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ENNONCES

e CC1, CC2 et examen 98/99 (1-13)

a M1- Soit un litre d’acide acétique CH3COOH, M/ 10, quel volume d’eay faut-il ajouter que le.

7 taux de dissociation de 1acide soit multiplié par deux. Quel sera alors le pH ?
Données : pKa = 4,75,

2- Soit une solution aqueuse de chaux de molarité 0,03M. Calculer le PH en supposant :

a- que la chaux se comporte comme une base forte ?
b- que le pK du couple Ca?*/CaOH vaut 127

3- On considére une solution décimolaire A d’un moneacide faible AH de pH 5.17 et une
solution décimolaire B d’un monoacide faible A’H, de PH 2.87. Dans tout le probléme on
négligera la concentration en ions OH" libres devant la concentration en ions H;0",

a- Calculer les coefficients de dissociation o« et @ des acides AH ot A’H,
respectivement. Que peut-on conclure au sujet de la force des deux acides 7
_b- Calculer les Constantes d’acidité K, et Ky des acides AH et A’H.
¢- A 10 mL de la solution B est ajoutée une solution de soude normale. Calculer le pH
du mélange ay point d’équivalence, Démontrer la formule utilisée,

4- On dispose de deux solutions contenant un acide HA (Ka gy = 1.3.10%) avec un ﬁH=2.5
un acide HB (Kousy = 2.{].1(]'5) avec un pH égal 4 29, Etablir la relation -

et
[H3D+J = ,,I“Ka{:a +K,C p avec C, et C; sont les concentrations initiales ep acide HA et
i HB. On négligera les concentrations A" et B devant les concentrationg HA et HB.

S-a- Qu’appelle t-on produit de solubilité PAgCrOq, du chromate d’argent ?
Sachant que Ag2CrOy = 4,102, quelle est exprimée en mulécule—gramme, la solubilité du
chromate d’argent dan$ un litre d’eau disti]lée,

b- Qu’appelle t-on conslante d’instabilité d’up complexe ? On prendra pour exemple 1*ion
complexe argenti-ammonjac Ag(NH;),".

- - On veut dissoudre 0.1 mole de chlorure d’argent dans un litre d’une solution d’ammoniac
dans I’eau. Calculer |3 concentration d’ammonijac (en molécule gramme par litre) qui permet
cette dissolution. On donpe -

= 7~ Produit de solubilit¢ dy chlorure d’ar%f:nt: PAgCI=10""; Ia constante d’instabilité de 1’jon
argenti-ammoniac Ag(NH;),*: K = 10772, '

- 6- La solubilité du chlorure d’argent AgCIO; est 052 moiL"! g 15°C, Si {'on mélange 3
15°C, 100 mL d’une solution de chlorate de sodiumNaClOjs'et 100 m], d’une solution de
nitrate d’argent AgNO;, toutes deux 3 la concentration de 0.55 mol.L"? se forme t-il un
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1- Les demi réactions suivantes et préciser si ¢’est une réaction de réduction ou d’oxydation ?
a-NOy — NO;"  milien basique

b-Cr207" —> Cr*  milieu acide
2- Les réactions suivantes en milieu acide :

a- ClOy + Fe** — Fe** +CT
b-SO; + Cr;074 — Cr** + HSO,

8- On considére, en solution acide, les couples redox Clo/Cl" (E° = 1.4 V) et CIOH/CI, (E° =
1.6 V). -

1- Ecrire les équations équilibrées de ces deux réactions.

2- Ecrire la réaction d’oxydoréduction globale lorsque les deux couples sont mis en présence.

L_::'/-)Calculer la force électromotrice de la pile constituée i partir de ces deux couples.

4

On donne : [Cls] = 107 mol.L™ ; [CIOH].10™ mol.L; [CI] = 0.5 mol.L-" et pH=2.
4- Calculer la valeur de la constante K, de cette réaction ?
o
5- Etablir, pour chaque couple, la relation entre la valeur du potentiel d’électrode et le pH ?

/9-/ Au cours d’une réaction d’oxydoréduction, I'oxydant subit une .......... le réducteur subit
une ...........L’oxydant du couple le plus fortement .......... oxyde le ........ du couple le
moins fortement ......... (ou le plus fortement Er: §

10- On réalise 4 25°C, une réaction dont I’énergie d’activation vaut 80 kJ; sa constante de
vitesse vaut alors 10 min™. Pour qu’elle soit cinquante fois plus rapide, 4 quelle température
faudrait-il la réaliser ? =

11- Une réaction d’ordre 1 est réalisée avec une concentration en réactif égal 4 2 mol.L"\. On
observe qu’aprés 150 min il n’en reste que 0.25 mol.L", Quel est le temps de demi réaction
de cette réaction. Combien vaut sa constante de vitesse ? Combien de temps faudrait t-il
attendre pour que le réactif soit consommé 4 99% ?

x12- On mélange 100 cm® d’une solution molaire d’ammoniac, NH;j, avec 400 em® d’une
solution de chlorure d’ammonium, NH,Cl, de concentration 0.5 mol.L-! (pKa de NH," = 9.3).

1- Calculer le pH de la solution obtenue ? En déduire la nature du mélan ge formé,

2- On gjoute un excés de Fe(OH), solide. Calculer la masse de Fe* dissoute dans ‘ceite

solution (le volume de la solution reste constant). On donne : produit de solubilité¢ de
Fe(OH); = 107" ; masse atomique du Fe = 56.

13- Le produit de solubilit¢ de AgNO; est de 10™. Le pKa de I’acide HNO, est égal 43.3.

1- Quel sera I’effet d’une diminution du pH du milieu sur la solubilité de AgNO, ? Justifier la
réponse & partir des équilibres mis en jeu. On admettra que Ag* est un ion indifférent dans ces
conditions.

2- Quel sera I’effet d’une diminution du pH du milieu sur la solubilité de AgCl?
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1

: L_—%Git 100 em? d'une solution décimolaire de

HNO;. On sjoute = ) moles de AgNO,.

* Quelle serait la valeur dy PH de la solution obtenue ? On aimet qu  out AgNO; est dissous

et qu'il n y a pas de variation de volume. Les
caleul doivent étre justifices,

CC1, CC2 et examen 99/00 (14-21)

approximutions évcntuelles utilisées dans le

!P-H-l- On dispose d’une solution A contenant 3 moles par litre d’acide cyanhydrique HCN,

\ . fio age
a- Quel volume de solution A, exprimé en milli

litre, faut-il prendre pour préparer un litre de

solution B de normalité 0.15 et quel volume d’eau faut-il luj ajouter ?
b- On veut préparer 100 mL de solution C de normalité 0.1. Quel volume de solution B faut-

il utiliser et quel volume d’eau faut-i] Iuj ajouter

2- Le couple HCN/CN- posséde un pK, de 9.3.
a- Calculer le pH de la solution B en démon
approximations.

?

L3

trant la formule utilisée et en justifiant les

b- On se propose d’effectuer le dosage de la solution C par une solution de soude 0.2 N. Quel
volume de soude doit-on ajouter a 20 mL de solution C pour obtenir le point d’équivlance ?

Quel sera le pH au point d’équivalence ?

15- En solution aqueuse, & I’équilibre acido-basique f«ﬁiﬂhﬁ?f\
/&N T,
EA
NH3+HQO¢3" NI‘L'++OI-I' _’Irrr’:‘-' e i

est associé une constant d’acidité Ka.

1- Ecrire la constante d’acidité quicaractérise ce

t équilibre.

2- Quelles sont, en dehors de toute approximation, les relations qui permettront de calculer e
PH de la solution en fonction de Co (concentration initiale de NHj3) et du produit ionique de

I'eau Ke ?

3- Sachant que la solution d’ammoniaque se comporie comme une base faible, quelles sont

les approximations que 1'on peut envisager ?

4- Si les approximations sont vérifiées, comment s’exprimera le PH de la solution, en

fonction du pKa, pKe et de Cp ?

16-1- Une solution (A) contient §5 g d’ammonia

¢ par litre. Quelle est sa normalité 2

2- Quel volume doit-on prendre, de Ja solution (A), pour préparer 100 cm? d’une solution (B)

décinormale ?

3- Calculer le pH de la solution (B). Démontrer |

4- On veut doser, 4 ’aide de cette solution (B),

un acide fort. Partant de 20 cm® de solution

atteindre le point d’équivalence est de 25 cm’. Q
L.On donne pKa =9.25 - M(NH;) =17 g.

lfL‘hydmxyde de magnésium Mg(OH); est
58.3 g.mol™ et de produit de solubilité Ks =

a formule utilisée.
une solution d’acide nitrique HNO;, qui est

de (B), le volume d’acide nécessaire pour
uelle est la normalité de I*acide ?

un ::nrnPnsé peu soluble, de masse molajre
1.2.10" & 18°C. On dissout 5.83 g de ce

composé dans un litre d’eay, Iéquilibre de dissociation suivant s’établit :

SETUS
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Mg(OH),) <> Mg*,, +2 OH

1- {l;alculcr la concentration des ions Mgz" a I’équilibre, en déduire la solubilité Mg(OH), en
gL,

2- Calculer la concentration des jons OH;, en déduire le pH de la solution 4 I’équilibre.

4- A quel pH est-i] possible de séparer Ca(OH), de Mg(OH),, si ces deux composés se
trouvent mélangés ay départ ? On supposera qu'une séparation efficace signifie que la
concentration maximale que peut atteindre ’hydroxyde le moins soluble vaut 10 M.

On donne K’s = 5.5.10 de Ca(OH),.

x18- Quelle masse de KMnO, faut-i] PESEr pour préparer pour préparer un litre de solution
N/10. 11 faut 9.25 cm? de cette solution pour oxyder une solution de 10 cm?® de FeSOQy en
milieu acide. Calculer Ja normalité des ions Fe?*,
Il faut 12.0 cm? de cette solution pour oxyder, toujours en miliey acide, un mélange de 20
em® de Ia méme solution de FeSO; et 10 em? d’une’solution de K2CrO,. Ecrire les réactions
ayant lieu, en déduire la normalité de 1a solution contenant I’ion chromate CrO,
K=39; Mn=55; Q=1 '

19- On considére une Pile constituée d’une lame de zine Plongée dans une solution de
[_ Zn(NO;); (0.01 M) et d’une lame d’argent plongée dans une solution de AgNO; (0.1 M). Un
milliampéremeétre branché aux bornes de cette pile indique que le courant €lectrique circule
de I’électrode d’argent vers celle de zinc. i

1- Donner le schéma de |a pile et indiquer la polarité des électrodes. .

