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Influence du pH sur la solubilité - Correction

1. Si on ajoute de la soude, on augmente le pH de la solution. Au début, la solubilité reste
constante, puis augmente pour diminuer et retrouver sa valeur initiale.
Lorsque la solubilité est constante, cela signifie que le précipité est absent. En e�et, si le
précipité était présent, l’ajout de soude entraînerait un déplacement de l’équilibre vers
la formation (ou la disparition) de précipité, ce qui correspond à la diminution (ou à
l’augmentation) de la solubilité. Or cette dernière est constante. Le précipité est donc
absent lorsque la solubilité est constante, et présent lorsqu’elle varie.

2. D’après la réponse précédente, on a la zone d’existence du précipité pour pHœ [4, 3; 13].
Pour un pH plus faible, on a prédominance de la forme acide du chrome : Cr3+ et pour
un pH plus grand, on a prédominance de la forme basique du chrome : Cr(OH)4

– .
3. Pour un pH très faible, on a s = [Cr3+] car Cr3+ est prédominant. Or, pour des pH très

faible, le précipité n’existant pas, on a [Cr3+]= c0. Donc c0 = s = 10log(s) = 10≠2 mol/L.
4. KS est la constante d’équilibre de la réaction de dissolution de Cr(OH)3 dans l’eau :

Cr(OH)3(s) = Cr3+(aq) + 3 OH– (aq).
A la limite de saturation, i.e à pH= 4, 3, on a Ks = [Cr3+]eq[OH≠]3

eq
.

Or, à ce pH, [Cr3+] = c0 et on a toujours [OH≠] = Ke

[H3O+]
.

Ainsi, ; Ks = c0

3
Ke

10≠pH

43
= 10≠32

5. Cr(OH)3(s) + OH– (aq) = Cr(OH)4
– (aq).

Sa constante d’équilibre K
0 peut s’écrire K

0 = [Cr(OH)4
≠]eq

[OH≠]eq

.

A pH= 13, on est à la limite de saturation. Le précipité est présent et on peut donc
écrire la loi de Guldberg et Waage. On a par ailleurs c0 = [Cr(OH)4

≠] car c’est la forme
majoritaire du chrome. On a alors K

0 = c0
10≠1 = 10≠1

6. Pour la portion de droite sur l’intervalle [4, 3, 6], on peut supposer que Cr3+ est la forme
ionique la plus présente du chrome. On a alors s = [Cr3+]. Par ailleurs, le précipité étant

présent, on a KS = [Cr3+].[OH≠] = s

3
Ke

h

43
, donc pKS = ≠ log(s) + 3pKe ≠ 3pH, d’où

log(s) = 3pKe ≠ pKS ≠ 3pH.
Dans la portion [6; 13], on peut supposer que Cr(OH)4

– est la forme ionique la plus
présente du chrome. On a alors s = [Cr(OH)4

≠].

Par ailleurs, le précipité étant présent, on a K
0 = [Cr(OH)4

≠]eq

[OH≠]eq

= sh

Ke

, donc pK
0 =

≠ log(s) + pH + pKe, d’où log(s) = ≠pKe ≠ pK
0 + pH.

7. Ces droites se rencontrent à ≠pKe ≠ pK
0 + pH = 3pKe ≠ pKS ≠ 3pH,

i.e. 4pH = 4pKe ≠ pKS + pK
0, d’où pH = 6, 25, ce qui est cohérent avec le graphique.
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On est à la limite du domaine d’existence de Mn(OH)2 donc on peut écrire KS1 = [Mn2+][OH-]². 

De plus, le produit ionique de l’eau vaut Ke = [H3O+][OH-] = 10-14 et par définition pH = -log[H3O+] 

AN : KS1 = 0,01*(10-14)²/(10-8,7)²  KS1 = 10-12,6. 

Q9. Soient les trois demi-équations redox : 

Mn3+ + e- = Mn2+  rG°3 = -FE°3   E3 = E°3 + 0,06 log([Mn3+]/[Mn2+]) 

Mn2+ + 2e- = Mn  rG°1 = -2FE°1  E1 = E°1 + 0,03 log[Mn2+] 

Mn3+ + 3e- = Mn  rG°2 = -3FE°2  E2 = E°2 + 0,02 log[Mn3+] 

Première méthode : (3) = (2) – (1) donc rG°3 = rG°2 - rG°1  soit E°3 = 3E°2 - 2E°1 

AN : E°3 = 3*(-0,28)-2*(-1,17)   E°3 = 1,5 V . 

