérience

5 . O_ 0. 9

+ 25 mgreean l,‘ + 3 morceau

™ +4%me morcean
— c-_

1= morceau de sucre

Eau pure Solution homogéne Solution homogéne Solution hétérogéne
(3*== morcean est totalement précipité)

, La solution devient saturée La quantite maximale de sucre que

I"on peut dissoudre dans un volume V d’eau pure est : 02 morceaux

Solution hétérogéne
(3%me et 4°m¢ morceaux sont totalement précipités)

I11.1.2. Définition
La quantit¢ maximale d'un soluté " en mol ou en gramme" que 1'on peut dissoudre dans 1L de
solvant a une température donnée est appelée solubilité, notée s.

Elle s'exprime en : mol/L (ou g/L).

I11.1.3. Constante de solubilité
La constante de solubilité Ks est la constante d'équilibre liée la réaction de mise en solution

aqueuse du soluté (solide, liquide ou gazeux) et 1'obtention d’espéces chimiques hydratées.

Ks &) -
AB = A @) + Bag)
| o ; + Eau L ~ ",
Soluté Espéces hydratées

"Solide, liquide ou gazeux™”



Exemple : Constante de solubilité Ks
La mise en solution d'un soluté solide C,A,, peu soluble dans |'eau se fait selon
I'équilibre hétérogéne :

Colmesy = nC', + mA7,

fo Exces 0 0
leg Exces—s 1nX s nmx s s o Solubilité du soluté C,A,,"
Lorsgue l'équilibre est atteint :
_ — -+ n—1m .
K*;ﬁ,l‘ - K-\' - [C -lt_uql X [A -‘({u_]r‘] """""""""" (*)

On définit aussi le pKs :

pK, =-logk,

Remplacons [C"”](t-.q, =nXy; [A”‘](éq' = m X s dans la relation (*)
Nous obtenons :
Ky =(nxs) x(mxs)" =(nxnm""(s)""
Nous pouvons généraliser cette relation sur les différents sel peu solubles dans

I'eau :
AgCly) = K, =sxs=¢

Ca [OH)Z(\.\.I = K, =(s5)x (25)2 =45
AF(OH)_‘[“ — K.l' ={5)x (33]3 — 2‘?54
Caz (POs)y () = K, = (3s5)” x (25)> = 1085°

Fondamental : Constante de solubilité Ks

* Sj K. est grand — pK. est petit = la dissolution du composé ionique est
importante "solide soluble".

* Si K. est petit = pK. est grand = la dissolution du composé ionique est
faible "solide insoluble”.

Exemple : Constante de solubilité Ks

A 25°C ,ona:

Electrolyte Ag-CrOs PbI, PbCl,
Ks 1072 10782 104¢
pKs 12 8.2 4.6

Solubilité croissante (s / )




Attention : Remarque importante
Ks(AgCl) > Ks(Ag2CrOs) mais S (agc) < S (agzcros) donc Ag-CrOs est plus soluble que

AgCl.
— De deux composés, le plus soluble n'est pas toujours celui qui a le plus grand

Ks car dépendance a la stoechiométrie.

I11.2. Conditions de précipitation

Pour avoir un précipité, il existe deux methodes :
1°** méthode : Dissolution d'un solide peu soluble dans I'eau.

Solide peu solu;e\

« AM g »
<] Le surnageant: A%, , M,
Le précipité : AM g,

Solution hétérogéne

Eau pure



Exemple : Dissolution d'un solide peu soluble dans I'eau

Le chlorure d'argent AgCl est un sel peu soluble dans l'eau. Sa constante de
solubilité Ks =1071°.
La mise en solution de AgCl dans I'eau se fait selon I'équilibre :

AgClisy = Ag(iuq} + Cl

(o)

La constante de solubilité de AgCl dans |'eau est donnée par la relation :
K =[Ag7 o X [CT gy = s X 5 = 5 = 5= VK, =107 mol.L"!
— La quantité maximale de AgCl dissous dans un litre d'eau est 10~ mol
Lorsque on dissout une quantité n, de AgCl dans un litre d'eau , trois situations
sont possibles :
+ 1°° Situation : Si
"y Mo

v <= Le produit ionique P; = [Ag™],, % [CI],, = (?)H < s =K,

= Pi < K, Pas de précipitation de AgCl = [Ag'],, = |Cl |;, = —

(ég)

