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Avant - propos

Cet ouvrage est conforme au programme de chimie des classes de terminales
Sciences mathématiques (SM) et Sciences expérimentales (SE).
La rédaction a été guidée par 1’objectif suivant : donner un véritable outil de

travail aux éléves voulant approfondir et réviser I’enseignement regu €n classe.

Chaque partie comporte :

- Un revu des points essentiels du cours.
- Exercices avec corrigés.

- Exercices avec réponses partielles.

- Anciens sujets officiels du Baccalauréat Guinéen de 1990 a 2019.
- Exercices d’amélioration.

Je souhaite que cet ouvrage, écrit pour les €léves, constitue un outil de travail
efficace pour mes collégues professeurs.

J’accueillerai avec plaisir toutes les critiques, remarques et suggestions de leur
part.

L’auteur

La reproduction de ce document sous quelgue forme que ce soit
est formellement interdite sous peine de poursuite judiciaire.

ImlmaAPNICPIdung&tlmlmmntermh:ﬂondeh
protection du Droit d’ Autear.
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e ORI T R
Quelques conseils pour résoudre les exercices

1-Bien lire I’énoncé de ’exercice.

Rl it
=

2-Traduire cet énoncé sous forme de schémas annotés en y portant
toutes les hypothéses, valeurs littérales et numériques.
3-Metire en €vidence la conclusion ou la question demandée.
4-Raisonner en utilisant le calcul littéral (mécanisme de raisonnement
difficile pour les débuts, mais qui «porte ses fruits», par la suite).
S-Essayer de résoudre ’exercice sans regarder la solution.

6-Lire la solution avec parcimonie si 1’on «séche» devant une
question.

7-Vérifier la solution trouvée avec la correction.

Comparer sa solution avec celle du livre ; peut-étre votre solution
est-elle plus simple !

NB: Unité: une valeur numérique sans unité n’a aucun sens (sauf
dans le cas particulier des grandeurs sans unités, comme le pH

par exemple).

Collection M. G 7 i. el S.(Izmc¢
Mouna C. ( 224) 628 1792 91 ___ _u,!§[.Kﬂldja T. & Isma
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis

Programme de chimie ferminales SM/SE. Durée: (104h)

Tome-1
Chapitre(l) : Acides et Bases en solution aqueuse. (40h)
Rappels et quelques notions de base.
I-1- Dissociation de 1’eau-Produit ionique (2h).
I-2- Acides forts et Bases fortes en solution aqueuse (6h).
I-3- Dosages acido-basiques (6h)
3-1-Dosage d’un acide fort par une base forte.
3-2-Dosage d’une base forte par un acide fort.
3-3-Dosage d’un acide faible par une base forte.
3-4-Dosage d’une base faible par un acide fort.
I-4- Couples acides-bases (12h)
1-Acides faibles en solution aqueuse.
2-Bases faibles en solution aqueuse.
3-Les indicateurs colorés.
I-5- Réactions acido-basiques (10h)
-M¢lange d’un acide faible avec sa base conjuguée (son sel).
-Mélange d’une base faible avec son acide conjugué (son sel).
-Réaction entre un acide fort et une base forte.  (voir dosage-3-1)
-Réaction entre un acide faible et une base forte. (voir dosage-3-3)
-Réaction entre une base faible et un acide fort.  (voir dosage-3-3)
I-6- Solutions tampons. (4h)

Tome~2

Chapitre(Il) : Cinétique Chimique. (28h)

I1-1- Evolution des systémes chimiques. (2h)

II-2- Vitesse moyenne et Vitesse instantanée. (6h)

II-3- Facteurs cinétiques. (8h)

II-4- Mécanisme réactionnel.(6h) II-5- Catalyse .(6h)
Chapitre(IIT) : Chimie organique (36h)
A/-Stéréochimie. (8h) B/-Alcools et polyalcools. (6h)
C/-Aldéhydes et Cétones / oxydations des alcools. (4h)
D/-Acides carboxyliques et dérivés (chlorures d’ acyle, anhydrides d’acide, esters,
amides). (6h) i
E/-Amines et Amides. (6h) F/-Des acides-o-aminés aux protéines. (6h)

______ g5
Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 91{4‘»’1 4 §LKandja T. & Ismael S.(Izmo)§
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- Tome~1

Sommaire
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NB : - 309 exercices au total.
- 98 exercices corrigeés. ' <Rl
- 211 exercices avec ou sans réponses particlles et d’amélioratio:

e 9 s
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. Acides et bases en solution aqueuse - pH

1- Quantité de matiére

{a quantité de matiére d'une espéce chimique
représente le nombre de moles contenues dans un
échantillon de cette espéce. Par convention, elle est
| notée avec 1a lettre n et unités : s’exprime en mole,
' de symbole «mol».

.o Pour un liquide : n=CxV
. e Pour un solide : n=%
Vv
o Pourun gaz: Ll
Equation des gaz parfaits :
= __ PVgaz
| Pvgu_ Dggz RT = Mgy, = r
' R est la constante des gaz parfaits.
Lesvaleursde Rdans lesCN.T.P: R= :{' :::
.sy atm.¢ P [atm]
R=0,082 202 { o
P[Pa]
| = 3 ok
. R=831j/mol** = {V[m3]
. mmhg.m# P[llllllhg]
R = 6235 = oeok { V[m¢£ ou cm?]
2- Concentrations massique (C,,,) et molaire (C) :
n
Cm = i:l ; = ;

La concentration massique Cy, en espece chimique
de masse molaire M d’une solution et sa
concentration molaire C sont reliées par :

i Ch=CXxXM et =-cﬁ£

| 3- Acide, base et solution:
| Acide et base en théorie de Bronsted :

¥ Un acide: est une entité chimique (molécule ou
ion) capable de céder un ou plusieurs proton(s) (H").
| Exemples: HCI ; CH;COOH ; NH;". :

‘f' Une base: est une entité chimique (molécule
ou ion) capable de capter un ou plusieurs proton(s)

- Exemples: OH"; C,H,0" ; NH;.

}

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91@*“;‘
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Unités :

- Masse expérimentale m en
(2).

= Masse molaire M en (g/mof)
- Volume expérimental V en
()

- Volume molaire Vo en
(&/mot)

T : température
T=t(*)+273

Conversion :
Po = latm=101,3% 10°Pa
= 76 cmHg = 760 mmHg
= | bar.

Vo=224 {/mot
=22.4 % 10° m’/mot
=22,4%10° cm’ (m£)/mol

To=273%; n, = lmot

A retenir: 'unité de volume
du chimiste est le litre (£);
vous devez vous rappeller
que :
18 (Jdm:") =10’ mé(cm’)
lem’(mé) = 107 dm’( £)

Unités :

C,, est exprimée en (g/{).
C est exprimée en (mof/£).

Vocabulaire :
Entité : en chimie, une entité

est un atome, un ion ou une
molécule.

Sigr Kandja T. & Ismael S.(izmo).
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Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis

v" Solution:
C’est un mélange homogéne renfermant le solvant
et le soluté.

< Autrement dit :Une solution est un mélange
homogéne formé par dissclution d’une espece
chimique, appelée « soluté », dans un solvant.
Exemple: eau sucrée (eau + sucre)

Sucre
(Soluté : corps qui se dissout) i
|

—
Eau
<1 (Solvant : corps qui fait dissoudre)

Une solution aqueuse : est une solution dont le

Yocabulaire :
solvant est 1’eau. Solution molaire :
Une solution diluée : est une solution dont la gﬂ?ﬂ;;ﬁ;ﬁmﬂlm :
quantité du soluté est inferieure par rapport a la C = 10" met.t"
quantité du solvant. C ¢ [10°® ; 10”] mot/ Solution centimolaire
Une solution concentrée : est une solution dont la g;u:i':m ':m‘.'ﬂt'ﬁ';mhm ,
quantité du soluté est supérieure par rapport a la C=10°mot®

quantité du solvant. C > 1mot.t".
4-Dilution d’une solution :

- Définition : la dilution est l’opération. qui consiste NB = Difuse anesohition,

3 diminuer la concentration d’une solution. c’est diminuer sa concentration
- Principe de dilution (Principe de conservation de par ajout de solvant.

la matiére) :

", r * 3 b - - V i :

La quantité de matiére de I’espéce chimique Dl u:ﬁ;:::::'e
contenue dans le volume V; de I’échantillon de la solution : ¢’est diviser
solution-meére prélevée se trouve intégralement dans la valeur de sa concentration

par x. On dit aussi qu’on dilue

le volume V;de la solution-fille préparée : Fr

T (solution-mére prélevée) — H(solution-fille préparéz) o
Ci-Vi= Cf'vf NB: i=m1tl.al;f=ﬁnﬂl.

5-Electroneutralité (ou neutralité électrique)
d’une solution :

Toute solution aqueuse contenant des ions est
électriquement neutre : la somme des charges des
ions positifs compense la somme des charges des
ions négatifs. :

n X ¥[cations] =n X };[anions]

Collection M:Mouna C. (+224) 628 17 92 91;-----S}§L Kandja T. & Ismael S.(lzmo)§.
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yme-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH

nsi, pnur une solution rerfermant les jons -
F:C™ . et AT A

;electmncutrahte g’ ecnt.

£[C™] + mXx[C™] = nX[A™] + mx[A™]
Quelques proprictés des fonctions logarithme
ccimal 4 base 10 :

gaxb={oga+Lloghb ; -foga™=xfoga
=loga—Llogb ; foga=-b =a=10"

ga=fogb<=a=b ; -fogal0®=b-goga;
gl0*=x

v Calulatrice

y 1 =0; fog 6 =0,77;
52=0,3; fog 7=0,84 ;
£3=047; log8=09;

ig 4=0,6; fog9=095;
5 5=0,7; fog 10=1.

J.N. Bronsted (1849 —1947)
Chimiste Danois.
Il établi en 1923 la théorie des acides et des
bases. L’importance de cette théorie provient
du fait qu’elle s’applique & de nombreux
solvants et pas seulement au cas de I'eau.

Utilisation de la calculatrice

logn="?
Sur Iz calculatrice on appui :

tog D n |5 =

La réponse s’affiche

NB : en écrivant, log est
différent de Log (In) =
logarithme népérien a base e.

B LIRLKa
Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 911" §L
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Connaitre la verrerie de laboratou'e

La verrerie de laboratoire est assez variée. Mise au point pour son cété
pratique, chaque piece est destinée & un usage bien particulier.

1 %7, - 3 ST
'\"-F? sprerie o CoXitensng o Yyayreyeg ¢ UTSCVWEINTRT
Wk FoWe N o s L - t_j £
= :
&
“
Pipette Simple S Coupelle
. Permet de realiser ;': ; Pern:e"t ‘lie realiser '
des prélévements de petite 4 de_-l prelltwmem: de mbd-g:
guantité de solution. ‘] + Verrerie sans aucune précision.
. Peu précise :‘
o |
o
i

Eprouvette graduée Tube a essais

. Permet de prélever un volume . Sert a recevoir de petits volumes
de solution qui n'a pas besoin de solution. lors de tests par
d’étre mesuré précisement. exemple.

. Verrerie sans aucune précision.

SR e T I AT

3
i
Burette graduée 4] Erlenmeyer
. Permet de verser un volumes F?i . Permet de prélever un volume
precis de solution. T;: de solutjon.
h . Les graduations sont indicatives
4 et non précises,
E
Pipette graduée 5 Bécher
. Permet de prélever des velumes lﬁ . Permet de prélever des volumes
quelconques de solution. 2] de solution.
- Moins précise qu'une pipette E - Les graduations sont indicatives
jangée, b}. et non précises.
1
i Fiole jaugée
Pipette jaugée 3 - Renferme un volumes precis de
. Permet de prélever précisement E solution.
un volumes de solution fixé. i '| - Ctilisée pour préparer des
. Les plus sourantes ont une i volumes bien déterminés de
contenance fixe de 5.0: 10.0 ou i | solution lors d'une dilution ou
A : 20,0 mL. ! Jd'une dissociation par exemple.
"f,r.'a.:"c_-'. E.:-_"_'.‘_i"-_.lp mh

Ordre eroissant de la précisien

fe bn ververie ntilisée

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 mﬁ---in-sagl.mnaja T. & Ismael s.(lm)ﬁ

l——-—-u-

r

]
] ')






To : i
me-1: Acides et bases en soludon aqueuse - pH
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Ce qu’il faut savoir

e

1- Dissociation de Peau pure :

Eglee se fait en (2) étapes :
1™ étape : A Ia suite des chocs nombreux qui se

produisent au sein de I’ean I
thermique),

schéma : H,;0 — H' + O

2%11!&

]

quide (agitation
une molécule d’eau s’ionise suivant le

étape : le proton H' n’existe pas 4 état libre

dans I’eau ; il se fixe sur une molécule d’eau

(solvatation) suivart Ia réaction :
H + H,0 — H30+

Le bilan s’obtient en additionnant les deux

€quations :

H+ + Hzo e H10+

H;O — H++ OH

. 2H,0 —> H;0" + OH
De plus comme tous les ions en solution aqueuse,

- TT——

Edition 2020 bis

H,0": B—0"—g
i

H

OF: H-g"

Chimie et vocabulaire :

*Agitation thermigue:

mouvement désordonné des
entités chimiques (molécules,
atomes, ions) dans un liquide
ou dans un gaz. Une élévation
de la température augmente
I’agitation (d’oli le nom
d’agitation thermique}).

sRéactions d’autoprotolyse :
Auto = soi-méme.
Protolyse = échange de proton

les ions HyO" et OH formés sont hydratés. Emeﬁ:;; ﬁiﬂﬁeﬂx&hﬂnﬂe
Cette réaction porte le nom d’autoprotolyse de molécales ieiues
P’eau.
e Equilibre d’ionisation de I’eau :
Dans 1’eau, deux réactions simultanées se
produisent dans les mémes conditions
expérimentales :
- la réaction d’autoprotolyse de 1’eau
_ et la réaction acide-base de recombinaison des
ions formés. o7
I’existence simultanée de ces deux reactions
inverses se traduit par I’écriture suivante :
Autoprolyse Sens 1: réaction trés limitée.
2H,0 I[:_,)a-—_.._'—‘_." ® H,0" + OH Sens 2: réaction quasi-totale.
- Réaction acide-base
il ique de |’eau pure : Les mesures
e Conductibilité €l ue de LIS L L
«Des mesures électriques trés §013ﬂf_‘fes utilisant de 4 25°C que sur 10 million de
" peay totalement pure (elle avalt subi 80 molécules d'ean, une seul
b lm cations successives par distillation) et un molécule se dissocie : &
| e £3g1.Kandja T. & Ismael S.(1zmo)§
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detecteur de courant trés sensible ont permis
d’établir la propriété essentielle : I’eau pure est
légérement conductrice du courant électrique.y

» Facteur (coefficient) de dissociation (o) de

I’eau pure :

_ nombre de molécules d’eau dissociées
nombre de molécules d’eany initiales

_Mmzoh) _ [H30%]
MiHp0)  [H20]i

De I'équilibre : 2H,0 o) =— O y,0" + o

on a: [H;0)siss= [H30"] = [OH] = 10" mot.¢™ &
25°.

Qean = 1kg.£" => m,,, = 1kg = 1000 g : N o= 1E

[HZO] diss — 'i% = 10-? modf. E-]
Ainsi, C = =2 = :1‘:2‘; ~ 55,56 mol/t

[H;0]; ~ 55,56 mo&/¢

o 1007 i, 9
Done, @ = 22— =0,018x10” = 1,810
a=2x10° = -
1000 000 000

@ < 1; cette valeur montre que sur un milliard de
molécules d’eau, 2 seulement sont dissociées. Elle
est trés faiblement ionisée.

2-Notion du pH :
PH est un sigle, qui signifie : potentiel hydrogéne
(du latin pondus hydrogeni «poids de
Phydrogéne»), habituellement noté «pH ». Par
définition, le pH est 1’opposé du logarithme décimal
a base 10 de la concentration en ions hydronium

(0xonium) exprimée en mo¢.¢”. [pH = -log [H;07]

De la relation précédente, on a :

[H,0']= 107"  (mok.L")

v Mesure du pH :

Deux (2) méthodes sont utilisées pour mesurer le
PH d’une solution aqueuse

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91: A 1 2
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Seren Peder Lauritz

Serensen :

(9 Janvier 1868 — 12 Févrie
1939) Chimiste danois.

11 est connu pour I"introduct
en 1909, le concept de pH,
échelle permettant de mesw
I"acidité oti la basicité.

NB : le pH n’a pas d’unité .
pH et [H;O"] varient en sen

nverse :

pH petit & [H;0"] grande
pH élevé  [H10] petite

Culture pH du sol
Ansanas 56-6
| Agrumes 5,5-6,8
Arachide 65-75
Avocatier 55-65
Bananier 6-175
Cacaoyer 6-8
Caféler 4,2-5,1
Can. & sucre | 7-8
Cocotier 6-8
Cotonnler 6-7 .
Hévéas 45-55 |
 Igname 6-7

Mais 55-6

| Manguier | 5,5 6.5
Manioc 6
Riz-Sorgho | 4,5-8
Tabac 5,5-6
Palmier 4-5

pH de quelgques végétaux

£g1.Kandja T, & Ismael S.(Izmo;



se - pH

es €n golution aquev

'{‘ome-l . Acides et has

-La

(’est une mesure approch¢e, elle est rap
!es

P i trique :
-La méthode putenthlﬂ'e riq A8 H-métre.

C’est une mesure précise..
d’ obtenir un résultat prégs.
v Importance dU P -
-En aIgntl'iculture : Ie pH du sol est pour la plante ce
qu’est la température du ¢
Lorsqu’il est adéquat, la I.Jl
convenablement. Le pH idé
espece végétale. Les plantes peuve
en diverses catégories :
acidophiles : elles aiment les sols au pH plutdt

orps pour 1’animal.

ante peut S NOUTTIT

al varie selon chaque

nt étre regroupees

acide ;
neutrophiles : elles croissent dans tous les scls, que

le pH soit acide, neutre ou alcalin ;

alcalinophiles : elles aiment les sols au pH alcalin.
La valeur du pH conditionne la croissance, il est
important de connaitre le pH du sol pour choisir des
plantes qui s’adaptent a celui-ci.

11 est aussi possible de modifier le niveau de pH des
sols par I’apport de substances appropriées
(techniques d’amendement des sols).

- En médecine : il nous permet de poser 4 travers
les liguides biologiques un diagnostic.

Le pH plasmatique varie normalement de 7,35 a
7,43. On parle d’acidose en cas de diminution du
pH et d’alcalose,en cas de d’augmentation de celui-
ci. Un pH plasmatique inférieur 4 6,9 ou supérieur a
7,9 est incompatible avec la vie.

Le pH du sang est stabilisé et maintenu & 7,40.
Dans Pintestin gréle, le pH varie entre 6 et 7.

Dans les excrétions, le pH varie de fagon
considérable, de 4,5 2 8 pour I’urine (considérée
:eql?e]:c normale 4 pH= 6,2) et 6,5 4 7,5 pour les

S

Edition 2020 bis

Ke= 107" ;
pKe = -logKe

Ke s’exprime sans unité,
P* = 14 4 25%

Influence de la temné'ralure
sur le produit ionigue de

Peau.

Le produit ionique de I’eau est
une fonction croissante de la
température.

Ainsi,

»A0°¢c : Ke=10"

« A 25°%: Ke=10"

* A 60° : Ke=10"

+ A 80°% : Ke=2510"

Ke A

10-15
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Tome-1: Acides et bases en s¢

Tout écart notable ¢
ci-dessus indique un ¢
- On I'utilise égaleme

solutions ; en biog
solutions.
- Dans les mdu.g f

: phamaceunque (il mtmnent lars du dosaga de
certains médicaments.

Exemple : asmrﬁe a pH = 8), I'industrie des

casmai'qaes (savon acide, savon doux) et /'industrie

sucriére.

- En pisciculture : la majorité des organismes
aquatiques ont besoin d’un pH voisin de la

neutralité [6 — 9] afin de survivre.

Des variations importantes de pH peuvent donc
compromettre certaines fonctions essentielles telles
que la respiration et la reproduction. Ainsi, les eaux
acidifiées sont caractérisées par un déclin important
de la densité et la diversité biologique.

3- Produit ionique de I’eau (Ke) :

C’est la constante d’équilibre associée a la réaction
d’équilibre d’autoprotolyse de I’eau :

A25°C,Ke=10"% ona

[H;0"] x [OH]=Ke

[H;0'] x [OH]=10""

4- Acidité, basicité et neutralité d’une solution

aqueuse :

v" Une solution est dite acide lorsqu’elle contient
d'a“faﬂtage d’ions H;0" que d’ions OH :

[H;0"> [OH] A T*, P} <

~pKe; A25% By <7

v" Une solution est dite bamque lorsqu’elle
contient d’avantage d’ions OH que d’ions H,0":

[H;,0"]< [OH] A T°, P¥ >
Collection M.Mouna C. (+224) 628179291

—PKe A25% P >7

1 3
. o

Relation entre le pH, pOH
pKe:

AT%:
[H;0"] X[OH] =Ke
fog [Hs0"]x[OH] = LogKe
fog [H;0"] + £og[OH] =
fogKe
- Log[H30] + (-Log[OH]) =
- LogKe

Dod:| pH+ pOH = pKe

A 25°C ; pH+ pOH = 14

“w"§I Kandja T. & Ismael S.(Izmo)
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v Une solution est dite neutre lorsqu’elie
contient autant d’ions H;O" que d’ions OH

(H;0']= [OH] A T*, Pff =3 pKe; A25°,PY =7

En résumé:

A T°c, une solution est: A 25°, une solution est :

- Acide : si Pf < 7

- Basique : si P§ >7

- Acide : si P}l < 7 pKe
- Basique : si P§ > %pl{e
-Neutre : si P§ = %pl(e - Neutre : si Py =7

5- Précision d’une mesure

La valeur exacte Xex d’une grandeur mesurée est :
Xex=Xa F AX ou Xa — AX < Xe < Xa 1+ AX
La précision d’une mesure ou d’une série de
mesures donnant comme résultat Xa avec une

incertitude AX est . On exprime cette précision en

pourcentage (%).
(Voir les exercices N° 17 page 29; 18 page 30; 2

page 31; 16 et 17 page 33).

Edition 2020 bis
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Quel est le pH d’une solution renfermant -
1)-Des ions hydroni;:m H;0" de concentration molaire :
. 21.107;6,4.10°;9,8.10™; 1,6.10* mot ¢
2)-Des ions hydroxzde OH’ de concentration molaire
710 11107 52 5007 : 63,107 mot 6.

i

Réponses:.
1) pH = -log[H30"] d’o le tableau de résultats suivants :
[H;O']enmof.L™ [2,1.10°[6,4.10° [9,8. 1072 [1,6. 10"
pH 2,7 5.2 11 7.8
2) pH = -log[H;0']
Produit ionique de 1’eau a 25°¢ :
[H:O']X[OH]= 10" = [H,0'] = ;*c';’Hf;
Autrement : pH = 14 + log [OH™]
D’on les résultats :
[OH]enmol.£” [3,7.10° |1,1.107 [2,5.107° [6,3.10”
pH 10,6 4 1,4 7.8

Exercice (3) : 4 '
Quelles sont les molarités en ions H;O " et OH' des solutions
aqueuses de pH égal a 1,4 ;4,6;53;7,8;9,7; 13,5;10,6 2

Ona : [H;0']= 10" et [OH] =

Réponses :
10~14 L lupH-H
.07 ou [OH]

[

i

D’o11 les résultats :
| 0T enmot.t” [4.107 _[2,5.10° [5.10° [1,6.107 210 " 3% ro—oaga—
[ IOHTenmot ¢ 12510" (410 |2.10° |63.107 [5.107 |3,].79 [1&=——
— patin

220 e —

“ig1.Kandja T. & Ismael S.(Izmo)§
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| Exercice (4) AN |

Rappelez la réaction & autoprotolyse de ’eau.
de cette équation écrire les autoprotolyses de I’

En vous inspirant
ammoniac NHa, |

de 1’éthanol C,HsOH, et de I’eau lourde D,0.
Réponses: — !
_Réaction d’autoprolyse de I’eau Explications, VOIir la
H,0 — H'+OH dissociation de 1’eau pure
H'+ H,0 +>  H,0 page 12.