2- Donner les réactions qui ont lieu au niveau de chaque électrode ains; que la réaction
globale, '

3- Sachant que les potenticls E, de I’anode et E. de la cathode sont te]s que E; =-0.819 V et
E.=0.741 V, déterminer les valeurs des potentiels standards E° (an"on{g;) et E° (Ag/Ags)
et Keq.

4- La force électromotrice de g pile devient aprés une certaine durée d’utilisation égale 1.5
V, calculer dans ce cas Je rapport R = [Ag"/[Zn*"],

S- Quand la pile est usée, calculer Jes concentrations finales [Ag"] et [Zn?"),

_6~0n ajoute de la soude (NaOH) dans la solution de Zn(NO5), (10° M) et AgNO; (10" M)
jusqu’a ce que le pH a I’électrode de Zn devienne égal 4 7.5 et celuj de I'électrode de Ag
prenne la valeur 8.4. Sachant que la’fe.m. de la pile dans ce cas est de 1.56 V et qu'on a
precipitation de Zn(OH), et Ag(OH), calculer le produit de solubilité Ks de Ag(OH), sachant

ue K’s (Zn(OH),) = 1.0.1077 M.

&ﬂﬂ- Le pH d’une solution 0.15 M d*éthylamine C;HsNH, est trouvé €gal 4 12.0.
L4

1- Ecrire la réaction qui a lieu entre I'éthylamine et 1’ean. Quelle relation entre Ia constante
d’acidité K, la concentration initiale C et le PH peut-on envisager d’utiliser, compte tenu de
la situation ainsi constatée ?

2- Quelle est la valeur de Ia constante d’acidité K, du couple C2HsNH;"/C,HsNH, 2

3- Quelle est, dans cette solution, la valeur du rapport [CszNHf]f{CszNHg] ?

21- Une solution d’acide formique HCOOH (acide faible) a un pH de 2.3.



1- Quelle est la valeur du coefficient a dans cette solution ?

2- Si on ajoute 25 mL d’ean pure a 50 mL de cette solution. quelles .t les nouvelles valeurs
dupHetde g ?

3- Sion mélange 25 mL d’une solution d’acide chlorhycrique HC! 0.05 M a 50 mL de cette
solution, quelles sont les nouvelles valeurs du pH et de «, ?

é" On donne pKa (HCOOH/HCO0") =3.8.

CC1, CC2 et examen 00/01 (22-30)

3}[22- Si a un litre d’eau, on ajoute 2 mL d’acide chlorhydrique concentré (12 fois molaire),

quel est le pH de la solution dont on peut négliger la variation du volume ?

23- Un djacide AH, se dissocie en AH puis A* avec deux constantes d’acidité K, et K,
égales respectivement a 107 et 10 Exprimer la concentration de 1’ion A% en solution en

fonction de la concentration globale ¢ et de cet acide (AH; + AH + A™) et du pH de la
solution. :

24-1- Calculer le pH de d'une solution aqueuse contenant une mole/litre d’acide
phosphorique, H;POy. Justifier les approximations faites,
2- On ajoute une solution de soude de normalité N = (1.000 + 0.001) N dans (50.0 + 0. 1) em?

de solution précédente. Calculer le volume de soude nécessaire pour neutraliser la premiére
fonction acide :

H;PO, << H,PO, + H'

3- Calculer la valeur des PH correspondant aux trois solutions d’effet tampon maximal
obtenues au cours de la neutralisation par la soude de chacune des trojs. fonctions d’acide de
H;P'Uq.

4- Déterminer le pH des points équivalents correspondant 4 la neutralisation par la soude des
trois fonctions acides de H;PO,.

5-a- Calculer le rapport [H3PO4)/[H;PO47] au point de neutralisation de la premiére fonction
acide H;PQ, ;

b- Calculer le rapport [H2PO4)/[HPO4*] au point de neutralisation de la deuxiéme fonction
acide HzPqu.

¢- Calculer le rapport [HPD.F']![POE'] au point de neutralisation de la troisidme fonction

L acide HPO,*,

™ 25- Ag” peut former un complexe Ag(CN)y" soluble. Dans un litre d’eau, on dissout 102"

moles de Ag” et 2.10 moles de CN", on constate que la concentration de Ag” a I'équilibre est
égale & 1.4.10°® M. Déterminer Ia constante de dissociation Kp, de I'ion Ag(CN)," en Ag® et

26- On préléve 950 em’® d’une solution aqueuse saturée de AgCl 4 laquelle on ajoute 50 cm®
d’une solution de HCI, N. Que se passe t-il ? Calculer le PH de la solution. Calculer Ia
solubilité s de AgCl dans ces conditions. Calculer le nombre de moles précipité formé.

On donneKs=1.77.1071°

27- Soit la réaction de I’oxyde de bismuth sur I’ion hypochlorite :

ks ol I
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BiO, + OCI' < BiOy + CI

1- Cette réaction est-elle une réaction d’oxydoréduction ? Justifier votre réponse,

2- Cette réaction se déroule en milieu basique, donner les demi-réactions d’oxydation et de
réduction correspondantes,

3- Ecrire la réaction globale d’oxydoréduction.

28- Le pH d’une solution saturée d’hydroxyde de cadmium Cd(OH); (solution A) est égal 3

9.54. En considérant que la dissociation de cet hydroxyde, en solution aqueuse s’effectue
sclon la réaction :

Cd(OH)ys) < Cd**aq + 20Hag

1- Donner ’expression du produit de solubilité (Ksj en fonction de la concentration des ions
OH et Cd** a I"équilibre, puis en fonction de Ja solubilité s qu’il faut calcyler.

2- A un litre de 1a solution précédente saturée en Cd(OH); on ajoute x moles de NaOH sans
qu’il ait variation de volume,

a- Exprimer dans ce cas Ks en fonction de x et de la solubilité s'.
b- Caleuler s, lorsque x = 10° mol.L". Que peut-on conclure?
3- On ajoute 4 la solution A des ions I' jusqu’a ce que leur concentration devienne égale &

102 M a I'équilibre. En Supposant qu'il y a formation d’un sey] complexe CdI', calculer la
solubilité s** sachant que Kp =0.16.

Données : Ks(Cd(OH),) = 2.10"*.

29-1- Soit une réaction
A—B+C

Exprimer —d[A}/dt et ]e temps de demi-réaction T, quand I’ordre de la réaction par rapport a
A est égal :

a- zéro ;
b-1;
c-2,

2- Lorsqu’on ctudie, 4 48°C, la réaction de décomposition du chlorure de benzéne
diazonium :

CeHsN,Cl — C¢Hs-Cl + N,

On trouve que le réactif est 4 moitié décomposé au bout de 16.4 min, quelle que soit sa
concentration.

a- Quel est I’ordre de cette réaction ? Pourquoj ?
b- Quelle est la valeur de la constante de vitesse k ?

§ 30- On mélange 100 cm? d’une solution molaire d’ammoniac, NH;, avec 400 em® d’une

solution de chlorure d’ammoniac, NH;CI, de concentration 0.5 mol." (PKa( NH,*/NH;) =
9.3).

-6- - “4ETGUP




1- Caleuler le pH de Ia solution obtenue ? En déduire la natvre dy m nge formé.
2- On ajoute un excés de Fe(OH), solide. Calculer Ia iasse d  g*' dissoute dans cette
solution (le volume de la solution reste constant). _

-On donne le produit de solubilité de F\ e(OH), = 10" ; r isse atom; que du Fe = 56,

CC1., CC2 et examen 01/02 (31-40)

[* 31- Expliquer pourquoi les solutions décinormales de NH4F sont toujours légérement acides
Ka(HF) =6.3.10*: Kb(NH;) = 1.8.10%,

32- On mélange 90 cm® d’une solution aqueuse de KCN 0.1 M ET 10 cm® d*une solution de
HCl1 0.5 M.

1- Caleuler les concentrations de CN” et de HCN a Iéquilibre. On donpe Ka(HCN/CN") =
8.107°, '

2- Que peut-on dire de cette solution ? Calculer son pH.
33- On considére une solution aqueuse d’acide sulfurique H,S0, de molarité C,

1- Ecrire les réactions de dissociation de H,S0, dans I"eau sachant que sa premiére acidité est
forte et que sa deuxiéme acidité est faible (pKa = 2).

2- Donner les expressions de conservation de matiére, d’électronentralité et de la constante
d’acidité Ka,

3- Sachant qu’a I’équilibre [HSO;] = S.[Sﬂf'] calculer le pH de Ia solution et Ja
concentration C (la dissociation de I’eay est négligée).

34- Soit une solution molaire d’acide benzoique CeHsCO,H, désignée par la solution A.

1- Ecrire I'équilibre de sa dissociation dans I’eau, ,

2- Calculer en justifiant vos réponses, le coefficient de dissociation ¢ de cet acide ainsi que Je
pH de la solution A.

3- On neutralise 20 m] de la solution A par 20 ml d’une solution molaire (1M) NH; (solution
B). Le mélange obteny est de pH neutre,

4- Ecrire dans ce cas 1a réaction de neutralisation,

5- Déterminer la valeur depKa; du couple conjugué NH," /NH;,

6- Calculer la constante d’équilibre de neutralisation (K) en fonction de Ka et Ka, préciser le
sens de la réaction en question,

PKay(CsHsCO.H/ C4H,5C0,) = 4.8,
35- Caleuler la solubilité de AgCN (Ks=1.6.10"),

1- Dans I’eau pure.
£2- Dans KCN (0.01 mol.L™),
- Dans une solution de Na;8,0; (0.05 M) sachant que Na;8,05 est trés soluble et que S,0,%
S€ comporte comme un ligand :

ABCNs) * 28:05% ag) < Ag(8:03),% 0y + CN'(ag)

7 - “ETWKUP
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36- Un litre de solution aqueuse contient 0.10mol d’éthanoate d’argent AgCH,CO,.

1- Calculer : X

a- la solubilité de I'éthanoate d’argent. =
b- la fraction dissoute.

2- L’introduction de I'ammoniac, NHs, conduit 4 la formation du complexe Ag(NH;),".
Calculer le nombre de moles d’ammoniac ajouté pour dissoudre totalement CH;COOQAg.
ndonne Ks =2.10%; Kp=6.3.107%,

: 37- On prend deux couples acido-basiques HA/A" de pKa = 4 et HB/B" de pKa = 6. On
mélange 10Z moles de NaA (sel sodique de I'acide HA) et 107 moles de HB dans un litre
d’eau. .

1- Déterminer la constante d’équilibre :

A"+HB << B'+HA

2- Calculer les concentrations & 1'équilibre des espéces A", HA, B et HB.

3- En déduire le pH de la solution.

