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Exercice 1 :
Rappel

Dans les formules : I’atome central est placé le premier suivi par les ligands anioniques, puis
les ligands neutres et le tout entre crochets [ ].

Dans le nom : I’atome central doit étre indiqué aprés les ligands. Si le complexe est chargé : le
nom s’écrit en un seul mot, précédé de “ion”. On cite d’abord les ligands par ordre
alphabétique, en précisant leur nombre, puis 1’ion central en précisant son nombre
d’oxydation (en chiffres romain).

e Si le complexe est neutre ou cationique : on garde le nom du métal.

e Sile complexe est anionique : le nom du métal est suivi de « ate »

Le nom d'un ligand négatif se termine souvent par "0" : chloro CI", cyano CN’, hydroxo OH’,
sulfato SO42.

Quelques noms particuliers de ligand : aqua H,O, ammine NHj3, carbonyl CO.

Le préfixe mono, di, tri, tetra, penta, hexa indique le nombre de chaque ligand.

1) Le nom de chacun des complexes :

[Cu(NH,),1* : lon tétraamminecuivre (I1)
[Ag(CN),]  : lon dicyanoargentate (I)
[Hgl,]> : lon tétraiodomercurate (11)
[Ni(H,0),]** : lon hexaaquanickel (I1)
[Co(SO,)(NH,),] : Triaminesulfatocobalt (I1)
[Pd(CO) ,] : Tétracarbonylpalladium (0)

2) Les formules des complexes dont les noms sont les suivants :
lon hexacyanoferrate (I1) : [Fe(CN),]*

lon tétrafluoroaluminate (111) : [AIF,]
Diamminedichloplatine (I1) : [Pt(Cl,)(NH,),]

Exercice 2 :

1) Expression des constantes de formation des ions complexes [Ag(NH:)]" et [Ag(NHa),]".

K1 = w Et K2 — [[Ag(NHs)zr]
[Ag"]INH,] [[AGNH )] INH;]

2) Equation de la réaction globale de formation de 1’ion complexe [Ag(NH3),]"

Ag" + 2NH; ——= [Ag(NH,),]"




3) Expression de la constante globale de formation de I’ion complexe [Ag(NHs)]".
B _ [[AgINH;),T'] B _AINHIIT,  [IAGNHL),TT1
* [Ag']INH,F © [AgIINH,] " [[AGNH)IT'IINH,]

2

Calcul de la valeur de f.

B, =K, xK, =K =2,1.10° x8,2.10° =1,722.10’

4) Calculer des concentrations initiales en ions Ag* et en NH; dans le mélange.

c AY) -3
[Ag'], = —noveYaono, 1000 _ 550 oy
Vo, + Vi, 100+100
Y,
[NH,], = Vs 2X100 g 0

Vago, + Vi, 1004100

5) Calcul des concentrations a 1’équilibre des especes suivantes :
[Ag(NH3)]", [Ag(NH3)]", Ag” et NH.

Ag’ +  2NH; ———= [Ag(NH3),]"
. 4
Atiniga 1 210 1 0
a téquilibre . 5.10-4 - X 1-2x X

= Calcul de [[Ag(NH3),]] :
La constante globale B2=1,722.10">> 10*, on peut considérer que la réaction est totale,
d’ou: (5.10”—x)tend vers 0 c'est-a-dire x ~5.10™
[[AYNH,),T"1~[Ag'], ~5.10* moli .
= Calcul de [[Ag(NH2)]']:

[[AG(NH,),]'] _ 510"

= [[Ag(NH,),]"] = [[AgINH,)]'] = = - =6,1.10"°mol/l
[[AG(NH;)I"TINH,] K,INH;]  8210°x
= Calcul de [Ag']:
_IANHITT oy o TAGNHOTT 6140° 0o

' [Ag']INH,] KJINH,]  21.10°x1
= Calcul de [NHj3]:

[NHs] = [NH3]o - [[Ag(NH3)]'] - [[Ag(NH3),]'] = 1-2,9.10™ - 6,1.10° ~ 1mol/I



Exercice 3 :

L’ion cobalt IT Co®" donne avec 1’ion oxalate C,04> un complexe, [CO(C204)3]4', B3=1

Il donne aussi avec I’éthylénediamine noté en un complexe, [Co(en)s]*, B3’ = 10™°.