Pilan: 2H.0 ———> H,0" + OH

poi: [2H,0 /= H;0" + OH

_ Réaction d’autoprotolyse de NH3
N}ig — HP E NIIZ-
Hr = NH3 —> NI[:
Bilan : 2NH; —> NH, +NH;
D’oit: |2NH; = > NH. +NH; |
_ Réaction d’autoprotolyse de C,HsOH
C,HsOH - —» H'+CHsO
H'+ C,H;OH _» C,HsOH," i
Bilan: 2C;H;0H —> CHsOH, +CHsO ;




o

Atur __sﬁva]eur a 40°C est

¥ ;}@Bge?tempémtm'e ?

e ; quel sera le pH de I’eau pure a

| -CoglH0"] ¥4(-togke)

Réponses:

Dans I’eau pure les ions H;0" et OH
proviennent exclusivement de la réaction :

[IigO‘] ¥ LogKe

Dot |pH=
pKe = -logKe

%2 pKe

Eau pure étant une
solution neutre, son pH

at® alcule :
2H,0=——>H,0" + OH p;{" :‘;CPKG =
on aura donc : [H;0']=[OH]=vKe pKe = -£ogKe
D’ol: pH=- %ngKE pH=6,8
Exercice (7) :
5 Compléter le tableau suivant (a 25°C)
?‘ Nature P,
| - o[H,0"]= 10
[H;0'] (mot.£™) | [OH](mot.t™) | pH | dela. i) e
: Sﬂhlt!ﬂﬂ [Hs [0H‘]
94 [ 1| oOH-Jeg oy 25°C
4,5%10™ ok
2,6 [OH]_ 0pH—-14 i 25°C
6,2x10~ opH = -log[H;0]
1,8%10™ A 25°C PH<7
7,6 p,‘,* =7
__ 8,6x10° Pl >7
L 11,5
_. L)§L.Kandja T. & Ismael S.(Izmo)§
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Tome-1 : Acides et bases en selution _:_:__(llueuse -pH

Réponses: [—

fdition 2020 bis
« Antilog : 10"" =2

1) Calculez les concentrations molaires volumiques

en ions hydronium et en ions hydroxyde.

2) Combien y a-t-il de moles d’ions hydronium et
de moles d’ions hydroxyde dans un verre contenant ||
un volume V =250 cm’ de ce jus d’orange ? |

(se lit antilog de C,n).
Complétons le tableau suivant (2 25°C) Utilisation de la
‘ . S calculatrice
H:0 [OH] pH Nature | la : to 0
| (mol’..;l) (mo.£™) solution Shift [* toz [*| 2.0
4x107" 2,5%10” 9,4 Basique fnv
22% 107 4,5%x107 | 12,7| Basique SR P*?ﬁl:hw i
2,5 x 107 4%x10™" 2,6 Acide g 2 |
6,2x10” 1,6x10° | 82 Basique oyl !
55x107 | 18x10°_ | 123 | Basique Exemple : 10™=7 |
2,5%10° 4 x10” 7,6 | Basique 107 = 100 x 107! |
8,6%10° 1210 |51 Acide |
3,2x10™" IR 11,5| Basique Calculatrice : |
= 10" =1,25;
Exercice (8) : 133 = 1,53.;_-.:‘1‘,5 5
Un jus d’orange a un pH = 3,3 2 25%. 102 =2;16% <255
- 8 P 10%=3,16 ; 0"F=4;

10% = 5 16% =63 8
W-Tﬁﬂ& il

.;-.'
b

i .'1?': =

e =1

Y
'




Tome-1 : Acides er bases

.-sogice =

OH = 14

ﬁanma[’. 8'1 BI0Ee 10714
Sells [H30%] 1073

mo&t'l D’on: pﬁ]’:[ =11

4 .Ir]) = togKe D’ou: pH o pOH pKe

Exercice (10) :

Réponses :

PR <7
ADsscpli=7
Pl > 7

T=37% >T=25%
i1 Keare > Keasec
"thKeg-pc = "EUSKE:?
%(-«‘.’.ogKe,,c,) < 55(“5081{525*:)
%Pz-?n < APZE“ or Pgil 1/2 PK&

PN(svﬂc)":PH(zs"c) ; Or Py N(25°) =
| Donc PN(E'?"c}{ 7 Psang yormal = 1s 4 }PN(:‘”"‘)’
ﬂbl‘s le sang normal est basique. _J

-|__"__.._u---

Loi de Van’t Hoff
Le produit ionique de
’eau est une fonction
croissante de la
température:

Kc" t.-"
fﬁ)x

- logKe = pKe
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| Exercice (11) :

son pH vaut 7. Est-elle acide, basique ou neutre ?

L’humeur vitrée de I’eeil en solution agueuse a 37°

Réponses : :

. Jt=37°c>t=25°c
KQ‘ = f(t)\ : loi de Van’t Hoff
Kesze. > Kegsec
‘lo_gKe.'ﬁ"c "logKe’.lﬁ’c
P37°c'< ZKS%'
APE!?"C{ /5- 25 t:
PN (70 < Pﬁ‘& 5%
PN(zS"c) =7, alors PN{37°C)< 7

Or Phumeurvlu'ée 7 >PH3?‘|:

Donc, la solution aqueuse de I’humeur vitrée de

1’ceil est basique.

Exercice (12) :

A 37°c, le produit ionique Ke de 1’eau est tel que
pI{s 13 6

Edidon 2020 bis




irectement la concentration [CI]

I’€lectroneutralité de la solution.

| 0.

ution contenant les ions Mg**, Ca?*,
1=0.2mol.t" ; [NO;7 = 0,25 mot.¢
=01 mol. ¢! ; [K'1=0,25 mot.£™
volumes des solutions et la masse de solide & mélanger
lution, que I’on compléte 3 1¢ avec de I’eau

Réponses
ons de dissociation:
eau ! A
— K"+ NO3 (Ey)
eau 2+ —
=5 Ca™ +2NO3 (E,)
eﬂ K.+ +ClI™ (E3)

eau

| MgCl,, 6H,0 —  Mg® +2C1~ + 6H,0 (Ey)
1) Déterminons les volumes des solutions:
* Pour Ca(NO3),:
(Ez) donne : Nca2+= Nea(NOog),
[Cam] XV= c[;a(ﬂna)z X VCa(NO?.)z

|{:a=+l xV

Cca(n03)2

Veaios), =
Application numérique :
Veamog);= o= 0,125 £ |Veaqroy), = 125 mt

» Pour KNO;:
(El) donne : Hsgg = NKNO3

0@
' NO
(E;) donne : —

e = nﬂa(NDa]z=}
(2)

nﬂog e ana(NOs)i_

Cﬁlleetlon M.Mouna C. (+224) 628 1792 91@

e

L

* Masses atomiques :
M (Mg) =24 gmot™
M (Cl) = 35,5 g.mot™
M (0) =16 g.mo?’
M (H)=1 gmot™

V : ¢’est le volume de la
solution (V=1¢£)

... 2igL Kandja T. & Ismael S.(Izmo0)§
o
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I |

; SR 0 ], (@) =T v
nno; = Mos T Moy > BNO3) nigno; T 2DCa(NOs)2

[NO3] X V = Cgno; X Vknog T 2Ccaos)z X Vcamios),
_ ([NUE]TXV)-(zﬂcamn;)zxVCa(N%)z) |

vKNﬂg = cﬂﬂﬂa
0,25x1— 2x0,8X 0,125

Application numérique : VknNo; = =
Vino, = 0,18 = 100 mé

e Pour KCl :

n® =nQ +n{)

(E,) donne : ngg = NKNO, |

(Es) donne : 0 =l e

Ainsi, [K*]r X V = Cxno, X Vino, + Cra X Vkal
Cxar X Vka = [K*]r X V - Cknos % VkNOs;

= (K¥Jr xV)- (Elnln; X vlllﬂg)

Via Cxa e
=T : 0,25 %1-510"" X 10" ~ e
Application numeérque : ng - 5 -
Vm=n,2llt=200mt "
- Déterminons la masse de solide 2 mélanger:
(E4) donne : Nugcl,» 6H3EI=* Tri =

m(a 20) _




Tome-1 : Acides et bases en solution itk

Ckecl XV -I-Z----£§l _ &
[CI7 ]p = — = or V -
Ainsi, [CIJp = Cgey X Vg + 2 x. ' e,
Application Numérique :

[Cl~ ]-ﬁ-—~1:«:2:«10-='L+z><‘“'"‘i
D’ou:| [Cl7]; = ,6mol.t'

3) Vériﬁons_l’ ¢lectroneutralité de la solution :
2[Ca**] + [K*] + 2[Mg?*] = [CI~] + [NO3]
0,85 = 0,85

Exercice (14) :

Calculer, a 25°c, le pourcentage de molécules
d’eau dissociées.

On donne : M (H,0) =18 g.m(h‘:'1 et

u (H,0) = 1000 g.2™.

T m—_

Réponses:

Le pourcentage de molécules d’eau dissocices a
25°%
n(l-IzO)dissociée Hale— m(H;0)
n(H,0) initiale n(H,0)initiale = M(H20)

AN: m(H,0) = 1000 g;
n(H,0)initiale = M = 55,5 mof
Or, le pH de I’eau pure valant 7a25°%
[H;0* | dinncite= =10"7 moX. &

Donc, dans un litre d’eau a 25°c :

n(H,0)dissociée = 1077 mot

Dol :a= 1077 ~1.8.10°° a=1.810""7%
: 55,5 :

Gigr.Kandja T- & 15

Electroneutralité (E.N) ou la
neutralité électrique (N.E) :
nX ¥[cations]=nx ¥ [anions]
n : est la charge des ions.

mael S.(1zmo)
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Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH
Exercice (15) :

On donne Ke =2,5.10™° 4 80°c.
1) Une solution aqueuse a, a cette température, un pH égal 3 6,5 ; est-elle
acide ou basique ?
2) 200 m& d’une solution aqueuse cuntiennent 10 mo¥, d’icns OH'.
Quei est son pH a 80°¢ ?
3) Le pH d’une solution aqueuse est 4,7 2 80°c.
En déduire la concentration [OH].

Réponses: ’l

On donne Ke =2,5.10"" a 80°¢ solution aqueuse :
pH=6,5.

1) La nature de la solution :

r 1

iJE < EPKE

AT°c:4p§=§pKe |
Ph > >pKe

| 280%: |
| pKe=-logKe pKe =-log2,5. 10 13 pKe=12,6
: ' i I
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Tome-1 : Acides et bases ¢n solution agucuse - pH Eci

ni, = 0,8 x 25.10°=20.107%
N =2 10 2 mot

Trouvons n +. (E4) donne : ngl 3+ = DNaBr»
(9 _ mNaBr (4) 10,3 (4)+_.. 0,1mot
Nat™ MNaBr)’ ONat™ 103 NNa

sinsi, 0T o = 0,02 +0,1 D0 { myy+=0,12 mot | |

Donc, [Na*t] = Mgt [Nat]y= 0,48 mot.¢"

v
3 i |
*Pour CI : n%- =0 +n$ i
Trouvons ngy : |
(E,) donne : 0} =n{.s = 0,02 mot i

Trouvons nfn)_ .

n®
. = _Dgaclz _
(E;) donne : -54-2 -——‘; 2 => i'

n&) = 2nc,cp=2 % 3.102 = 6. 10% mot
Application numérique : ng;-= 0,02 + 0,06 .

ng-= 0,08 mot

[CI"]r= 0,32 mot.£"




r

[B:_]r= 0,6 mot.t!

cations] =n X Y [anions]
]+2x [Ca*] = [B_]+[CI]

ation numérique :

,48 +2 % 0,222 0,6 + 0,32

0,92 =0,92 : donc I’électroneutralité vérifie.

Exercice (17) :

: La mesure du pH d’une solution donne pH = 4,3.
| 1) Calculer la concentration en ions H;0" de la

solution.
2) Le pH étant connu a 0,05 unité prés, déterminer

| Pincertitude absolue et I’incertitude relative qui en

résultent sur la concentration [HzO"].

Réponses:

1) D’aprés la définition du pHon a:

[H;0'Jag. = 10™  Soit [H;0"] = 5.10° mot.t”

2) Le PY de 1a solution étant connu a 0,05 unité

prés,ona: 4,25 <pH<4,35, soit:

{[Hsﬂ"']max — 10425 = 5,62.1075 mof.¢7,
[H30*]min = 10435 = 4,47.10~° mot.£ 7%,

d’'od: A[H;0*]=0,575.10° moL.t”,

et: En[zzT":?=11,5%,soitlz %.

ﬁ? Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 91z~
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[ Exu cice (18) & | :
| La mesure du pH du coca-cola donne pH =2,7 & f
E 0,1 unité prés. Calculer ia concentration er 10ns !

J

i hydronium de cette boisson et i’incertitude relative

A[H30%) o
! 0% Sursa détermination.
{ Réponses: i |
| La définition du pH donne : !
[H:0']ag. = 10 (mof.L™") E
[H;0] =10 [H;0']=2.10"mot.2" ||

PourpH=2,6 [H;0'] = 2,51.10° mot.£"

PourpH=2,7 [H;0']=~2,00.10° mof.L’"

PourpH=28 [H;0"] = 1,58.10° mot.0”
A pH = 0,1 conduit donc 2 une incertitude
d’environ 5.10™ mo£.£™” sur la détermination de la
concentration molaire en ions hydronium, soit &
une incertitude relative.

A[Hz0%] 5.10°%
[H:D*']] T 2103 0,25=25%

Une variation de pH de 0,1 unité prés conduit
donc a une incertitude relative d’environ 25% sur
la détermination de la concentration molaire en
ions hydronium.

Exercice (19) :
Le pH d’une solution aqueuse est égal 4 0,4 :
peut-on calculer sa concentration molaire
volumique en ions H;O" ?

Réponses:
Par définition : [H30%] = 107"
Mais cette relation n’est valable que si la solution
n’est pas trop concentrée : il faut 1 < pH < 13,
Cen’est pas lecasici: pH=04<1

11 en résulte que nous ne savons pas calculer la
concentration molaire volumique en ions

H; 0" pour cette solution.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91,—.;“---1*-}51.1(:::111: T. & lnml S. am)gl
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cessivement les composés

€ masse m3 = 1 g de chlorure de calcium solide CaCl,;

: masse m, = 2 g de nitrate de calcium solide Ca(NOQ;), .
compléte le tout 4 250 me avec de I’eau distillée.
1) 2) Ecrire les équations de dissolution des (4) composés ci-dessus cités et celle
de I"autoprotolyse de I’eau.
b) Faire le bilan des différentes especes chimiques présentes dans la solution.
2) Déterminer la quantité de matiére de chacun des ions présents dans cette
solution sachant qu’aucune réaction chimique n’a lieu.

3) En déduire leur concentration.

4) Vérifier que les concentrations trouvées sont en accord avec I’équation
d’€lectroneutralité.

5) Déterminer le pH de la solution.

: 2) ng- = 0,03 mof ; ngy2+ = 0,0212 mof ; nygs- = 0,0344 moé; Ny, o+ = 0,022 moé.
3)[Cr]=0,12 mol.L”; [Ca®*] = 0,0848 moL.L™; [NOs] =0,1376 mol.£" : [H;0%] = 0,088 mof.£";
[OH™]=1,14.10" mot.£”. 4) [CI + [NOy] +[OH"] =[Hs0*] + 2 x [Ca*] = 0,2576 = 0,2576. 5)pH =~ 1.
El"“"”'—_‘fiﬂ.i@)i La mesure du pH d’une solution a donné pH = 2,3, incertitude
absolue sur cette mesure est + 0,05.

2) Quelle est I’incertitude absolue et I’incertitude relative sur cette
Concentration ?

5) Mémes questions pour 1’ion hydroxyde comparer les incertitudes relatives sur
les Concentrations, )
Exercice (3); On refroidie 100 me d’eau pure de 100° 4 0°.
er la quantité de matiére d’ions H;O" disparue.
On donne ; 3 100° pKe = 12,4, 2 0°c pKe =14,9.

uuuuuu

-
"



Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis

Exercice (4): Trouver deux nombres A et B tels que pKe = $ +BouTestla
température absolue (0°c = 273°), sachant que pKe = 14 & 24°c et pKe= 14,94 2
0°c.

1) Préciser les unités de A et de B.

2) En déduire & 100°¢ le pKe et le pH de 1’eau pure a cette température.

3) Sachant que la précision d’une mesure sur ie P" est en général de 0,1 unité
pres. Trouver I’intervalle de température autour de 24°¢ ou I’on peut utiliser un

pH-métre sans tenir compte des concentrations de terapérature.

Réponses partielle: A =3176; B=3,3; 1) A [**], B [constante] ; 2) pKe=11,8;pH=5.3
3) Intervalle de température autour de 24°c est : 18°c < 24°c <29°c.

Exercice (5): On démontre que le P* de I’eau pure est une fonction affine de =,

4 r " A Id
T étant la température absolu en °k, on peut écrire : pH ==+ B. A et B étant des

constants, en déduire la température pour la quelle pH = 6,2. On donne : pH=7a
25°%,P"=6,5260°%.  Réponses particlles: A= 1417,6~1418;B=2,24 d’ou:t=385°.
Exercice (6): Extrait Bac 2°™ partie (Guinée) Session-1989 Tgy.
Le produit ionique de ’eau pure a différentes températures est donné par le
tableau ci-dessous :

L I T R LR R T JUE
Ke [ 0;12

SR : e G e
e (01210 [0AST0 | 10 5,5:000 20,1057
1) Etablir la relation entre Ke et [H,0"].
2) Déduire la relation entre le pH et pKe de I’ean.
3) Calculer le pH de 1’eau pure aux différentes températures.
4) Comment évolue le pH en fonction de la température.
Réponses partielles: 1) Ke= [H:0'F; 2)pH =3 (logKe)
3)t=0%: pH=746;t= 15%:pH=17,17;t=25%:pH="7;t= 50°c : pH=6,63 ; 1 =75% : pH = 6,35.
Exercice (7): Le produit ionique Ke de I’eau vaut :
12.107°20%; 6810"°420°; 9.10"°240°%; 9,6.107a 60%.
En déduire le pH de 1’eau pure a ces différentes températures. Conclure.
Exercice (8): Calculer le pH dans les cas suivants :

OHT] _
a) Solution A est telle que : [[H_.,u+] =10*

b) Solution B renferme 2.10* mot d’ions I-E?O"' par litre.
¢) 200 mé d’une solution C contiennent 10™ mof d’ions OH".

Bl e
d) La solution D résulte : [::,’H_] S107,

. ; e THLOY
Exercice (9): Expnimer en fonctm!} de pI:I etpKeler ﬁ.
 Exercice (10): Une solution de Volume V =100 m¢ contient 5,6.10™ mot d’ions

o
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€ du laboratoire [H;0"] = 10 fos [OHT],

H._ 1 . A
; ¢ =11,3. Déterminer les concentrations en ions
de de chacune de ces solutions.

6): 1) Une solution contient
1530°] = (1,33 £ 0,05).10* mog.£ ",
;: Calculer les limites entre lesquelles se situe je pH de la solution.
)’ComParer les incertitudes relatives sur la concentration et sur le pH
(l'incertitude relative est le rapport entre I'incertitude absolue et Ia valeur elle-
- 2) La mesure du pHadonné 3,9+0,1.
a) Calculer les valeurs extrémes de la concentration en ions hydronium de cette
solution que I’on peut déduire de cette mesure.
b) Comparer les incertitudes relatives sur le pH et sur la concentration en ions
~ hydronium,
E_ier___ticg_uﬂ_:_ Avec un pH-métre, les mesures sont effectuées avec une
incertitude de — d’unité de pH, ¢’est-a-dire, lorsqu’on lit pH =2, cela signific
159 < pH < 2, 1. h
1) Entre quelles valeurs est comprise la molarité en ions H;0" ?
Soit A [H;0"] la moitié de 1’écart entre ces deux valeurs.
En déduire ﬂ_[li;,:DT*] (’exprimer en %). Commenter ce résultat.
[H30%]
2) Mémes questions pour pH = 12. | aghed
3) Evaluer dans les cas 1) et 2) les molarités en ions OH..
Exercice (18): a) Expliquez la dissociation de I’eau pure et donnez la structure
des jons formés. e
b) Définir le produit ionique de 1’eau et préciser I’influence de la tempéra
¢) L’eau est-elle une base ou un acide ?Justifiez vut;; ri%iﬂie-
d) Quelle verrerie doit-on utiliser pour l'é?hscf i ohftiun 9 L’écrire pour une
€) Que traduit I’équation d’électroneutralité d’une s
S)§1.Kandja T. & Ismael §.(lzmo)

des ions hydronium a la concentration

33

-~
i

lf _____
F.
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solution obtenue par dissolution de chlorure de calcium et de nitrate de culutre
dans de 1’eau pure, sachant que les 10ns dissous ne réagissent ni enfre €ux 1 avec .
I’eau. ;

Exercice (19): Calculer le pH de 1’eau pure a 50°c, température 4 Jaquelle le _
produit ionique de I’eau Ke = 5,5.10"*. Définir a cette température, une solution
acide, basique, neutre.

Exercice (20): Calculer le coefficient a de I’eau pure A 10°c et 2 50°c sachant
qu’a ces températures le pKe de I’eau vaut respectivement 14,5 et 13,3.

Indication : utiliser le produit ionique de I'ean. Réponses : Qyg’c= 1,01.10° 0s°c = 4,03.10”.
Exercice (21): Le rouge de méthyl est un indicateur coloré, dont les
caractéristiques peuvent étre résumées par le diagramme ci-apres

Rouge | Zone de virage Jaune
Tay 42 6,2 pH
Quelle couleur prend cet indicateur coloré :
a) en présence d’une solution de pH="7?
b) en présence d’une solution dont la molarité en ions H;O" est égale
3 8x10° mot.£™ ?

¢) en présence d’une solution contenant 10" mol d’ions OH™ pour 200 cm®?
Indication : Déterminer d’abord le pH de chaque solution. '

. Réponses :a) jaune; b) rouge; c) orange (couleur de la zone de virage). o
Exercice (22): 1) Déterminer les moles d’eau présentes dans un bécher contenant
un volume V = 1£ d’eau pure a 25°c.

2) Dans I’eau pure, 4 25° on a : [H;0"] = [0H] =107 mot.£™.
En déduire le rapport du nombre de molécules d’eau ionisées au non

molécules d’eau (degré de dissociation de I’eau).
On donne : Masse molaire de I’eau : M = 18 g.mot™. T

Masse volumique de ’eau ¢ = 1000 kg.cm™.

