SESSION 2002 (Septembre)

PRECIPITATION ET COMPLEXATION DES IONS CUIVRE(II)
Les questions 1. et 2. sont indépendantes

Données (à 25 °C) :
Produit de solubilité de l’hydroxyde de cuivre (II) : KS = 4,0(10-19

(RT/F) ln(x) = 0,06 lg(x), en V

Produit ionique de l’eau : Ke = 1,0(10-14 
1. pH et précipitation des ions cuivre (II)

On ajoute à une solution de nitrate de cuivre (II) de concentration 0,10 mol.L-1 de l’hydroxyde de sodium concentré sans augmentation notable de volume.
1.1. Calculer le pH de début de précipitation de l’hydroxyde de cuivre (II).

1.2. Calculer le pH de fin de précipitation si l’on admet que la précipitation est complète quand 99,9 % des ions cuivre (II) ont précipité.
2. Détermination d’une constante de dissociation.
On réalise une pile de concentration en associant les deux demi-piles suivantes, à 25 °C :

· demi-pile n°1 : électrode de cuivre plongeant dans une solution de nitrate de cuivre (II) de concentration 0,020 mol.L-1.

· demi-pile n°2 : électrode de cuivre plongeant dans une solution bleu foncé limpide obtenue en mélangeant 50 mL de solution de nitrate de cuivre (II) de concentration 0,040 mol.L-1 et 50 mL d’ammoniac de concentration 2,0 mol.L-1.
On admet que le seul complexe formé est [Cu(NH3)4]2+, selon une réaction quasi-totale. On veut déterminer la constante de dissociation KD de ce complexe.

2.1. Faire le schéma de la pile sans indiquer les polarités des électrodes.

2.2. Ecrire l’équation de la réaction de complexation de l’ion cuivre (II) par l’ammoniac ; nommer le complexe formé.

2.3. On note [Cu2+]1 la concentration en ions Cu2+ dans la demi-pile n°1 et [Cu2+]2 la concentration en ions Cu2+ dans la demi-pile n°2.

Donner les expressions littérales des potentiels E1 (demi-pile n°1) et E2 (demi-pile n°2) en fonction de [Cu2+]1 et [Cu2+]2 ; on note E° le potentiel standard du couple Cu2+/Cu(s).
2.4. Prévoir les polarités des électrodes (sans calculs).

2.5. Donner l’expression de la force électromotrice de la pile en fonction de E1 et E2 puis des concentrations [Cu2+]1 et [Cu2+]2.

2.6. La valeur de la force électromotrice étant de 0,36 V, calculer la concentration [Cu2+]2.

2.7. Calcul de la constante de dissociation KD.
2.7.1. Donner l’expression littérale de la constante de dissociation KD.
2.7.2. Calculer la valeur numérique de KD.

ETUDE D’UNE SOLUTION DE CARBONATE DE SODIUM
Les questions 1. et 2. sont indépendantes

Données (à 25 °C)

· Constantes d’acidité :
pKa1(CO2, H2O/HCO3-) = 6,4
pKa2(HCO3-/CO32-) = 10,4
· Produit ionique de l’eau : Ke = 1,0(10-14 
1. Caractère basique de la solution de carbonate de sodium.
On dispose d’une solution S0 de carbonate de sodium de concentration 0,100 mol.L-1.
1.1. Ecrire l’équation de la dissolution du carbonate de sodium dans l’eau.
1.2. Ecrire l’équation de la réaction de l’ion carbonate avec l’eau. Expliquer pourquoi l’ion carbonate est une base et nommer son acide conjugué.

1.3. Donner l’expression littérale de la constante d’acidité du couple ainsi défini.

2. Ajout d’une solution d’acide chlorhydrique
On verse 100 mL de solution d’acide chlorhydrique de concentration CA = 0,100 mol.L-1 dans 200 mL de la solution S0. On obtient S1.
2.1. Ecrire l’équation de la réaction qui se produit ; montrer, en calculant sa constante, que cette réaction est quasiment totale.

2.2. Calculer les concentrations [CO32-] et [HCO3-] après réaction et en déduire que la solution S1 est une solution tampon de pH égal à 10,4, à 25 °C.

2.3. Indiquer les propriétés d’une telle solution.

2.4. Aux 300 mL de solution S1 on ajoute encore 100 mL de la solution d’acide chlorhydrique de concentration CA.. On obtient une solution S2.

2.4.1. Indiquer la nature de l’espèce majoritaire qui impose le pH de la solution S2 ; justifier. Préciser si cette espèce est une base, un acide ou un ampholyte.
2.4.2. Donner l’expression littérale simple permettant de calculer le pH de la solution S2, puis faire l’application numérique (la justification des approximations consenties n’est pas demandée).
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