1) Equations des réactions de formation des complexes [Co(C,04)s]* et [Co(en)s]** et

I’expression de leur constante d’équilibre.

_[[Co(C,0,),1" ]

co’ + 3C,0,27 =——== [C0C,0,).]* =
2Y4 [ 2 4)3] B3 [C02+][C2042_]3

2+ - 2+ ,_[[Co(en),1*1]
Co™ + 3en === [Co(en)] Bs ~CoP el

2) Equation de la réaction qui se produit et sa constante.

[Co(en)s]*" + 3C,0,% [Co(C,0,)s]" + 3en

019'2.

«  [[C0(C,0,),1 J[en]’ o g ~[C0C0)1"] . [[Colen),I*]
[Co(en), ] 1[C,0,” T ©[Co™IC,0, T [Co*]fen]’
19,2
K=B_3=10139 =10>
B, 10%
3) En déduire la composition de la solution.
A I’état initial :
\Y/
[[Co(en)]?* ] = —2v2 - 00XI00 4 05 gy
V) +V, 200
. c V. 0,2x100 -
C,0,]=—21L = =0,1moll =[C,0,%1¢ 3[[Co(en);]*"
[24]v1+v2 200 [C204 19 3[[Co(en)3]7"]
Donc [Co(en)s]** est totalement transformé
[Co(en)s]2" + 3C,0,7 === [C0C,0,)s]* + 3en
at=0 0,02 0,1 0
a thinal € 0,1-3x0,02 0,02 006 &—>0

« - ICOCODI M 50 oo ey [COC,0,),1 Ifenl

[Co(en),]* ][C,0,* T K[C,0,” T
207 _ 0,02x(0,06)° _ S
[Co(en),]7" 1= 1053 % (0.04)° 0.04)° 3,4.10°" mol/l



Exercice 4:

On mélange dans un litre de solution 0,1 mole de sulfate de cuivre et 0,4 mole d’ammoniac. 1l
se forme le complexe tétraamminecuivre (11) de constante de dissociation Kp= 2,510,

1) Calcul de la concentration des diverses especes en solution.
Equation de dissolution de CuSO, dans 1’eau.

CusO, + HO — » Cu** + SO~

Tableau d’avancement de la réaction de formation du complexe [Cu(NHz)]**:
Le volume de la solution est V =1 litre

Cu + 4NH; === [Cu(NHy),]*'
Etat initial : 0,1=n, 0,4 =4n, 0
Etat d'équilibre:  ng-x 4(ng - X) X

Calcul de la constante globale de formation du complexe [Cu(NH3)4]** B4 & I’équilibre :

[[Cu(NH3),]*"] _ 1 1

= =4.10"
[Cu?*][NH;]* Kp 251078

Bs=

La constante B4 est trés élevée, donc on peut considérer la réaction comme totale :
n,—x=¢g—0 doncx~0,1mol.I"

B, = [[CUENH?')“]ZZ] =X e =( X T =(—0'1 12)5 — 6,28.10*mol.I*
[Cu”INH,*  o(de) 256p, 256 x 4.10

Donc [Cu®*]1=¢=6,28.10"mol.I" et [NH3]=4¢=2,5.10" mol.I"

2) Calcul du pH de la solution correspondant a la destruction du complexe a 50% par
ajout d’acide nitrique (acide fort).

Equation de dissolution de HNOj3 dans 1’eau :
HNO; + H,0 —» H;0" + NOj
Tableau d’avancement de la réaction de destruction du complexe :

[Cu(NHy), > + 4H, 0" === Cu* + 4NH,” + H,0

Etat initial : 0,1 =ng ny 6,28.10™ 0 exces
Etat d'équilibre : J Mo - X = Ng/2 Ny - 4X 6,28.10° + ax exces
0,05 ni-0,2 0,05 0,2
[Cu®][NH;T*

Expression de la constante d’équilibre de cette réaction : K=

[[Cu(NH;),1* 1[H,;0"]*

On a la réaction (1) qui traduit la réaction acide/base entre I’ammoniac et 1’acide :



_INH,][H,0°]

(1) NH; + HO0' ——= NH," + H,0 K, .
4 2 [NH; ]

Et la réaction (2) qui traduit 1’équilibre entre le complexe déja formé et ses constituants :

_ [Cu"][NH,]*
" [ICu(NH,),1”']

(2) [Cu(NHs), ' === Cu®" + 4NH,

On multiplie le numérateur et le dénominateur de K par [NHs]* on obtient :
_ [Cu”]INH;T*[NH,]* _ [Cu™]INH,]* « INH.]* K,
[[Cu(l\”_|3)4]2+][HsoJr]zl[NHs]4 [[CU(NH3)4]2+] [H30+]4[NH3]4 (Ka)4

-13
_ % ~1,58.10%

Une fois la valeur de K calculée, on peut calculer [HsO].