4- Calculer le pH de la solution obtenue en mélangeant 10 moles de NaB (sel sodique de
I’acide HB) et 10 moles de HA dans un litre d’eau, >

38-1- On dissout 0.6 g d’acide acétique CH;COOH dans 100 mL d’eau. La solution obtenue
aun pH de 2.87. En déduire la valeur Ka de cet acide.
2- On ajoute 75 mL d’une solution de soude 0.1 N. Calculer la valeur du pH de la solution
ainsi réalisée.

L 3- Quelle serait la valeur du pH si I’on ajoutait 100 mL de solution 0.1 N au lieu de 75 mL ?
Données (C=12; 0 = 16). '

39- Calculer le potentiel standard de la réaction suivante:

MNOy; +4 H' +3 ¢ <> MNO, + 2H,0
Sachant que E°(MnO4/Mn®") = 1.5 V ; E°(MnO,/Mn*") = 1.23 V.

40-1- La courbe In(Py,o,) = f(t)est une droite. A 140°C, on constate que 50% du .
pentaoxyde de diazote introduit a été décomposé au bout de 8 secondes. En déduire

a- L’ordre cinétique de la réaction ;

b- La valeur de la constante cinétique k ;

c- Le temps au bout duquel, en partant d’une quantité deux fois moindre en N;Os, le méme
rendement de 50% est obtenu. -

2- L’expérience est réalisée 4 90°C, on observe que la méme proportion de NoOs introduit est
décomposée au bout de 9 minutes. Calculer ’énergie d’activation E* de la réaction.

Lom
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CCl1, CC2 et examen 02/02 (41-50)

[ 41- Calculer le pH d"une solution obtenue.en melangeant 50 mL ¢ HCI 0.05 M avec 100 mL
d’une solution HNO, 0.5 M.
On donne : Ka(HNO,/NO,) = 5.10*,

42- La constante de basicité de I’ammoniac en solution NH,OH est de 1.9.10° 3 25°C.

On supposera que le chlorure d’ammonium en solution est complétement dissocié.
On donne M(NH,CI) = 53.5 g.mol”’,

43- Le pH d’un mélange d’acide fluorhydrique HF et de fluorure de potassium KF, de
concentration totale (0.3 mol.L”, est égal 4 3.0, :

1- Quelles sont, dans cette solution, les concentrations molaires de I’acide ﬂunrhydﬁque et du
fluorure de potassium ?

2- Quelle masse de potasse KOH solide faudrait-i] dissoudre dans 200 mL d’acide
fluorhydrique 0.3 M pour obtenir Je méme pH ?

3- Quel serait le pH de la solution si I'on ¥ ajoutait le double de cette masse de potasse ?

= 1. = 4
M(KOH) =56.1 g.mol : Ka{HF.fF'} 6.6.107.

A44- On veut connaitre la constante d’acidité Ka d’un monoacide faible AH. Pour cela on
utilise un pH-métre et on pratique un dosage. La solution acide, de pH = 4, est titrée par une
monobase forte de pH = 13. Il y a un virage de I’indicateur coloré quand 10 cm’ de la base
sont versée dans 20 mL de la solution acide. Déterminer ce Ka ?

45- On mélange 4 volumes égaux, une solution 10 M d’un monoacide faible HA, (K,= 107%)
et une solution 10* M d’un autre monoacide faible HA; (K, =109,

1- Calculer le pH de ce mélange. Comparer le PH du mélange avec le pH de chacune des
solutions avant le mélange.

|_2- Calculer le taux d 'ionisation de chacun des acides, avant et aprés le mélange ? Conclure,

46- La solubilité du sulfate de calcium CaSO, est 4.90,10° mol.L™". On introduit 500 mg de
sulfate de calcium dans un litre d’eay -
1- Quelle est Ia concentration molare des ions Ca™ et SO,® dans la solution ?

2- Le produit de ces deux concentrations donne t-il la valeur dy produit de solubilité du
sulfate de calcium ?

3- Que deviennent ces concentrations, si I’on ajoute 2 la solution 1 litre d’eau pure ?
On donne Ks =2.40.10% ; Ca = 40.08: S =32 07 ; 0=16.00 g.mol™,

47- Le produit de solubilité de I’hydroxyde de fer Fe(OH), est égal 4 7.94.10°16
1- Quel est le pH d*une solution saturée d’hydroxyde de fer (I1) Fe(OH), ?
2- Quelle est Ia solubilité de I’hydroxyde Fe(OH), dans une solution dont le pH est fixé 3 10.
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3- Si I'on ajoute de la soude (sans variation de volume appréciable) dans une salutiu.n 5.0.107
M de sulfate de fer (IT) FeSOy, 4 quel pH débute 1a Pprecipitation de I’hydroxyde Fe(OH),.

48-1- Calculer la solubilité du chlorure d’argent :

a- Dans I’eau pure, i
b- Dans une solution de chlorure de sodium 10 mol.1".
On donne pKs (AgCl) = 9.75.

["2- On ajoute 100 mL d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration 5.102 mol.L" 4
900 mL d’une solution saturée de chlorure d’argent. Calculer le pH de la solution obtenue
ainsi que la masse de précipité formé.

Ag=107.9 Cl=35.5 g.mol’.

3- Quel volume d’une soltion d’ammoniac de congentration 5.10” mol.L™ faut t-il ajouter
un litre de solution saturée de chlorure d’argent en présence de 5. 0 mol de précipité pour
dissoudre totalement celui-ci ?

(On négligera le caractére basique de NH; et on considérera qu’il ne se forme qu’un seul
complexe, I'ion diamine argent (I) pKd = 7.2).

49- Donner les diagrammes qui schématisent les piles correspondants aux réactions ci-
dessous, indiquer la polarité des électrodes et le sens du courant extérieur.

1-Cu+2 Ag" <> 2 Ag + Cu®*
2-MnOy + 5 Fe?* + 8H' <& Mn* + 5 Fe** + 4 H,0

Calculer la f.e.m. de ces piles dans les solutions standrds.
Données : E“(Cu2+fCu) = 034 V; E%(Ag'/Ag) = 0.80 V: E°(MnO4y/Mn*") = 1.50 V;
E°(Fe™/Fe*) = 0.77 V. _

50- Une pile "cadmium-fer", dans les conditions standard, est le siége de la réaction :

Cd* + Fe < Cd + Fe?*

Si la concentration des ions Fe** est 1.0 mol.L™, 4 quelle condition la concentration des jons
Cd* devrait-elle satisfaire pour que la pile fonctionne en sens inverse, Fe**/Fe devenant le
couple oxydant.

LDanne:es : E°(Fe’"/Fe) =-0.44 V ; E%(Cd**/Cd) = -0.40 V.. "

- LCom
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CORRIGES

1- L'équilibre de dissociation de I’acide acétique CH;COOH est -

CH;COOH + H,0 & CH;CO0O + H;0"
La constante d’acidité Ka de cet équilibre est Ka :

[cmcoo-][mo*]

[CH,;COOH]
10475

0.1
faiblement dissocié, Ca étant Ia concentration initiale en acide acétique. La relation qui lie la

constante Ka au coefficient de dissociation ou taux de dissociation ¢ : g = E_
a

Aprés addition de I’eau la concentration Ca devienne C’a et a devienne o’ telle que :

g = [—,.
Ca

Comme ECS = =10""( 107 alors I'acide acétique est considéré un acide faible et

Sia’ =20 on a alors 2a = E— = 4.E=5_£ = Cla= 2
Ca Ca Ca 4

La concentration de I’acide acétique a été divisée par 4 donc le volume a été multiplié par 4
On a ajouté 3 L d’eau. Le PH est alors égal 4 3.2.

-

2-a- La réaction de la chaux est :

Ca(OH), — Ca** + 2 O

La chaux est une base forte, si C est Ia concentration initiale en base on a [OH]=2Cetle pH
est alors donné par I’expression : pH =14 + log2C = 12.78

b- Ca(OH), — CaOH' + QH-
CaOH" < Ca** + O

Si x=[Ca™] ona [OH]=C +x et [CaOH") =Cx .
On est ramené 2 résoudre I"équation : ;

ko= LTI ]_ comn _ 0.05
[CaDH+] C-x .
pKa+pKb =14 et Kb =10"3 = ¢ 05,

Ona x*+x(0.08) - 1.5.10% =0 = x = 0.016 M et [OH] =0.046 M.
PH =7 +1/2(12.7 + log0.046) = 12.7. |

3- a- Pour ’acide HA, de concentration initiale Cyp, I’équilibre de dissociation est -
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HA +H,0 &< A"+ H;0°

Cha 0 0
Cha(l - o) 0Cha aCya -
517 . .
[0 =il = andl . 6.76.10°7,

Le raisonnement est le méj:_rm pour I’acide A’H, on trouve a’ = 0.013.
Onaa’>a = A’H est plus fort que AH.
2
CChi_ - ¥Cpy =4.57.10"°
. (0.013)%.0.1 28792
K, = L013) 41 010 _;'m = 1.71.10°.
1- 0.013 0.1-10

c- Cb=1N.OnaVel=1001=Ve=1mL.
Au point d’équivalence tout I’acide A'H est transformé en sa base conjuguée A", le pH est
celui d’une base faible donné par I'expression : pH = 7 +1/2(pK oy + logA™).

A= 1‘31-1“*‘ =0.091 mol.L"" et pH =7 + %(4.?4 -10g0.091) = 8.85.

b- Ka=

4- On écrit les équilibres de dissociation, dans 1’eau, des deux acides HA et HB, les
expressions de leurs constantes d’acidité Kagiay et Kbypy ainsi que la conservation de
matiéres pour les deux acides :

HA + H,0 < A"+ H,0"

HB + H,0 < B+ H;0* o

Ca=[HA] + [A] : (1)

Cb=[HB]+[B] - ) .
D’aprés I’énoncé Ca=[HA] et Cb= [HB].

o BTN, [50]E]

N.B. Kb est la constante d’acidité de ’acide HR et non pas la constante de basicits.

: .C 2 Kb.Cb
(3 oy o] 2

D’autre part ona d’aprés I’électroneutralité de Ja solution - [H30"] = [A] + [B]
On remplace [A7] et [B7] par leurs expressions dans I’expression de [H307] et on obtient :

. C Cb : -
[H,0*] - [E:Da] + [i];c:*] = [H;0*] = JKaCa+ KbCb.

S-a- Considérons I’équilibre hétérogene :

AggCr O‘q{g} ~ 2 Ag+aq + CI’O42.EIq -
On appelle produit de solubilité du chromate d’argent I’expression suivante :
- .
Prsscro, = A" €107 ]

[Ag*] et [Cr{)f] sont les concentrations en ion g.L” des ions Ag" et CrO} dans la _

solution en équilibre avec un excés de sel solide.
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Appelons S, la solubilité de AgaCrOq exprimée en mol.L! on a:
[ag"1=28  jon-g.L7!
[Cro] =s. ion-gL?
(28’8 =4.10" = §=10% mol.L".

b- On appelle constante d’instabilité ou de dissociation Kp d’un complexe la constante

d’action de masse relative 4 un €quilibre en considérant la réaction dans le sens de la
dissociation de I’ion complexe.

