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1 DETERMINATION D’UN PRODUIT DE SOLUBILITE PAR MESURE UNIQUE LC20 DETERMINATION DE CONSTANTES D’EQUILIBRE

Introduction

Nous avons déja parlé dans des legons précédentes d’équilibre thermodynamique et de constantes thermodyna-
miques. On peut cependant se demander comment on pourrait déterminer ces constantes expérimentalement et com-
ment elles sont tabulées.

Afin de déterminer de telles constantes, on peut utiliser différentes propriétés de nos produits : leur acidité, leurs
propriétés thermochimiques ou encore leurs propriétés physiques telles que la conductivité.

Il faut bien se rappeler qu’afin de pouvoir mesurer une constante thermodynamique, il faut étre a I’équilibre et
a température fixe.

1 Détermination d’un produit de solubilité par mesure unique

1.1 Principe

Le principe d’'une mesure unique est de relier la constante d’équilibre a une propriété physique mesurable pour la
mesurer d’un seul coup.
Un exemple d’application : la dissolution du sulfate de calcium. Lorsque le sulfate de calcium passe en solution :

CaSOy) = Ca** + 50,
Sachant que 1'on a Ks = s? (on s’assure d’avoir saturé la solution), on a une conductivité :
o = s(A(Ca*") + \(S037))

On peut alors remonter a s et donc a Ks.
L’avantage de cette méthode est sa simplicité : une seule mesure pour obtenir la constante que ’on souhaite.
Néanmoins, comme toute mesure unique, cette méthode est imprécise.

1.2 Détermination d’un produit de solubilité par mesure de différence

de potentiel
De manieére tout a fait général, A,.G° = —RT InK. Dans le cas d’une réaction Red/Ox : A,G° = —nFAE. On voit

donc que 'on peut espérer utiliser la potentiométrie pour remonter & des constantes d’équilibre! Prenons 1’exemple
concret de la dissolution du chlorure d’argent :

AgCl(S) = Agaq) +Cl-

(aq)

[AQZLQ)][Cl(_aQ)]
(c°)?

Le but est de retrouver la constante de solubilité Ks =

Ag pont salin Ag
KCl
u +
AgNO; ———F+ © AgNO,
O )
| e— ) | emm——
compartiment 1 compartiment 2

Protocole : on met 50 mL de nitrate d’argent & 1072 mol/L dans le compartiment 1 et on met 50 mL de chlorure
de potassium a 1072 mol/L avec quelques gouttes de nitrate d’argent dans le compartiment (on veut voir apparaitre
un solide pour étre slir qu’on est saturé). On mesure alors la différence de potentiel entre les deux compartiments.
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Pour comprendre comment cela permet de remonter au produit de solubilité, regardons la théorie de plus pres.

Agt
Ey = E°(Ag*|Ag) + £ In <[ g0]1>

Ag™T
Ey = E° (Ag" /Ag) + £ In <[ 20]2>

+
:>AE:E1—E2:RT1n<[Ag ]1)

F [Agﬂz
Ks
or [A;;]Q = T
RT [Agﬂl _ RT [A9+]1 [Cr}z
= ap= () = n (B

& Kg=10"*—exp (};TAE>

Valeur attendue : Ks = 107975 4 25 °et donc la solubilité s = 1.3 10~° mol /L.

La solubilité du chlorure d’argent est faible dans ’eau a température ambiante.

Remarque : On peut faire varier la température dans cette expérience. Ainsi, sachant que A,.G° = A H° —
TA,.S° = —FAEFE, on peut tracer AE en fonction de la température et avoir :

A,S5° A.H°
T —
F F
On s’attend & trouver A, H° = 63.9 kJ/mol et A,.S° = 32.9 J/mol/K.

AFE =

1.3 Mesure d’un constante d’acidité
On utilise la Ph-métrie. On met une quand tité ¢y connue d’acide éthanoique dans de 1’eau.

| CH3;COOH + H,O #CHgCOO_ +H30+

EI Co erces ~0 0
EF Cco— erces T T
On a donc : ) e
107P
Koo % _ )

(co—x) ¢o—107PH

On peut ainsi remonter au pKa a 'aide du pH.