Exercice (23): On effectue ]\emelmgedas
- Solution de sulfate de potassium K;8Oy :

- _Solution_de nitrate de potas
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6 ; M(Na)=23 ; M(S)=32 ; M(Ci)=35,3.
'd’eau minérale, la composition

anions (enmg.t™)
Cr 14
SO, 24
PO,> 0,02
a donnée illisible NO; 3,96

HCO;y 177

1) Calculer la molarité de chacun des ions dont on connait la concentration.

32) En utilisant le fait que cette eau minérale, de pH = 7,2, est électriquement
Calculer la molarité des ions Na', ainsi que leur concentration en mg.£", (C’est Ia
donnée illisible sur I’étiquette.)

Indication : 1) Voir page 6, relation entre la concentration molaire (C) et la concentration massique (Cyy,).
2) En plus des ions indiqués sur I’étiquette, cette eau minérale contient, comme toute solution aqueuse, des
ions H;O" et OH™. AN : [Na*] =0,43.10°mot.t" Cy+=9,9 mg.t™.

Exercice (26): Calculer les pourcentages de molécules d’eau dissociées a 0°c et
30°c sachant que pour I’cau pure, les pH valent respectivement 7,47 et 6,92.
Commenter. Donnée : masse volumique de I’eau : 1 kg.dm™ aux deux tempémttm.

Exercice (27): On considére 1’eau pure a 60°c, le pH = 6,5. Déduisez-en le Ke 2
60°c. Comparez le résultat a la valeur du produit ionique de I’eau & 25° ;
Ke=10", Expliquez pourquoi Ke 4 60°¢ est Supérieur a Ke & 25°c. . .
Exercice (28): L’étiquette d’une eau de Volvic indique la concentration massique
(exprimée en mg ¢ ") des principaux ions présents dans I’eau vendue sous cette
marque : | : _

- 2) Cations : Calcium (10,4), magnésium (6,0), Sodium (8,0), Pota551um(5,4)6,4 i
. b) Anions : Chlorure (7,5), nitrate (4,0), Sulfate (6,7), hydrogénocarbonate (64,0).
. 1°Donner la formule de chacun des ions. 1

- 2° Calculer leur concentration en mmo£.£™. _ : 3
f ‘ 32 COIDpte tenu de la prégisign des mesures, l’électroneuirahté de la solution est

~ clle vérifiée 9 o o Ay, "

| Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91— i§L Kandja T. & [smac )
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Chapitre(I): Acides et bases en'solution aqueuse - pH.

1-2/-
Acides forts et Bases fortes en
solution aqueuse. et
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£-2) Dissolution des cristaux basiques.

1.2.3/- Exemples d’études (25,

3.1/- Etude la solution aqueuse d’acide chlorhydrique

a) Préparation d’une solution de HCL

b) Etude qualitative.

« Identification des constituants.

« Ecrire les équations des réactions en solution aqueuse ainsi que celle de
I’eau.

« Recensement des espéces chimiques.

¢) Etude quantitative.

Détermination de la concentration des especes chimiques.

» Expressions du pH.

» Produit ionique de 1’eau.

» Electroneutralité.

« Conservation de la matiére.

3-2/- Etude de la solution

c (17).

|




Tome-1: Acides et bases en solut

a) Définition : |
- Les actdes forts sont des substance:

réagissent avec I’eau en produisant _;-; iy

il' |...._...---vI
]

'\lil‘

hydronium (ou oxonium) H,0* g N o 5
30" au cours e
réaction totale. d ]M
b) Equation bilan de la réaction: : Py
Soit HA: « acide fort; HA + + L A=
* Exemples d’acid ; L g * Cette i
_____p___aclm €quation b) est pour un
EM . . monoacide fort.
onoacides forts : HCI + H;0 - H;0%* + CI- * Pour un polyacide
HBT+H20—)H30++ Br- fortona:
HI - Hzo sy H30+ LT H, A+ nH,0—~> “H30++A"'
HNO; + H,0 - H;0* + NO,~ acideHc(]::lc:rh drique
- HCIO, + H,0 - H;0* + Clo,~ P
- Diacides forts : acide bromhydrique
H,50, + 2H,0 - 2H,0* + S0,2- L E
¢) A retenir : Un acide est fort si : ; : EMd:{I:;hydnque
-son a‘cidité réelle est égale a son acidité acide nin-iaqn;e
potentielle: C, = [H30%]: « monoacides forts HCIO, :
2C4 = [H30%]: « diacides forts acide perchlorique
nCs = [H30*]: « polyacides forts : deslnE .
- son degré (facteur ou coefficient) de dissociation i -
(@) est égal 4 I’unité : o« = 1 ou o = 100%.
o= B0°]. «— ides forts
=, & < monoacides fo « Polyzcides Tt
+ 30*
i— -[-%’%l : « diacides forts g :ci
d) Expressions du pH :
. des solutions diluées :
Ca € [1075;1072] mot.2™
— Monoacides forts :
PH = —logC,; C, = 107PH (mof.t™) » Polyacides forts
= Diacides forts : L
10~ PH 1
10-PH Ca=—7 (mol.L7)
pH = "'lﬂ'gZCA; C.ﬁ. = ( ol.0 )
Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91’ ------ $3§I.K:mdjl T. & Ismael S.(Izmo)§
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» Cas des solutions trop diluées:
Ca € [107%;10°7) (mof.L™) avec n>7.
une température queiconque :

- Monoacides forts : pH = —log(/Ke + Ca)
- Diacides forts:  pH = —log(y/Ke + 2Ca)
A 25°:

— Monoacides forts : pH = —log(1077 + C,)
- Diacides forts : pH = —log(10~7 + 2C,)

» Cas des solutions concentrées : C = 1 mo£.L”
(Hors programme car il faut 1’utilisation du pH-métre).
: e) Dilution :

e-1) Dilution des acides forts :




A I ’ +
(A1) Soufion (22)
L

Trouvons le pH du mélange : pH
Principe de la conservation de la matiére - nj = ng

i del acides forts :
-' Aﬂﬁz et A, des solutions d’acides forts.

Solfion (An) Solifion du
{Cn mélange
\'A PHpa =7

= —logC;

mélange —

N =n; +n;+--+n,
n; = C1V1 sy = C2V2 s p = Cnvﬂ
i].'lsi' C1V1+CZV2+"'+ C Vn =Cfo

avec vy =

Ona:Cf=

NV Y,

CiV3+CaVa++ CphVp

Vi+Vot..t Vp

Doy ;

PHy¢1ange = —log

CqV1+CaVa++ CyVp

Vi+Vo+...+ Vy

PH, = —logC, = C, = 10~PH: (mot.ﬁ"l)
PH; = ~logC, = C; = 107P"2 (mot.t’ )
PH, = —logC, = C, = 107PHn (mok.t™)

I......-—-—-"

* pH du mélange ou pH final
PHméI:nga = PHpna)

*Concentration du mélange ou
concentration finale :

Cmélmge = Chnale

NB:
Avec les polyacides forts :
Ny,o+ = nl)y = nCyVy
n: Indice de I'hydrogéne
de I’acide ou la charge
de I’ion passif de

1’acide.

Exemple : e
H,S0, + 2H,0 - 2H;0* + SO,

nH,g+.2ﬂA =2CpVa
-mm HCI + HzSﬂ.‘

Soient : HC1 solution (1)
stn.' solution (2)

C,V; +2C,V;

PH= -—!ug——v—;r

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 9lf---ﬂ-—--g}§lxandj: T, & Tsmael S.(Izﬂlu)§
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1-2-2/- Les bases fortes
Fssentiels du cours

a) Définition :
Les bases fortes sont des espéces chimigues qui,

mise en solution aqueuse libérent les ions OH™ par
une réaction totale.

b) Equation bilan de la dissolution :
Soit Me(OH),,: « base forte ;

OH- = ion hydroxyde.

Me : c'est le métal.

H20
~ Me(OH), — Me™* 4+ nOH™ n : valence du métal.
- Exemples des bases fortes :
H20 lon éthanolate C;H;O' . |
-Monobases fortes: NaOH — Nat + OH™ est une monobase forte J
HZO CgH;ﬂ" + H30+ - |
KOH — K" + OH™ C,HsOH + Hz0
o H20 OH : hydroxyde de
- Les dibases fortes : Ca(OH);, — Ca?t + 20H™ ::dlm aussi appelé la
H20 = soude.
Mg(OH), —:}Mgz'" + 20H KOH : hydroxydﬂdﬂ
H2
- Tribase forte: Al(OH); — AI** + 30H™ Potassium aussi
c) A retenir: Une base est dite forte si:

- sa basicité réelle est égale a sa basicité

potentielle: Cg = [OH"]: « monobases fortes
2Cg = [OH7]: « dibases fortes
nCg = [OHT]: « polybases forl:es

- Son ooefﬁmentde dlssocmhon estégalil’




; a 25°%
Ck =1 -PH—-14 (mn ¢ £.1) 3 250
- = Dibases fortes :
:3_.H 14’ + logzcﬂ 3 25°
1p0PH-14

>— (mot.t™)3 250
des solutions dﬂuées
CB € [107™; 1077] (mot.t" “Yavecn>7
— Monobases fortes :
PH =14+ 1og(10-7 + Cp) 3 25°
— Dibases fortes :
PH = 14 + log(10~7 + 2Cg) a 25°c
Cas des solutions concentrées: Cg > 1(mot.£™)
(hors programme)
* Mélange des bases fortes :
Soient By, B, et B, des solutions de bases fortes.

Solution (B1) Solution (Bn) '
C mehngc
C: n )
{% {V2 { PH md
II Trouvons le pH du mélange :
Pha=14+log[OH Jmél. Ou ~14+logCs

- Principe de Ia conservation de la matiére :

; Nj=ng; © n=ny+n;+-+0y

| Ny =CyVy;np =CVo ;0 = GV
Ainsi: C;Vy + CpVp + -+ CoVo = CeVy

i C \' +C2V2+‘"+ En‘rn
Ona: Cf =11

* En général, i une
quelconque le pH d'une

solution agueuse de base forte,
cas des solutions diluées se

calcule : pH = pKe + lognC,

*En général 4 T°C ; cas des
solutions trop diluées :

PH = pKe + log(,/K, + nCg)

fo“fl +V;+....+V,

Pour les polybases fortes :
ngy- = nlg=nCsVe
n : Valence du métal.

Exemple:
Ca(OH); %0 ca?* + 20H-
nou- = 2nca(on), = 2CsVe
* Mélange :
NaOH et Ca(DH}; 3
Soient : NaOH Solution (1)
Ca(OH), Solution (2)

?1+V3+....+ v:n ciﬁ*-z "

C3Vy+C2Va++ CaVn pH =14+ ]'-"E""‘"_g"v, 50

i,D’uﬁ : PHmgjange = 14 + l0g =", b :
.BlgLKmd}l T. & Ismael S.(Tzmo
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f) Dilution
f-1) Dilution des bases fortes:

e

Sofution (B) Sohution (B)
{CB [ Cp
-VB \h: = VB + Vqu

D’apres le principe de dilution :
Ng= Np/ =
CgVg =Cg'Vgr & CpVp=Cp'(Vg + Vii,0)
PH = 14+logCg = Cg = 107514 (mot.L™)
H :
PH = 14+logCyr = Cyr = 107"~ (mot.L7)
* Effet de dilution:
« Augmentation du volume
» Diminution de la concentration
« Diminution du pH

Edition 2020 bis
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: - HCI - A C].",,'l‘NOg ou A + ClI--A Cl\,

(Précipité blanc) (Précipité blanc)

) Les €quations des réactions en solution aqueuse

si que celle de I’eau : HCl + H,0 - H;0* + CI™
2H,0 2 H;0" + OH™

3) Recensement des espéces chimiques présentes

ans la solution : H;0%; C1™ ;0H~

guantitativ

‘termination de la concentration des espéces

1 ques

ession du pH :

_ PH=—log[H,0*] = [H;0*]=107P¥ (mot.t")

Produit jonique de I’cau :

[H30"']><[0H']=10"”' 4 25°C

[0H-]= == (mot.£™)

g
CXD

[H30%]

——————

Vocabulaire:

Précipité ; solide apparaissant
au sein d’un liquide lors d’une
transformation chimique.

Collection M.Mnnna C. (+224) 628 1792 91¥ ------ -5’1,§[.Kandjl T. & Ismael S.(Izmo)§
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_ A la neutralité électrique : [Hz0*]=[CH]+{Ci"]

La solution étant acide : [Hz07] » [OH™] donc
[OH~] négligeable devant [H30"]

Alors, on a: [CI7] = [H307]

- A la conservation de la matiére :

NjCl introduit = Nci- T Brcl en solution

En divisant I’équation par V, il vient :
C,=[C1"]+[HC1] = [HC] = C, — [CI7]=0 (mot.£™).

3-2)-Etude de la solution aqueuse de NaOH
a) Préparation d’une solution aqueuse de NaOH.

On prépare une solution aqueuse de NaOH par
dissolution des cristaux de NaOH dans I’eau ; la
dissolution est exothermique.
b) Etude qualitative
b-1) Identification des constituants
« Pour OH™ : - Utilisation des papiers pH :
Exemple : Hélianthine vire au Jaune.
BBT vire au Bleu
Rouge de méthyl vire au jaune
Phénophtaléine devient rose
- Action des cations des métalliques :
Fe?++20H~ — Fe(OH), (précipité vert)
Fe3++30H~ — Fe(OH); (précipité rouille)
Zn2*+ 20H" - Zn(OH), (précipité blar
Cu?*+20H™ - Cu(OH);
« Pour Na* : — Testala —
'b-2) Réactions de disso 12

,. .. ‘1‘_1._. L‘i_-_u_-




al __:;'3"celle des ionsOH~.
 [OH™] (mot.¢™)

= NNa* + Nnaon en solution
€quation par V (le volume de la

), il vient : Cy = [Na*] + [NaOH]

~ [NaOH] = ¢, — [Na*] = 0 (mot.¢™).

.bl§].Kmdll T. & Ismael S.(1zmo)§
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Exercice (1):

Une solution agueuse de I'acide bromhydrique
(HBr) de concentration C e LU mol.t" de
pH = 3.

Calculer les concentrations de toutes les espéces

chimiques présentes en solution.
- Que peut-on dire de cette solution ?

Réponses :

*Equation de dissociation : _
HBr -.|-le0 — H0% + Br~ __
«Equilibre ionique de 'eau : dissocié. —
2H,0 = H,0% + OH~

1l en resulte que les différentes especes chimiques

présentes dans cette solution aqueuse sont :
les ions H30™; OH™ et Br™ etles molecules HBr.

Calculons les concentrations de toutes les especes| .
chimiques présentes en solution : o
[Hso-i-] —10~PH AN:[H 304-] — 1073 mrl |

—14 i
[OH™] = = g

[Hanﬂ' -14 ,
AN: [oH7] =5 [OHT] =107

l_ijta :
-




|

N

| *Equilibre ionique de Y'eay -

| 2H,0 2 H;0* + OH-

| * Inventaire des espaces chimiques :
H;0%; OH; K* et KOH
, Calculons les concentrations de toutes les
| especes chimiques présentes en solution :
l [H;0%] = 10-PH AN: [H30%] = 10710 mot.p!

*Produit ionique de I’eau :JOH ] = '[":"103_0%
AN: [OHT] =220 3 250
[OH™] = 10~* mot.¢"
* La neutralité électrique :
[H30*] + [K*]=[OH"]; [H30*] « [OH"]:
alors [H30%] est négligeable devant [OH™]
Ainsi: [K*] ~ [OH™]. Donc, [K*] = 10~3mot.£™"
*La conservation de la matiére :
[KOH]4 + [KOH], = Cg [KOH], = Cg — [K*]
[KOH], = 0 mot.t"

e

Exercice (3):

On dispose d’un volume V = 10 m¢ d’acide "
lodhydrique de concentration C = 6.10~3 mo£.£™.
2) Calculer le pH de la solution.

b) On ajoute un volume V'= 90 m& d’eau pure a la
Solution précédente; quelle est la valeur du pH du

mélange ?

S —

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 e
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Remarque :

Or néglige en général de
noter dans les équations
bilans que tous les ions sor
hydratés. Exemples : K

Y ‘ }
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Réponses :

a) Calculons le pH de la solution :
pH = —logCp AN : pH = —log 6.107°
D’ou : pH = 2,23

/—\ VI:VHQ 0- 90 mi
iﬁ.i mum

{CA= 6.10° moll Ca' ;PHy="?
Va = 10 mol1 Var=Vy + VHzo
Trouvons le pH du mélange :

pH = —logC,s ; Cherchons Cg,
*Principe de dilution :
Nj=Nf © Ny =Ny, < CAVA = CA,CA;
Ainsi : CaV = Cy, (Vi + Vig,0)

= Cy, =

| -3y ' e
AN:Cp =020 = 6,10~ mot.t"
Il vient : pH = —log 6.10™* d’odi : pH = 3,2

=

CaVa :.5‘ I |
VA+VH30 e

Edition 2020 bis




ofurme & en prélever est 1c
i I| - Yolium iniﬁ.l‘ri-

1p éter 100 m¢£ avec de I’eay

Exercice (5):

lles sont la concentration molaire volumique
‘concentration massique volumique d’une
| solution d’acide chlorhydrique de pH = 3,1.

: Réponses :

| Equation de dissociation :
HCl + H,0 - H;0*" +CI” M(A) = M(HCT)

* La concentration molaire volumigue :

C, =10~PH

AN:Cy = 1073 = C, = 7,9.10~* mot.t"

* La concentration massique : C, = Ca X M(A) -

AN: Cp, =7,9.107* x 36,5 ;Cp = 2,9.107 2.8

—

Exercice (6):
Une solution d’hydroxyde de potassium (KOH)
de molarité C = 4,10 mo?.£™ aun pH=11,6.
1)-Calculer la molarité en ions OH" de cette
solution,

| 2)-Montrer que I’hydroxyde de potassium est une
base forte.

I-"""h------.__

[.Kandja T. & Ismael §.(Lxio)
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Rép(m_—es_:_'——

*Equation de la dissociation : KOH 225Kt + OH™ ‘ e 3

«Equilibre ionique de i'eau : \ Cesicos scntEEEu
2H,0 = H;0™ + OH™

1) Caiculons la molarité en ions OH"™ de cette

Solution :

D'aprésle produit ionique de I'eau

Ona: [H;0*]x[0H"]=10"1* 4 25°C

~-14 -14
Soit : [0H™] = o = —
d’on :[OH"] = 10PH-14

AN : [OH™] = 4.1073 mol.L”
2) La basicité réelle est égale 2 la basicité
potentielle : Cg = [OH™] = 4. 1073 mot.0™.
L'hydroxyde de potassium est une base fo

Exercice (7): [

On dissout 1,2 £ de chlorure d’hydrogéne dan
deau pure 4 25°. La dissolution n’entraine pas de




5_ -'Bémre dcux expénences mnntram la nature

des ions présents dans la solution. “

| ©)Quel est le pH de la solution obtenue ?
| d) On préléve 50 m¢ de la solution précédente.

| Quel volume d’eau faut-il ajouter pour préparer
unesolutiondepHégaleﬁ4? I

Réponses : '

Qﬁi = 1073 mot
!pH —

Vig, o= 14 A(HCI) {VA - VH20‘= 12

a) L’équation-bilan de la réaction entre HCI et
H,0: HCl + H,0 — H;0% + CI”
b) Les ions présents dans la solution : H30" et CI™
* Pour les ions Hz0™ :
- Action sur les indicateurs colorés :
Exemples : BBT vire au jaune
Hélianthine vire au rouge
- Action sur les métaux : (petit détonation de H;)
Exemple : 7, + H,0* — Z2* +':;-H§ +H,0

K * Pour les jons C1™ : J‘

Les ions sont hydratés :
]-lgﬂl*ml et Cl™gq.
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- Réaction de précipitation : Ag'"+ Ci™ = AgCly
(Précipité blanc) |
En résumé : |

Solotion
Soluhon Bohmon mmm

L0 56

AgNO3+ HCl —— AgCl + HNO;3

=
Pblanc

c)- Le pH de la solution obtenue : pH = —logCy
Trouvons Cp : |

Conservation de la matiére :

n; = ng & nyc =Ca X Vy,0

3

Ainsi;le pH=—logl0~3 D’od: pH




5 tﬂaé dematlére:HBr OIS e e

s-ngﬁ;—"- CaV=2%x10"2 x5=10"1 mot.
de gaz occupe un volume de 24 £ ; 10” mo¢
spond a un volume égal 3 24x 10‘1 =24 ¢L.
ut dissoudre 2,4 € de gaz HB, dans les 5 ¢
d’eau.
| b) HB; réagit sur I’eau selon 1’équation :
[ HBr + H,0 - H,0* + Br-
, Montrons que la réaction est totale.
» Dressons |’inventaire des especes chimiques
| présentes dans la solution :
-Molécules :H, 0, HBr (molécules restantes, non
ionisées a priori) ;
| =Ions : H;0%,Br~, OH™
* Utilisons Ia valeur du pH ;
pH = 1,7 entraine :
[H30%]=10"17=2.10"2 mot.L"
* Exprimons le produit ionique de 1’eau :
[H;0*]x[0OH"]=K. = 1014 3 25°C
A 0= 105 Y = -1
[OH"] = o o 10 13 mol.{
*Traduisons I’électroneutralité de la solution :
[H;0%] = =[OH"]+[Br~] , il vient :
[Br~] =[H;0*] -[0H~],Comme [OH"] « [H307]:
[Br-] =~ [H30*] = 2% 102 mo.¢"
imons la conservation de la matiére (atome

| de brome):

|

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91¢;-----w§1.xandja T. & Ismael S.(Izmc
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C, =[Br~]+ [HE,]
1l vient :[HB,] = C; -[Br~] =0 mol.i”
Il n’y a pas de molécuies HB; en solution : HB,. est

un monoacide fort.

Exercice (10):
Une solunon A possédant une concentration

égale 2 10~ mot. £ On préléve 50 mf de A
auxquelles on ajoute 450 m{ d’eau. On obtient une
solution B. On dilue B 25 fois. On obtient une
solution C. Quelle est la concentration de C ?

Réponses :

Vﬂzo =450 ml’.
WE! ?

CA = 10-11'110{ f-f
50 mf

%—%*%




e [ {vs, =W+,
s&hnmn finale :
_ o —_lﬂng
3 Touvons
ne & C,V; =CVy =  Cp=—2t
- & 1%1 fvf f

s Vi1+V;
=P = 1024 = 4.10~3 mot.¢"!
-3
=2 22=6,610"* mot.¢’
D’ou pH = 3,2
Solution S (HCI) Solution E’ (HC1)
=24 {Pg}=1=§*+1
V; =10 cm? Vsi = V0 + Vs

| -Le volume d’eau pure qu’il faut ajouter :
| N =nf < CSVS = Cg, Vs,
| CsVs = Cs'(Vs + Vi,0)
i V.
"' Vi0 = cs - 'Vs"‘Vs( ==1)

Cs =C,=4.10"3 muf, &
RSP 41=2441=34
| Alors, Cg, = 107P8 = 10734

Cs) =4.107* mot.£

AN Vg = 102285 -1

Dot : Viy,0 = 90 cm’

T

k. -

&
],

e e e e --

“ollection M.Mouna C. - (+224) 628 17929 ---;-,,—Qﬁl-mﬁn T. & Tsmael S.(1zmo)}
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Exercice (12): |
5 !

