Corrigé exercice 4

PREPARATION DE SOLUTIONS AQUEUSES

En dissolvant des solides...
1)  Masse molaire du sulfate ferrique Fe,(S0,4)3 : M = 399,9 g-mol !

La quantité de matiére apportée est donc: n = % = 0,0500 mol

La concentration que I'on cherche a dissoudre est donc C = g = 0,100 mol-L~1. La solubilité de
Fe,(S0,); étantde s = 7,8 mol-L™1, on a C < s : la dissolution sera donc bien totale.
Fe,(S0,); est un solide ionique constitué des ions sulfate SO%~ et ferrique Fe3*. L’équation de la

dissolution, qui s’est déroulée totalement, est donc :

Fe;(S04)3 - 2Fel) + 3507 6)
apporté n 0 0
état final 0 2n 3n

N.B. ce tableau indique la quantité de matiére de chaque espéce chimique située en téte de colonne.

On obtient donc en définitive une solution limpide de concentration C = 0,100 mol-L71,

contenant : [Fe3*] = 0,200 mol-L™! et [SO%~] = 0,300 mol-L™1.

2)  Masse molaire du chlorure ferrique hexahydraté FeCl;,6 H,O0 : M = 270,3 g-mol_1

Attention : I'eau indiquée dans la formule du sel est de '’eau de cristallisation, c’est-a-dire que des
molécules d’eau ont été piégées dans le solide lors de sa formation. Cette eau est donc contenue dans le
solide que I'on pese, elle fait partie intégrante de I'espéce chimique, et doit donc étre incluse dans la
masse molaire.

La quantité de matiére apportée est donc: n = % = 0,0499 mol

La concentration que I'on cherche a dissoudre est donc C = g = 0,100 mol-L™%. La solubilité de FeCl;
étantde s = 5,67 mol-L™%, on a C < s :la dissolution sera donc bien totale (I'eau de cristallisation ne
change rien, car pour une mole de FeCl3, 6 H,0 que 'on apporte, il y a bien une mole de FeCl; de toutes
facons).

FeCl; est un solide ionique constitué des ions chlorure Cl~ et ferrique Fe3*. L’équation de la
dissolution, qui s’est déroulée totalement, est donc :

(FeCl3, 6 H,0)¢) - Fef + 3ClGg +  6H,0(p
apporté n 0 0 solvant
état final 0 n 3n solvant

On obtient donc en définitive une solution limpide de concentration € = 0,100 mol-L71,

contenant : [Fe3*] = 0,100 mol-L* et [C1"] = 0,300 mol-L™1,

3)  Masse molaire du chlorure de plomb PbCl, : M = 278,2 g-mol_1

La quantité de matiére apportée est donc: n = % = 0,0359 mol

La concentration que I'on cherche a dissoudre est donc C = g = 0,072 mol-L™1. Or la solubilité n’est
que de s = 1,43 - 1072 mol-L™1. On en déduit que I'on va obtenir une solution saturée. L'intégralité du

Transformations, approche thermodynamique Exercice 4 Page 1 sur3



solide ne pourra pas se dissoudre, et il restera du solide dans I'état final.

PbCl, est un solide ionique constitué des ions chlorure Cl~ et plomb (II) Pb?* L’équation de la
dissolution, qui atteint I'équilibre chimique dans I’état final puisqu’il reste du solide, est donc:

PbCly = Pbis) + 2CGy
apporté n 0 0
état final n—¢ 3 2&
La solution étant saturée, on sait que la concentration qui s’est dissoute atteint la valeur maximale, a
savoir% = s.Donc [Pb?*] = % =set[Cl"] = % =2s

On obtient donc en définitive une solution saturée de chlorure de plomb,
contenant : [Pb?*] = 1,43 - 102 mol-L ' et [CI"] = 2,86 - 1072 mol-L 7},
surmontant du solide PbCl, en exces (il en reste n — sV = 0,0288 mol).

4)  Masse molaire du glucose C¢H1,04 : M = 180,0 g'mol_1

La quantité de matiére apportée est donc: n = % = 0,167 mol

La concentration que I'on cherche a dissoudre est donc C = g = 0,333 mol-L™1. La solubilité du glucose
étant de s = 4,99 mol-L™%, on a C < s :la dissolution sera donc bien totale.