Exemple : Ag(NH;); = Ag® +2NH,
- [ﬁg+][NH3]2
° [AsovE,)]

Si I’on dissout 0.1 mole de AgCl parlitre on a :

[CI]=10"ion-g.L" et [ag"].107 = 1070 = [ag"] =107 moL.L",

On voit que presque la totalité des ions Ag" sont complexés et l'on peut écrire
[Ag(NHa}'*]: 10" jon-g.L"! ce qui correspond & 2.10" mol.L! de NH; complexé, La

concentration de NHj libre est telle que :
e, = Ko [AsNHLT] 1072101 o
M O T

soit [NH;] = 10%* = 2.5 mol.1.!
Il a donc fallu une solution 4 2.5 + 0.2 = 2.7 mol.L"! d’ammoniac pour dissoudre 0.1 moles de
chlorure d’argent dans un litre de solution.

6- Dans le mélange les concentrations de AgNO; et de NaClO; sont divisées par deux puis
que le volume devient double. En particulier [Ag"]=[ClOs]=0.275 M.
La solution n’est pas saturée en AgClOs et il n y a pas de précipitation.

7-1-a- NO; +20H" =(Noj +H,0 R. oxydation
b- CrO7 +6¢"+ 14 H* = 2Cr** +7H,0 R. réduction
2-a- milieu acide !
6.[Fe* = Fe** +1¢7] R.oxydation
ClO; +6H" +6¢” = CI' +3 H,0 R.réduction

La réaction bilan est :
6Fe’* +ClO; +6H* = 6Fe’* + CI" +3H,0

b- CrO} +6e + 14 H* = 2Cr** + TH,0 R. réduction
3.[SO, +2H,0 = HSO; +3H" + 2e7] R.oxydation
La réaction bilan est :
CrO7 +380, +5H* = 3HSO; +2Cr** +H,0
8-1- En solution acide, les équations des couples redox CL/CI" et CIOH/CI, sont -

Cl, +2¢° = 201 R. réduction
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2CIOH +2¢” +2H" = Cl, +2H,0 R. réduction

Lorsque les deux couples sont mis en ensemble, il s’établit la réaction globale
d'oxydoréduction suivante :

2- 2CIOH +2CI" +2H" = 2Cl, + 2H,0

3- Le calcul des potentiels des couples redox CL/CI" et CIOH/Cl, permet de calculer la fe.m.
E de la pile formée par ces deux couples. Sachant que E = E.anode — Eanode = fie.m. est toujours
positive Ecapode €t Eanoge Sont identifids respectivement aux potentiels des couples le plus

oxydant et le plus réducteur. La relation de Nernst appliquée a chacun des couples CL/Cl et
CIOH/CI; 4 25°C donne : X q '

o 0.06) [Cly] -
Ecmcr =B Clp/cr "'Qﬂg[,m_]z (1)

LB
0.06, [CIOH]'[H"]
+ log
< [Cl,]
] 2k . 7o = ; = 112 "
B oyrer = 148V 5 B, = 1.6V; [H*] = 10%molL ;

[CIOH] =10" molL; [cr'] = 0.5 M; [H'] =107M

(2)

— =]
Ecione, =E CIOH/Cly

On troLIVEEcmmu =1.48V: EC!EJCI' =136V = E=0.12V. .

4- Lorsque I’équilibre est atteint, la pile est usée et sa f.e.m. est nulle. On en déduit :
E‘C‘IDH.I"CJ;' Enc]: ‘rq"

K, =10 0.03 = 10967

5- Le potentiel du couple redox Cly/CI" ne dépend pas du pH : 5 ﬁ,‘ﬁiﬂ g
o 0.06 [C12 ] 3
E =E + log - 5 o o
W e B [cr] 5 uJ0THESUE <
Par contre le potentiel du couple CIOH/C]; en dépend : - Iy
2 \ -
‘ 0.06 _[CIOH A
Ecmmmg =B CloH/cly, t log [ [ Clz]] - 0.06pH

e
7
bt

2

9- Au cours d'une réaction d’oxydoréduction, I’oxydant subit une réduction le réducteur
subit une gxydation L’oxydant du couple le plus fortement réduit oxyde le réducteur du
couple le moins fortement oxydant (ou le plus fortement réducteur).

Ea Ea
10- On utilise la relation: K, = Ae *M et K, = Ae X2 ayec XL =50 =
2

Ea, 1 |
“IT{_ - =)

. Ty

T, =339K,

e —— -
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11- Aprés 150 min, la quantité de A est réduite 3 %de sa valeur initiale, donc 150 min

représente 3T, et T, est égal & 150/3 = 50 min.

2 2
k=263 139102 min
Tl
L_]_]=Iﬂﬂcar[A] 0.01 mol.L",
O‘[IE: A ] ——4'—6—1— 331 I'.I']ll'l.
" TA] 1.39.10°

12-1- Le mélange formé par les solutions de la base faible NH; et du sel NH,CI (se de I’acide
conjugué de NHs) constitue une solution tampén. Dans le mélan ge tampon, il y a coexistence

de NH; et NH; en équilibre :
NH; +H,0 = NH, +H,0*

NH; ]
On alors : pH = pKa + log [ 2
[N ]
On a V=500 cm® (volume total) : DNH, ﬂﬂﬂ 107 =0.10 moles et CNH =0.2mol L1}
Dnmye ‘55/&011 10 = 0.2 moles = Ciongca ™

02
PH=93+10g22 ¢
P %04

=0.4 mol.L-".

5(](].1(]'3

2- Soit I"équilibre hétérogéne : FE(DH)HS} FE +2 DH'
[Fe2+][OH ] = [Fﬂ2+] =
[‘3 s

D’autre part on a : [H;O*][DH"] =10™ = [OH'] =10 mol.L",

Ona: [Feﬂ L 10° mol.L!,

n_ 2+ contenu dans 500 cm?® est: n Fe2t =107%.500.1073 =5.10"% moles » d’autre part on a

n_o M, = m 2 =3.107.56=28.10 g

13- En milieu aqueux AgNO; solide donne lieu & I’équilibre :

AgNO, = Ag;,q] +NO3y (N

= [4g"][No3]
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1- La diminution du pH du milieu entraine I"augmentation en ions H;O", Ces ions réagissent
sur les ions NO3 pour former I’acide nitreux selon la réaction :
NO; +H;0* —» HNO, +H,0 (2) )

L’équilibre (1) se déplace vers la droite conformément a la loi de le Chatelier. Donc la 3
solubilité de AgNO, augmente, s

Remargue: On peut arriver 4 1a méme conclusion en raisonnant sur Ks : une diminution du
PH entraine la consommation des ions NO; . Comme Ks est une constante 4 température fixe,
il faut que [Ag"] augmente. L’équilibre (1) doit donc se déplacer vers la droite.

2- Dans une solution saturée de AgCl, il y a établissement de I’équilibre :

Ag’ et CI' sont des ions indifférents du point de vue acido-basique. Une diminution du pH
n’aura donc aucun effet sur la solubilité de AgClL :

3- HNO; est un acide fort qui se dissocie totalement dans I’eau :
HNO, +H,0 - H,0" + NO;

Lorsqu’on ajoute AgNO; i la solution décinormale de HNO;, d’aprés Iénoncé, il s’ionise
totalement selon la réaction :

AgNO, — Ag® +NO;
Les ions Ag" et NO; sont indifférents, par contre 1'ion NO; (base conjuguée de I’acide
nitreux) conduit & 1’équilibre :
NO; +H,;0" = HNO, +H,0
HNO
[- 2-] ” (3)
| NO; |[H;0* |
Sin est le nombre de moles de AgNO; ajouté 4 la solution de concentration C et de volume
constant Vona: ’

de constante Ka : Ka=

T l=00- *l=p= M
|:ND3 ] C; [Ag ] C V103
C’est la concentration en AgNO; ; V est le volume total de la solution.
La conservation de la matiére pour NO; donne :

C'= [NO;] + [HNO, ] (4)
La solution est électriquement neutre, donc :
[M03] + [0 ] + [or] = [ag"] + [m,0] ®) ;
Le milieu étant aqueux donc : &
Ke=[H,0" |[0H"] (6) :

Ke est le produit ionique de I’eau.
Des relations (4) et (5) on en déduit :

[NOj | =cC-Cc+[H,0%]+ [oH]
[HNO,] =C- [H,0* | + [0H']
Le mélange €tant acide, donc on peut négliger considérer : [DH'] <« [I—I 30+] ]
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Dans ce cas on obtient I’équation suivante :
2
[H0*] + [H,ﬂ*](o -C+XKa)-KaC=0
dont la solution 4 retenir est )

[H,0° 1- {C'-C+Ka) + J{;:'-c +Ka)? + 4KaC

Ka=5.10 on trouve [H;0"] = 0.05 mol.L" et pH=13,
Remarque : On peut ¢galement répondre & cette question en raisonnant de Jg maniére
suivante : I’addition de AgNO, 4 la solution acide de HNO; conduit 4 | salification partielle
de cet acide (C*<C) selon la réaction :

NO; +HNO; — HNO, +NO;
La concentration de HNO; restant est C — ¢ donc [H;0"]=C-C".
Calculons le nombre de moles de HNOj; contenu dans 100 em? on a 0.1.100.107 = 0.01
moles. Le nombre de moles de la base NO;3 étant 5.10° moles, donc Je nombre de moles de

HNO; restant aprés neutralisation est 5.107 "moles. La concentration de H;0* est
-3

100.1073
pH = -log5.10% =1 3,

alors =0.05molL’. Le pH de Ia solution est celui dun acide fort-

14-1-a- On a 11:;1::‘; =0.15 = V, =50mL; V... =950 L.
b- 2DY8 —0.10 = V, = 66,67 mL; V., =33.33 mL.

100

2-a- i’équi]ibre de dissociation, dans I’eau de I’acide HCN est :

HCN +H,0 = CN +H,0* (1)
La constante d’acidité, Ka, relative & I’équilibre (1) est : g

o[ ]mor)

HON] )

La conservation de la matiére C.M. de I’acide HCN est :

Cp = | CN'] + [HCN] 3) .
L’électroneutralité de la solution implique :

[DH'J+[CN'] = [H30+J @
La solution est acide, on néglige [OH'] devant [H;0"] = (4) devient [CN’J = [HJD*J :
(3) devient alors : [HCN] = - [H,0]
On remplace dans les concentrations de HCN et CN" dans (2) :

o]

= o [Hao*]
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Comme Ka est trés faible, en plus ? = o ¥ 107 = Pacide est faiblement dissocié, ce
B o

, o H,0"
qui permet de négliger [H30"] devant Cy = Ka devient : Ka= LjTlet le pH est celui
B

d’un acide faible: pH= %(pKa -logCy) = %(9.3 - log0.15) = 5.062.