On mélange V), = 100 cm® de solution HNO3
de concentration C; = 1072 mok.L™ avec

V, =20 cm? de solution de HCY, le pH = 2,7.
Quel est le pH du melange obtenu ? . . .

Réponses :

- -

Solution HNO3 Solution HCl  Solution obtenue

[Cl = 107?mo¢/£ Plz'l =27 {PH s . I-Wogt_atHClmntdu
v,=100cm® v, =20cm? wél = | Ko e
-Trouvons le pH du mélange obtenu : otfpegE
Conservation de la matiére :
n; =nNg &N, +N; =N¢
OorVi=V; +V, Ainsi: Ce= CaVi+CaVa pH_=pl

Vi+V3

p = A"
On a: Pllllle] = —]og_c}_&.:%

Cz - 10-PH — 10-2; - 100,3' 10-—3 ;
C, = 2.1073 mot.¢”

Mg pn = Sjgpiteacale
. 120 : ‘
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5407 -4 -1

[Na*] = V1+vz ==—=4,3 10~* mot.t

: 51057 = =4 1
K] = V1+Vz S $.3.107* mot.l’

Vérifiez que 1’électroneutralité de la solution est
respectée :

Dans le mélange, on trouve : <

— espéces majoritaires : Na*™{8,3.10™* mot.£" NG

K*(8,3.10~* mot.t"); OH™(1,7.107° mol.’ ) ‘

— espéce minoritaire : H,0% (5,9.1072 mot.t’ ). "

Exercice (14):

Une eau industrielle ne contenant que de I’acide
chlorhydrique a un pH égal 4 4,2. Quelle dilution
faut-il subir a cette eau avant de la rejeter en
riviére si ’on veut que son pH soit supérieur a 6,2.
Onadmeuxaqnel’eauuhhséepourladﬂununam
pH voisin de 7.

Réponses : |
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"Iassolutmn de NaOH est trop diluée, malgré
NaOH est une monobase forte :
14 + logCg ne convient pas.

isi, pH = 14 + log(Cy, + 1077) 225°C
B AN:pH=7,1

Gn pouvait procéder auu'ement

| Eb € [107, 10~7] moe.8™ avec n>7, alors la
{ | solution de NaOH est trop diluée : il faut tenir
| compte de la concentration des ions H30*
ki * provenant de 1’équilibre d’autoprotolyse (ou
| ionique ) de I’eau.
» Neutralité électrique: [Na*]+ [H;0*] =[OH]
| Produit inm‘que de l’eau :

+7 — o
[H;0%] = [DH] [OI-I"] 9,25 C

Ainsi, [Na*].[OH"] + K. = [OH7]?

[OH™]?- [Na*].[0H™] -Ke=0;

[Na*]=C, =2.108 moe.2™

D’oi I’équation : [OH™]2-2.10"8[0H~]-107** =0
Poser: [OH~]=X ona:X -2.10"8X-107"4=0
Résoudre I’équation : X< 0 a rejeter, X > 0,

[OH ] =X(+), puis calculer pH = 14 + log[OH]

Engénéral: Si Cp e
[lo-ua 10-7] mﬁt.-t-‘ v
Neutralité électrique de |
solution s’écrit ;

[H30%] +nCg =[0H"]
produit innque
[OH"] =
Ainsi,
[H30%]% + nCg[H;0%]-
=0

En résolvant I’équation ¢
dessus, on trouve

X<0 & rejeter.

IH 0%]

X>0; [H;0%]1=X(#)

D’ol pH = —logX

- Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91}—-----3-"§I.Kandja T. & Ismael S.(z

I_ e ---



Edition 2020

Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH

r—**"*"_“—‘—‘—"Lrﬁxer'cice (16): i—"

1) Soit une solution aqueuse de ’acide

: bromhvdrigue (HBr) de concentration
C,=2.10"5 moe.8™ et de volume 200 cm?.

Calculer les concenirations de toutes les especes

chimiques présentes en solution.

2) A la solution précédente, on ajoute 250 ¢cm?
d’eau, que devient le nouveau pH et en déduire les
concentrations des espéces chimiques présentes €n

solution.
Réponses : |
1)
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.
[ e |

_ PVyal
PVyg = BgaRT = NHa = "Ry

T=t+273 = 298°K 1
P = 101,3KPa = 101,3. 10°Pa
=013 10°Pa = 1 atm

N atm.f
St
AN : nygq = m = 0,03 mof

D’oit: npg = 3.1072mot

2) Déduisons-en le pH de la solution obtenue :
n; =N < Nyel = CAVA =

. = nycl = 3,102 - i =1
A S ion SE Cp=5.10 mof.£
Ainsi pH = —logC, = —log5.107?

D’od pH=1,3

Exercice (19):

| l)-A_l’alde de cetbe suluﬁon, on sauhmte T

Une solution d’acide chlorhydrique a un pH de 2,3

Edition 2020 bis
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; Réponses -

i Désignons par C; et Cz Tes concentrations melaires |
respectives Ges solutions d’acide chiorhydrique et
d’acide nitrique.

1)- Calculons les concentrations molaires des
différentes espéces chimiques dans c€ mélange :

[H30%] = %‘%% =1.2.10" mol.£" ;
3

[OH™] = [H;‘;ﬂ —8,33.107 moL.t™;

e Ve o 3 1,
[CI] VitVgivs 5,46.10 mofl.L" ;

[NOy] = —22_=6,51.10" mot.L™.

Vi1+V2+V3
2)- Calcuions le pH du mélange obtenu :

pH = - Log [H307] Dou:pH=19 |

Exercice (21):

( Extrait Bac-Guinée 1996_ E
g d’hydroxyd de
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Equation de dissolution : ,
-Le pH de la solution finale :

Conservation de la matiér
nj = 0g & Ny +Np=np = (

| Ainsi:  Pff =14 + 10g¥ &
—NaOH_ _ 4 102 mop. ¢! Voir schéma

MNaoHuXVH,0

s NaOH Solution préparée
(Vi = 400 m¢ , = 200 m? { pH =
it Fy =115 PzH =11 Vi=Vi+V,

E _ H20

iquations des réactions : KOH — K* + OH™
H20

| ~ NaOH—Na* + OH™

* Le pH de la solution préparée :

Bl C1V1+C2 V2
F =14+ lﬂg Vi+V2

| ¢, = 10P¥-14 = 3,16.10~3 mo?.¢"
| C;= 10P2-14 = 103 mot.£"!
| AN: PH; =11,38

Exercice (22):
(Extrait Bac-Guinée 2000 T-SE).
L’hydroxyde de calcium Ca(OH), donne avec I’eau
| une réaction totale tant que la solution n’est pas

| saturée ; la solution obtenue est souvent appelée

| eau de chaux i | g
On dissout 0,5 g d’hydroxyde de ca]clum dans o
| 500 m¢ d’eau.

| 1) Ecrire I’équation de la réaction de Ca(OH), avec

-------
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’eau.
| 2) Calculer la concentration de
d’hydroxyde de calcium ainsi obtenue ;
[OH ]etlepH dela solution A. ,
| 3)On ajoute, & A, 500 m{ d’une solution B
| d’hydroxyde de sodium de pH inconnu. Le pH de
i 12 solution C obtenue est 12,2 ; en déduire le pH

mconnu.

la soluticn A
en déduire

Réponses :

[_m\t:a(nn), =05
e

Vﬂlo =500 ml Solution (A}:, Cl(OlI):

1) Equation de la réaction :

Ca(0H), — Ca?

Edition 2020 bis




sons — en le pH inconnu (P§)
| PY = 14 4 logCy
Trouvons Cg : Nj =n¢ & 2ny + ng = n
i 2CAVa +CpVg =CcVe; Ve =Vy + Vg

Co = CC(VA""VB}"ZC&VA

B —

. ; =
| Cc=10°¢™**  Ainsi: Cp =4,6.1073 mot.{"
| AN: Pil;lncunnu = p]l;l = 11,66

Exercice (23);

(Extrait Bac-Guinée 1996 T-SM).
Une solution aqueuse de HCI a une concentration
C,= 10 mo2.L™.
Quel est le pH de cette solution a 25°¢ ?

Réponses :

» Equation de dissociation :
HCl + H,0 -» H30" + CI”

» Equilibre d’auto-ionisation (ou d’autoprotolyse)
del’eau: 2H,0 2 Hz 0%+ OH~
La concentration de la solution appartient 4
Pintervalle : [107™,10~7] mof.£" avec n=>7,
donc la solution de HCl est trop diluée, malgré que
HCl est un monoacide fort : pH = —logCy ne
convient pas.
Ainsi, pH = —log(C, + 107)425°C
AN : pH = 6,96

Autrement :
- | - Pour des solutions trop diluées dont C < 10°°
- | mot.t" ou C,[107",1077] mot.L™ avec n27, il
| faut tenir compte de la concentration des ions H30"
| Provenant de I’équilibre d’ionisation (ou d’auto-

| Protolyse) de 1’eau.

 Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 Yo
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*En général: Si
Ca €[107™,1077] mod.:
Neutralité électrique de I
solution s’écrit :
[H30%] = [OH7] +nCy
Produit ionque:
-1 Ko
i
Ainsi,
[H30*]%-nC,[Hs0*]-K,
En résolvant 1’équation ci
dessus, on trouve :
[H30*] <0 a rejeter,
[H30%]>0; [H30"] =X(-
pH = —log[H;0%]
» Autre maniére:
Traduire I’équation de la
neutralité électrique:
[H;0*] =[OH7] + [ci7]
produit ionique de I'eau:

Zaple 10 o
[0H™] = 5q 425°C.

HCI étant un monoacide
[€1"] =Ca =10*mot.t

1






n

. chlorhydﬁquEA, B, C,D:A aunpH=21:8
! telle que [H30%] =5,10-3 oy

:' Elﬂ'ﬁmaﬁ) T

dispose & 25% de quatre solutions d’acide

mo.2", Ca été
preparée par dissolution de 1,4 ¢ de HCI, pris a
25°¢ sous une pression de 101,3 KPa, dans 5 ¢
d’eau pure ; D résulte de I’addition de 250 mf
d’eau & 100 m€ d’une solution de HCI de pH =15,
Calculer les pH des solutions B, C,etDet classe,r
ces quatre solutions par acidité décroissante,

.| = Solution C : (voir schéma précédent de

Réponses : 7

A t=25 on dispose (4) solutions de HCI : A, B,
CetD.

* Solution A : P =2 1

* Solution B : [H;0"]z=5.10" mot.£.

» Solution C :

{"\ ool i
t = 25°,P = 101,3 KPa

C
Vo =51 C (HCI) {p -

¢ =7
* Solution D /—\
_/ Vir,o = 250 mé

Solution HCI Solution D

{v =100 m? { Cp
pH=15 Vb =V+Vuo

- Caleulons les pH des solutions B, Cet D :
- Solution B : P = -log[H:0"]s AN: Pf'=23

*"t:lbtentfon de la solution C).
P¢ = -log C¢ ; trouvons C:

Nj=n @YEG.I._
£ =Cc X Vy

------

La dissociation se fait san.
variation de volume :

Ve= Vh,0
*Pour la solution C, on pot
écrire : "
PV =nygRT
_ PVya
NHeI™ R
T=tc+273
T
MHA™ G 08z x298
Nyer= §;;-g_1[}" mo¢.
nyer= Ce X Vi,0

-
Cc vﬂgﬂ

2§1.Kandja T. & Ismael S.(Izn
I
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Com—THEL_ 114107 mol.L”. AN: P =1,94

VM KVHID

-Soiution D: P§ =-log Cp trouvons Cc:

CxV
N =N CxV=0CxVp Cp= VIV avec

i +Vn,0
| c=10"P". ¢;=9.10° mot L. AN: P} =205
| - Classement par acidité décroissante :
PR < Bl <P} < B¢
ou: —+—+——+—+——>pH
PE P P} Pf

Exercice (27):
On dispose a 25°c de quatre solutions
d’hydroxyde de sodium A’, B’,C’et D’ : A’ aun
pH =11,6 B’ est telle que [OH™] =3.103 mo
C’ a été obtenue par dissolutionde 2 g
d’hydroxyde de sodium dans 10 f. d’
*i obtenue par addition de 400 m ’eau :







gicf
Tome-1: Acides et bases en solution agueuse - pH

——

Exercice d’applicaiion:
L’étiquette d’un fiacon d’hydroxyde de sodium de
formule NaOH indicue un pourcentage massique
P(NaOH) = 35%.

Calculer la concentration de 1z solution si la densite "

de la solution est d = 1,38.
On donne, la masse volumique :
Peau = 1kg/t = 1000 g/t
M(Na) = 23g/mo& ; M(O) = 16g/mof ;
M(H) = 1g/mot.

Réponses :

Calculons la concentration de la solution si la

densité de la solution est de d =1 38
— DNaOH mNaOH :

P(NaOH)= "'9“ x 100
= m(Naoﬂ) =

i
v _5.. a L,

f.dition 2020 b
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Réponses : |’ I
el 2
» = Autrement :

L/ étiquette d'un flacon commerciat (HCD): 4 = Peoiston _ 3307p
d/eau = 1,18 e
04P ou P(HCL) = 35
M(HCI) = 36,5 g/mof
1)- La concentration de la solution commerciale
93 P(HCI)xd/eaux10 Sl o 1
C—M(Hm AN:C = 11,3 mot.{’

2)- s e

PHz0
2 m oo
d = Pgolution = v

Solution commerciale Solution HC1
{v =7 [VA = 500 m¢
C

Ca = 1 mot/?
- Déterminons V :

n; = ng < CxV=CyVy = N = e
AN: V=44,24mt
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[

_________.__—|,__..__.——————-}____.__—————-

i ' Exercice (3): | H%I

La iessive de soude est une solution concentree
d’hydroxyde de sodium que 1’on trouve facilement
en droguerie.

1) Un flacon commercial de 1 £ de lessive de soude

de densité (par rapport & I’eau) 1,333, contient en
masse 30 % d’hydroxyde de sodium NaOH pur.
Quelle est la concentration de 1z lessive de soude ?
2) On veut préparer, pour une séance de fravaux
pratiques, 2 £ d’une solution d’hydroxyde de

sodium de pH = 12,5. Quel volume de solution
commerciale faut-il utiliser pour cela ? Comment le
mesurer ? |
3) On verse 25 m¢ de solution commerciale dans 1£ |
d’eau. Quel est le pH de la solution obtenue 2

1)-

8

F.dition 2020 bis
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[ﬂxarckes d améﬁorationJ

Tome-1 : Acides et

olution A de NaOH, de pH=12.

Exercice (1): On dispose d’une s | |
1) Quel volume d’eau faut- il ajouter & 50 rl de A pour obtenir une solution B g4

pH=10,7? . & :
2) Quelie masse d’hydroxyde de sodium solide aurait-il fallu dissoudre pour
B ? Conclure. :

préparer directement le méme volume de
Réponses partielles: 1) V (eau) = 950 m¢ ; 2) m(NaOH) = 2.107%g.
Exercice (2): (extrait Bac blanc-2006 Lycée Donka T-syysk)

Le pH d’une solution d’acide chlorhydrique est égal 6,8 a 25°C
La méme solution est portée a 60°c en évitant toute évaporation du gaz HCI ,
1) Calculer les concentrations de OH™ et C1~ aux deux températures.

2) Calculer le pH de la solution 4 60°c.
On donne : Ke = 10~1* 2 25% ; Ke=9,6.107* 2 60°c.
Réponses partielles: 1)-A t=25%: [Cl'] = 5,8.10° mo/t ; [OH] = 107 mot/t
2)-A t=60° : [CI] = 5,8.10° mot/¢ ; [OH] = 2,82.107 mot/L.
Exercice (3): Soient deux solutions d’acide chlorhydrique et d’acide i
bromhydrique : solution (Sy) et solution (S;) de pH respectifs : pH;
pﬂz =2,7. P
1) sachant que I’acide chlorhydrique HCI et I’acide bromhydriqu:
monoacides forts, calculer les concentrations C; et C; des
2) On mélange un volume V; de la solution (S;) avec un vol
(S,) de telle sorte que 1’on obtienne une solution final
de pH = 2,5, le mélange s’effectuant sans variation du
VietVs. Réponses partielles: 1) C; = 6,3. 1073
2) R




Tome-1 : Acides et bases en solution &queuse - pH Eilltlun 20%eh
yercice (6): 1) Une solution d’acide chiorhydrique

%Quclles sont les cspécc_s pi¢sentes dans Ia z,olu?il::il.a rIER Sl e 8

b) Calculer les concentrations de ces différenteg espéces,

2) On préleve 10 m{ de cette solution et op Je rajout a 240 me dfenl il

a) Quelles sont les nouvelles concentrations ? Ielee.

b) Quel est le nouveau pH de la solution,

Exercice (7): Déterminer le pH d’une solution de HBr de concentration C
| Indication : C — 0 veut dire que la sclution est trop diluée. Réponse : pH=7 =0
| Exercice (8): On mélange 260 m¢ d’une solution A d’acide chlorhydrique, de
| pH=2,5 et 300 m{ d’une solution B d’acide chlorhydrique, de pH inconny E
 mélange final C a un pH =28, en déduire le pH inconmy, :
| 1) L’acide iodhydrique HI est, comme I’acide chlorh

el ' ydrique HCI , un acide fo
On mélange 300 m¢ d’acide iodhydrique de pH = 3 ef 700 mé d’acide

chlorhydrique de pH = 4.

2) Quel est le pH de la solution obtenue ?

Réponses : 1) Phconne = 3,27 2) Piohition altenye = 2,43

Exercice (9): a) Une solution aqueuse S contient un mélange d’acide
chlorhydrique (C; mo£.£™) et nitrique (C, mof.£™).

Ecrire les équations-bilans des réactions du chlorure d’hydrogéne et de I’acide
nitrique avec de 1’eau. Que peut-on dire de ces réactions ?

b) On verse, dans 100 m{ de S, une solution aqueuse de nitrate d’argent utilis¢
en exces. On obtient un précipité blanc de masse m;=717 mg.

-Ecrire I’équation-bilan de la réaction de précipitation.

-En déduire la valeur, en moE.E'l, de la concentration C; de I’acide chlorhydric
¢) Lasolution SaunpH=1,1.

En déduire la concentration, en'mol.I”, des ions H;0", ainsi que la valeur de I
concentration C,.

Exercice (10): A 1£ d’une solution de NaOH de C = 10 mo£.£™, on ajoute 2 |
deNaCl de C =102 mot.£™".

2)-Montrer que le pH passe de la valeur 12 a la valeur 11,5. .
b)-Calculer 1a concentration des espéces chimiques présentes dans la solution
finale,

©)-Vérifier ’électroneutralité. ~ ) 3
Exercice (11): On dissout 1,2 ¢ de chlorure d’hydrogéne dans 1¢ d‘cau pure
£5%. La dissolution n’entrainant pas la variation du volume.

¢l est le pH de 1a solution obtenue ?

* Volume molaire & 25°¢ est 24 £.mol”.

s

Ly n ¥ #
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Exercice (12) : Dans

chlorure d’hydrogene.

a) Quel est le velume d "
t de pression ) ’ |

ggr%pi::}{zsuatioi-bilan de Pionisation du chlorure d’hydrogéne dans I’eau,

c ¥ -
C) Quel est le pH de 1a solution obtenue 7 by
d) Calculer la concentration de toutes les especes

solution & 25°c. :
=1; =135,5 (en g.mol™).

Données : M(H) =1 ; M(CI) ; _ ’

Exercice (13) : On introduit 2,8 g de potasse KOH dans 4 lltII:tIBs d’eau.

1) Calculer la concentration en potasse de la solution ,et son p i

2) On préléve 40 cm3de la solution précédente que I’on étend a 1 litre en

ajoutant de I’eau. e
Calculer le pH de la nouvelle solution. vl .
Exercice (14) : A 25°c, on dissout, dans 5 ¢ d’eau, 1,5 £ d’acide chlorhydrique

HCl pris & 25° sous 101,3 kPa. : _
1)-Déterminer la quantité d’acide chlorhydrique mise en solution.
2)-En déduire la concentration et le pH de la solution.
3)-On ajoute 10 £ d’eau a la solution ci-dessus.
Calculer le nouveau pH de 1a solution.
Données : A 25° et sous une pression de 101,3 kPa, le volume molaire Vi, sera
pris égal 4 24,5 £.mof".
Exercice (15) : On dilue 4 500 m{ avec de I’eau, 10 m£ d’acide chlorhydrique de
concentration 1 molaire. Quelle est la concentration en ions H;0" de la solution
obtenue et son pH. Réponse : pH= 1,7
Exercice (16) : A 0,40 g de soude on ajoute de 1’eau pure jusqu’a obtenir une
solution de volume égal 4 200 cm3,
1) Calculer la concentration molaire volumique en ion Na* et le pH de cette
solution.
2) En réalité il ya un pes d’humidité dans les 0 ,40 g de soude et on trouve un
pH=12,6.
Calculer le pourcentage d’humidité en masse de la soude utilisée.
Ko 15107 o = 3,602 i =2
e ¢ ssout 1g d’hydroxyde de sodium dans 500 m¢ d’eau.
: quantité de matiére de NaOH introduite.
b) la concentration des ions OH™ en solution.
¢) le pH de la solution.

500 m¢ d’eau pure, on dissout une masse de 0,73 g de

de gaz dissous, dans les conditions normales de

himiques présentes dans cette

Collectio " |
llection M.Mouna C, (+224) 628 17 92 91z S3SL Kandja T. & Ismael S.Qzmo)
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Exercice (18) : Dans un béche?', on mélange les solutio
v, = 50mé d’acide chlorhydrique de concentration C,
B, =75 m{ d’acide nitrique d‘? concentration C, = 104
V, =75 mé d’acide brogﬂly&ﬂue de concentration C
2V, =300 m¢ d’eau distillée.

a)- Calculer 1a concentration de toutes les espéces chimiques présentes dans e
mélange. , o _

b)- Quel est le pH du mélange ? On néglige les ions H,0* provenant de
Pautoprotolyse de I’eau.

Exercice (19) : On prépare 2 £ de solution en dissolvant 8. 10? mot g’
fort A dans de ’eau. Son pH est égala 1,1.

3)- L’acide A est-il un monoacide ? Si non, de quel type d’acide s’agit-il ?

b)- On verse quelques gouttes d’une solution de nitrate de baryum dans un
gchantillon de la solution. I apparait un précité blanc.

Quel est le nom de I’acide A sachant que sa masse molaire vaut 98 g/mof, ?
Exercice (20) : On dissout 0,2 g d’hydroxyde de sodium dans de I’eau pure d
facon a obtenir 1 de solution.

2)- Ecrire I’équation-bilan de la dissolution du solide dans I’eau,

D)- Décrire deux expériences prouvant la nature des ions présents dans la solu
p)- Calculer le pH de la solution.

i) Quel volume d’eau faut-il ajouter 4 20 m¢ de la solution précédente pour
btenir une solution de pH égal 4 11 ?

A(H) = 1; M(O) =16 ; M(Na) = 23 ; masses molaires en g.mol™.

ixercice (21) : Une solution d’acide sulfurique H,SO, a un pH égal a 2,50.

-~ 0n suppose que 1’acide sulfurique est un diacide fort.

alculer la molarité de cette solution.

" En réalité la molarité de cette solution C’=1,78.10" mof.¢™.