Le glucose étant une espece moléculaire, I'’équation de la dissolution, qui s’est déroulée totalement,
est simplement :

C6H1206(S) - C6H1206(aq)
apporté n 0

état final 0 n

On obtient donc en définitive une solution limpide de concentration C = 0,333 mol-L71,

qui contient [C¢H;,04] = € = 0,333 mol-L™L.

En diluant une solution commerciale...

On veut réaliser une solution fille de concentration ¢y = 0,100 mol-L! et de volume Ve =1,000La
partir d’'une solution mere.

Pour cela, il faut apporter grace a la solution mere une quantité ny de HCl dissoute, I'introduire dans
une fiole jaugée de volume Vy = 1,000 L et compléter avec de I'eau distillée.

La quantité nyc a apporter dans la fiole est telle que :

Ny
C = —_—
f
Ve

Cette quantité nyc = C¢Vy est apportée par un volume V}, de solution mere prélevé a la pipette
graduée. On calcule ce volume V, a prélever au moyen des indications figurant sur la bouteille.

On connait la densité de la solution mére, donc sa masse volumique p = 1,16 g-mL™1. La masse de
solution contenue dans le volume ¥}, est donc:

my =ph
Or 32% de cette masse correspond a du chlorure d’hydrogene dissous. La masse de HCI contenue dans

V, est donc:
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myc = 0,32m,, = 0,32pV,

D’ou la quantité de matiére, en utilisant la masse molaire My :

mya _ 0,32pV}
B 7 Vo
Finalement, comme on voulait introduire nyc = CfVy, on obtient :
GV, = 0,32pV,
Myq
Le volume de solution meére a prélever est donc :

On rappelle finalement le mode opératoire.

Attention : il s’agit de la dilution d’un acide fort concentré. Une telle dilution est tres exothermique. Il
faut donc toujours apporter I'acide dans I'eau et non l'inverse. En effet, la solution concentrée étant
plus dense que I'eau, elle va se répartir dans le liquide, alors que si on verse un peu d’eau sur la
solution concentrée, cette eau va rester en surface, la chaleur va s’y accumuler localement, cela
pouvant entrainer I’ébullition de I'eau et donc des projections de solution tres acide !

De plus, méme en versant I'acide dans I'eau, il faut le faire lentement, agiter régulierement, disposer
d’'un cristallisoir avec de I’eau glacée au cas ou I’échauffement serait trop important... et bien siir porter
des lunettes de protection !

1) Remplir une fiole jaugée de 1 litre a moitié d’eau distillée.

2) Introduire doucement un volume V;, = 9,8 mL de la solution mere d’acide chlorhydrique concentrée
au moyen d’une pipette graduée. Porter des gants et des lunettes de protection lors du prélevement de
'acide, et travailler de préférence sous hotte, car 'acide chlorhydrique dégage des vapeurs de HCl trés
irritantes.

3) Boucher et agiter.

4) Compléter au trait de jauge avec de I'eau distillée, en s’arrétant régulierement pour homogénéiser.
5) Apres la mise au trait, agiter une derniere fois.

Remarqgue importante :

On a raisonné sur la quantité de HCl dissous. Or le corps pur HC], appelé chlorure d’hydrogéne, est un
gaz dans les conditions usuelles du laboratoire. L’équilibre de dissolution de ce gaz dans '’eau est :

HCly) = H@q) + Clgg

(on néglige la molécule solvatée HCl(,q) qui est tres peu stable et n'existe quasiment pas, I'eau la dissocie
en ions quasi-totalement).

La solution préparée d’acide chlorhydrique contient donc en réalité :
[H*] = [C1"] = ¢; = 0,100 mol-L™".

Mais il ne faut jamais oublier que I’équation de dissolution est en fait un équilibre, puisqu’il s’agit de la
dissolution d’un gaz. A la différence d’un corps condensé pur, un gaz ne peut étre absent totalement et
il tend a se dégager de la solution lorsque celle-ci est laissée a I'air libre (pour essayer de retrouver la
pression d’équilibre, évolution de la réaction de dissolution dans le sens indirect).

Ceci explique que du gaz s’échappe de la solution : d’ou I'odeur piquante que I'on sent au-dessus des
solutions d’acide chlorhydrique. C’est aussi la raison pour laquelle il est difficile de conserver des
solutions titrées d’acide chlorhydrique.

Ici, on signale que la solution a perdu beaucoup de HC, puisqu’en définitive on mesure 0,094 mol-L™!
On peut supposer qu’elle a été laissée longtemps a l'air libre (ou bien la solution meére...).
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