« 2% Gjtuation : Si

H n
% = s = Le produit ionique P; = |Ag" |, x|Cl |, = (%) =5’ = K,

= Pi = K, La solution est saturée = Apparition du premier grain de AgCl
= [Ag*], =[Cl],, =+

« 3°"¢ Sjtuation : Si ,
”% > s == Le produit ionique P; = [Ag*],,, < [CI ], = (”ﬁ) > 57 = K,
— Pi> K, Il existe un précipité de AgCl = [Ag™],, = [Ci'_]éq =5

ey

n""de moles de precipité nager = ny — (s x V)



2*" methode : Formation d'un sel peu soluble par mélange de deux solution
homogénes.

Solution homogéne Solution homogéne
€A » Yy » “Blay + Xpg»

t: A* x F I
Solution hétérogéne e surnageant: A'uy » Y ug, Blag » X

Le précipité : AX

Exemple : Formation d'un sel peu soluble par mélange de deux
solution homogenes

On mélange une solution (C; , V:) du nitrate d'argent (Ag™ ; NOs ) et une solution
(C., V.) du chlorure de potassium (K*, CI").

Les nouvelles valeurs de concentrations dans le mélange sont :

N 1V
[Aé ]{1 [NOEL} C[ Vi + Vs
_ , Vs
[K+]{1 = [C', ]n = Cg = Vi + Vs

Donneée : K, (AgCl) =107
L'équation de la réaction de précipitation susceptible de se produire :

Ag’;uq,’ + CJ."W — AgCl s,

)

La constante de précipitation K, de AgCl est donnée par la relation :

I
Kﬂ:K_

§

Application numérigue :
1 ]

K, = ra = {010 = 107" > 10° (La réaction de précipitation est totale)
¥




Lorsque on meélange les deux solutions , trois situations sont possibles :
« 1% situation : si Pi = [Ag"] [CI7], < K
’Angln = [A.%’Jrl,tq = C;
[CT |, = [Cf—],a,,- = C;_
+ 2% sjtuation : 5i Pi = [A¢" | [CT], = K
= La solution est saturée = Apparition du premier grain de AgCl
{If“h&’”n = [/\K—L’-q =
[CT ]n = [Cf_];«r, = C;
. 3eme gituation - si i = [AgT ) [CT )y > Ky = 1l existe un précipité de AgCl

= Pas de précipitation de AgCl = {

La composition du melange a l'équilibre depend aux concentrations initiales
C:' et C;' = Trois cas de figure sont possibles :

1** Cas:SiCsy > Cy :

Ag{‘uq] + C'rr[uqr] - ASCE‘S“
Iy C 4 0
Liy CT'; - C; Fo Nagci = C‘; Vy
a l'équilibre [Ang]“;q] =C =y nager = CyVy [C:"]“;q] =
On applique :
¥ 1 1 1 . (Cr] Ks
P = — = N — = - &£ = 3 =
Ko [Ag ], 1€y () -cy)e "0 -
2*™ Cas:SiC, =G, :
Ag{‘uq] + C'rr[uq] - ASCE‘S"'
n o C c, 0
lig £ £ Nager = CLVy = CVy
a l'équilibre [AgJ’]{.,q = [Cf']é{f =& M1 = COVy = C1Vy
] | ]
K}:—:—:—:}“: (:f_,,:'ll"',’: K\.
PR Ty, e o T k=g, = VK
3*" Cas:SiC, <G, :
— AgCls,

1
Ag{uq] + C'rr[uq]
Iy CI CE 0
loy & C, =] nager = CVy
a l'égquilibre @ [CI),, = Cy = C) 3 tager = C1 Vi s [Ag*]“;q] =
On appligue :
1 1 1 Ks

K~ Ag1,1C Ly (- )

(eq)

K, =

II1.3. Diagramme d’existence d’un précipité
Soit la réaction de précipitation de AgCl ( Ks = 10%)
Agt + Cl,  — AgCls

{cier) T Lag)

On fixe la concentration en [Cl™ ] = C, ( a I'equilibre ).