% explique cela par le fait que si H,SOy est un acide fort, I'ion HSO, obtenu
'8 de ionisation totale de H,SO, n’est pas un acide fort : il n’est que
irtiellement disgocid dans I’eau.

- Ruelles sont leg espaces chimiques présentes dans la solution ?

culer les molarités de ces espéces chimiques

_II : 10 C = 1 58 10"3 mot z—l 20 [H O =23 3 16 10-3- mﬂﬁ.f-'l'
B = : » L] » 3 3 . » 3 _]:-
eror 216 10" mog g1, 1502 = 1.38.10° mot.£- ; [HS0¢] = 0,40.10° mot.£”.

: Une solution d’acide bromhydrique, de volume 2 £, a un pH ég

D$ aqueuses Suivantes
=107 mot.¢1,
mof. ¢! :

3=10" mof.¢™;

un acid

e
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ryercice (26) : Calculer le pH d’une solution d’acide :
]!‘-‘féa"mou; 240 cm?® de HC) gazeux sous latm ;;(l)gzhg:;qi ;} btem,;e
pure. fwome T ma bk
Exercice (27) : Soit une solution aqueuse de NaOH de co
E;= 4.103mot/L. |

Calculer le pH de cette soluﬁm} ainsi les concentrations des divers ions prégent.
Quelles sont les especes majoritaires, minoritaires et yltra minoritaire, i
Exercice (28) : Une solution de dihydroxyde de magnésium Mg(OH), a un pp
égala 11,7. Sachant que le dihydroxyde de magnésium est une dibase forte :
calculer la concentration molaire volumique de cette solution, :
Exercice (29) : Une solution d’acide chlorhydrique contenant 4 fois plus d’io:
H;0" que d’ions OH'. Calculer le pH. Calculer la concentration des ions CI",
Exereice (30) : On dissout 20 g de soude caustique dans 5 £ d’eau distillée.

1- Calculer la concentration massique volumique et la concentration molaire
volumique de la solution obtenue.

2- Quelle masse de soude faut-il dissoudre dans I’eau distillée pour avoir 1,5 |
de solution de concentration molaire 4.102 mof/¢.
Exercice (31) : Comment préparer 250 m£ d’une solution d’acide nitrique de
concentration 10~ mof/£ a partir d’une solution commerciale concentrée ?
Sur I’étiquette de la bouteille, nous avons comme renseignements :

- Acide nitrique 65%

- HNO; avec M= 63,01 g/mot

-d=1,40.
Exercice (32) : On considére les solutions suivantes a la température de 25°
rappelle que pKe = 14,0.
Complétez le tableau suivant :

= 4 NaOH | Ca(OH),

ncentration

T

: 'f,h_‘:_ 52 x lﬂ"

Itice (33) : I’acide bromhydrique HBr est un acide fort. - . .
mmmmiﬂe S coztieli P = 47,0 % en masse.de HBretaunc der
Parrapport 4 I’eau d = 1 47. '
On souhaite préparer un volume V = 0,250 £ de solution S, de c
“oncentration C = 0,50 me/£. La température de toutes les solufs

CM. N M.Mouna C. (+224) 628 1792 91, --- e “'sIKandja T. &

et acide de
ons est de 25°
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Tome-1: A& '

paration de §; = _ :
= 5 0 mf de S, qu on introduit dans une fiole Jaugée

1)- Décrire ia pré
Jéte avec de 1’ecau distillée.

2)- On préléve un volume ¥
de volume V, =250 m{ et on comp

oluti , obtenue ?
¢l est le pH de la solution S; 0 s ‘
S)l—l()n dilue vingt fois 1a solution S; ; soit S; la solution obtenue.

Déterminer [H;O'] et [OH | pour
Comment évoluent les concentrations de ces es

les solutions S et Ss.
péces lors de la dilution de 1a

solution 7 _ 1 _
Exercice (34): L’acide nitrique HNO3, en solution aqueuse dilu€e est un acide
fort | ”y . |

de dissociation @ de P’acide nitrique en solution aqueuse

1/-a)- Que vaut le degré

diluée 7

b)- En déduire les especes chimiques présentes dans cette solution 7

2/- Soit une solution aqueuse d’acides nitrique depH=3,7.

Déterminer les molarités des espéces chimiques présentes dans cette solution
3/-a)- Vers quelle valeur tend le pH d’une solution d’acide nitrique si elle est

extrémement diluée ?
b)-On 2 une solution d’acide nitrique de pH égale a 6,8; en déduire sa molarité C

Réponses : 3) b) C=9,5.10" mol.L"".
Exercice (35): Sur un flacon de solution commerciale d'acide nitrique HNO,, on !

reléve les indications suivantes : Pourcentage massique d'acide nitrique : 68,0 %
Densité : d = 1,41 ; Masse molaire moléculaire : M = 63,0 g.mof,".
1. Montrer gue la concentration molaire C, de 1’acide nitrique dans la solution

commerciale est environ égale & 15 mof. 27
2. Déterminer le volume V, (en m&) de solution commerciale qu'il faut prélever

pour préparer V = 500,m¢ de solution d’acide niirique de concentration
C=10mot.L". i g

Seren Peder Lauritz Serensen © =+ r
(9 Janvier 1868 — 12 Février 1939
Chimiste danois. Tl est connu peur
W I'introduction en 1909, le coneeéptidepH,

| échelle permettant de mesurer I’acidité
ou la basicité.

e

=

i
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VH+VB
; Z:'_QLI si[A7] = [M™*] gy Na = ng, la solution

" obtenue est neutre: [H30*] = [OH™]. C’est le point
d'équivalence
H30*] = [OH~)=vKe =107 (mot/s ) 4 25°. pii=y
Al’équivalcncc ‘Np = N &> CAVA:CBVB(EJ
¥ £as:si [A7] < [M™*] ou N, < ng, la solution
obtenue est basique : [H;0*] « [OH™]
Ala neutralité électrigue -
H30%] + [M™*] = [A-] + [OH"]
[H30*] est négligeable devant [OH ],
[OH™] = [Mn+] - [A7]
Dol : [OH~] = % (mot/t)

Alors [H,0+] = %’E (mok/t) 4 25°C.

i u :
PH=1q44 log[OH~]

e ————

-I.mdcl'ﬁctimd'ﬂ
sclution d’acide fort sur ur
solution de bage forte, la
solution obtenue 4
I"éguivalence est neutre - 5
pH est égal 47 4 25%¢
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0 : -

* Au début du

bﬁ = 0 PA = --losta
Cy =107 P"(mo-Ut)
-Alaﬂndnvingg

Ve = o ; Bii= 14 + logC,
PHE ca = lﬁPﬂ 14 (mut)
* A Péquivalence :
Ny = ng
ot > GV =GV,
Vem Vs
:

» Principales caractéristiques du graphe
pH = (Vg) ' : 1 » Cette courbe est :
La courbe pH = f(Vg) est croissante ; el}e ala per e Saible Sl iﬁ'
forme de la lettre S (on appelle des fois sigmoide). avant et aprés le point
Elle présente trois (3) parties distinctes : d'@“‘;ﬁ:ﬂﬂlw Sy
- Premicre partie (AB) : la courbe est presque Vit 3
rectiligne et le PH varie peu lors de I’addition de la |
solution de base forte.

En outre la courbe est légérement croissante ;
présente une concavité tournée vers le haut.

- Deuxi€me partie (BC) : on observe « saunt de pH »
et la courbe change de concavité. Elle est
pratiquement verticale.

- Troisieme partie (CD) : le pH croit de nouveau
lentement de maniére presque linéaire autrement dit
la courbe tendant vers une asymptote horizontale,
En outre la courbe est de nouveau légh'enmt




 base forte.

e cours précédent sur Jo dosage d'un

W
AN\

I

L e ———

Th fEN

Vame Va

iu..-—..-..___._.__ PR —

* Au début du virage:
Va=0, Bf'=14 +logCs
Ca = 1078~ (mol/t)
* A la fin du virage:
v,.—rﬂ.l’f =*‘°SCA
Ca = 1077 (mot/t)

* A I'équivalence :

Ny =ng
CaVae) = CaVe
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Solution KOH Solution HBr Solution obtenue

[CB = 10"2mo# /¢ {CAinconnue Pmélange 11
Vg = 20 cm® Vo = 5cm® Vi=Va+ Vs

Equations des réactions : KOH H__zg K*+ OH"
HBr + H,0 - Hy0* + Br~
e Equation bilan: H;0* + OH™ - 2H,0
Inventaire des espéces chmuques présentes daﬂp
H,0*; OH~; K*§ BE
1) Déduisons-en les concentratmm en
[H30%] = 10°PH = [H;,0%] =
[OH—] pos lupﬂ—ldp = L — 40~










i d’une solutmn d
i Mcenuahon 1()‘z mol.¢",

re I’ équation-bilan de 1a réaction.

| "Peut-on ainsi atteindre 1’ €quivaience acido-basique ? Préciser si la
solution est acide, basique, ou neutre.

3) Déterminer le pH de la solution.

4) Calculer les concentrations des différentes espéces chimiques
présentes dans la solution. On donne : log 5=0,7.

Réponses e

Equations des réactions : HCl + H,0 - H;0* + Ci~
H20
NaOH — Na* + OH™
' 1) L’équation bilan : H30* + OH™ - 2H,0
2) ny = CaVy = 2.10"* mot ng = CgVg = 10~ mot
* Ny > ng; On ne peut pas atteindre I’équivalence acido-basique.

Cela traduit que [H30%] > [OH™] ; alors la solution obtenue est acide.
3) Le pH de la solution

PH=—log=2—2; V=V, + Vs D’oli: pH=23
4) Concentratlon des différentes espéces chimiques présentes
ensolution : [H30%] = 107PH = [H;0%] = 5.10"3 mot.t’
[OH"] = 10PH-14 = [OH"] = 2.10712 mot .t
[Cl] = C’*"*‘ = [CI"] = 1072 mot.t"

[Na*] = -ci‘-’-"— = [Na*]=5.10"3 mot."
A B

1 Exercice (8) : Extrait BAC-Guinée 2012 T(SM/SE).

On mélange 20 cm d’ une solution d’acide chlorhydrique de
concentration 10 mof.£™ et un voiume \' d'une solution d’hydroxyde
de sodium de concentration L3 10 mof.£". La solution obtenue a un
PH inférieur a 7. o

3)- Exprimer les concentrations des différentes espéces chimiques en
L;'EIE‘:H en fonction de V.

f Mumm.c.(-pmmﬂnm, ;,.ng'r.&ﬁﬂl ﬂ

‘ lﬂ‘l a.-

Reonait 5
| PR TR
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Tome-l | |
b)- Déterminer le volume V' lorsque lepH = 2. __l.
Cy- Quel est le volume de la solution de snudc nécessaire pour ubm

| 1'équivalence ? Que! est alors le pH de la solution ?

Justifiez votre réponise.

e T ——————————————

Réponses




.

ol |
@onscs l"‘ s N
Posons :  C, = Concentration molaire
Vi = volume de I'acide :
| C, = Concentration molaire de la soude
| V: = volume de soude

C; = Concentration molaire de chlorure de sodium
V3 = volume de chlorure de sodium
Le nombre de moles d’ions H,0* apportés par ’acide est :
m =C;V; =2.10" mot.
Le nombre de moles d’ions OH apportés par la soude est :
| n = C,V; = 3.10” mot. :
' 'l se produit une réaction totale entre les ions H;0% et OH
H30+ +0H - 2H20 :
Les ions OH™ sont en exces, il reste a la fin de la réaction :
3.10° - 2.10®° = 10” mot d’ions OH™

o™ -3
i

—

e

de I'acide ;

Vi4V+Vs g
! — o = 11; 7
‘ Nous aurons donc : pH = —log[H30%] = —log [OH"]
— Exercice (10)

. utte

A T'aide d’une burette délivrant 20 gouttos par cm’, da ?3: t:mu:I;;E.:n |
T'une solution de HC1 de concentration 0,2 mot/¢ dans J

Istillge, 1 tion obtenue
1) Calculer la concentration en ions Hydronium de la solu
Ainsi que Je pH. i trois gouttes
2) A Paide (fe la méme burette on ajoute une, deux Pmsdm solution
¢ solution de soude de concentration 10™* ms{z

LM | _Sisp.Kandja T. & Ismael
o mﬁﬁml':nsm%
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| Réponses |

dronium de la solution obtenue |

= CaVa

me-1 : Acides ¢

Equation de dissociation .
1) La concentration en ions hy

Ny,0t * ny < IHSO ] X Vgolution

AN 3
l“30 ] Fa—:;:ﬂ ) Violation = VH:O +Vpm VH,o
Calcul de V : 20 gouttes = 1cm?

1 goutte — Vo # VA'--S
Do : [Hy0°] =10"* moz.r'
- Le pH de la solution: pH = —log[H 0"‘ [ =
2) Calcul de 1a concentration en ions ; r- -
solution apré;:hamo d. m additions




0sé par I’acide nitrique (acide fort) de
- 7 9.1072 mog ¢!, L’équivalence est obtenue pour
ire I’équation de la réaction acide-base

2) En déduire la concentration Cy de ’hydroxyde de calcium.

3)"(.3alculer le pH de la base de départ ainsi que le pH de I’acide
utilisé pour faire ce dosage.

4) Calculer la masse de nitrate de calcium formé.

On donne : Masses molaires atomiques en g/mof :
H=1 ;0=16;Ca=40:N=14.

Réponses

Equations des réactions : Ca(OH), = Ca?* +20H~
HNO;z; + H,0 — H30%" + NO;~

1) Equation-bilan de la réaction: H;0* + OH™ - 2H,0

2) Déduisons-en la concentration Cy, de I’hydroxyde de

peeesssssmmmmae = S
"

calcium : ny o+ = noy- © CVo, =2C,V,  ; ne:

< g - caom, ™2 ca* s20m- |
Cp = 5y.%; Cp =1,08.10 “mot.". gt gt
3) Le pH de la base de départ : 2—=2n 1
pH = 14 + log2Cy, pH~123 | Mo Ca(OH);
Le pH de I’acide utilisé pour faire le dosage :
pH = logca ) pH=1 Ca(OH); : est une dibase :
4) La masse m de nitrate de calcium formé : ; forte. | _ 5
2(Hs0* +NO; ™ ) + (Ca?* +20H7) — 4H,0 + (Ca* +2N03 ")
Aprés évaporation de ’eau on obtient les cristaux de
nitrate de calcium CH(NOS)Z -
1 nca(ﬂoS)z = E’. = Pﬁ =
De I’équation précédenteona: — —  ~ 73 2
xCaVa
mcamos);_ B Cah & Mca(N03)2 ¥R
MC‘{N03)2 2 < mca(Nos}z 2
D’ou : Mca(NO3)2 = 88g5610-zg
I
= Sty 5 : 8.0
 Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 9%, -i-&-:-?hf].m&ju T. & Ismael S.(z
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IF Exercices 4 amélioration oy

= 10 cm? de soude. On y ajoute

ice(1): Un bécher contient Vs -
Exercice(1): de chlorhydrique (C; = 10“3m0£.£']}_

Tome- |
1

(

]

i i

i t une solution d’acl

AT dacide versé V; = 18 cm?, ;
]

{

{

|

(

|

|

{

1

!

———

Le saut de pH se fait pour un volume

1) Donner 1’allure de 1a courbe pH = £(V). ket 1
tration molaire C, de la solution initiale de souge,

2) Déterminer la concen :
3) Vers quelle valeur tend le pH de la solution finale ?

4) Calculer la masse m de chlorure de sodium se trouvant dans la solution 3
I’équivalence. Cette masse augmente-t-elle aprés I’équivalence ?
On donne : Masses molaires atomiques en g/mof: H :1; O :16; Na :13; Cl ;355
Réponses : 2)- C; = 1,810 mot.t"; 3) pH=3 ; 4)- m = 1,053 mg.
Exercice (2): On veut doser une solution d’acide chlorhydrique. On utilise u
volume initial de 10 cm® que 1’on neutralise progressivement par une solutioy
agueuse décimolaire de soude.
On note les résultats expérimentaux suivants, donnant le pH en fonction du
volume de base ajoutée (Vg, en cm?). ‘
(V[0 TT 273 [4 15 [6]7 |8 19 |95 99 1
2 P AT RO RS 12 112312633 |

: 5 7 i __1,5 e 11’ < iE :
o 1 (122 1193 1194 {124 | 3
1)- Ecrire I’équation de responsable des variations du pH. i
2)- Tracer sur un papier millimétrique la courbe traduisant la variation du pHa § |
fonction de VB - '. |
Echelles : 1 cm par c_m3 en abscisses ; 1 cm par unité en ordonnées.
i )- Calculer la mnianté .de la solution d’acide chlorhydrique.
)- Recenser les divers individus chimiques présents dans le bécher pour
Vg = 12cm?. Calculer leurs molarités. |
?ﬂa@g Un bécher contient 20 mé d’une solution de HCI 4 10~2mot.{
: )t;:amette'connem_de NaOH 4 102 mo2.£” pour Vg=12 m¢.
2 g e.bllml:l des especes pr&tmtes dans la solution.
ExDéemt?lummzl “':IUW memmhon et le pH de leurs solutions.
el 41 Unbécher content 10 cm dunesolution aquuse 46+
de soude orhiydrique, du dessus une burette contient une solution aquevs® ;
A) 1-Quel est le pH de la solution dans le bécher

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 9 ﬁ&;tﬁﬁggmj. T. & Ismael S
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€l volume de s
~<ESLSerait alory 1
' B) On laisse coye,

4 Imprésentant Ie

~ de soude versée,
On a versé dang je bécher X c¢m3

oude faut-il verser pour atteindre le point d’équivalence ?
PH dans le bécher.

lenteraent 1a solution de soude dans le but de tracer le grap

PH dans le bécher en fonction du nombre X cm? de la solution

; de la solution de soude (0 < X < 8).
Exprimez en fonction de X le pH dans le bécher. AN : X=2 ; X=4 ; X=6 : X=8
) 01! continue de laisser couler la solution de soude.

On dépasse le point d’équivalence.

1) On verse 12 cm? de In
dosage).

Montrer que tout se passe comme si
dans un certain volume V d’eay B.
Calculer Y et V. Quel est alors le pH dans le bécher.
l 2) On verse X cm? de la solution de soud
du début du dosage.)

Calculer le pH dans le bécher en fonction de X. AN : X=10 ; X=12 ; X=14 }
X=16.

Vers quelle limite tend le pH lorsque X tend vers I’infini.

D) Rassembler les résultats numériques pour : X=0; X=2 ; X=4 ; X=6 ; X=8 ;
X=10; X=12 ; X=14 ; X=16 ; X—00

Tracer la courbe de variation du pH en fonction de X.

Réponses partielles: A) 1) PY =1 ;2) Vgg=10 cm® ; pH="7

solution de soude (12cm? versés a partir du début du

on versait Ycm? de la solution de soude

€ (X210 cm® ;X cm® mesuré A parti

i B) pH= —lelg1 ;:fxm; Application numérique: X =2 pH =117

X=4  pH=136

X=6 pH = 1,60

X=8 pH =195

Oly=2em3; V=20cm®; pH =11,95
2)pH=14 + lﬂg%ﬁ Application numérique : X =10 pH=7
| X=12  pH=1195
1 X=14  pH=1222
X=16 pH= 12,36
*limpH =13
X—00

i lume V d’une solution
Exercice (5) : On verse progressivement un vo ’ o

ﬁi d'h}'droxyde de sodium dans un volume V, = 10,0 cm?® d’une solution d aﬂldﬁ
chlorhydrique.

i o
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1° Donner !"allure sommaire de la courbe de vanation du pH ea fonction ¢y
volume v de solution ajoutée. (D’aprés les renscignements, on notera je pyy
initial, le pH 2 I’équivalence et la valeur du pH en présence d’un gros excés go

solution 2joutée.) _ : |
20 En déduire I’indicateur coloré le mieux adapt¢ pour déterminer la fin de |,

réaction acido-basique.
Données: Toutes les solutions ont une concentration molaire: ¢ = 1,0.10"" mof/¢.
-Solution aqueuse de chlorure d’hydrogéne : pH = 1,0.
- Solution aqueuse d’hydroxyde de sodium : pH = 13,0.
Hélianthine zone de virage : 3,1< pH<4,4
Rouge de méthyle zone de virage : 4,2< pH<6,2
Bleu de bromothymol zone de virage : 6,0< pH<7,6
Phénolphtaléine zone de virage : 8,2< pH<10,0
Exercice (6) : Dans un bécher, on verse successivement 20 cm? de potasse KOH'
3 0,05 molaire, 12 cm® de HCL a 0,01 molaire ,5cm? de H,S0, 4 0,07 mof/¢ et
13 cm? 2 0,065 mo?/2. Quel est le pH de la solution obtenue ?
Réponses partielles : pH = 1,52 '
Exercice (7): On met en présence 10 cm?® d’acide chlorhydrique 2 10™* mot/C e
40 cm® de soude 4 5.1072 mo¥/%.
a) Quelles sont les concentrations (molarités) des ions Na*; CI™; H;0" et OH™
présents dans la solution en fin de réaction.
b) Quel est alors le pH ? _-
Exercice (8) : Les solutions commerciales de la marque Destop, vendues pour
déboucher les canalisations, contiennent essentiellement de I’hydroxyde de .
sodium. On peut lire sur I’un des flacons : <<Densité de la solution par rapporta
I’eau : 1,23 ; pourcentage en masse d’hydroxyde de sodium 29 %. >>
1)-Déterminer I’ordre de grandeur de la concentration de cette solution
commerciale notée S.
2)-On souhaite doser S par une solution d’acide nitrique a 0,1 mo£/£. Quel est lé
volume de solution d’acide nitrique nécessaire au dosage de 20 mé de S?
Conclure. s
3)-Quelle dilution faut-il faire subir 4 la solution S pour que le dosage de 20 mt
de la solution diluée notée S’ se fasse avec environ 20 m{ de solution d’acide
0.1 mo?/¢ (le dosage est alors dit : << dosage volume 2 volume>>). i
4)-Préciser le matéricl utilisé (pipette, fiole jaugée, etc.) pour réaliser cetie
dilution. ! % 12 i
Réponses partielles : 1°) C~ 8,9 mof/t ; 2°) V= 1785cm? :39il Mm‘
solution S. s
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eite jaugée de 10 md et fiole jaugée de 1€ (dilution en 1 étape) ou 2 pipettes jau
4)pp

' de 100 m¢& (dilution en Z étapes).
ge 10 mEet & ,?iesl{zzggiesde méthyle est un indicateur coleré dont la zone de -
EEELCQQJ_' 2 i eiias A - .

rise entre pH = 4,2 et pH = 6,2 : dans une solution de pH < 4,2, i
est (.:O“t‘i)uge, et dans une solution de pH = 6,2 il devient jaune.
f;?;zi une solution (Sg) d’hydgoxydc de SOdil:l[n de mq]arité Cs = 0,01 mo¢,
On verse dans un bécher 20 cm” de cette solution : on ajoute quelques goutte
rouge de méthyle : quelle couleur observe-t-on ? 3 :
2)-On verse progressivement dans ce bécher, con?enant 20 cm” de solution (
une solution (S4) d’acide chlorhydrique de molarité C, = 0,01 mo#£/%.
a)-Quel volume V5 de solution (S,) faut-il verser pour obtenir le point
d’équivalence ?
b)-Quel volume V' de solution (S,) faut-il verser pour que le rouge de mét
commence & virer ?
¢)-Quel volume V,, de solution (8,) faut-il verser pour que le rouge de mét
finisse de virer ?
d)- Peut-on utiliser le rouge de méthyle pour effectuer le dosage de Ia soluti
(Sg) par la solution (S,) ? Pourquoi ?
Indications : 1) la solution (Sp) est nettement basique.
| 2)a) Utiliser le fait qu’a I’équivalence on a la relation C AVa, = CpVp ; b) Utiliser
Iélectroneutralité de la solution obtenue et remarquer que si V4=V, on a pH = 6,2 (sol
acide) ; c) Utiliser & nouveau I’électroneutralité de I solution obtemue et remarquer que
Va=Va,,onapH=42 (solution nettement acide) ; d) Etudier la précision obtenue.
Réponses partielles: 1) Jaune : 2) ) Va, = 20 cm® ; b) V,, = 20 cm®;
| ©) Va, =20, 25cm? ; d) Oui, avec une bonne approximation.
Exercice (10): On introduit 5 g d’hydroxyde de sodium dans une fiole i
o0 compléte 3 1€ avec de ’ean distillée; on préléve ensuite 20 cm’ de la
Quel volume de solution d*acide chlorhydrique 4 0,05 mo¢/£ faut-il _

| Prise d’essaj Pour obtenir ’équivalence acido-basique ?
Choisir, dans I, Jigte = s

=
=
-
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Exercice (11) : Une solution commerciale 4 acide bromhydrique a ype dengiy

par rapport & I’eau valant 1,49 et contient 48 % en masse d’acide bmmhydnqlm
ur.