2 DMesure par titrage

2.1 Principe

Nous avons déja vu a plusieurs reprises lors de lecons précédentes, I'utilité de la réalisation d’un titrage afin de
déterminer un volume équivalent et remonter a la concentration ou teneur d’une espeéce. Nous allons voir qu'une
réaction de titrage peut également étre exploitée pour déterminer une constante d’équilibre. Comment ca fonctionne ?
On relie le volume de réactif titrant versé aux concentrations en les espéces de la réaction étudiée. Il est alors possible
de connaitre la concentration de chaque constituant du mélange a tout instant. Comme lors de la méthode par mesure
unique, on releve expérimentalement une grandeur liée a I’avancement de la réaction. Connaissant la forme de la courbe
f(v)=grandeur mesurée on peut déduire graphiquement la constante d’équilibre K (ou pK la plupart du temps). Le
titrage peut étre dit direct lorsque 1’on titre directement selon la réaction dont on cherche la constante d’équilibre, ou
indirecte lorsque I’on réalise plusieurs réactions successives. Avantages : plus précis qu’un point unique et détermination
graphique immédiate. Inconvénients : demande un relevé d’un grand nombre de points si 'on souhaite une précision
suffisante.

2.2 Application

on reprend ’acide acétique avec le tableau d’équilibre.

| CH3;COOH + H,O ‘:+—70H3COO_ +H30+
Co exces ~0 0
co— T exces T T

EF
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et on a:
[A7]

pH = pKa + log <[AH]

Et ca donne :
\%4
H =pKa+lo
i = pica-+iog (5~ )

oH | Dosage de 20mL de Acide éthancll'l'gue]ag) (0.05 mol{l_) par 20mL de OII'II-] (0.1 mol/L) Na[|+| (0.1 mol/L)

|

T t ! ! t !

IR , B
: : : : .

++ proportion d’acide éthar

** proportion d’'éthanoate

|
1
4

3 Utilisation d’une régression linéaire

3.1 Méthode de Gram

Afin de déterminer le pH de la solution d’acide acétique, nous allons utiliser la méthode de Gram. Le tableau
d’avancement de la réaction est le suivant :

| CH;COOH + HO~ £ CH;CO0~ + Hy0

V=0 coVo 0 ~0 erces
V< Ve | coVo—cV 0 cV erces
On a [AH| = cv;‘i;cv7 [A7] = £ et [H30%] = 10777, On a donc :
—pH
K, — 10 \%4
‘/eq - V

Donc en tragant la droite 107PHV = f(V,, — V), on retrouve K,.
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3.2 Reéalisation expérimentale

Burette

Espece titrante
Na*,HO

support —

Espéce titrée
CH5CCOH

Agitateur

Détermination de la constante d’acidité de ’acide acétique
A O
On met dans un bécher une concentration d’acide acétique & C' = 0.0lmol/L que l'on dose avec de la soude a

Cs = 0.01mol/L.
On reléve le pH pour différent volume.

104 (-pH"V ) ) DosaqedeZOmLydeAcideétl i ; aq) (0.05 mol/L) ’parznml. deOHI-]|(0.1 mol/L) Na[+]!0.1 mol/L) ) )
i ] :L i ] i i ] :L
f 1 f ! 1 t f 1 prooat
0.00014 T T T T T T T 1 RN
| | I I | I | | N S
| | | | | | | | |
(OSSP N S Sy RS S S VN O Y O S R W R R S S S O AR ) A s
f f f f f f f freees f
I 1 I | I I I I I
NN N OO OO U Y OO OO M O M A O M O A OO (OO O PR N DO S O S S S
oot [ | [ [ { | [ | [
| | | | | | | | |
{ i ' | { f | i '
00008 T e e T e e T e e e e e e e T e T e T T
| 1 [ | 1 [ I- 1 [
| J [ | J [ . J [
U S Y O A S S O S S O S
| 1 b ! 1 b | 1 b
f 1 f f 1 t f 1 f
000004_;)7;77\ [ S S N S T A TR O U T O T A M T T S D O O T S T D R D A D A A
: [ I I I I 1 1 1 il
| | | | | . | | |
| | | | | S | | |
ooo0cz | i | i + S AP AV AN SN S S U NS S ] N
I 1 I | I I I 1 I
| ! [ | [ [ | ! [
{ | { | ¥ ! { | {
-10 8 5 -4 2 0 12 2 4 6 88.2 1

On trouve avec les droites rouges :

8.2—-1.2
Kao= —"——"—=17110"°
T 14 —2)10-5
Autrement dit on trouve pKa=-4.76... la valeur attendue!
Incertitudes 7 ?