_ [ JINHT 4:[H30+]=[NHZ]( [Cu*] J
[[Cu(NH;),]* J[H;0"] KX [[Cu(NH;),1*"]

0,05
0,05x1,58.10%

4
[H,07]= 0,2( j =1,78.10 " mol.I"* = pH=6,75

Exercice 5

Equation générale de dissociation d’un sel peu soluble dans I’eau

CA(s) + HO==xC"" + yA"

L’expression du produit de solubilité en fonction des concentrations des ions en solution
aqueuse et en fonction de leur solubilité s : K, =[CY ] .[A*]Y

y+ X—

s-lc 1 A7 ] =[CY"]=xs et[A* ]=y.s= K  =x*y* s&)
X y

¢+ CaCOs;

Equation de dissociation :

CaCO;(s) + H,0 == Ca®" + CO,*

Expression du produit de solubilité Ks : Kg =[Ca2+].[CO§'] =1t1ts? =52
$=9,33.10°mol/l = K =(9,33.10°)% =8,7.10°

+ PbCI,
Equation de dissociation :

PCl,(s) + H,O === Pb*" + 2CI
K, =[Pb?"].[CI']? =112%5°% = 453



s=4,17¢l =s= 417 =0,015mol/l
278

= K, =4.(0,015)° =1,35.10°

¢+ Bil;

Equation de dissociation :

Bils(s) + H,0 == Bi** + 3r
K, =[Bi* 1[I P =123%s% = 275"

$=1,32.10°mol/l = K = 27.(1,332.10°)* =8,2.107%°

Exercice 6

1. La solubilité du :

= Chlorure d’argent (S;) : AgCI(s) 5 Ag* + CI’
Ks, =St =8, =[Ks  Avec Kg =107
AN.: Kg =10"7° =8, =1,33.10 °mol/L.

= Jodure d’argent(S;) : Agl s Ag” + I

Ks, =S3 =S, = [Ks, Avec Kg =107

AN.: Kg =10"%%=S, =7,94.10"° mol/L.

Donc: puisque S1 > S2 alors AgCl est plus soluble que Agl

Remarque : La comparaison des pKs pour en déduire le composé le plus soluble n’est valable
que si les composés présentent des formules semblables c'est-a-dire méme nombre de cations
et d’anions.

2. Ona: AgCls Ag"+ClIT Ks;
Ag'+ 1" s Agl —

AgCl + I = Agl +CI K1

K _
Avec : K, =K—Sl —10P%PKs) AN K, =10845 = 2,82.10°
Sz
Conclusion: Agl moins soluble mais plus stable que AgCI.
3. La solubilité du chromate d’argent (Ss):
Ag,CrO,; 52Ag" + CrO>
Ona:



K53 = (283)2)(83 = KS3 = 4833

K _
Donc:S; =3 > Avec Kg, =10 PKss
4 3
. 12 1071 5
A.N..K53 :10 :>S3 :3 4 :6,310 mOI/L

i S 1075
Comparaison:Ona —> = 63;05
S; 133.10°

Donc le chromate d'argent Ag,CrO, est 4,74 fois plussoluble que le chlorure d' Argent AgCl.

— 4,74

Exercice 7 (Extrait examen juin 2018)
A- Pouri=1-—[Ag(5203)] :Ion thiosulfatoargentate (I)
Pour i = 2— [Ag(5203)2]° : Ion dithiosulfatoargentate (I)
Pour i = 3— [Ag(5203):]° : Ion trithiosulfatoargentate (I)
1- Les réactions de précipitation qui interviennent dans ce cas sont :
Ag'+ClI 2 AgCl™
Ag'+Br 2 AgBr™
2Ag" +Cr,0, % 2 Ag,CrO ™