Deuxième méthode : E3 = E°3 + 0,06 log[Mn3+] - 0,06 log [Mn2+] 

E3 = E°3 + 3E2 –3E°2 - 2E1 +2E°1 en utilisant les deux autres formules de Nernst.  

L’unicité du potentiel E dans la solution donne : E = E°3 + 3E –3E°2 - 2E +2E°1 soit E°3 = 3E°2 - 2E°1. 

Cohérence avec le diagramme fourni :  à la frontière entre 2 et 4, [Mn2+] = [Mn3+] donc E = E°3. On lit bien 
1,5 V. 

Q10. La demi-équation redox pour ce couple est Mn(OH)3(s)+ H+ + e- = Mn(OH)2(s) + H2O de potentiel 
standard noté E°. 

Formule de Nernst : E = E° + 0,06 log[H+] = E° - 0,06pH. 

La pente entre 3 et 5 est de -0,06V/unité pH. 

Remarque : on peut aussi utiliser E3 et remplacer [Mn3+] et [Mn2+] en fonction de Ks1 et Ks2 mais c’est plus 
long si on veut juste la pente (et pas l’ordonnée à l’origine). 

Q11. La compacité C est le rapport entre le volume occupé par les atomes de la maille assimilés à des 
sphères indéformables de rayon r et le volume de la maille. 

Sans calcul : 0,74 est la compacité caractéristique du réseau cfc. 

Avec calcul : Pour le cfc, on a 6*1/2 +8*1/8 = 4 atomes par maille et il y a contact sur la diagonale d’une 

face donc 4r = a√2 ce qui donne 
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Pour le cubique centré, on a 1 +8*1/8 = 2 atomes par maille et il y a contact sur la grande diagonale du cube 

donc 4r = a√3 ce qui donne 
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Il s’agit donc du réseau cubique faces centrées. 

Q12. Diagramme E-pH de l’eau 

 Couple H+/H2 : 2H+(aq) + 2e-  =  H2(g) 



1 

 Couple O2/H2O : O2(g) + 4H+(aq)+4e-=2H2O(l) 

1 

Q13. Avant oxydation, le manganèse est au degré II donc Mn(OH)2(s) 
en milieu basique (voir diagramme E-pH). 

Après oxydation, le manganèse est au degré III donc Mn(OH)3(s) en milieu basique (voir diagramme E-
pH). 

Les deux couples mis en jeu sont donc :  

O2(g) + 4H++4e- = 2H2O  et  Mn(OH)3(s)+ H+ + e- = Mn(OH)2(s) + H2O 

En éliminant les électrons entre les deux, on trouve l’équation redox: 

O2(g) + 4 Mn(OH)2(s) + 2 H2O = 4 Mn(OH)3(s)  

Q14. On superpose le diagramme E-pH de l’eau (en pointillé sur la figure) à celui du manganèse et on 
constate que les domaines de stabilité de O2 et MnII ne sont disjoints qu’à pH élevé (pH > pHA). Ces 
deux espèces peuvent donc coexister à pH faible et ne réagiront pas. 

Q15. Mn(OH)3(s)+ 3H+ +  = 3Mn3+ + 3 H2O 

Q16. Cela évite de diluer (même chose pour l’ajout de solides au début) et simplifie les calculs.  

Q17. En rajoutant E°6 sur le diagramme, on voit que les domaines d’existence de I-
 et de MnIII sont disjoints 

pour pH < pHB donc réagiront en milieu acide. 

Les deux couples mis en jeu sont: Mn3+ + e- = Mn2+   et I2 + 2e- = 2I-

La réaction redox est : 2Mn3+ + 2I- = I2(aq) + 2Mn2+  de constante    
   223

2
22






IMn
IMnK  

Unicité du potentiel : E3 = E6 soit E°3 + 0,06 log([Mn3+]/[Mn2+]) = E°6 + 0,03 log([I2]/[I-]²) 

E°3 - E°6 = 0,03 logK°   AN: logK° = (1,5 – 0,62)/0,03 = 0,88/0,03 = 29    

K° = 1029 >> 1 donc la réaction est quantitative. 

Remarque : on peut aussi utiliser rG° = -nFE°. 

Q18. Les deux couples mis en jeu sont: S4O6
2-+ 2e- = 2 S2O3

2-
    et I2 + 2e- = 2I-

La réaction redox est : 2 S2O3
2-

   + I2(aq) = S4O6
2- + 2I-   

Q19. Etape 4 : 2 S2O3
2-

   + I2(aq)  =  S4O6
2- + 2I- 

     c1v         nI2 - c1v/2 

A l’équivalence: nI2- c1veq/2 = 0 d’où nI2 = 0,001*20.10-3/2   nI2 = 10-5 mol. 