E;)-Quﬂ volume de solution commerciale faut.—ii di{uer dans de |’eauy distiljge

préparer 1{ d'une solution d’acide bmmhydrlgue a 0,‘1 m::) £/2 7

2)-Afin de vérifier la concentration de la sohhlztmn am_sll préparée, on en doge

10 cm’® par de I’hydroxyde de sedium 25.10" mof.L". L’équivalence est Obleny,

pour un volume de solution d‘hyqlraxyde de sodium V = 19,6 cm”. Conglyre

Réponses partielles: 1) V=113 cm 2) C=9,8 mot/f

Excreice (12): L’eau de chaux, solution de base forte, s’obtient en dissolvang g,

I’hydroxyde de calcium dans de I’eau. On met 100 cm’ d’eau de chaux dans

bécher et quelques gouttes de bleu de bromothymol, puis on ajoute goutte 4

goutte une solution d’acide chlorhydrique 2 0,1 mof.£". Le volume versé est

19,4 cm’ au moment du virage de I’indicateur.

En déduire en g.E'l, la concentration massique d hydroxyde de calcium dang

I’échantillon. Réponses partielle: C =9,7.10° mo#/£, soit 0,72 gt

Exercice (13) : soient :

_Une solution (Sg) d’hydroxyde de sodium, de molarité Cg = 7.10™ mo#/t.

-Une solution (S,;) d’acide chlorhydrique, de molarité C4; = 3.10” mot/t.

-Une solution (SA,) d’acide sulfurique, de molarité Cy; = 3.10™ mot/L.

1)- On mélange un volume Vi = 30 cm’ de solution (Sg) avec un volume

Var = 50 ".'.':Il.'l[l3 de solution (S,.u).

a)- La solution obtenue est-elle acide, neutre ou basique ?

b)- Calculer la molarité en ions H;O" de cette solution.

En déduire son pH.

2)- On mélange un volume Vg = 30 cm’ de solution (Sg) avec un volume

Va2 =50 cm’ de solution (S,3). Répondre aux mémes questions qu’au 1).

NB : Acide sulfurique sera considéré comme un diacide fort.

Indications : a) Ecrire I’équation d’électroneutralité de la solution, puis comparer [H *}_ﬂ

[OH"] ; b) négliger [H30*] ou [OH] suivant que la solution obtenue est nettemen! basi®

ou nettement acide, puis utiliser la relation de définition du pH.

Réponses partielles : 1°) a) basique ; b) [H30*] =1,33.10* mot/¢ ; ¢) pH =97

2°) a) acide ; b) [H30*] = 1,13 mo?/¢; ¢) pH=3,9 .

Exercice (14) : Soient : -Une solution (S,) d’acide chlorhydrique HCl de

molarité C, = 5.10" mo¥/%. '

-Une solution (Sp) d’hydroxyde de potassium (KOH) de molarité

Cg =2.10” mo¥/2. | |

-Une solution (S:) de dihydroxyde de calcium Ca(OH),, de molarit®

i | 2 s.
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ion. En en déduire un pH.
40 cm® :
¢m" de solution (S,) avec un velume

2)-On méiange un volume V ,=
Vg:=60 cm’ de solution (Sy),
Répondre aux mémes questions qu’au 1),

Réponses partielles: 1) a) ia solution obtenue est acide. b) [H,0*] = 8,10+ mo{/E;
|} PH=3,1 2) a) la solution obtenye est basique. b) [H,0*] = 2,5.10" mof/£; pH = 10,(
| Exercice (15) : I/-Le pH d’une solution (S) d’acide chlorhydrique de

toncentration molaire C est mesuré a ’aide d’un pH-métre. La valeur du pH ¢
pH=2,1.

1)-Calculer la concentration molaire C de la solution (S).

2)-La méthode consistant i déterminer la concentration d’une solution 2 partir
la mesure du pH est-elle précise, Sachant que la mesure est faite a 0,1 unité de
prés ?

[I/-1)-La solution (S) a été fabriquée en dissolvant 50 ml de chlorure
¢’hydrogéne gazeux dans de I’eau pure. La solution obtenue a un volume égz
250 m¢. .

V (gaz)= 25 £/mok. Vérifier que la valeur mesurée au pH-métre est compatibl
avec le résultat du calcul.

2)-Pour controler la concentration de soiution (S), on dose 20,02m£ de (S) ave
une solution d’hydroxyde de sodium de concentration 1,00. 10° motft;'
Péquivalence est obtenue pour 16,4 m€ de solution d’hydroxyde de sodium
versée. '

4)-Quel est le pH du point d’équivalence ? 3 ?

b)-Quel indicateur coloré peut-il convenir pour ce dosage

4 ¢)}-Calculer la concentration de (S) et compare le résultat obtenu aux précédent

{ W/-La solution (S) est diluée 10 fois pour obtenir une solution (S°) de
‘oncentration molaire C’. ks : :
1)-Décrire. en nommant le matériel utilisé (2 choisir dans la liste du matériel
I Proposé), I’opération de dilution effectuce ci-dsssaﬂ 111;
Liste du matériel pour répondre a la question (IXi-1). :
Pipette jaugée de 10,0 m¢ ; éprouvette graduée en mt ; burette ; fioles jaugée (
100,0 m¢ ; propipette ; pissette d’eau distillée. &
3-Calculer le pH de la solution (S’) de concentration L.

: . & Ismael S.
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Tome-1: Acides et bases en sofution aqueuse - pH Edition
3)-On dilue (S°) avec de I’cau tres pure. La solution finale (5°") 2 une
concentration molaire C** = C’,1000. ' ¥
Peut-on prévoir le pH de la solution (S**) ? Pourquoi fayt-j| prendre de jrg |
pure pour faire cette dilution ? .
Exercice (16) : Pour déterminer la concentration C, d une soution sn
d’hydroxyde de sodium, on en préléve Vs = 10,0 cm® que I’on ;
bécher, puis on ajoute de I’eau. On Y verse alors pregressivement le
d’une burette graduée remplie ¢’une solution S, d’acide chlorhydri

concentration C, = 1,0.10% mof/f et 3 chaque ajout, on réléve Je pH(

20 140 160 [90 [i15 [120 12,5 1-3--
20 1119 1119 THS 112 11,1 (110 |108
150 1160 1165 |17,0 |180 20,0 1220 zsg
o 72 134 [32 |31 [30 (28 |27 [25 |
l)a)Ecnrel’equatmnbﬂandelaréacuonprepondémntemla éce
chimiques des deux solutions ?
b) Tracer la courbe pH = f{V,) ? e
c) Utiliser cette courbe pour déterminer le volume V§ d’acide versé &
I’équivalence ? | <
d) En déduire la concentration inconnue Cg ? L
2) On veut préparer une solution contenant m = 0,12 g de chlorure
pmtlrdesdeuxsohmonssaﬁsn Calc::erlet@m;d@\
Répo .. l}v}vf 15@3,@% miﬂwf’ ‘ :
Z}ﬂvA m,cma V,Hmﬂ 1




Tome-1 : Acides ¢t hases en solution AGueuse - py

b) quel sera le pH ¢ S:?

C2 = 1,00x10™ moe/¢ en pre

Le virage au jaune est obtenuy ) i
Pourun volume dacige v, e
mv: :9”‘.'”-- ._

a) Ecrire I’équation chimi :

que de la réact i
b) Quelle valeur déduit on de ce dosage ;‘:Irpzépgﬂdﬁmm au cours du dosage

]

¢) si I’en considére que le volume d’ae;
ac S oot dbtara
 donner les valeurs limites de C, 7 ide versé est déterminé & 0,00Scm’ pol

. Exercice (19): On dispose d’une so]
molaire C, = 1,00x10? mo /g,

On en préléve un volume V.égal 2 50,0 cm

progressivement une solution d’hydroxyde

Cy inconnue et on mesure le pH.

Soit Vy, le volume de solution d’h

résultats suivants :

omothymo]., e

ution d’acide chlorhydrique de concentrz

* dans lequel on ajoute
de sodium de concentration molai

ydroxyde de sodium ajouté ; on obtient les

-0 50 100 1260 1300 [40,0 |450]47%0 450
: '.'-330'“—- 12‘1-+ 284 _-"-_“‘ 2 ""':. 4 E ' 1 133 |
80,0 {510 |520 [530 |540 |550 56,0 |ST0 [580
g N e ¢ A 5-‘ ; : a4 10 1 2 3
59,0 1600 [62,0 (650 |700 |80,0
== * [ 1055 10,65 | 108 | 1095 |1GE191

1) a) Tracer la courbe de variation du pH en fonction du volume V.

b) A I’aide du graphique, déterminer les coordonnées du point d’équivalence.

2) a) A partir du graphique, déterminer la concentration molaire Cy, de la solut

d’hydroxyde de sodium ?

b) Interpréter la valeur du pH a I’équivalence ?

3) Déterminer les concentrations molaires des espéces chimicslues en présence

dans la solution lorsque le volume prend la valeur Vy = 30cm’.

Exercice (20): Une solution aqueuse S contient un mélange d’hydroxyde.dc

sodium (concentration C; inconnue) et de chlorure de sodium (concentration C

tgalement inconnue). 3 e TR
On préléve 20 m{ de S et on ajoute pmgreslsivement une solution titrée d’aci

litrique de concentration Ca = 2.10” mo£.L".

équivalence acido-basique est atteinte pour un

solution obtenue 4 I’équivalence est notée S'.

*On traite 50 m£ de S’ par une solution de nitrate d"argent ustélslslie e:rc:m
llse forme un précipité blanc P. Ce dernier, filtré, lavé puis Scche, 2P0
qnxmdj. T. & Ismael 8.z
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Tome-1: Acides et bases en solation aquzuse - pH Kditiox 2020

m = 287 mg.

a)- Quelle est la valeur de la concentration C;, en mol.£™" 7

b)- Ecrire I'équation-bilan de la réaction de formation du précipité P.
Quel est son nom 7

c)- Quelle est, en mof.2™, la valeur de la concentration C, ?

d)- Que vaut le pH de la solution S ?

Exercice (21) : Dans un bécher contenant une solution (S,) d’acide
chlorhydrique, de volume V, et de concentration molaire C,, on verse

pH progressivement un volume croissant Vi d’
13 ‘:Symmle de};f_’frfe PEZI) solution (Sg) d’hydroxyde de sodiumde
/ concentration molaire Cg. La courbe ci-contr
=) PN donne la valeur du pH de la solution obten
en fonction du volume Vg de soude versée,

P—-/ 1° De I’étude de la courbe pH = f(Vg),

& déduire C,, Cg et V.

g Ve = 80 m',s __v). 2° a) Quel est le volume V de la solutlon 0l ni}i'

a I’équivalence ? _
b) Quelles sont les espéces chimiques, en plus de I’cau, contenues dans le bée
lorsque le point d’équivalence est atteint ? Calculer la concentration molaire
volumique de chacune d’elles. :
¢) Quelle est la nature du résidu solide que I’on obtient en évaporant I’eau del
solution correspondant au point d’équivalent ? Calculer la masse de ce résidu
déshydraté. '

Réponses partielles : 1) C, = 107PHp ; Cy= 10~14+PHr V= Cchan
A

2) a) V =120 cm? ; Inventaire : H;0%, O0H™, CI~ et Na*.
[H50%] = [0H™ ] =1,0.10""mot.t”; [CI~]=[Na* ]=1,33.10"2 mot.£"; c) m = 9,3 mg

i



: Acides et bases en solution aqueuse - pH.

14/
Couples acides/bases.

Mon Bac !
J ai besoin de essentiel pour réussir.

B © W L
J.N. Bronsted (1849 — 1947) Chimiste Danos.
Il a établi en 1923 la théorie des acides et de bases.
L’importance de cette théorie provient du fait qu’elle -
s’applique 4 de nombreux solvants et pas seulement au cas de I’eau.
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Teme-1 : Acides et bases en sclution agveuse - pH Edition 2029 bﬁ
I-4/- : Couples acides-bases. Durée: (121)
Objectifs : A 'issu de ce cours, les €léves doivent étre capables de :
- donner la définition d’un acide et d’une base selen Bronsted et d’un couple L
acide-base. '
- Définir la constante d’acidité d’un coupie acide-base. |
- Classer les couples acides-bases a partir de leur constante d’acidité et établir
une relation d’ordre entre les acides d’une part, et les bases d’autre part. |
- Etablir une relation entre le pH et les concentrations en acide et base conjugug
Documentation :
- Commentaire du programme guinéen par : INRAP et PSE ;
- Collection Eurin-gié Terminale;
- Collection Tomasino Terminale;
- Savoir et savoir-faire ;
- Et autres.
Déroulement :
- Définition de Bronsted d’un acide et d’une base
- Constante d’acidité d’un couple acide-base.
- Classification des couples acides-bases.
Sommaire :
Généralisation.
I-4-1 : Acides faibles.

a) Définition.

b) Retenons.

¢) Constante d’acidité (K,).

d) Expression du pH : relation d’Henderson.

e) Comparaison de la force des acides faibles.

f) Dilution des acides faibles.

g) Notion de couples acide-base : définition ; exemple.
I-4-2 : Bases faibles. S .

a) Définition.

b) Retenons.

¢) Expression du pH : relation d’Henderson. -

d) Comparaison de la force des bases faibles.

e) Dilution des bases faibles.
* Exemples d’étude : ' '
A/- Etude d’un acide faible : solution aqueuse d’acide éthanoique.
B/- Etude d’une base faible : solution aqueuse d’ammoniac. :

~ Collection M.Mouna C. (+224) 628 179291 E§1 Kandja’
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1-4-3 - Les indicateurs cojorgs - -Définition e

-Protolyse d’un indicateyr color&f ' :
-Constante d*acigita, .
~Expression de pi. “
-Le domaine de virage,

-Importance des indicateurs colorgs.

Généralisation.
-—__"_'-—-——-_.__

I-4-1 : Acides faibles
Essentiels du cours

a) Définition : ce sont des substances chimiques qui
én solution aqueuse libérent les ions hydronium
(H;0") par une réaction partielle (limitée, réversible
incompléte).

* Equation de dissociation :

Soit HA acide faible, HA + H,0 =——> H;0" + A”
b) Retenons : * Un acide est faible si :

-Son acidité réelle est supérieure 4 son acidité « Pour un acide faible
potentielle : C4 > [H;307]. P s > —logC,

- le rapport entre la quantité de molécules d’acide
dissociées (qui a réagi avec I’cau) et la quantité de
molécules d’acide introduites est faible et de ’ordre

de quelques pour cent.
Soi . _ _ nombre de molécules d’acide dissociées
oitr ce rapport - B nombre de molécules d’acide Initiales

ot A~ _[a7]
=[H::A ]=Emi ou I‘—'E'A—.
* Tous les acides organiques sont faibles en solution
queuse. Leur formule générale est R-COOH
Exemples -
ACOOH (acide méthanoique ou acide formique)
CH;COOH (acide éthanoique ou acide acétique)
CeHsCOOH (acide benzoique)

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 Migroes
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-Un acide faible est est d’autant plus faib|
X -.-},u\. e quesi:
Unmdefaible est d’autant plus fort

que si son
Mﬁ& HCOOH : est 'acide Jaible le plus fort

entre ces (3) acides.
CH;COOH

Ce¢HsCOOH : est I 'acide Jaible le plus

Jaible entre ces (3) acides.

- La substitution de 1'hydrogéne au sein d’un acide

faible par un halogene (Cl, Br, F, I ,) rend la
molécule plus acide.

Exemples :

CH;COOH : est I'acide faible le plus faible entre
ces (3) acides.

CH,CICOOH

IC’HCIZCOOH : est I'acide faible le plus fort entre
ces (3) acides.

- Deux acides faibles de méme concentration, le
plus fort est celui qui a le plus petit pH.

D) Dilution des acides faibles

g

L..C.% &(;‘}

Ca Ca
{VA Vyr= Vo + Vi0

Principe de dilution :
ng=n, © CaVa=CaVa
CaVia = Ca,(Va + Vi,0)

-n-ﬁd

NB:
Conservations de la matidr

Solution (4) :
C‘-[HA]"’[A-]

Solution (") :
Ca, = [HA]' + [A7]

s.
/| Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91[ q-----b}ﬁl.xmdjl T. & Tsmael S.(lzx
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Tome-1 : Acides et bases en sclution aguevse - pH b o
(L 2 - el
» Vajeurs dhes : !— ef By des couples see | ' 1
I ¢ couples sont classés par valenr craissante du pk \GBe par vafen,

dscroissantes ou K.
pK. | Ceuples acides/bases Noi
H,POJ/H,PO4 Acide orthophosphoriave/ion
dihydrogéno-orthophosphate

§ CH.CICOOH/CH,CICOO"

HE/F
= oao;
B 11co0H/HCO00-

CsHsCOOH/CsH;COO™
CH;COOH/CH;CO0
CH;CH;COOH/CH;CH,C00"

BLSIHE o < 3 vl
H,PO; /HPO;
BORICN 5% s 3
ke 7T W

c2

.

NH; f Czﬂs NH:g

_ANHUNH:! H:

% !-'f"-'_"s: --_:r;_‘-?':ll_‘:
Brsia! Imm&hylammmmv
1'_;-:..‘. E l ‘

Ac.monochloroéthanoique/
1on monochloroéthanoate

Acide fluorhydrique/ion fluorure
Acide nitreux/ion nitrite

Acide méthanoique/ion
méthanoate

| Acide benzoique/ion benzoate

Acide éthanoique/ion éthanoate

Acide propanoique/ion

| propanoate

Sulfure d’hydrogéne/ion

! hydrogéno-sulfure

Ion dihydrogéno-
orthophosphate/ion
monohydrogénophosphate

5 | Acide cyéuhydriquelion cyam:it ‘
Ton ammonium/ammoniac 3

lon éthylammoniuny/ é{hylamine -

Ollecﬂ
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Tome-1 : Acldes et bases en solution agueuse - pi

1-4-2 Bases l'aih]el.s_
[ Esseniiels du cours |

a) Définition : Ce sont des substances chimiques
qui en solution aqueuse libcrent des ions OH™ par
une réaction partietle (limitée, réversible,
incompléte).

Equation de la réaction en solution agueuse :

Soit B : « une base faible.

B+HOH 2 BH* + OH,

Exemples : NH;, CH;COO~, F~, POZ?, ...

b) Retenons: * Une base est faible si :

- sa basicité réelle est différente de sa basicité
potentielle : Cg > [OH™].

- le rapport entre la quantité de molécules de base
dissociées (qui a réagi avec 1’eau) et la quantité de
molécules de base introduites est faible et de 1’ordre

de quelques pour cent.
: . .. nombre de molécules de base dissociées
SOlt rce rapport 2 nombre de molécules de base initiales

[OH™]  [BH%]
r= = 4
Cg Cgp
* Toutes les amines sont des bases faibles dans
I’eau.
1l existe trois (3) classes d’amines : amines
primaires, secondaires et amines tertiaires.

~ Amines primaires de formule générale R — NH, :

Exemples : N — NH; ou NH; (ammoniac)
CH; — NH;(méthanamine ou méthylamine)
C,Hs — NH;(éthanamine ou éthylamine)
CH3 ) CHz""CHz e NHz, ees.. .

- Amines secondaires de formule générale :

R—=NH-R’
Exemples : (CH-_.;)Z — NH, (Csz)zNH, .
- Amines tertiaires de formule générale: R — N-R

R, ]
Exemplel: (CHg)a - N, (Csz);N, eees
an M.Mouna C. (""224) 628 1792 ;lrﬁ--;;;%lmdjﬂ T. & Tsmael :;ih:
1 194 i
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* pour une base faible
PH e < 14 +logCy
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[I/-Exemules d’étude
A/- Etude d’un acide faible : solution agueuse
d’acide éthanoique.
« Equations des réactions :
CH,COOH + H,0 & CH;C00™ + H30"
2H,0 2 H;0" + OH™
» Inventaire des espéces chimiques présentes dans
cette solution : - des molécules : CH;COCH ; H,;0
- des ions : H30%,0H™, CH3C00~
« Calculons leurs concentrations respectives :
- De la définition du pH, [Hz0*] = 107PH(mo?.£™)
- Produit ionique de 1’eau 2 25° C :
L0 PipH ] =107
= [OH ] = o (mof.£™)
[H30%] ;
- Electroneutralité : [H;0%] = [OH™] + [CH;C00™]
La solution étant acide [H;0%] > [OHT]
Ainsi, [CH;C00™] ~ [H30*] (mot.£™)
-La conservation de la matiére :
[CH5COOH] = C, — [CH3C00™] (mo.£™)
Conclusion :
- ’espéce chimique majoritaire : CH;COOH
- Les espéces chimiques minoritaires : H;0% et
CH;C00~
- L’espéce chimique ultra-minoritaire : OH™
B/- Etude d’une base faible : solution aqueuse
d’ammoniac (NH3)
Préparation de la solution d’ammoniac (NH3) a
partir de gaz ammoniac sec

| [\ (vﬂna(g) C.N.T.P ’ r
i

H,0 (NH,) {Va anzo

vﬂﬂg (® %
n =ng < '—-——"VM = Cg XVHzg

=> Vng, (8) = € X VH0 X W

PV,
PV, = ngRT = ng = i"i'! . Les valeurs de R voir page 7.

T A 25°, une solatiop A anide.

<—7— A 25°c, une solution

Edition 209 big

Application (1):

éthanoique de concentrypine
C, =102 (mot.t") aun :
égal 43 4. 3
Calculer les Conmh.ﬁm.
toutes les espéces chimigues
présentes en solution, .