2- Indiquer I'ordre de précipitation des anions considérés

Ks -10
Ksagey =[Ag 1[CI ] = [Ag ] = — e _ L0100 16 169 mols1

[CI7] 01

= [Ag "1 =1,6.10°mol /1

Ks -13
Ks(agen =[Ag 1[Br 1=[Ag*]= (agen _ 1,76.10 7% _ 5 26 1072001/

[Br ] 0,001
=[Ag*]g =7,76.10%mol/I

KS(ag,cro,) 3 912.10712

. —-912.10 2 mol /I
[CrO;~

Ks(ag,cro,) =[Ag 1°[CrO; 1= [Ag*]* =
= [Ag " Iero, =302.10°mol /1

On constate que [Ag'le- < [Ag'la < [Aglcro4



L'anion qui précipite le premier est celui qui nécessite [Ag'] la plus faible.
L'anion qui précipite le premier est Br~ suivi de CI” puis de CrO4*".

3- Calculer la concentration des ions Br™ et Cl", lorsque 90% de CrO4 ¢ est
précipité sous forme de Ag.CrOs.

90% de CrO} précipite= [CrO; ] = 0,1xIM = 0,IM

KS(ag,cro,) _ 912.10712
[CrO}] 01

— [Ag"]=9,55.10"°mol /I

=[Ag*]? = =912.10*mol /1

_ Ks(agen 7,76.10°  7,76.1071

[Br7] = 5 =812.10 8 mol /1
[Ag™] [Ag™] 9,55.10™
Ks -10 -10
o1 ]-—tech 1810 7 L8I0 T 467105 molsi
[Ag™] [Ag"] 9,55.10°
Exercice 8 :

a) Calcul de la solubilité de Ca3(POy), dans 1’eau pure :
Equation de dissociation :
Cay(PO,), () + H,0==3Ca*" + 2PO,*

Expression de Ks : Ks :[Ca2+]3.[POﬁ_]2 =3%225° =108s°
1 1

- -32\5

s—(Ks P _[ 13207 B 1 645 107 mol
108 108

b) Dans une solution aqueuse de NazPO,4 0,2 M.

Cag(PO,), () + H,0==3Ca*" + 2PO,*

NasPO, (s) + H,O===3Na" + PO,>
On remarque qu’on a un ion commun : PO~

Cag(PO,), () + H,0==3Ca*" + 2PO,*
A tinitial 0 0,2
A tequilibre - 3X 0,2 + 2x

Ks=[Ca?" 13.[POT 1% = (3%)3.(0,2+2%) 2
2x est négligeable par rapport a 0,2 (étant donné que la valeur de Ks est faible)
=(0,2+2x) =0,2



D'ou Ks=(3%)3.(0,2)? =1,08.x3

1 1
- 323
:>s=( Ks J3 :[1’3'10 ] ~23.10molll

1,08 1,08

¢) Conclusion : 2,3.10™ < 1,645.107" mol/l : La solubilité diminue par effet d’ion
commun.

Exercice 9

Calcul de la solubilité de Fe(OH); (Ks = 4.10"%®) dans chacune des situations suivantes :
Equation de dissociation :

Fe(OH), (s) + H,0 —TL Fe3* + 30H

Expression du produit de solubilité Ks: K= [Fe*"][OH]® avec s = [Fe*']
a) Dans I’eau (on considérera que le pH est de 7 et qu’il reste constant)

pH=7=[H,0"]1=10" mol.I' et K, =[H,0"][OH ]=10"* = [OH ]=10" mol.I"
K, 4107

S

“TonT 107 =4.10 mol.I

b) Dans une solution tamponnée a pH = 5.

pH=5=[H,0"]=10" mol.I' et K, =[H,0"][OH ]=10"* = [OH ]=10"" mol.I"
K, 4107

S

STonT - 107 =4.10 "'mol.I

c) Dans une solution tamponnée a pH = 11.

pH=11=[H,0"]=10""mol.I" et K, =[H,0"][OH ]=10"" = [OH ]=10" mol.I'
K, 4107

S

S TonT - 107 =4.10 *mol.I"

d) On peut conclure gque : Fe(OH); en solution agqueuse est basique, car il libere des ions OH"

En milieu acide, il y aura consommation des ions OH" par les ions H3O™ ce qui facilitera la
dissolution de I’hydroxyde de fer (déplacement de I’équilibre dans le sens 1).

En milieu basique, la solution contient des ions OH" ce qui fera diminuer la dissolution
I’hydroxyde de fer (déplacement de 1’équilibre dans le sens 2).




