SESSION 2002 (Antilles)

PRECIPITATION ET COMPLEXATION

Données (à 25 °C)

· Potentiel standard du couple Cu2+/Cu(s) : E° = 0,34 V
· Produit ionique de l’eau : Ke = 1,0(10-14 
· (RT/F) ln(x) = 0,06 lg(x), en V
On se propose de déterminer le produit de solubilité de l’hydroxyde de cuivre (II), Cu(OH)2 et la constante de dissociation du complexe [Cu(NH3)4]2+. Pour cela, on réalise la pile constituée des deux demi-piles suivantes :

· demi-pile n°1 : électrode de cuivre plongeant dans 100 mL d’une solution de sulfate de cuivre (II) légèrement acidifiée de concentration 1,0(10-2 mol.L-1.

· demi-pile n°2 : électrode au calomel saturé plongeant dans une solution de chlorure de potassium à 3 mol.L-1.
1. Faire un schéma de principe annoté de cette pile.

2. Calculer le potentiel de l’électrode de cuivre.

3. Sachant que le potentiel de l’électrode au calomel saturé est égal à 0,25 V, préciser les polarités de la pile et calculer la force électromotrice E de la pile.

4. On introduit de la soude dans la demi-pile n°1, sans variation notable de volume, jusqu’à obtenir un pH = 9,0. Il se forme un précipité bleu d’hydroxyde de cuivre (II). La force électromotrice prend alors la valeur E’ = 0,18 V, l’électrode de cuivre constituant le pôle négatif de la pile.

4.1. Déduire de E’ le nouveau potentiel de l’électrode de cuivre.

4.2. Déterminer la concentration en ions Cu2+ libres dans la solution de la demi-pile n°1.

4.3. Ecrire l’équation de précipitation de l’hydroxyde de cuivre (II) et donner l’expression littérale de son produit de solubilité KS.

4.4. Calculer KS.

5. Dans 100 mL du mélange de la demi-pile n°1 initiale (électrode de cuivre plongeant dans 100 mL d’une solution de sulfate de cuivre (II) légèrement acidifiée de concentration 1,0(10-2 mol.L-1), on introduit maintenant 100 mL d’une solution d’ammoniac NH3 de concentration 5,0 mol.L-1. On obtient une solution bleu sombre du complexe [Cu(NH3)4]2+.

La mesure de la force électromotrice E’’ de la pile permet le calcul de la nouvelle concentration en ions Cu2+ libres soit [Cu2+] = 4(10-17 mol.L-1.

5.1. Ecrire l’équation de formation de [Cu(NH3)4]2+ et donner l’expression littérale de sa constante de dissociation KD.

5.2. Calculer KD. Justifier les éventuelles approximations.

SOLUTION TAMPON

Données (à 25 °C)

· pKa du couple NH4+/NH3 : 9,2
· Masse molaire du chlorure d’ammonium, NH4Cl : M = 53,5 g.mol-1 
· Produit ionique de l’eau : Ke = 1,0(10-14 
1. Indiquer les propriétés d’une solution tampon.

2. Ecrire les équations des réactions de l’ammoniac et de l’ion ammonium avec l’eau.

3. Calculer la valeur du rapport des concentrations [NH3]/[NH4+] dans le mélange tampon lorsque le pH est égal à 10,0.

4. Déterminer la masse de chlorure d’ammonium NH4Cl à dissoudre, sans variation notable de volume, dans un litre de solution d’ammoniac à 2,00 mol.L-1 pour réaliser une solution tampon de pH = 10,0. Justifier les éventuelles approximations.

5. La solution tampon ainsi préparée est utilisée pour réaliser un dosage complexométrique à un pH voisin de 10.

Le bécher de dosage contient initialement 80,0 mL de la solution tampon précédente et la prise d’essai à doser ; à l’équivalence du dosage complexométrique, le volume dans le bécher est de 100 mL. La réaction de dosage a alors libéré 2,0(10-3 mol d’ions H3O+.

5.1. Ecrire l’équation de la réaction des ions H3O+ avec la solution tampon ; montrer qu’elle est pratiquement totale.

5.2. Déterminer alors les concentrations en NH3 et en NH4+ à l’équivalence du dosage complexométrique.

5.3. Calculer, à l’équivalence du dosage complexométrique, la nouvelle valeur du pH. Commenter le résultat en faisant apparaître le rôle de la solution tampon.
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