NeVe _ N,
1000 1000
Au point d’équivalence tout I'acide HC N est transformé en CN (sa base conjuguée). Le pH

I 'Q‘ZJ = 11.062.
0

b- Au point d’équivalence on :

= 20.01=V,.02 = V, =10mL.

est celui d’une base faible: pH=7+ — > (pl{a +log

15-1- L’équilibre de dissociation de I’acide NH? est :

[NH.E].[HE_O*]
[

NH; + H,0 = NH, +H,0" de constante d’acide Ka : Ka =

2- La conservation de la matiére implique : C, = [NH,] + [NHI:| ;
La solution est électriquement neutre : [OH'] = [NH;] + [H30+] ;

_ Le produit ionique de I’eau est : Ke= [H3D+:[[OH‘].

3- * La solution est basique ce qui permet de négliger la concentration de H;0" devant la
concentration en ion OH" ;

* NH3 est une base fmhlcrnent dissociée, on peut donc néglige;r[}m:] devant [NHj].

=> On aura : Cp = [NH,] et [NH:J = [C}H'}.
4-
C,.| H,0*
Ka= [ : ] H D*] e ka - —pK¢+ l-pKa+ —lngCu =11.125.
Ke 2
16-1- C, = 3 =5molL! = N, =5 moldeq.L".
2- A2 =0.1= V, =2mL.
100
3- Voir 15-1-2-3. pH=7+ %{pKa +1logCyp) = 11.125.
4- Au point d*équivalence on a :
Na¥A » NpVa 25N, =0.1.20 = N, =0.08 mol d'eq.L’".
1000 1000
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17- Mg(OH)ys) = Mgy, +20H;,,

= 2+ -T = 2= 3 = ..IES_ PRI
1 Ks [Mg |[on | =828 =48 = s . S s fm
S =1.44.10% mol.L"; § = [Mg*] = 1.44.10% mol.L". P o
[Mg™] = 1.44.10.58.3 = 8.395.10° g LI; soit S = 8.4 mg.L". = Bd0THagyy Z
E : Fald
i 0 . " 1@.‘_"“-"‘&,
2 Ks
Ks= Mg ||OH"| = [oH"]= [—— =2.887 mol.L!
= [H 0*] -_107 =3.46.10"" mol.L" et pH = 10 45;105
: 2.887.10% ' s

3- * L’augmentation du volume de la solution entraine la dissolution du sel
* La diminution du pH entraine P'augmentation de la concentration des ions H;0" qui
réagissent avec les ions OH" présents dans la solution ce qui déplace I’équilibre vers la droite,

4- K's(Ca(OH),) = 48° = §' = JK{- =0.011 mol.L",

L’hydroxyde de magnésium est le sel le moins soluble, une bonne séparation =
[Mg*]=10°M concentration maximale.

(Mg JJor]" =1210" = [on'] =JI"‘;‘JEH =3.4646.10°M.

PH = 11.54 = on peut donc les séparer pour un pH = 115,

18-La réaction de réduction de KMNOQ;, est :

MNO; +8H" +5¢" = Mn® +4H,0
La relation qui lie la concentration C & la normalité Nest: C= 1;— ot P est le nombre de

moles d’équivalent. Ona: (= %l =0.02M = C=

n_ m
vV MV
Ou m est la masse de KMNO, et M sa masse molaire. On am = 3.16g,
NV, _ N,V, 9.25.0.1
= = ——— =(.0925N
1000 1000 10
Ny, V| se référent 4 la normalité et au volume de KMNO,: N, et V3 correspondent 3 la
normalité et au volume de FeSO;.
En présence de K, CrO;, on aura au point d’équivalence :
Nl VI N3 Vj NEVI ﬂ'. []92542{}'&.1 . 1 2
—— 4+ 23 =272 _ N = =0.065N.
1000 1000 1000 ; 100
En pratique, le volume de la solution CrO, oxyde une partie de la solution ferreuse et autre
partie est oxydée par MnO,",

Au point d’équivalence on a :
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19-1- Le schéma de la pile est donné en cours.

2- A l'anode, il se produit la réaction d’oxydation : ‘Zn = Zn* +2¢" :
A la cathode, il y a la réaction de réduction : (Ag* + 1¢” = Ag).2

La réaction bilan est : Zn+2Ag" = Zn™ +2Ag.
e 0.06 37 .
3- Ba=E° ,, . + Tlog[Zn ]=-0819v ;.
0.06
o = ESihninilint — 3
E° 27, = “0.819-=log0.01=-0.759V .
. 0.06 .
Be=FE°, , .+ ——log[Ag']=0741v
B, +,p = Ec-0.06 log[Ag" | =0.801 V.
A I’équilibre fe.m =0 = AE°+ Eﬁ—ﬁiug[Ag+] —{—l-u—slng[an*]
1 2
12
° Zn* 2AE"
5 = =Ing[——]— =log(Keq)"* = Keq=100% =]0%,
0.06 [Ag'{']
Ag+
4 fe.m. = AE® + wlng{&g*}—mlug[&zq = AE° + D.GﬁlogL—t:[T = 1.5V
1 2 m2* IV o

+ +72
= lng[[EAiTL- =] et %ﬁ%- =102

. o [4¢') o T
5-Lapile est usée = fe.m. =0 = AE° + ﬁ.ﬂﬁlog[—gnh—]m =0 = [?_:n“ 7 = 3.16.10
[4g']

Soit m =10 = [Zn2+J:$=-[Ag+].

L4

Ona [Zn®']=0.01+x est la concentration de Zn®* & ’équilibre; x est la quantité qui réagit 4
I’équilibre ;
[Ag’] = 0.1-x & I’équilibre. Comme la réaction est quasi-totale (Keq est trés grande) = [Ag"]
=0.1-x~0. Onax = 0.1 mol.L" et [an" ]_\ =0.11M ; ou [i]_, désigne la concentration du
constituant i a I'équilibre.
= Ro i ¥ = -27
VI9=F°,,,, + G.ﬂGlug[Ag L =:>[.hg L_ 3.04.102"M.
6- Soit I’équilibre de précipitation : g
Ag(OH)i) == Agyg +OHy,

Ks= [Ag* ][OH'] :
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4B =1.56 = 4B+ ~22log Ag" |- 26 10g 22+] )
Ks=[zn*][on] = [28% [ S8

[on ]

) . : ID-H
On d’autre part [ OH J[Hﬁ*} =10 = [DH] e 10°M et [Zn2+:’ =10"M,
Pour trouver [Ag"] on remplace dans I"équilibre (@) la concentration de Zn* et les valeurs de

AE et AE® et on trouve : [Ag'*:[ = [Znh ]lﬁ =0.01M.
Ks=10%2510%=251.10%

20- Soit I"équilibre acido-basique : C,H,NH, + H,0 = C,H;NH; + OH"
[CEHSNHQ][Hsﬂ*]
[C2H5NH;J

1- Ka= est la constante dacidité du couple C2HsNH'3/ CoHsNH,.

Le pH est celui d’une base faible : pH=7+ %(pKa—i-lugCD) = 2(pH-7)-logC, = pKa

2-Ona: 2(12-7)-10g0.15=10.824 = pKa=10.82 = Ka= 1.5.10°"
[CzHSNH;] _ [Hﬁ“] _ 10"

3- - = 0.066.
[C,H NH, | Ka 1.5.10"
21- L’acide formique réagit avec I’eau comme suit :
HCOOH +H,0 = HCOO" + H,0*
La constante d’acidité Ka relative i cet équilibre est :
[:HCOD'][HE,D*:[
- [HCOOH]
_ [HCOO"]
1- Le coefficient de dissociation « est donné par: = =—onu
[HCO{JH]
Si Co est la concentration initiale en acide on a
Caa?
[HCOOH] . =Cy(1-a) et [HCOO'] =[H;0*]= Cpo = Ka= G
T Co(l-a)
Comme I’acide est fable et faiblement dissocié on peut négliger o devant :
L]
On obtient : Ka=Cyu? = a= EKE :
0

De la relation du pH d’un acide faible, on calcule Cy, on trouve Co=0.16M et

-3.8
a= 2 _31 102,
0.16
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-1.8
2 e, -%ﬂlﬁ GllMetpH 238; a=,20_ _338102.

3- On a les équilibres suivants : ’
HCOOH + H,0 = HCOO" +H,0* "
HCl + H,0 - H,0* +CrI

OnaCy=0.11Met C, = %.n.os: 1.7.107M.

On applique la conservation de matiéres pour les deux acides et on aura :
C.M.(HCOOH) = C, = [HCOOH] + [Hcr:}o*]

CM.(HCl) = C, = [crj
ENS = [H;0*]=[cr]+ [HCOO ] + [ow]
or [OH™ | «[H,0] = [HCOO" ]| = [H;0*] - C, e [HCOOH] = ¢, +C - [H,0* ]
([1:0°] - o) [ms0°]
Co+Co- [H0*| ,
On obtient une équation du second ordre en [Hy0] :

= Ka=

[Hcocr] _ 9.7.10*
[HCOOH]  0.10903

= [H3D+] =0.01797 M et pH=1.75; @ = =9.0.107,

-

22- Aprés ajout de2 mL de HCI concentré (12 fois molaire) a un litre d’eau, la nouvelle
concentration de HCl est: C = -% le volume total est 1 + 0.002= 1,002 L. Le calcul de C

3
conduit & : 3‘%'21—2—~ 0.02395M et on négligeant 2 mL devant 1 L on obtient: 0. 024M, ce -
qui nous permet de faire cet approximation. '

Le pH est celui d’un acide fort : pH=-logC=1.62.

