SESSION 2003 (Antilles)

EQUILIBRE ET CINETIQUE D’UNE REACTION DE COMPLEXATION

Une feuille de papier millimétré est fournie.

On se propose d’étudier la réaction de complexation des ions chrome (III) par l’EDTA, en solution aqueuse maintenue à pH = 5,1.

Données (à 25 °C) :

L’EDTA est introduit sous forme de sel disodique Na2H2Y qui se dissocie totalement en ions Na+ et H2Y2- en solution.

· pKa de l’EDTA, H4Y, en solution aqueuse :

pKa1 (H4Y/H3Y-) = 2,0 ;
pKa2 (H3Y-/H2Y2-) = 2,7 ;
pKa3 (H2Y2-/HY3-) = 6,2 ;
pKa4 (HY3-/Y4-) = 10,3

· Constante de dissociation de l’ion complexe [CrY]- :
KD = 1,0(10-23.

1. Etude des équilibres acido-basiques.

1.1. Sur une échelle de pH, indiquer les domaines de prédominance des espèces acido-basiques de l’EDTA en fonction du pH. Préciser l’espèce prédominante à pH = 5,1.
1.2. Donner les expressions des constantes Ka3 et Ka4.

1.3. Exprimer la concentration [Y4-] en solution en fonction des constantes d’acidité Ka3, Ka4, de la concentration en H3O+ et de la concentration [H2Y2-].
1.4. En admettant que la concentration [H2Y2-] est constante, égale à 0,100 mol.L-1, calculer la valeur numérique de la  concentration  [Y4-] en solution à pH = 5,1.

2. Etude de la réaction de complexation.

Dans la solution contenant l’ion H2Y2- à la concentration de 0,100 mol.L-1, maintenue à pH = 5,1, on introduit des ions Cr3+ à raison de 3,0(10-3 mol.L-1. On admettra que la concentration [Y4-] reste constante, égale à 5,0(10-8 mol.L-1, tout au long de la réaction de complexation.
2.1. Donner l’expression de la constante de dissociation du complexe [CrY]-.

2.2. Montrer que la réaction de complexation est pratiquement totale, en calculant la concentration des ions Cr3+ à l’équilibre.
3. Etude cinétique de la réaction de complexation.

Dans cette question, l’équation de la réaction est écrite sous la forme : 

Cr3+  +  H2Y2-   (   [CrY]-  +  2 H+
La réaction est totale ; elle est d’ordre partiel 1 par rapport aux ions Cr3+ et d’ordre partiel 1 par rapport à H2Y2-. La constante de vitesse est notée k.
La solution contient initialement C0 = [Cr3+]0 = 3,00(10-3 mol.L-1 d’ions Cr3+ et [H2Y2-]0 = 0,100 mol.L-1 d’ ions H2Y2-.

On suit le déroulement de la réaction, à température, volume et pH constants, de façon à déterminer la concentration en ions Cr3+ non complexés (notée C) en fonction du temps écoulé t :

	t (min)
	0
	10
	20
	30
	40
	60
	90
	120

	C (mol.L-1)
	3,00(10-3
	2,76(10-3
	2,55(10-3
	2,35(10-3
	2,16(10-3
	1,83(10-3
	1,43(10-3
	1,12(10-3


3.1. Donner l’expression de la vitesse de la réaction en fonction de k, constante de vitesse, et des concentrations [H2Y2-] et [Cr3+].

3.2. Montrer que la concentration [H2Y2-] peut être considérée comme constante. Donner alors une expression simplifiée de la vitesse de réaction, en introduisant une constante k’ égale à k([H2Y2-]0.
3.3. Vérifier que la loi cinétique est alors du type: ln(C0/C) = k’t par une méthode graphique.

3.4. Donner la valeur de k’. Préciser son unité.

Etude d’un dosage électroargentimétrique

On se propose d’étudier le dosage électroargentimétrique d’une solution (S) contenant des ions chlorure et des ions iodure :

· une prise d’essai de 100,0 mL de solution (S) contenant 5,0(10-3 mol.L-1 de chlorure de potassium KCl et 5,0(10-3 mol.L-1 d’iodure de potassium KI est placée dans un bécher ;

· une électrode d’argent est plongée dans cette solution ; un dispositif permet d’en mesurer le potentiel par rapport à l’électrode standard à hydrogène ;

· on verse une solution de nitrate d’argent AgNO3 suffisamment concentrée pour considérer que le volume total est constant, et on mesure le potentiel de l’électrode d’argent.

Données (à 25 °C) :
Produits de solubilité :
KS1 (AgI) = 1,5(10-16
KS2 (AgCl) = 1,5(10-10

Potentiel standard :
E°(Ag+/Ag(s)) = 0,80 V


(RT/F).ln(x) = 0,06 lg(x),
en V
1. L’électrode d’argent.

1.1. Donner l’expression du potentiel de l’électrode d’argent en utilisant la relation de Nernst.

1.2. Préciser, sans aucun calcul, dans quel sens évoluera sa valeur numérique au cours du dosage.
2. Les réactions de précipitation.

2.1. Montrer que l’iodure d’argent précipite en premier.

2.2. Ecrire les équations des réactions ayant lieu dans la solution (S) au cours du dosage, dans l’ordre où elles se produisent.
2.3. Donner les expressions des constantes d’équilibre K1 et K2 de ces réactions. Calculer leurs valeurs numériques. Que peut-on en conclure ?
3. Calculs de potentiel.

On considère que la précipitation de l’iodure d’argent est terminée lorsque la concentration [I-] est égale à 0,1 % de la concentration initiale.

3.1. Calculer le potentiel de l’électrode d’argent lorsque la précipitation de l’iodure d’argent est terminée.

3.2. Calculer le potentiel de l’électrode d’argent lorsque le chlorure d’argent commence à précipiter.

3.3. Montrer qu’alors il est possible de doser séparément les ions iodure et les ions chlorure par précipitation.
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