On s'intéresse a l'existence du précipité en fonction de la concentration [Ag™] a
I'équilibre.
Il existe 03 Cas :

: K
« 1" cCas:siP; <K, = P; = [Ag'|[CI'] = [Ag"]Cy < K, = |Ag"| < (—
-0

= ~log|Ag™] = pAg > pK, + logCy = Pas de précipitation de AgCl

. K.
« 2" Cas:siP; =K, = P, = [Ag'||Cl'| = [Ag"|Cy = K, = |Ag']| = (—‘
-0

= —log|Ag™] = pAg = pK, + logCy = La solution est saturée

= Apparition du premier grain de AgCl

K,
- Zéme Cas : si "pf == K.&' — "pf = |Ag+”(ﬁg‘l_| = IAg+ I(?[] = K.\; == [Ag+] > (“
-0

= —log[Ag"] = pAg < pK, + logCy = 1l existe un précipité de AgCl
Résumons les treois cas sur une échelle de pAg :

Pi=Ks
Début de précipitation
"Solution saturée”

pAg=pKs +logC

-
pAg = pKs +1logC, pPAg
11 existe un précipité de A gCl Pas de précipitation de AgCl
*Solution hétérogéne” *Solution homogéne"
Pi=Ks Pi<Ks

pAg < pKs +logCy

II1.4. Facteurs influencant la solubilité

I11.4.1. Effet de la température

La solubilité d'une espéce chimique dépend de la valeur de constante de solubilite
K- de et |la valeur de K. dépend de la température T selon la loi de Van t'Hoff :

d"f”K.s' " Ac.l':'.'..s'H{)
dT ~ RT?

e AgissH - Enthalpie standard de dissolution de I'espéce chimique considéree a
298 K.

— Dans une grande majorité des cas, la dissolution d'un électrolyte est
endothermique (ﬁ\dfs.qH” > U)

Donc, nous pouvons considérer que la constante Ks est une fonction
croissante de température T.

La solubilité augmente (s /) usuellement avec la température (T )



Exemple : Effet de température

aT = 10°C, la solubilité d'acide benzoique CsHsCOOH est s
a T = 25°C, la solubilite d'acide benzoique CsHsCOOH est s

1.4 g/L.
2.4g/L.

111.4.2. Effet d’ion commun

Le Ag.Cr0O, est un sel peu soluble dans I'eau. ( Ks = 5,4. 107'%)

1% Cas :
Si on solubilise le Ag,Cr0O, dans I'eau pure, I'équilibre de solubilité s'écrit :

AGCrOyy = 2Ag, + C rO=

ag)
I Exces 0 0
Isq Exces 25 s
A l'equilibre :
Ks =[Ag*},|Cror ] = [2s] [s] = 45°
JK ,’ 410 12
=1,35.10*M
2°™ Cas :

Si on solubilise le Ag.Cr0as dans une solution 0.1 M de K:CrOa, I'équilibre de
solubilité s'écrit :

Ag:CrOy ) = ZAg{‘uq] + CrOHWﬂ
ty Exces 0 0.1
teg Exces 25 5"+ 0.1
Voyons |'effet de la présence en solution d'un autre composé contenant l'ion
Cr0.% sur la solubilité du sel Ag-CrO.. D'aprés la loi de chatelier, I'ajout d'un
ion commun Cr0s* a un équilibre de solubilité déplace ce dernier dans le
sens de disparition de cet ion = Sens de formation de précipité Ag:Cr0; et
diminution de solubilité

— La nouvelle valeur de solubilité s' < s .
A I'équilibre :
Ks =[Ag"];, [croi | 125/ [ + 0.1]

Approximation : ' < s << 0.1 M = (s'+0.1) = 0,1. Ainsi :

[Ks 5.4.10° "

2 ’ L S
= e . V7T N aIx01 ,35.107
= Ks = [25']7]0.1] = & <01 I 10"M

s' <<< 0.1 = l'approximation est vérifiée.

La solubilité diminue (s ™) usuellement avec "ajout d"un ion commun a I'équilibre de solubilité

I11.4.3. Effet de pH



* Le Zn3(P0O,); est un sel peu soluble dans l'eau.
Si on solubilise le Zn;(P0O,), dans l'eau pure, l'équilibre de solubilité

s'écrit :
- N L SRS 3
Zn3 (POy), (o = 3Zn wp + 2P0, (aq)
fo Exces 0 0
Tey Exces 3s 25

La présence des ions Hs0" en solution influe sur la solubilité de sel
Znz(P04)2, D'apreés la loi de chatelier, I'ajout des ions Hz0" & un équilibre de
solubilité provogue la consommation des ions P0.* , ce qui favorise le
déplacement de I'équilibre dans le sens de formation de P0,* et disparition
de précipité Zns(P0.), = Sens d'augmentation de solubilité.