23- Les équilibres de dissociation du diacide AH, sont

AH, +H,0 = AH +H,0" :K, =

AH™ +H,0 = A; +H,0" :K, = [Ai][

La relation de conservation du diacide s’écrit -

o _[m][mo] ™
D’ou KK, [AH; ]
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On a aussi e KK, et m - a
141 [Hs0°] | [H50°T
[A:] 1+ K, + KK, =
D’ol
C
= A, |=
[ 2:’ N [3301 . [H30+:[z
K, K |K,
On appelle (a) la derniére expression de [A;] . Compte tenu que [HjCI*] = 10", 1a relation
(@) peut se mettre sous la forme plus pratique : [A;] = o7 c T (a”)
T TR,
24-1- pH=1.07.
Justification de I'approximation :
= _[HPD“-] - =103 ¢t . [POi'] - KK, : 10717.06
[ H,PO; | | H,0* | [H,PO; | [1,0°]

Les ionisations (2) et (3) sont bien négligeables.
La premiére acidité étant assez forte, on obtiendra une équation du second ordre en [H'] dont

la racine positive donne : [H;D*J =8.52.10%0n-g L' = pH = 1.07,

2- 851V’ est le volume de soude nécessaire pour neutraliser la premiére fonction acide, on

aura : V'N =V.C ; C est la concentration en H;POy = V'= %E = El:lLI= 50.0mL

3- Les trois solutions tampons d’effet maximal sont obtenues aux demi-neutralisations de
chacune des acidités de I’acide phosphorique, soit pour :
pH{II} =PK-I =2.1 pH{IZJ = PKz =712 I}H{[s} = pKﬂ =120

4- Les équations de conservation des atomes de phosphore et des atomes de sodium
s’écrivent respectivement :

C=[HsPO,] + [HEPD;J + [Poi'] (1)

et C= [Na*] avec C = %male,L‘] (2)
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2C= [Na*] avec C = % mole.L" 3)

3C= [Na"] avec C = i—mnl.l'..'l - 4)
et 'équation d’électroneutralité : '
3| PO | +2 [HPOZ ] + [H,P0; ] + [on] = [Na*]+[H30*](5)
Combinant linéairement (1), (2) et (3), nous obtenons par (5)-(1), compte tenu de ce que la
molarité en [PO?{] est trés certainement négligeable en ce point :

[HPO} |-[H,PO, ]+[OH ] = [H,0"]
K,.[HyPO; | _ [H,P0; [H,0°]  jge

= A [H30+] [K]] f * ]H3'D+ I = [Hzof]
A ;
d’on [[-[31:,»*]1 =K1'[H2P04_J - [H3D ]E;EHIPOT‘J +10M
qui donne : |:]-130+]2 = Kz'[HEPD:]j—_Iﬂ_‘Ii
| H,PO;
s
Négligeant 10™ devant K;-[HEPD;]H 1 devant [_H%I??ﬂ

= [Hao*] =~K,K, etpH;, = %(pl(, +pK,) = %—(2.1 +7.2)=4.65.
La combinaison linéaire (5)-(2) dans laquelle nous négligeons [H;PO,] conduit de méme 4
1 1
PHg,y = E[pr.‘e(2 +pK,) = E{T.Z +12)=9.6

La combinaison linéaire (5)-(3) fois (1) dans laquelle nous négligeons [H3PO4] et [HoPO4)
fournit cette fois :

[oH] - [HPO; | = [H:0°]
s0it : | [I-II_?C]);] - LIE)}-;]T[:{}E*-—] = [H30+]
L7 10MK
)
X,

1+

o*
Devant le terme [ z - ] prépondérant, négligeons 1unité, nous obtenons

3
[H,0°] = 1K,

[P0} ]
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-14
H30+:r 1’0 B avec C--rn{:ul«:Ll

1
pHy,, = -2—(14 +pK; +1logC) = —{14+12 0.6)=12.7

5- Ecrivons les trois rapports Proposeés :
[HpO,] [H30+] _ 1t

a- = — 1[]*2.55
[Hzpoﬂ 107 102!
H,PO; H,0* 9.6
b- poi] [ 3__”] = 1 =102¢ =0,00308
[HPO} | 1072 o7
HPO} | [H.0* -127
c- [ : ]= [ 3]2‘;] = 4 = =0.20
[Poy] 10 o
Le dosage de la troisiéme acidité est exclu,
25- Le complexe est formé 3 partir de :
Ag' +2CN = [Ag(CN)J"
C.I - 102 2.10?
aléq. 10%a 210220 g
14.10%2.8.10° 102~ ¢
n P
(A )[oNT 1410t @810y

A | Sl =1.0976.102' ~1.1.10°2!

[ Ag(oN);] 17

26- Avant I’addition de HCI, la solution étant saturée.
OnaSy=[Ag"]=[CI]

AgCls) = Agy +Cliyy Ks= [Ag™][CI'] =52 = 8)=vKs =1.33.10~° avant I'addition
de HCI.
L'addition de HCI entraine ’équilibre dans le sens de la précipitation.

n ., =50.10°.1=0.05mole de H* = C .= L 5=0.05MetpH=1.3,
H H™ (950+50).10

On  aKg = S(S+0.05); on néglige S devant 0.05 et on obtient: S = Uicﬂs_ﬁ- =3.54.10" Avant

addition de HCI, le nombre de moles de Ag’, ng, est :
N, =950.107.1.33.10~° =1.26.10 moles

Aprés addition de HCI, m e = 3.54.10%.1=3.54.10 " moles ;

Le nombre de moles de précipité formé est : 3.54.10° moles.

27- Soit la réaction : Bi0, + OCI" = BiO; +CI'

1- On calcule le nombre d’oxydation du bismuth des deux cOtés de la réaction ainsi que celui
du chlore,
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Pour BiO,, N.O(Bi) = x-4=0 = N.O(Bi)=+4 ; pour BiO3 ; N.O(Bi0;) =x-6 =-1 = N.O(Bi)

=+5; pour OCI,, N.O(CI) = -24+x=-1 = x=+1 : pour CI', N.O(Cl)=-1.

En conclusion, il Y a variation des nombres d’oxydation du bismuth et du chlore. Donc la
réaction est d’oxydoréduction.

2- Milieu basique

| BiO, +20H" = BiO; +H,0 + e’ ]2 Réaction d’oxydation
OCI' +H,0 = CI' +20H" Réaction de réduction
3- La réaction globale est :

2Bi0, + OCI' +20H" = 2Bi0; + CI'+H,0

. _ |
2
1- Ks = [Cd‘?*][C}H‘] =S.(28)* =48° .
pH =9.54 : d’autre partona
+ W oy SO - .
[H;0* ][on"] =10 =[oH ]_m_sm =104 =3.47.10 M.
2 2.10M .
Ks=S.|0H | = s= =1.66.10"M.
[0 J 1.2.10%
2- La solubilité de Cd(OH), devient S’ aprés ajout de NaOH. ;
a- Ks = §'(28"+x)? = S'(4S™ + 45" x+x?)
b- Ks = S'(4S” + 45" x+x2)
on peut négliger S** et S*2 devant S’ = on aura §’x* —Ks = 0
-14
= g=35_2107 _, o'm.
X 10

S’<8 car aprés ajout de OH’, I’équilibre est déplacé vers la précipitation de Cd(OH),.

2+ - + Cd}h [I]
3- Ca¥ AT = et Kp = Ll =016
Les ions I" ajoutés réagissent avec les jons Cd2* pour former le complexe CdI* donc

Péquilibre () est déplacé dans le sens de Ia dissolution du sel (vers la droite),
La solubilité 28" = [OH]

o~ forpfor-for fu o]

[{}H'T S s [ca”].[onf {1 +3£_:} = Ks{l+££i}

D
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" -2 -2
48" = %5‘—.45"= m[n%}:; S'=3 %—{H%{G—}ﬂ.TS.ID'SM .

D D
29- Soit la réaction : A B+C
! d[A]
a- L'ordre zéro - —_— = K[AU]
d[t]
d[A] = Kt+cte = fA]‘—-Kt+ [A,] ;
b- Lordre 1 : -M:K[A] ot M:—I{dt
dt [A]
In[A] =-Kt+In[A,]
d[A] 2 d[ﬁx] 1 .
¢- L'ordre 2 : -3 =K[A]" & [~ = [Kdte — <Kt +cte
[A] 7 [AT [A]
1 1 1
at=0, cte= ——= —=Kt+—_
[A] ™ [A] T [Al]
2- CsHN,CL — CeHsCl+ N,

a-Ty;, est indépendant de la concentration, la réaction est donc du premier ordre,

b- T, = L S R 2 0.042265 min™,
: K Tlfz

30-1- Le mélange formé par les solutions de base faible NHj et du sel NH,Cl (sel de I’acide
conjugué de NHs) constitue un mélange tampon : NH + H,0 = NH, + H,0*
. [NH, ] [Ha{T ]
La constante Ka de cet acide est : Ka= -
| NH; |

On alors : pH =pKa +]4::-g-[—1'\nisl

[ ]
Vr=500 em™ = nyg,. =1.100.10% = 0.1 mole = Critz =0.2 mol.L!
0.2
500.107°

0.2
H=93+lopg—=9.
P 504

Nyna = 0.5.400.10% = 0.2 mole = Canger = =0.4 mol.L"

2- Soit équilibre hétérogéne :  Fe(OH),5) = FeZt, +20H,,
2

o[ Jor T = [re] - Ko

OH']

d’autre part : [oH ][H,0*] =10™ = [on~]=10"Mm

Lom
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s 1072
ona [FJ::2 J =10"M : n p2+ contenu dans 500 cm’ est 10,500, 1[13-5 10 mole.

107"
D’autre part on a : i =5.10°.56=2.8.10* f
autre partona : nF=2+~M2+::~ch2+—. 20=2.8.10" g . .
Fe >
31- soient les équilibres : NH,F = NH; +F
NH, || H,0*
NH} +H,0 = NH, +H,0* Ka, = (e, [0
[N |
F H o*
HF +H,0 = F +H,;0" Ka, [ ]{ ]
-~ [HF]
. [ ] HF] _ [NH] (1)
ona: |H.0%|=Ka = —- H,0* | =Ka, Ka, t—"d L)
[3] 1* [] [3:| IZ[NH:,][F']
F' | =| NH
ona: [ ] [ d] — [Hjﬂ*] = (Ka, Xa,)’ = pH= l{anatl+1::-I{a11}
[NHS] = [HF] 4
pH %(3 20066+9.2553) = 6,228 .
32-1- Soit I’équilibre : HCl+KCN = HCN +KCl
Calculons les différentes concentrations des constituants :
3
[KCN] ™ % =0.09 mol.L’' avec [KCN] o est la concentration du sel
KCN i I"équilibre;
0.5.10.10°
Cl = —=0.05M
HC,, 100.10° .

On a d’aprés Iélectroneutralité de la solution :

[on]+[er]= (k'] = [en]=[k*]- [ Cr | =0.09-0.05=0.04M
L’application de la relation de la conservation de la matiére :

0.09= [HCN]+[ON"| = [HCN] =0.09-0.04=0.05M.