Application(2):

d’ammoniac de con
Cp = 10~%(mot.t")
égala 10,6. .
Calculer les concentrafions €
es];engs chimi@gs NTCSCLILL
dans cette solution.
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devant [Na*].
Il vient: [CH3CO00~] = [Na*](mol.L™") .
- La conservation de Ja matiére ;
[CH3COOH] + [CH3C007] =C,
[CH3COOH] = C}, - [CH;C007]
- De I’électroneutralité on a :
[CH3COOH] ~ [OH™] (mo£.£™)
Conclusion : - Les espéces chimiques majoritaires :
Na"“et CH3 Co0~
- Les espéces chimiques minoritaires:
OH~ et CH3COOH
- L’espéce chimique ultra-minoritaire : H;0*
D/-Etude de la solution aqueuse de chlorure 5
d’ammonium (NH,CI) €~
* Equations des réactions: NH,CI = NHf + CI™
NH? + Hzo 2 Hz0% + NH;
2H,0 2 H30+ + OH™
Recensement des espéces chmuques
- des molécules : NH; et H,0
- des ions :H30%; OH™; Cl"et NH}
Calcul des concentrations :
Définition du pH :[H30*] = 10~PH(mo¢. r‘)
! 4 0—11‘) ¥
Produit ionique de I’eau : [OH™] = [H,q*]-f'-:-
- L’ion CI” ne réagit pas avec I’eau ; sa
concentration est donc égale 2 celle de l’ma
introduite: C;.  Cl™ = C, (mot.L™)

[H;0*] > [OH
On peut donc négliger [OH™] d
[H30%] devant [CI7].
Ihuent [NH ] [Cl'] =0
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. Sﬁite et fin de I-3/- : Dosage acido-basiques

(page 87)
3-3/-Dosage d’un acide faible par une |
base forte
Essentiels du cours Schéma dispositi
experimental,

- Réactions de dissociation a7 A
Soient : HA « acide faible ; Me(OH), «base forte | : T
HA"'HzO = H30 +A_ "-L—mmegrm

H,0 : :
Me(OH), — Me™* + nOH™ I
- Equation-bilan: HA + OH™ — H,0 + A”

solution: Ions : H;0%, OH™, Me™*
Molécules : HA et H,0
-Détermination de la concentration des espéces

chimiques présentes dans la solution:
-Définition du pH : [H30%] = 107PH (mo.£7)  L__
-Produit ionique de I’eau :[OH™] = [:io DI:] (mof.L™)

3
- Me™ est un ion passif provenant d’une espéce
forte (la base)

[Me™*] = (moE =)
1|I"‘r V +Vp
- Electroneutralité: [H;0%] + [Me™*] = [OH™] +[A7]

~ ([H30*] » [OH]
— {[H:oﬂ « [Me™*]

o . = . +1 — C8Ve -1

il vient : [A"] = [Me™*] = Faive (mof.£7)

- Conservation de la matiére : [HA] + [A7] = E—"ﬁ
[HA] = 72 — [A] = 28 (mog ¢

g
gi

— e e e S e RS e e = e &

i G_‘:‘

-Inventaire des espéces chimiques présentesen |

Va+Vp Vat+
- Expression du pH
pH =pK, +log [A] 2
e
pH =pK, +log—=—; pH =pK, +log -2

- Aspect tampon (i la de:m équivalence) :
[HA] = [A'] pH=pKa;

lln = —nA ou an =na

B
















ey

ETL reS M’n’le J“h" ------
(1)-Equations -- bilans

« [a réaction entre une solution d’ac
se traduit par ’équation-bilar : H % (;(ief:}: . u:e;;'ugon de
» La réaction entre une solution d’acide faible et ync :Olutl :
forte se traduit par I'une des deux équations-bilang - on de base E
HA + OH™ —)H20+A- |
. BH" + OH™ - B+H,0, i
suivant la nature de 1’acide faible. |
* La réaction entre une solution d’acide fort et une solution de base
: faible se traduit par I’une des équations-bilans : |
H30" + A™ - H,0 + HA,
H3;0" + B » H,0 + BH*,
suivant la nature de la base faible.
(2)-Principe d’un dosage
Doser une solution, ¢’est déterminer la concentration de cette solution.
Le dosage est d’autant meilleur que 1’équivalence est déterminée avec
plus de précision.
- pour doser un acide fort, on utilise une base forte, et inversement.
- Pour doser un acide faible HA, on utilise une base forte : le dosage est
d’autant précis que le PX4 du couple HA/A™ est faible.
- Pour doser une base faible B, on utilise un acide fort : le dosage est
d’autant plus précis que le PKa du couple BH*/B est éleve.
(3)-Détermination de ’équivalence
On a : - La méthode des tangentes
- L’utilisation des indicateurs colorés.
(4)-Utilisation des indicateurs colorés
Un indicateur coloré convient pour un dosage si $a Z0e de virage
contient le point d’équivalence.
a) Dosage d’un acide fort par une base forte et mversement] il
Le Bleu de bromothymol (B.B.T) est {’indicateur coloré le pius
(privilégié) pour ce dosage. On peut également utiliser 12

Phénolphtaléme(P P)ou l’héhanthme (H) ____,__,__.......—»J
e [smael S.(Jzmo

base forte |

.J

_.-.---u—'"

b
. of = "‘
ol sl =
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des et hases oy solurion aquoyse - pH

| Ls/.
Réactions acido-basigues,

Mon Bac |
J ai besoin de (essentiel pour réussir.

Svante, August Arrhénus (1859-1927) Chimiste Suédois,
qui a contribu€ a poser les bases de la chimie moderne. Prix Nobel
de chimie en 1903. La premiére théorie des acides et des bases, élaborée
entre 1880 et 1890, est due a Svante Arrhénus.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 179291 -~ - * §LKandja T. & Tsmael S.(tzn
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I-5/- Réactions acido-basiques. Durée; 10 heures

Objectifs: A I’issu de ce cours, les éléves doivent étre capables de
- Définir une réaction acido-basique.
- Montrer le caractére total de la réaction d’un acide fort avec une b
Documentation
Commentaire du programme guinéen, Collection eurin-gié¢;
Collection Tomasino ; collection kandia (terminales S) et autres.
Dérgulement
A — Mélange d’un acide fort avec une base forte (voir page
B — Mé¢lange d’une base forte avec un acide fort ( voir pz
C — Mélange d’une base forte avec un acide faible ( voir page
D — Mélange d’un acide fort avec une base faible ( voir pag
E — Mélange d’un acide faible avec son sel (base conj
F — Mélange d’une base faible avec son sel (acide conjug
Sommaire
E — Mélange d’un acide faible avec son sel (base conjt
* Réaction de dissociation.
* Détermination de la concentration des espéces ¢
F — mélange d’une base faible avec son sel (acide
* Réaction de dissociation.

* Détermination de la concentration des espéc:
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r';cn."mn 2029 |

Chapitre(l):

Acides et baseg €n solution dqueuse — pH

I-6/-
Solutions tampons,

Mon Bac |
J'ai besoin de Cessentiel pour réussir.

N

e,

n— .

Le sang est yp milieu dont le pH est régulé par plusieurs tampons. :

[c’"“"'.. MMouna C. (+204) 628 1792 91, -+ -+ '§LKandja T. &8

S, rie o |
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I-6/- Seilution tampons. Durée : 4 heures

Objectifs:
Aprés ce cours, les €léves doivent &tre capables de
- définir I’effet tampon, I'illustrer par des exemples
et préciser son application.

Documentation:
Commentaire du programme guinéen, Collection eurin-gig,
Collection Tomasino, collection kandia et autres.
Sommaire:
a) Définition d’une solution tampon.
b) Propriétés d’une solution.
c) Fabrication d’une solution tampon.
d) Intérét des solutions tampons.
¢) Interprétation de 1’effet (ou pouvoir) tampon.

a) Définition: Une solution tampon est une solution dont ie pH reste
presqu’invariable par effet de dilution ou par ajout d’une faible quantité dz cide
fort ou de base forte. Autrement dit: une solution tampon est un mélange
équimolaire d’acide faible avec son sel ou de base faible avec son sel.

Entre outre: une solution tampon est une solution qui maintient 4
approximativement le méme pH malgré 1’addition de petites quantités d’un acic
ou d’une base, ou malgré une dilution. Si ’un de ces trois (3) critéres n’est pas
vérifié alors la solution est une solution pseudo—tampon. Ou encore: un tampot
est réalisé par la combinaison d’un acide faible et de sa base conjuguée, e %
permet de maintenir constant le pH de la solution. i
NB: Une solution tampon est une solution dont le pH ne varie pratiquemeity
lorsqu’on ajoute une faible quantité d’eau, d’acide fort ou de base forte.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 slﬁ--a-%gmﬂja T. & Ismael S.(2%
VR 3 _
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olution tampon.

b) Propriétés d’une § .
' st dite tampon :
ne solution aqueuse € | | s
y i son pH = pKa du couple acide/base présent en solution ; - |
- ' ! . : . J L ¥
" son pH est insensible a la dilution, autrement dit : 51 son pH ne varie pas
- §i

Jd'une dilution modérée ;

- 5i son pH varie peu (faiblement)
d’acide fort ou de base forte.

¢) Fabrication d’une solution tampon

Une solution tampon peut étre réalisée en mélangeant: :

1)- une solution d’acide faible avec une solution de base conjuguée, en quan

lors de I’addition d’une quantité modérée

équimolaire. b
Exemples: 100 m& de solution d’acide éthanoique CH3COOH de concentratlt-::..
1072 mo£.£™" + 100 m£ de solution d’éthanoate de sodium (CH;CO0™ + Na

méme concentration.

2)- une solution d’acide faible avec une solution de base forte jusqu’a la de:
équivalence.

Exemple: 100 m{ d’acide éthanoique (CH3COOH) de cencentration 10~% mo-
+ 50 m£ de solution d’hydroxyde de sodium (Na*+ OH™) de méme
concentration.

3)- une solution de base faible avec une solution de d’acide fort jusqu’a la
demi-équivalence.

Exemples: 100 m& de solution d’éthanoate de sodium

(CH3CO0™ + Na*) 4 1072 mo€.2™ + 50 m& de solution d’acide Chlorhydriqu
(H30%+ CI7) de méme concentration.

.-o—.—oqp--—----.-—.---.-a..-._._......._.._._,_,_'_I___-._.-'__-*_.-'_'_.-“—‘-.-'_.—.- =
- - -

b l m

i - Le mélange entre un acide fort et une base forte ne constitue pas une

| solution tampon, car le pH de ce mélange dépend beaucoyp e la dilutig
' n.

"
o -'-'—--l-'-a-nqu-o

LU TN R R

- a
- v—--.—.-.-.---..—.—.-.-...-._...._.‘._.-._.-._._‘._._.-'-.-.-_

d) Intérét importan

. % -.-"'

ce) des solutions tam ons.

Les solutiong tampons jouent un role tres important dans constance du pH ¢

panrﬁcmm en biochimie, dans I’industrie.
ml:;himie on s’en sert pour I’étalonnage des pH-métres, car I’emploi de
on 4 pH fixe est indispensable.

" i y
lection M.Mouna C, (+224) 628 17 92 91!ﬁ--;;;§1i§mn¢j. T. & Ismael S.(Izn
} per ot

——
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« En biologie, elles servent a réguler certains processus biclogies.

La plupart des liquides biologiques sont tamponns.

Les trois systemes tampons les pius importants de I'orgarisme sont :

- le tampon bicarbonate (CO,, /HCO3).

Il intervient dans la régulation du pH sanguin voisin de 7,4. Il se trouve dang |
sang et les liquides extra — cellulaires.

- le tampon phosphate (H,PO% JHPO3 ") dans les reins et les liquides
intracellulaires.

- et le tampon protéinate/protéines que I’on trouve dans les tissus.

T R e S S S S s e e

i - Le system tampon phosphate : HPOZ™ + H" — H,P0;}
: -Le tampon ion ammonium/ammoniac : NH,; + H* NH+

* En pharmacie et en cosmétologle, nombreux produits sont tamponnés : leur
action est rendue soit optimale soit sans effet secondaire néfaste (ulcération de
’estomac par certains médicaments tels que I’aspirine) peut étre évitée par
I"utilisation de formulations tamponnées.
* Dans Iindustrie certaines opérations ne peuvent étre bien réussies que si elles
sont realisées 4 un pH bien déterminé : dépots électrolytiques, bains
photographiques, bains de colorants....
Le pH sanguin est compris entre (7,28 — 7,45), la salive (6,8 — 7,2), le suc
gastrique (1,6 — 1,8), le liquide céphalorachidien (7,9), le suc pancréatique 8,0.
¢) Interprétation du pouveir tampon.
Le pouvoir tampon est la capacité que posséde une solution aqueuse de résister
(ou de s’opposer) aux variations du pH.
Le pouvoir tampon d’un mélange équimolaire (acide faible et base conjuguée)
s’interpréte de fagon trés simple :
» lors d’un ajout d’ions H;0* (acide fort), la base faible intervient en les élim!
par la réaction quasi-totale :
Base + H;0" — acide conjugué + H,0 : (le pH ne diminue pratiquement pss:
* lors d’un apport d’ions OH~ (base forte) c’est I’acide faible qui va les fair®
disparaitre par la réaction quasi-totale :
Acide + OH™ - base conjuguée + H,0 : (le pH 11’:11.1gn:|tt%[lﬂ!ﬁ‘l'-“”m“mp's

Collection M.Mouna C. (+224) 628 179291‘3----951.m¢j; T. & Ismael S.(7
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CgVe “nplo

pH' = pKa + log o , AVEC Ny ot = C.V
3

Il vient : rHrsz +logCnVB"C,V
i . 2 CsVs +C.V

- Addition de la base forte (OH™)

?,,} base forte (OH™ ){

a) Réaction préponderante:

NH; + OH~ - H,0 + NH;
NH; + (NHf + CI7)
b) Expression du pH' aprés addition

CgVg+noH—
=t iogs ———"
p PRa o m—

CgVg +C.V
CVe—€. ¥

,avec ngy- =CxXV

pH' = pK, + log

- Addition de I’acide fort (H;G™)

acide fort (H30"')[$
a) Réaction prépondérante:

E
CH;COOH + NaOH
b) Expression du pH' aprés ajout :

avec Ny, o+ = C.V

CgVg—C.V
CAVA = CBVB T C .V

pH' = pK, + log

- ti - B f H-
. base forte (OH- ){
a) Réaction prépondérante

CH3COOH + OH~ - CH3C00™ + H,0
CH;COOH + NaOH

Collection M.Mouna . (+224) 628 17 92 gn’,.1 _____ b.'l§I.Kmdja T.&Is

-.—a-.---p

CH;;COO_. + H30+ = CH3 COOH + Hzo

Fdition 2029 bis

(2)-Celcul du yolym, des
solutions & mélanger pour
obtenir une solution lampop

* si pH = p](A
{VB + VS = VT
CBVB - CSVS

*si pH # pK,

(3)- calcul du volume des
solutions 4 mélanger pour
obtenir la solution tampon

o gi pH = pKA
{VA +Vg=Vr
ZCBVB — CAVA

ogi pH # pKa

VatVe=Wr
{————-"c’v“ = 1P
CaVa—CsVp

mael
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Evencices avec coviiges

« Acides faibles en solution aqueuse.

» Bases faibles en solution aqueuse.

- Indicateurs colorés.

» Dosages acido-basiques.

- Dosage d’un acide faible par une base forte.
- Dosage d’une base faible par un acide fort.

- Dosage d’un acide fort par une base forte.

- Dosage d’une base forte par un acide fort.

» Réactions acido-basiques.

- Mélange d’un acide fort avec une base forte.
- Mélange d’une base forte avec un acide fort.
- Acide faible + Base forte.

- Base faible + Acide fort.

- Acide faible avec son sel.

- Base faible avec son sel.

* Solutions tampons.

Collection M.Mouna C. (+224) 628179291 - - “i§1.Kandja T. & Ismael S.(2
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Quelques espéces chimiques a connaitre

Acides Forts
exemples :
HCI - acide chlorhydrique
HBr — acide bromhydrique
HI - acide iodhydrique
HNO; — acide nitrique
HCIO, - acide perchlorique
NB : H,S0, — acide sulfurique (un
diacide fort qui peut étre considéré comme
un diacide faible, cela dépend de
I’exercice)

Bases fortes

exemples :

NaOH— hydroxyde de sodium (ou soude)
KOH— hydroxyde de potassium (ou
potasse)

Ca(OH),— dihydroxyde de Calcium (ou
Chaux)

Cu(OH); ; Mg(OH), ...

Acides faibles
exemples :
HCOOH— acide méthanoique (ou
formique)
CH;COOH - acide éthanoique (ou
acétique)
C¢HsCOOH - acide benzoique
CH;CH,COOH — acide propanoique
HF— acide fluorhydrique ; HCN ; H,PO,;
Hz S “ew

Bases faibles
exemples :
NH; — ammoniac
Amines :
- Amines primaires : R-NH,
exemple : CH;NH, — méthylamine oy
méthanamine _ '
CszNHZ = éthylamme Ou ethans n;_‘,‘
C3 H,NH, - propylamine ou propan mid
Amines secondaires : R~ NH-R'
exemple (CH;),NH : diéthylamine mt
N-méthyl méthanamine o
- Amines tertiaires : R—N-R'
R.'.'
exemple : (CH3)3N —triméthylamine ou
N,N-diméthyl méthanamine |

Sels 4 caractére acide : _
axemple H NH4C1 : chlorure d’amm

CHgNHgCl : chlorure de méthanamn
C,H<NH;Cl : chlorure d’éthanamr

Sels a caractére basique :
exemples : _
HCOONa — méthanoate de sodium (ou
formiate de sodium)
CH;COONa — éthanoate de sodium

acétate de sodium) "
C¢HsCOONa — benzoate de sodiu
CH3CH,COONa — propanoate de
Soit Na par K, ........

Email : mmounac@gmail.com

Pour plus de compréhension sur la nomenclature des amines, il faut wit |
“Tome~2 Collection M.Mouna.C” .
Contacts : (+224) 628 179 291/ 666 328 150 / 656 823 434

|

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91@-----Q§I.Kmdjn T.& nmal

\ﬂ

“hl-l--hl-—



Edition 2020 3,

Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH
0 & ; ¥

N m

CM
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-

[RELR

e
!

| souwms | poRs | E-AS WO | e
i e = +
: HCL B, HN0s J, HCO4

T — [ kw4 | e,

: i 18 - w... o S
| oo NaH, KO, CaOHy.— | MOl —besnlit T | mesugt iy

A B

I ¥ Sl TS o i Constante dacidit(K,

| & F ! HE

B | passtities N R4 B+ HAOFR OH-+ Bl K=" aade
_ Equivalence:
| Ses coactiveacid) | Wi AN e Bl lya uivalence acido-basique o
_ﬂ & B+ a0 =2 W+ B By 0" =nOH
| Seficmaie | HOMICRCOONE | o Zgei Ewmgies.
= ot 11 -1 W
: , ¥ delmacin ||
| I . dechameacdefot | M=y e nH,0'=n0H
| WaH+ N 10N | Equaios e lareaction | 2)-Polyacide + potybase
Sebrm Bt | A AOH+ (oM. | dechaebaseare phi = 1tiog METREER ot fote
Acioe foi + fase fare HCi+NaOH 84> iy sobution acide: p = Jog 1222 EM=XNy % BHO =nOH

HO*+0 S ST d
Basien ik Eﬂ..ﬂ..- —2h0 fa !.EEJE_IEM! Ta25°C ﬁ._”_;n u.".‘n.m.
<ny: sohution basique:
4 il = 14 4 log 20 Une selution sqmewse ost dite tampon
_ i Yasip -1 son pH =pE,, dn couple acide/hase
~ Addetible+ Rasafors | HCUDHNaOH RA+ OH— Otk =PI, Hog [A1/IA] Présent eq solution,
CHsO0DH + NaOR pl=pR +log 2 ~4i 500 pH st msensible & Is dilution,

_ = Ad=0d sutnement dit - si san pH ne varie pss Jors
Basatibde « Aide fon ; MO BéHr 04l PH=EE g Y/ Bt d'me dibtion modirve,

, - o e e i
Acide faile + son e HCOOH + HCODNa F@l.!'i pH =pK, + lngf/[HA] 1'addition d’une quartits modéree d'acide
/hen-ﬂn”n.i /ﬂgg"u Réaction du sel pH=pE, g 22 bni.r.!u!.p. ]

. recommande formcde _
smrragt (R o iy pH= . + g B/ B’ s
—— pH=DE, +log 22
“Colleciion M.Mouna.C” TSM/ SE i i
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Exercice (1): Déterminer les concentrations des espéces chimiques présentes
dans une sclution aqueuse d’ammoniac de concentration C,= 5.10% mog ¢ i
pH=11,

Exercice (2): Extrait BAC-2"™ partie (Guinée) session-2006 (TSM/SE),
Dans un litre d’eau pure on dissout de I’ammoniac pour obtenir une solution de
concentration 10 'mot.2”.

1) Ecrire 1’équation de la réaction entre 1’eau et I’ammoniac.

2) Calculer le volume d’ammoniac nécessaire pour préparer 200 m£ de cette
solution.

3) Sachant que la solution d’ammoniac a un pH = 11, calculer la concentration de
chacune des especes chimiques en solution.

Exercice (3): Extrait BAC-2™ partie (Guinée) session-2004 (TSM).
Une solution de méthanoate de sodium de concentration 10" mo£.£™ a un
pH = 8,3.

a) Quelles sont les espéces chimiques présentes dans cette solution.

b) Calculer la concentration de chacune de ces espéces. Données: 10%°= 5,108
Exercice (4): Une solution aqueuse decimolaire de HCOOH a pH =2,4425°%¢.

1)-Quelles sont les concentrations des espéces chimiques présentes dans la
solution ?

2)-Quelles sont les espéces majoritaires, minoritaires et ultra-minoritaires ?
Exercice (5): Extrait BAC-2"™ partie (Guinée) session-2004 (TSE).
Une solution aqueuse d’acide éthanoique de concentration 10 mo£.£™, a un pH
égal 3,4.
a)g-Faire I’inventaire des espéces chimiques présentes dans cette solution.
b)-Calculer la concentration de chacune de ces espéces chimiques présentes en
solution. Donnée : 10°*=4.10".
Exercice (6): Extrait BAC-2"™ partie (Guinée) session-2000 (TSM/SE).
On dissous 0,144 g de benzoate de sodium CsgH;COONa dans 100 m{ d’eau pure
La solution obtenue a un pH égal a 8,1.
1) Calculer la concentration de chacune des espéces présentes en solution etle
pourcentage des ions benzoate CsHsCOO™ qui ont capté un proton.
2) On ajoute 0,5 m¢ d’acide chlorhydrique & 1 mo2.£™. Le pH de la solution est
alors égal a4,2.
En négligeant la variation de volume provoquée par 1’ajout d’acide
chlorhydrique, répondre aux mémes questions qu’au 1). .
Conclure sur I’évolution de 1’équilibre acido-basique lors de ’ajout sans dilutio:
Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91’,,,---~-51,§1.1m¢ja T. & Ismael S.(Izmo.
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4'un acide fort. i :
‘{\.\ Fercice (i 1) Quelle masse d’acide benzoique C;H;COOH doit-on dissoud
ﬁ,'k" d;ns i'eau distillée pour obtenir 200 cm® d’une solutior de concentration égale
! 0,1 moE_f," ? ‘
U | 2) Le pH de cette solution est 2,6. ,
\ Calculer les concentrations des différentes espeéces présentes dans la solution.
p I ’acide benzoique est-il un acide fort ? Justifier. Pouvait-on prévoir la réponse 4
partir de ]a seule donnée du pH ? b e ‘
3) On préleve 10 cm’ de cette solution et on lui ajoute 5 cm” d’une solution
d’hydroxyde de sodium a 10" mot.£”. Le pH est alors égal 44,2,
Calculer les concentrations des différentes espéces présentes dans la solution.
4) Dans les deux cas, déterminer la valeur numérique de I’expression :

p = [CeH5C007)H;50*]
[CeHsCOOH]

Conclure.