= La nouvelle valeur de solubilitée s' > s .

La réaction de Hs0" avec I'ion P0O.> est donnée par les équations :
PO} + Hi0' = — HPO? —+ H.0

4 {ug) = lug) 4 eg)

HPO? . + H:0) = — HPO,  + HOy

4 lag) [aagf)
HZPOJ[WJ + H:;O;mﬂ — H:;POJ,((,,],) <+ HgO(ﬂ
A I'équilibre :
I — 3- 2-— - - 1.
25 = [POY |, +|HPOY | +[H:POL|, +[HiPO:y o (1)
= [Z.’?z' l .......................................... (2)
l’{.j
Et :
[H30*]., | H:2PO3 |, [H:0*],, |HPOY |,
K. = L 3) : Kp= A ) (4)
IH3PO4IE"(; H2P04 |
éy
+ 3—
10°L, PO} |,
Ku3 R T T TP PIoP (5)
|HPO ]
o
Injectons (3), (4) et (5) dans (1) :
|H:0°],, [POY ] |H07), [HPOY] [0, [HaPO].
_ e =|pol ]+ + <+ D ()
fiy K”-,' K”: IKn]
35 = {an'ls:” ceeereereennn (2}
1:0'],,| PO; I':.r 1:0'];, | PO, ] [H 'L, |PO; ]
=|ro*- . e (1]
= I 4 ‘r"q+ K{:_’- ! h(ﬂKa’ K{J]Kﬂlh’a} W
= [an' ] ................. (2)
e
|H O-I{r [H O ]r{ IH O Iu
Hs_[m } | + ! Ly i (1)
= éq K. KK KKK
38" = IZHE' e (2)
{’EA|I
7 NS [H\07),, [H;0*];, [H:0" ]H
s’y =|Poy | [1 + 4 ’ 28 I (1)
=] eq Ka.'i Ka_? KaZ JK'al KGZ Kcr_"
. 3
(35 = 2| (2)
éq



: T | H0t),  (H07L,  [H:0M, |
()% (2) = 10857 = [zn?*| [POT| |1+ ’ d f
ed b K(d Kﬁ." Kc.'z Ku | Kuﬁ Krr}
L3 2
Avec @ Ks = [ZH” _ |P01_|,
ey &y
5 [H0").,, [H:0°L;, [H:0°], |
T Ks|1+ + +
K'ﬂ'.‘ Kﬂ?- Ku.? Kul Kuﬁ Kuj
= & =
108
JK5|I + 10(;;.{“_; rH) + ID'{I-’K:;]'IJK:,_E 2pH) + IO”’K"' bRt pKa - 3pH) 2
ou s =
108

La solubilité d'un sel peu soluble augmente (s /) usuellement par Uajout des ions H:OF (pH ™)

111.4.4. Effet de complexation

Soit la réaction de précipitation de AgCl ( Ks = 10™°)
« 1**Cas:
Si on solubilise le AgCl dans I'eau pure, I'2quilibre de solubilité s'écrit :
AgClig) = Ag +

ey} leigh

A l'équilibre : Ks =[Ag'|,, [CT |
— 5 =vk, =VI10-1" = 107 M
+ 2% Cas:
Si on solubilise le AgCl dans une solution 0.1 M d'ammoniague NHs,
I'equilibre de solubilité s'écrit :
AgCl s, :Ag'{im + CT,
?

= [s][s] = s°

ég

{evey)
’

leg  Exces 5 5

Le NH; peut complexer Ag™* selon :

f"!'thruqu + 2 NH; {ag) I‘Ilg {N”j): I{!\'f
I s 0.1 0
y £ 0.1 -2 s’
[[Ag (NH;)erq s
La constante de formation du complexe : B = [ASI]MU\JHHEQ -

10



La constante de formation du complexe est grande : L'équilibre de
complexation est fortement déplacée vers la droite. la complexation de Ag*
par NH; entraine une diminution de la concentration en Ag* libre, ce qui a
pour effet , d’aprés le principe d'équilibre de chatelier, de déplacer I'équilibre
de précipitation vers le droite

— Sens de disparition de précipité AgCl et I'augmentation de solubilite.