2- Les concentrations de CN" et de HCN sont proches, on a donc une solution tampon.
pKa = 9.097.

pH=pKa+ ]ﬂg[ HON]

33-1- L’équilibre de la premiére dissociation de 1’acide H,SOj est :
H,80+H,0 — HSO; +H,0*

I’équilibre de la second dissociation est : HSO; +H,0 = 807 +H,0"

2 CM = C=[HsO; ]+ [so?]
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- [so% ][1,0°]
a_ [Hs0;]
I’ électmneutallté de la solution nous permet d’écrire : [HSDJ + E[SDE’J [H3O*]

3- aI’équilibre on a : [HSI‘L] [SO., ]

ona Ka= Ei—][i{?*—] = [SDi'][HEDq < |H,0" | =5Ka
| HSO; | 5. s0% | (B, ]

pH =-logKa = 1.301.
Ona

C= [Hso ]+[s 2
[HsO; ] +2[807 ]

=] [502 ] 7 [S 03_] i [Hfﬂ o [503' ] 5 [Hf ] =7.143.10°M

[1,0°]

C =0.0429M.
34-1- L'équilibre de dissociation est : C4HyCO,H +H,0 = C,H,CO; + H,0* (1)
. _[r:,sHsc:-:}2 }[Hjo ]

[C4H,COOH]

s1 Cp est la concentration en acide CsHsCOOHona:
[CsH;OOH]_, =Cy-Cyat

[ CeHsCO0" L_ =Cyt , L5

P f.-.
+ = F ‘-‘.‘t"' Coll 0%
[H3D‘ :|_- - Cﬂu ;" '-'—':m':‘r % \
Cﬂz 2 Cnu :.4__'_'.‘ U‘HIETHI{?UE L.:.:
1 e = sy
Co(l-a) 1-a A

Cp =1M;Ka=10"** = 1.585.10°

%-E-clﬂ = l'acide est faiblement dissocié = 1-a =1

0

=Ka, =Cya’ = Ka, =C,a? < 0= /Cﬁ = V/1.585.10° =3.98.10°
0
pH=24.

[CEHSCOZJ[NH:]
[C¢H;COH][NH, |

[NHal[H30+]_

NH +H,0 = NH, +H,0* ;Ka, = -
[NH,J
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[HJD+] e Kal ) [CﬁHECDDI‘_—I]
{ CﬁHSCDD :[ {[ CEHSCDDH}__' [N}IS]
[

+ ]2
[NH;] [C5H5C005]=[NH:J=>[HSO ] =K31Kﬂz -
[NH; ] ' _ *

[HED"] =Ka,.

Dl é_(pxa, +pKa,) et pKa, =14-4.8=92

) K={C6HSCD'E][NH:][H0; ] K, 104,

D., — R _ =
+ =492
[CEHSCGH][NHE,]]:HD;:I Ka; 10
35- AgCNg) = Agyy +CNyy, 8]
1- Ks=8? = S=y/Ks = v1.6.10™ =1.265.10""mol.L"
2- KS = 5(8+C)=8%+SC or S est trés faible = on peut négliger S? devant C :

SC=Ks = §= ,/—iﬁ =1.6.10"2mol.L" ; la solubilité diminue par effet de I'ion commun.

3. AgCN +28,0]" = Ag(S,0,)F +CN 2)
[Ag{Szﬂa}i'J[CNj : i
5,0 ]

Ag" +28,07 = Ag(S,0,)%; K, =M]T (3)
(48" ][5:07]

En multipliant le numérateur et le dénominateur par [Ag'] on fait apparaitre la relation -
K=KiK- = k. oK 5210
= P7Ks 16.10M

Kp est trés élevée = la réaction de complexation est pratiquement totale, on peut négliger la
concentration en ions Ag” non réagi devant celle du complexe formé et poser que :

[ON] = [Ae(8,0,)7 ]

On cherche la solubilité S de AgCN, c'est-a-dire la quantit¢ moléculaire de AgCN solide qui
se dissout dans un litre de solution.

Ona: [CNJ =S = [Ag(sigj)g-] .

Puis que la formation d’un ion complexe nécessite deux ionsS,07", a I’équilibre la relation
devient :

=3.25.10"

52
RS oy
(0.05-25)

36-1- Considérons I’équilibre hétérogéne : AgCH;CO, = Agfm + CH,C00y,,
s=[ag']= [CH,COOH]+[ cHCO; ]

= S=0.025mol.L".

L0om
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Ks=[Ag" |[CH;C00"]=$5? =4.47.10?mol.L"

-2
5T 00
10

% de sel dissout =447

La fraction dissoute en solution vaut -

2-En présence des bases CH3;COO" et NH;, la solution demeure basique. Les formes acides
CH3;COOH et NH," ne seront pas prises en compte. A I'instant of le précipité est juste

redissous : [{:H:,_coo'} = [AeNH,); | +[ Ag*|=0.1molL" = [Ag(N'Hj);] =0.1-[Ag"]
La quantité d’ammoniac introduite est : x = [NH; ]+ E[Ag{NH 4 };]

2 +
[T+ [NH:] - [NHS]ZJKD*[AS(T:THQ:]
s ]
Le calcul donne [ Ag* |=0.02M  [NH,]=0.0005M [AgONH,); ]=0.08M
x=0.16M. |

Avee Ks= [ Ag" |[CH,C00™] etKyp =

e O ke oA O] |
37- Soient les équilibres : HA + H,0 = A" +H;0"; Ka, = [HA] =10 (1)

HB +H,0 = B +H,0*;Ka, =LE%£—~P;WJ=10'G (2)

1- Soit I'équilibre : A"+HB = B +HA
| _[B]ma] [A A E0'] ke g0
(A~ JmB] [A”]mB][H,0*] Ka, 107

2-Ona: [A] .= [B], =10%-x [HA] =[HB]_ =x

=102

—
]

X 2 2 2
K= (1.3'1 _x)z = x"=K(10" -x)"
S0t : x*(1-K)+2.10*x-10° = 0;x = 9.04.10*M
[A”]=[HB]=9.09.10"M; [B"]=[HA]=9.09.10*M
3- On peut le calculer 4 partir de I"équilibre (1) ou (2). On trouve [H30"] = 10°M = pH =5. .
4- [A”]=[HB]=xet [B']=[HA]=102-x

[B_] HA] 1072 -x
A I'équilibre s = =10"!
i [HB] [A7]  x

AR e . MR 0~ = pH=
Ona 10°=10". [H:0"] = [H0 ]&m—_,—l = pH=5
38-1- CH3;COOH est un acide faible, son pH est donné par :

pH= ‘;.—{PKB-]DEG} = pKa = 2pH+loge et Ka = 10-CpHoze)
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0.6.1

on trouve c=———=0.IM et Ka=10"" =1.82.10"%,
100.10°.60
2- CHC,00H +NaOH = CHC,00Na + H,0 ;
[CH;COOH], =0.01M ; [NaOH], =0.075M ; [CH,COONa]=2.5.10"M "
[CH,COOH]_, =0.01-0.0075 =2.5.10 "M et [CH,COONa]_, =2.5.10°M 0
Ona:

CH,COONa] V, 75.0.1
H=pKa+] [ 2 2 = pKatlog| ——1— |=4.454+1 [ ]=5.23
P P T 8 Ten,coon] P GE[vucnuv,c, 8 100.0.1-75.0.1

3- Les concentrations initiales de tous les constituants étant égales 4 0.01 M.
Au point d’équivalence, tout 1’acide CH3COOH s’est transformé en base CH3COO et le pH

est alors celui d’une base faible. pH = 7+ %[pKa +loge, )

0.01
200.1073

=0.05M et pH = 7+%(4.?5~1,3m)=s.72.

1:0:

39- Soit la réaction : MNO; +4H" = MnO, +2H,0
D’autre part on a les demi-réactions suivantes -
MNOj +8H" +5¢" = Mn* +4H,0  AG; =-SFE|
Mn* +2H,0 = MnO, +4H" +2¢" AG, =+2FE,
L’équation bilan est :
MnOj +4H" +3¢” = MnO, +2H,0  AG; =-3FE;
=> -5FE, +2FE; =-3FE; = E, = &%ﬁ
E; = E{M'm it 1.696 V
40-1-On a In(PNlc,j ) = f{t) est une droite donc la réaction est du premier ordre.
In2 In2

Ona: Ty =— = K=—=10.0866s"
K Ty
La réaction étant d’ordre 1 = T,), estindépendant de la concentration initiale.
2-AT,=90°C =363 °K ; K,= . 1.284.10-3 §™ b
9.60
K =he ™ = ﬁze-'fl T =>1n.K_l=_Eh_ 1.1 N
& K, K, R\T, T,
RT:
K, =Ae ™12 5
rRn 22
KI -1
E, " =104.93 kJ mol™ .

41- L’équilibre de dissociation dans 1’eau de I’acide HNO; est :
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HNO, +H,0 = NO; +H,0* ; Ka= [N?H]g,]o ]

L’équilibre de dissociation de I’eau : 2H,0 = H,0* +OH"
On a d’aprés la relation de la conservation de la matiére :
¢ = [CI'J car HCI est un acide fort ; €] €tant la concentration Initiale en acide HC.

¢ =[ NO; |, +[HNO,]

La solution est ¢lectriquement neutre - {CI'J+ [OH" ] +[ND; ] = [Hﬁ*]
La solution est acide =5 [(}H':’ o [HfD*] ; On aura :

[NO; ]= [H;0* ], et [HNO, |=¢, +c, -[Hao*] |

[1,0* ke [EN0] {6 +e2)-[rn07]

N0z | [H30+J~c,
[H3D+T + [HSC}*](Kﬂ—cI}—-Ka(c, +¢,)=0
50.005 0.5.100

G|=

=0.0167M; c, =

=0.333 M :
150 150

[HJG+]=G.DEEGM = pH=1.63,

g ! [N J[on-]
42-1- Soit I’équilibre : NH,; + H,0 = NH; +OH" : Kb= ___[I*IH____}___
3
Soit ¢ la concentration initiale en base NH;;

[NH;], =0.01-0.1q; [NH; ] [or] | =010

P
—

" (01a)°  0.1¢2

01(1-a) 1
Comme NH; est une base faible, on peut négliger o devant, on aura
Kb _ [1.9.107°
Kb=0.10? =\/——-= ——— =0.013784-
¢ = a o 01 3784

2- Aprés dilution de la solution de NH; par I"ajout du sel NH,C] qui se dissocie
complétement, la concentration de NH; devient -

L. = 3(1-a): o] = e+ 2 forr] - o

¢ est la concentration de NH,Cl initiale qui se dissocie complétement selon la réaction
NH,Cl - NHj +Cr
On remplace dans Kb les expressions des différentes concentrations trouvées :

CI i c '|:1 d
i T c (c
Kb= = — —'-41'2+u(5+Kb]—-Kb=ﬂ

% (1a) 2(1a) T 2
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On trouve : a =0.00181.