AKa  Adz n Ady
Ka  dz dy

0.1
AKa=1.171 10—57 =2410"7

Ca donne un ApKa = 0.01 donc on est tres précis!
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3.3 Meéthode de Job

On cherche ici & déterminer la stoechiométrie et la constante de formation du complexe Fe(SCN)?**. Ce complexe
présente un maximum d’absorbance autour de A = 460nm. La réaction est donc :

Fe*™ £ nSCN = Fe(SCN)2*

n mL de chlorure (10-n) mL de thiocyanate

de fer \K de potassium

récipient n

Le principe de la méthode de Job est le suivant : le maximum de la courbe d’absorption correspond a quand
on a formé le maximum de complexe et donc quand il y avant les réactifs dans des conditions stoechimétriques. Le
maximum permet donc d’obtenir la stoechiométrie du complexe. On trouve ici une stoechiométrie 1 :1.

Constante de formation de Fe(SCN)?*
# JFLM1 ©

Il faut :
e Une solution de chlorure de fer (IIT) & 2.5 x 10~ 3mol.L~!
e Une solution de thiocyanate de potassium & 2.5 x 10~ 3mol. L~}
e 11 tubes a essai et 11 cellules de spectrophotométrie

Insérer dans le tube n : n mL de chlorure de fer et (10-n) mL de thiocyanate de potassium. Mesurer I’absorbance
| de toutes les solutions.

J

Quand un des réactifs est introduit en plus grande quantité qu’un autre, on peut supposer que la réaction est totale
(donc que la constante de réaction est assez grande). On peut donc supposer sur les trois premiéres solutions que 1’on
a A = el[SNC] et sur les trois derni¢res A = el[Fe®*]. Si la réaction était totale alors on aurait pour le cinquiéme
tube une absorbance de A;, = €lCs. Néanmoins, on remarque que le courbe passe en dessous, ce qui signifie que la
réaction n’est en effet pas totale :
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A

0,5
o
-0,5/
5 0 5 10
Fe3+ + SCN— £+ Fe(SCN)*t +
EI cs s 0

EF | ¢5 — [Fe(SCN)?*] | ¢5 — [Fe(SCN)2*] | [Fe(SCN)?+]

[Fe(SCN)?*]
(C5 — [Fe(SCN)?*])?

K =

En notant A, = el[FeSCN?**] I’absorbance réellement obtenue pour n=>5, on a alors :

A’I“Ath

= Gl = A

On déduit donc de A, et Ay, la valeur de .
On attend 8 = 10%.1.
On trouve 8 =

4 Utilisation des propriétés électrochimiques : produit de solubilité du
sel (pas la faire)

4.1 Principe

On s’intéresse a la réaction de dissolution de sel : NaCL, < Nat +Cl~ . Dans le cas ol 'on introduit directement
du sel dans la solution en la saturant, on a Ky = s? et s = [Na™] = [Cl7]. La conductivité de la solution valant
o = $(ANa+ + Aci-), elle permet de remonter a la valeur de la solubilité et donc & K en utilisant le fait que
ANat = 5.01mS.m?;mol~! et A\oy- = 7.63mS.m2.mol 1.

4.2 Mise en pratique expériementale
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Détermination de la constante de solubilité de NaCl
@ o
Pour réaliser cette expérience, il faut étalonner un conductimetre. Une fois que cela a été fait, il suffit de saturer

une solution avec du NaCl solide puis de filtrer et de diluer 100 fois (afin détre dans le cadre de validité de la loi de
Kolrausch). On mesure la conductivité et on retrouve la valeur de la constante de solubilité.

Questions

Remarques

e Jai fais Mesure unique, Mesure par titrage (partie rapide) puis Mesure par régression linéaire (Cram + Job)
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