— La nouvelle valeur de solubilite s" > s =107° M

A l'équilibre = Ks =[Ag™], [CI],,

s =[Ag7), +| [Ag (NH,T |,
Avec : “
Sf = |C""i ]éq
s = [Ag+]¢'-q + [Ag_'—L:qINHR]i‘,ﬁE
s = [C'r,_]éq
s = [Ag ey (1 + INHAL o), (1)
—_—
s = lC"_Lﬁr; ............................................ (2)

On applique (1) x (2) :
()% (2) = 52 = [Ag" ], [CI ], (1 + B2 INH5T,)
Ona : Ks=[Ag"], [CI],,

= 5% = K (1+5 [NH3]2)

éf

= 5 = \/K_v(l + 52 [NHJ]?—;;)

Approximation :
0.1 >>> 251:} [NH_EL'.,J, =01 M

. ¢ = \/10—'“(1+m?-?[{}.1]2)
Application Numerigue :

— 5 = 410 * M < 0.1 (Approximation vérifiée)

s > 5 = La solubilité d'un sel peu soluble augmente par la formation d'un complexe

I11.4.5. Solubilité compétitive

. 1% Cas : Les ions iodure I  peuvent précipiter avec les ions Pb?* pour
donner PbI. ( jaune)

K > MNa :
(Ko ) ) —=] — Lesurnageant : Pb¥,, ,NOy,,, . K'y : Fag

Solution homogéne

1 Le précipité : Pbl, s,

(Pb* g s NO3 (g ) Solution

Solution homogéne hétérogéne

11



L'équilibre de la réaction est donné par I'équation :

Pbly oy = PbY + 20, (Kg = 6107)

2°™= Cas : Les ions iodure I peuvent précipiter avec les ions Hg?' pour

donner HgI; ( rouge-orangé )

-

(Kag s Mg )
Solution homogéne

(Hg*uy - N0y ) Solution
hétérogéne

Le surnageant : Hg™ ., ,NOy (., Ky, Mg

Le précipité : Hgl,

Solution homogéne

L'équilibre de la réaction est donné par |'équation :

Hg!? (5) — ngfii(j'] + 21"{“{{} {K_\'Z = 6.10 29)

3% Cas : Lorsqu'on introduit des ions mercuriques Hg?* dans une solution
en preésence de précipité d'iodure de plomb PbI,, la coloration rouge-

orangée, caractéristique de Hgl: apparait.

—
AN \\
e BN /\
o '
\\‘/ .o
(HE s NOTy ) \
Solution homogéne |

Le surnageant : Hg™ . o NOy PP oy

Le surnageant : P,
Le précipieé : Hgl, o,

S Le précipité : Phlyg,

Solution hétérogéne Solution hétérogine

La réaction qui se produit est :

Pblyy = PR+ 20 K=Ky =610°
2I" gy + HS?,:@} — Hgh s, Ki=1/Ka=1,610"F
|Pb*]
24 24 éq
Phl o + Hgfﬂff} - Pb{fw? + Hghs) K3 |Hg* |z,

12



D'aprés la loi de chatelier, l'ajout des ions Hg?* a un équilibre de solubilite
provoque la consommation des ions I", ce qui favorise le déplacement de I'équilibre
dans le sens de formation de I et disparition de précipite PbI, (jaune) - Apparition
de précipité HgI. (rouge-orangé)

A l'équilibre :
{!)b2+]"f
K3 — % ....................... (*}
[Hg_+](5q
Multiplions (*) par “ ]2
L=
Pl 2+ _12
(¥) = K = [ ' Lt" X[I] = K
[Hg* |, I Ko
6.10 ’ +20 4 5 1
Application numérique : ™ = 610~ =10"" > 10° = Réaction totale

— Ks(Hgl) > Ks (Pbl,) = Le sel Hgl> précipite pré férentiellement

* Conclusion :
Lorsque deux sels peu solubles entrent en compeétition, il y a précipitation
préferentielle du sel de constante de solubilité Ks la plus petite.
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