43-1- Soient les équilibres : HF+H,0 = F +H;0* ; KF = K* +F

- [F]e] 5-

[HF] g
CM: e + ¢, = [HF] + [F]
¢ et cp reférent, respectivement, aux concentrations initiales de HF et KF.
ENS: [F]+[on] = [x*]+[H;0]
On néglige  [oB™]«[H;0*] devantc, etc, on obtient :

[F'J =[K*] =c, et [HF]=¢,
On remplace les concentrations a l’éguilihrc trouvées pour HF et F~ dans Ka et on obtient :

Ka=-2% [H;D*J ou encore pH-pKa =log<2 =02
¢ |

On résout le systéme d’équations :
F
il =10%%=0.63 | -
[HF] = [HF]=0.18 molL" ; [F | =0.12 mol.L"
[ F | +[HF]=03
2-Ona: HF+OH — F +H,0 o
On calcul les concentrations a 1’équilibre de HF et F aprés ajout de la base KOH :
[HF]_, =c¢;-c, et [F] =,
On pose ¢, = X et on calcul x.

pH-pKa = nz-mg[F] =0.63= ——

[HF] 0.3-x
ol Frers 3 012200 _, .
Ontrouve: [F | = [OH ] =x=0.12 molL" = m(KOH)= oo —6.1=13464¢
3-Ona: pH=pKa+lag—[F—]
[HF] N

Si I'on ajoutait le double de la masse du potasse : :

[F] =024 Met [HF] =03-024=0.06M = pH~= 32+lug%m3802 -
44- HA +H,0 = A" +H,0" a

Lorsque OH" sont introduit dans la solution on aura :
HA +O0H = A" +H,0

pH =pKa + log [[:j] ‘

I'.'DI"I"I
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(1]

Si ¢y est la concentration initiale en base forte on a -
pH = 14+loge, = ¢, =101 = 108314 = 1o g
La concentration initiale, c,, en acide HA est calculée & partir des données de point
N.Va _ NpVy 0.1.10
= =005M
1000 = 1000 20

HA est un acide faible, son pH est donné par : pH = %(pKa—logc,} = 2pH+oge, =pKa

d’équivalence :

= ,.20=¢,.10 = ¢, =

pKa = 8+l0g0.05=6.7 = Ka=10%"=2.10"7.

45-1- Soient ¢; = [HAJj et c; = [HAgJ; : concentrations initiales, respectivement, en acide
HA, et HA-. '

Ona B <10 = on peut négliger [A;:[ devant [HA, ] -acide faiblement dissocié) ;
¢

K2 <10 on peut négliger [A‘J devant [HA, ](acide faiblement dissocié), on aura :
Ca :
¢ = [HA,]_ et c,=[HA,]_ (aprés application de la relation de conservation de matiére

pour chacun des acides HA; et HA,).

EN.S : [A;]+[A;:’+[DH"]=[HJD+]
La solution est acide : [oH ]« [H;0'] = [A] +[A7]= [H;0°]
. N L LS R o
- “mar = gy
'. 2 . e [HJD-’-:{A;] -1- K¢,
De méme on a : K, = [HA,] = [Az }_[H_ﬂ}*—]

K,.c K,.c,

W + [H30+] = [H;D*] ou encore [H:,,D*T =K, + Kz-‘::'
Soit : [H,0*] = JKic,+K, o, = 3.63.

Calculons les pH de chacune des solutions avant le mélange :

Pour I'acide HA; on aura : pH= %(pKa, —logc,) =-;—(5—ing{].ﬂl) =350
Pour I’acide HA; on aura : pH= %(pKaz -loge,) = %(5~ log0.01)=4
On a donc : 3.5 < pH du mélange < 4,

2- Calculons de méme les coefficients d’ionisation de chacun des acides avant et aprés le
mélange :

K 5
Avant le mélange, on a pour I’acide HA, : o= [—+= L =107 = 0.032 -

¢ 107
1 =5
Pour I'acide HA; ; a, = 1||—I§*l = lg—q=w"10"‘ = (.01.
2
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Aprés le melangc
Soient ¢ et ¢’ les cuncentratmns relatives, respectivement, & chacun des acides HA, et HA,

apres le mélange. “1 et uz désignent, respectivement, les coefficients d’ionisation des acides

I‘L"’H ﬂtHﬁz ..:
Ona: o) = [AI] = [A]] = J:A]] - )
HA Aj |.| H,O* '
c [Aﬁ 1] [31}"" A KI:! |
@ = ) eta, = ey
K, +[ H,0" | K, +| ;0"
Ona:
. 107 2, 18 :
[H,0*] =23410* = o = AT = A0 e = 43107
On obtient : @, =0, etay <a,.

46- On considére I’équilibre hétérogéne : CaSD4m — »i:‘am:uI + SO,M
1- Les concentrations molaires de Ca®* et SO4* sont :
27 _[an2z-]_ 500.107
| Ca™* ] =[50} |= o= 000368 M
2- [Ca** ][503 ]=0.00001354 <Ks.
3- Lorsqu’on ajoute 1 litre d’eau pure, les concentrations seront divisées par 2.

= [Ca™] =[50 ]=184.10" M

47-1- Soit I'équilibre hétérogéne :  Fe(OH)yg) = Fely) +20H,,,

Ona: Ks= [F&*][{:}H‘]2 =43 = s=g]¥ =583.10% M
Ona: [DH-] =28 = [OI—I‘]=25= 1.17.10° M

107 1071
H,0* | = =

[ ’ ] [DH‘] 1.17.107

pH =-log[H;0" |=9.1.
2- Calculons la solubilité du sel Fe(OH), a4 pH = 10.

.14
Ona: [Fe'] = ﬁj et [OH ] = 2= =10% M )
| oH 10 >

[Fe2+] 7.94. 10 -

=8.55.1001" M

=79410" M

3-Ona [Fe*"]=5.10% M. .
Ks  7.94.107'¢
[GH ] [ F€1+] 5.1072

=1.59.10"1 = [DH‘]=1.26.10‘7 M
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iy

107
[H;0°] = —=7.94.10"% M
1.26.10
A pH = 7.1 débute la précipitation. :

48-1-Soithétérogéne :  AgCly) = Agiy +Cliy ; Ks=[Ag*][cr]

S =VKs =v10"" =1.33.10° M
Lorsqu’on ajoute une solution de NaCl de concentration c, la solubilité devienne :
[Cr] = s+c; [Ag*] = 8
Ks = S(S+c) = §%+S8c¢
On néglige S* devant Sc du fait da la faible valeur de S?, on aura :
KS 10-9?5
Ks=Sc = §=—=——=10%"=17810" M_
c 107,
100.5.107
(100+90)
pH = -loge = -log5.107 =2.301.
Calculons la masse du précipité formé

2- Calculons la nouvelle concentration de ¢ : ¢ = =5.10" M

Ks 1077

¢ 5100

On peut donc considérer que la totalité de AgCl initialement en solution a pré cipité.
. 1.33.10°.900
et 1000
Mpge1 =N pger Mg =1.2.107.143.4 = 1.72 mg
3- Soit V le volume de NH; ajouté a la solution de AgCl et il se forme I'équilibre ;
Ag(NH;); & Ag" +2NH,

[NHi*]z [A,g"'] = 1072

=3.55.10% M

=1.2.10"° mole

-

G " Tasowy);]
On a d’autre part : Ks= [hg’f][c]-l ~107%7
-2

L’électroneutralité de la solution : [Ag+ } + [AE(NHJ ) ] = [Cl‘] - %%_

La conservation de matiére sur NH; :

+7_0.05V
De (2) et (3) : [NH3]+2[Ag(NH3}1]=W
Le complexe étant trés stable, on émet ’hypothése :
+ 0.05V
[Ae); |2 [Ag"], = [Asomy;]-=2

_0.05V_2.0.05_0.05V-0.1

aet): - [NH3]_1+V 1+V 14V

o <ETUUP
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Ks (0.05V-0.1) :
o 005\ 1+V =Ks(0.ﬁ5v-0.1) |
P 0.05 0.05 A
1+V a *
V=20.84 mL. 8
Vérification ko

[Ag*:|=?35.1~:r“ M ; [Ag(NHj);] =2.29.10® M donc [Ag*]a:[Ag(ma);].

49-1- A I’anode, on a réaction doxydation : Cu = Cu® +2¢
Ala cathode, on a réaction de réduction : 2Ag" +2¢° = 2Ag
Le schéma de la pile est donné dans le cours.

La réaction bilan est : Cu+2Ag” = Cu* +2Ag

2
: Ag’
L’application de la loi de Nernst conduit 4 : AE =fe.m. = AE +log [C HJ
u

Les conditions standard sont - [Ag+:J = [Cu2+] =1M= fem =AE =E, ~B,
By =E e, =034V et E{=E}, =080V
fem.=0.80-034=046V,
2- Fe?* = Fe** +1¢ Réaction d’oxydation
MnO; +8H" +5¢ = Mn®" +4H,0 Réaction de réduction

Remarque : Aucun des éléments que constituent les électrodes n’est meétallique, on introduit
un fil de platine dans les solutions pour conduire le courant.

: 006, |Fe™
Ea= Brge e +—I—Ing IIEFEH%

0.06, [MHOQ}[H* j ’
¢ = S MnoaMn2* s 0 [I"v’iniT__
fem.=E, -E, = E;m,mz,, : g e =073V 5

Les conditions standard :  [Mn0; | = [H]= [re]= [Fe*]=1M.

50- Cd™ +Fe = Cd+Fe® =
Dl'l a. F{:}Pﬂ:: ==0.44 Vv 5 ECd2+||’Cd = '_0140 Vv = E¢d2+de —- EFE}.‘J'Ft

T4 L - L ﬂ.gs 2+ o -
Comme [Fe"]1=1M = EFJ‘*& EF.-F*;F: +-—é—lag|:Fe J_EF-.-'-’*M

Pour que la pile fonctionne en sens inverse, il faut que :

=g

ECd2+.de = EFc1+.fF: Fe2* e ~044V
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J Soit : s+ U—gﬁ log[ Cd™* | <-0.44 = -U.44+U.03]ug[€d"*} ~<-0.44
| ~0.04
2+ Fa
}| Iﬂg[Cd ]-c-ﬁ—ﬂ-i- :a._[Cd J-cﬂ 05 M
N L’électrode du Cd devienne I’anode et celuj du Fe la cathode et i se Produira la réaction
- | Cd+Fe® = cd* +F
" % . #“- ™
s qﬁ}“ﬂ EI\J?;;
= %
|2 5, oTHesue ©
2
L
e
=30 .
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