Exercice (8) : Le pK, du couple HF/F  est 3,2.

Quelle est ’espece prédominante ? On donne : pH = 6,4. 1
| Exercice (9) : Le volume molaire de 1’ammoniac sera pris égal 4 24,5 £.mo&" :
1| 25°C et sous une pression de 101,3 kpa.

| | Le ballon utilisé pour I’expérience du jet d’eau a un volume de 1£ ; a été rempl
sous une pression de 101,3 kpa et & 25 °C, avec de I’ammoniac NH;sec. Alaf
| | de Pexpérience, on obtient 0,8 £ de solution, tout le gaz étant supposé dissous.

1° Calculer la quantité d’ammoniac dissous dans la solution et la concentration
;| totale en espéces azotées.

e Le pH de la solution est égal 4 10,95.

En déduire les concentrations de toutes les especes présentes dans la solution.
3° on ajoute, sans dilution sensible, 1,6.10% mot d’acide chlorhydrique : le pH
alors égal 3 9.4,

Déterminer 4 nouveau les concentrations de toutes les espéces en solution.

4° Pour les deux solutions, déterminer Iz valeur numérique de I’expression :

r = [NH3][H;0*)
[NH]

A w |
:errcice (10) : La phénolphtaléine (P.P) est un indicateur col

- : oré qui met en jer
| le couple acide/base Hind/Ind" dont le pK, est 8,9. HInd est incolgruel. et Iﬁd‘.é].st-

ose. Une solution aqueuse de phénolphtaléine apparait incolore si %ﬂ ok -
R o

L=

1086 & [Ind~]
€ 81 ____[Hlnd] > 10.
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1° Quelles sont les valeurs du pH qui délimitent ia zone de virage de Ia
phénolphtaléine ?
2° On ajo}nc quelgues gouttes de phénoiphtaléine a une solution aqueyse &
d’ammoniac.
Queile doit étre la concentration molaire minimale C d’ammoniac dans
que la solution prenne la teinte rose de ia phénolphtaléine ?
3° Quel Volume V de chlorure d’hydrogéne doit-on ajouter au minimum 4 | fjire
de solution aqueuse S’ d’ammoniac de concentration molaire C’ = 0,] mof ¢!
(additionnée de quelques gouttes de P.P.) pour que la solution prenne la teinte de
la forme acide de la phénolphtaléine ?
Données : A la température et a la pression auxquelles I’expérience est réaligg
le produit ionique de ’eau est Ke = 10", le pK, du couple

ion ammonium NH, /ammoniac NH; est 9,2 et le volume molaire est 24 {.mo¢"
Exercice (11) : Un indicateur coloré en solution peut €tre considéré comme un
couple acide-base suivant la réaction :HIn + H,0 == H;0" +In"

Ce couple HIn/In" a un pKa égal 2 5. La forme acide Hln de cet indicateur est
rouge, la forme basique In" est jaune. La couleur d’une solution contenant
quelques gouttes de cet indicateur apparait rouge si [HIn] > 10 [In'] et jaune si
[In’] > 10 [HIn].

1) Quelles sont les valeurs du pH qui délimitent la zone de virage de I'indicateur
coloré ?

2)-Dans un volume Va =10 cm’ d’une solution d’acide chlorhydrique de
concentration Ca = 10 mo&.2", on introduit quelques gouttes de I’indicateur,
puis on ajoute progressivement une solution d’hydroxyde de sodium (soude) de
concentration Gy, = 10% mof.27.

a)-Etablir la relation entre la concentration, en mof.£”, des ions H;O" restant
dans le mélange et le volume Vi, d’hydroxyde de sodium ajouté avant N
I’équivalence. (On négligera la concentration des ions OH" devant celle des ions
H,O" restants, approximation que I’on justifiera).

b)-Déterminer la valeur Vy, de V} qui correspond au début du virage de i |
Pindicateur. Déterminer la valeur Vy; de V;, qui correspond 2 la fin du Virage €
I’indicateur. Conclure.

Exercice (12) : Une solution d’hélianthine met en jeu le couple acide-base
HIn/In" dont le pKa est 3,5 ; HIn et In’ n’ont pas la méme couleur : HIn est 1055
et In” est jaune.

meluﬁonappuﬁtmsesi%>3ﬁjamesig%;%>10. :
1)- Quelles sont les valeurs du pH délimitant la zone de virage de cet T

S pour

coloré ? -.

2)-La valeur de la constante pKa du couple acide éthanoique/ion em-;t:” -

4.7, On ajoute quelques gouttes d’hélianthine & une solution aqUEVSE™ "
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| Suivantes dans ce tableau. [ AR S N oo e

Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH Editio 2020
n ]

gl _ Pratiquement pas le pH.
Quelle doit étre ia concentration minimale, Ca, ep mof.£", dela solution 8 |

qu’elle prenne la temte de la forme acide de I"hélianthine 7 .
3)-Quelle masse minimale, m, d’hydroxyde de sodium solide faut-il alors ajc

a lL:itre de cette solution S pour que I’hélianthine prenne la teinte de sa forme
basique ?

On néglige la variation de volume.

On do{me : M(Na) =23 g.mof™’ ; M(0)=16 gmot™; M(H)=1 g.mot™
EXEI‘C](:'.E (13) : Soit une solution aqueuse contenant, entre autres, les espéces
couple ion ammonium/ammoniac (NH,"/NH;) de pK, = 9,2.

Cette solution a un pH = 10,5.

La sommze des concentrations en ions ammonium et en molécules ammoniac
C=3.10" mo#/e.

1)-Quelle est I’espéce du couple NH,'/NH, majoritaire dans cette sclution ?
2)-Déterminer le rapport [NH;]/[NH,"] en fonction de K et de [H30"] ; faire
Papplication numérique.

3)-Exprimer [NH,'] et [NH;] en fonction de K4, [H;0"] et C ; faire I’applica
numerique.

Exercice (14) : Le pH du sang humain est voisin de 7,4 ; I'un des systémes

| régulateurs du pH sanguin est le couple CO,,i/HCO;, de pK,= 6,1 4 37°¢.

1° Calculer le rapport [CO2.0)/ [HCO5] & pH = 7,4.

2° Sachant que la concentration moyenne du dioxyde de carbone dissous dan
sang est 1,36.10° mo£.£™, calculer la concentration en ions hydrogénocarbon
dans le sang.

Exercice (15) : Extrait BAC-2°™ partie (Guinée) session-1992 (TSM).
A)-On dissout une masse m de NaOH dans de I’eau pure de maniére 3 obteni
200 cm’ de solution aqueuse.

La mesure du pH de cette solution donne pH = 12,3.

a)-Quelle est la concentration en ions hydroxyde dans cette solution ?
b)-L’hydroxyde de sodium est totalement dissocié. Calculer la masse m.
B)-A I’aide de la solution de soude précédente on dose une solution

d’acide éthanoique de volume V=5 cm’. On note les valeurs remarquables s

L’équivalence est obtenue lorsqu’on a versé 10 cm’ de solution de
clll-a)-Décﬁre a I’aide d’un schéma de dispositif expérimental n
sage' AP ST T
b)- Quel indicateur coloré faut-il employé ? Justifier vc

—

=T
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.2)_-::?)- Calculer la concentration initiale C, de 1’acide €thanoique dang |, Solutj

initiale. 'on
b)-Quelle est la masse d’acide éthanoique pure dissoute dans 5 cm’ de

solution initiale.

3)-En utilisant les résultats du tableau précédent.

a)-Montrer que I’acide éthanoique est un acide faible.

b)- Donner la valeur du pK, du couple acide base.

c)-Calculer les concentrations des espéces présentes dans le mélange pour

employer 5 cm® de MaOH. :

Exercice(16) : Extrait BAC-2"" partie (Guinée) session-1993 (TSM)

On dissout 3,7 g d’acide propanoique dans une quantité suffisante d’eau pure

pour obtenir un litre d’une solution S.

1° Quelle est la concentration de la solution S ?

2° On mesure le pH de cette solution : on trouve pH = 3,1. En déduire que

I’acide propanoique est un acide faible. Ecrire I’équation d’ionisation de cet acide

dans I’eau.

3° On verse dans 20 ml de solution S, 25 ml d’une solution aqueuse d’hydroxyde

de sodium 3 0,02 mol.I" : le pH du mélange est 4,9. En déduire le pKA du couple

acide propanoique/ion propanoate.

Exercice(17) : Extrait BAC-2®™ partie (Guinée) session-1997 (TSM).

Pour obtenir une solution tampon de pH = 10, on utilise des solutions aqueuses

décimolaires de carbonate de sodium (Na,CO;) et d’hydrogenocarbonate de

sodium NaHCO;.

1)-Montrer que ’un des anions utilisés est la base conjuguée de 1’autre, écriver

I’équation acido-basique de ce couple d’anions en solution aqueuse.

2)-La constante d’acidité de ce couple est K, =5.10"".

a)-Calculer le rapport des molarités de ce couple d’anion.

b)-Déterminer le rapport des volumes de solution de carbonate et

d’hydrogénocarbonate que 1’on doit prendre pour réaliser cette solution tampon.

c)-Rappeler la définition d’une solution tampon,; essayer de justifier briévement

et sans calcule que la solution étudiée posséde bien des propriétés d’une solution

tampon.

3) Calculer les molarités de toutes les espéces chimiques présentes dans cefte

solution tampon.

Exercice(18) : Extrait BAC-2"™ partie (Guinée) session-2003(TSM).

1)-Quel volume de solution d’hydroxyde de sodium (soude) de concentratio

102 mo2.2™" faut-il ajouter a un volume de 30 cm’ de 0

solution d’acide éthanoique de concentration 10 mo¢/£ pour avoir uné solutic

de pH = 5,05. Le pKA du couple acide éthanoigue-ion éthanoate est 4,715. w

2)-Quelles sont les concentrations des différentes espéces chimiques €0 il

Collection M.Mouna C. (+224) 62817929 ;.“‘;‘;Qﬁf-mﬁ‘ T. & Ismael s.(Iz0)
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Exercice(19) :aExtrair' BA(;-Z““” partie (Guinée) session-1993(TSE),
On dose 10 cm™ d’une _solu’cxon d’acide benzoique CsHsCOOH de coﬁcentrat'
inconnue par une solution d’hydroxyde de sodium (soude) de concentration ¢

Lesv T _'_zj.tions du pH en fonction du volume V de soude versé sont :
Yikud| 0 | 1] 3 T4 [5[6] 58]0 o5

PH 12613251 3,6 | 3R85 | 42 |44 | 48 [ 51555

ydepn ) 981 99 | 10 1101 | 11+}-12 [ 14 | 16

pH  [56] 62 [8a5 107 [ 117] 32 [124 127

1° Tracer la courbe pH = (V).

2° Déterminer graphiquement les caractéristiques du point d’équivalence et e

déduire la concentration (en mof.£™) de I’acide.

3° En justifiant 1a réponse, déterminer la valeur de la constante pK4 du coupl

acide/base CsHsCOOH/C¢H;COO'.

En déduire la constante d’acidité K4 du couple.

4° Pour un volume V = 3 ¢cm’ de soude verse, calculer les concentrations des

especes chimiques présentes dans le milieu. Retrouver la valeur de pKa.

5° On dispose de deux indicateurs colorés : I’hélianthine (zone de virage : 3,2

4,4) et la phénolphtaléine (zone de virage : 8-10). Reporter ces zones de virag

sur le graphe pH = f{v). Lequel de ces deux indicateurs faut-il utiliser pour

effectuer le dosage ? Justifier.

Exercice (20) : Extrait BAC-2"" partie (Guinée) session-1995 (T SM).

On dispose de cing solutions aqueuses, toutes 3 107 mof/¢ :

A : solution d’acide propanoique ;

B : solution de propanoate de sodium ;

C : Solution d’acide chlorhydrique ;

D : Solution d’hydroxyde de sodium ;

E : Solution de chlorure de sodium.

On mesure leur pH a 25°C. Les valeurs obtenues, classées par ordre de pH

croissant, sont : 2; 3,5;7;8,5; 12.

1° Attribuer 4 chaque solution son pH en justifiant bridvement. e

2° On mélange 50 m£ de A et 50 m£ de B. on obtient ainsi 100 m¢ d’une solu |

notée F dont le pH est 4,9. . = e

Recenser les espéces chimiques présentes dans F. Calculer leurs concentt

3° Calculer le pK 4 du couple acide propanoique /ion propanoate.

4° Comment appelle-ton une sclution telle que F ? Que

Ve de pH si I’on ajouté & F quelque gouttes de C ? de

> On veut préparer 100 mé de F 4 partir d’un autre

m les cing solutions proposées, préciser lan
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Exercice (21) : Extrait Bac-Unigue (Guinée) -Session 2007 (TSM/SE).
a)-Quels volumes de solutions d’ammnoniac de concentration 102 mog/g et de
chlorure d’ammoenium de méme concentration faut-il mélan ger pour avoir

100 m¢? de solution de pH=9,4 ?

Le pK, du couple ions ammonium/ammoniac est de 9,25,

b)-Calculer les concentrations des différentes espéces chimiques en solution.
Données : 107*=4.10"; 10%" = 1,41

Exercice (22): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2008 (TSM/SE).

On mélange 10 m€ d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration
3.10" mot.£™ et 15 me de solution d’ammoniac de concentration 2.10™ mog, ¢!
Le pH de la solution obtenue est 5,1.

a)-Faire I’inventaire des espéces chimiques en solution.

Calculer la concentration de chacune de ces espéces chimiques.

b) En déduire la valeur de la constante K, du couple acide-base.

¢) Quel volume d’une sclution d’acide chlorhydrique de concentration
C=0,1 mo?{/¢ faut-il verser dans 10 m{ d’une solution d’ammoniac de
concentration 5.10?mo¢.£" pour obtenir la demi-équivalence.

Exercice (23): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2009 (TSM/SE)
On dissout 0,37 g d’acide propanoique dans 1’eau pour avoir 100 m{ d’une
solution S.

1)-Quelle est la concentration molaire de la solution S ?

2)-Le pH de la solution obtenue étant 3,1 ; en déduire que 1’acide propanoique est
un acide faible. Ecrire 1’équation de la réaction d’ionisation de cet acide dans
I’eau.

3)-On verse dans 20 m£ de la solution S, 25 m£ d’une solution de soude 2
0,02 mo£.£". Le pH du mélange est 4,9.

En déduire le pK, du couple acide propancique/ions propanoate.

On donne : 10> =8.10* 3 10%' = 1.25.

Exercice (24): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2010 (TSM/SE). |
On mélange 10 cm’ d’une solution d’acide chlorhydrique 4 0,3 mo£.£™ et 15 cm
d’une solution d’ammoniac 4 0,2 mof.£". Le pH de la solution obtenue est 5,1
a)-Calculer les concentrations des espéces chimiques présentes dans la solution.
b)-Quelle est la valeur du pK, du couple NH,"/NHs,. :
¢)-Quel volume d’une solution d’acide chlorhydrique 2 0,1 mo£.£™ faut-il verser
dans 10 cm® d’une solution d’ammoniac 3 0,05 mo®.£" pour que le pH soit égat
au pK, du couple NH,'/NH; ?  Données : 10> =8.107°.

Exercice (25): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2013 (TSM/SE).
On réalise une solution tampon en rnélan%eant 20 cm® d’une solution d’acid®
méthanoique de concentration 0,1 mo£.£™ et 10 cm’® de solution de soude e
concentration 0,1 mof.£™.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91?3"“1_2"%1'“‘"‘“' T. & Ismael S.(zm0)
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La constante K, du couple HCOOH/HCOO" est égale 4 1,6.107", |

_Oue! est le pH de la solution tampon 7 ' ‘ il _ |
;;-%?IZE 3olunfe de solution d’acide chlorhydrique de concentration 0,1 mof.
faut-il ajouter au mélange pour que 1&': ‘pH soit égal 2 3,5 7
Donnée : log 2=0,3,107=3,16.10". ~ _
Exercice (26): On dispose dans un bécher de 30 cm” d’une solutlop aqueuse
d’acide acétique que 1’on fait réagir avec une solution aqueuse dcm'mol.aire de
soude ajouté progressivement. On mesure le pH au cours de cette réaction, vo
les résultats expérimentaux : b b
Vim0 15 110 |15 |20 24 |28 . 30 32 ..134 {3 o s

S

1)-Ecrire I’équation de la réaction responsable des variations du pH.
2)-Tracer la courbe du pH en fonction de V. : ;
3)-a)Déduire de la courbe une valeur approchée de la concentration de 1’acid
acétique utilisé.

b) Déduire de la courbe le pK, du couple A/B présent.

4)-Pour Vy, = 20 m&, calculer les concentrations des especes chimiques prése;
en solution.

Exercice (27): Les solutions aqueuses étudiées sont 2 25°, dans 30 cm® d’ws
solution de monoéthylamine (C,HsNH,), de concentration molaire volumiqu
Cg=6.10" mo?.£; on verse lentement une solution aqueuse d’acide
chlorhydrique de concentration molaire volumique C, = 10" mo#.£™.,
ATaide d'un pH-métre on suit I'évolution du pH en fonction du volume de 1

§9}‘qt_ion _c_l’ac_:_i_d vers_é, On rf_:lévc les valeurs suivantes -
PR 1181121108 [10.5799 |55 (61 [27 |24 |32 o |

e A i o Ly M i bl et I ot et 9 o B & 43
1)-Tracer la courbe de variation du PH en fonction du volume de Ia solution
d’acide versé,

| 2)-En déduire le pH au point de demi-équivalence

3)-Calculer les concentrations molaires volumiques des différentes espéces au
point de demi-équivalence.

:{)};Délgnjr ¢t calculer la constante d’acidité K, du couple C,HsNH; */C,H;NH-
PXa.

La monoéthylamine
dont le pK , = 9,5

E%Q&LOD prépare au laboratoire 4 solutions de méme concentration
ire volumlqug C= 0,01 mo& g,

A i
B solution de soude (ou hydroxyde de sodium) ;

est-elle une base plus forte, ou moins forte que I’ammon

C i) s Y d . .v-.‘-.:—‘r&‘“ Wi -—“- - g S i
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C : solution de chlorure de sodium :

D : solution d’ammoniac

Or remplit 4 flacons avec ces solutions et on les numerote de | a 4 :

1) Pour identifier le contenu de chaque flacon on mesure je PH de chaque
solution.

Les résuitats sont regroupés dans un tableau :

Flaconn° [1 | 2 13 |4
pH 7110,6 [12 {56
Solution

|
Compléter le tableau en attribuant une lettre a chaque solution. Expliquer votre
raisonnement en écrivant si cela est nécessaire des €quations chimiques et
justifier pour chaque solution I’ordre de grandeur du pH mesurs,
2) On s’intéresse au flacon n°4.Calculer la concentration des différentes espageg
chimiques présentes dans la solution. Déterminer les constantes K 4 et pk, dy
couple acide-base NH,/NH;. Calculer le pourcentage o, d”ions ammonium
transformés en molécules d’ammoniac.
3) On dilue 10 fois la solution n°4, pH = 6,1. Quelle est la nouvelle valeyr du
pourcentage a’ d’ions ammonium transformés en molécule d’ammoniac ?
Comparer o’ 4 « calculer dans la question 2).
Quel est I’effet de la dilution sur I’équilibre chimique du couple ion ammonium-
ammoniac ?
Exercice (29): Extrait BAC-2*™ partie(Guinée) session-1991 T-SE.
1° Calculer le nombre de molécules d’ions H:O" et d’ions OH" contenus dans un
verre (volume V = 150 c£) de : a) café : PH=5,7;b) lait: pH=6,7 |
c) Jus d’orange : pH=3,2 ; d) Eau minérale : pH = 7,2.
On donne :log2=0,3 ; log 6,3 = 0,80.
2° Le pH d’une solution d’acide fluorhydrique 4 102 mof/¢ est égal 3 2,6.
Calculer la constante d’acidité K, du couple HF/F” ainsi que pK,.
On donne : log 8,3=0,90; 10°*=25.
Exercice (30): Pour préparer un volume V = 150 m¢ d’une solution tampon T de
PH =9,2. On dispose de 1 Zitre de chacune des solutions suivantes :
« acide chlorhydrique de concentration Ci=10" mot.£™" .
* hydroxyde de sodium de concentration C2=5.102 mot.£™ y
* ammoniac de concentration C; = 5,102 mof.™"
* Chlorure d’ammonium de concentration C, = 10 mod, ¢! :
* acide éthanoique de concentration Cs=10" mot.¢™! -
* éthanoate de sodium de concentration Cs=5.10> mot 0",
Indiquez trois maniéres précises de fabriquer la solution tampon.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91 £’81.Kandja T. & Ismael S.(1zm0)
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Exercice {(31): On fabrique une solution aqueyge d’une mMonoamj
ne posséde qu’une fonction amine}, noté Mine B (Corp

< (B)s cn Versant une
& 3 * mﬂ. ) =
cette amine B dans de I’eau pure afin d’obtenir yp Volume V = ;Sg Z;n solﬁ;;?s
; ion

1)a) La courbe pH =1(V,), (V, volume de !a solutign (A) versé) présente dev
points remarquables : - le point M te] que V=5 mg et PHy =98

- le point d’équivalence E to] que Ve =10 me et pH, = ¢
Définir 1’équivalence acido-basique.

| Déterminer la concentration molaire Cs de Ia solution (B).
b) On note BH' I'acide conjugué de I’amine B,
En justifiant bri¢vement, donner Ja valeur du pK,, de ce couple acide/base,
¢) Déterminer la masse molaire M de I’amine B. En déduire Ia formule brute,

d) On donne le tableay uivant :
amine | NH; [(CHy);NH [{CHN T (C, :

Ky |92 B8 LD kel UE
|En déduire 1a formule semi-développée de I’amine B et son nom.
2) On revient au dosage de la question 1).
-alculer les concentrations molaires volumiques des especes chimiques prése:
|dans Ia solution lorsqu’on se trouve an point M (Vyy = 5 m£).
Quelles sont les propriétés caractéristiques de cette solution ?
3) Caleuler e volurne V de la solution (A) d’acide chlorhydrique qu’il faut
Youter au volume Vg =20 m¢{ de Ia solution (B) pour avoir un pH valant 9,5.
Votre résultat parait-i] en accord avec la propriété de la solution de la
Y? gy
xercice (32): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2014 (T
1) 2)-On dispose dune solution dacide méthanoique de conc
10% mog g1 ¢ d’une solution de soude de méme concentratio
el volume de chacune de ces deux solutions faut-il mélan
"’ d’une solution de pH = S gEE—
chant que le pK , du couplé HCOOR/HCOO" est 3.8,

L B

NCentrations molaires des diff s especes chimig

_ ol“tmn de | f




Tome-i : Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 20,9 bi
9

2) On mélange 10 cm’ d’une solution d’éthylamine de concentraior,

3.10" mol.t™ avec un volume V d’une solution de chlorure d’hydrogéne de
concentration 2.10" mot.¢". Le pH du mélange est égal a 10,

a)-Ecrire I’équation-bilan de la réaction qui a lieu,

b)-Calculer la valeur de V.

c)-Pour quelle valeur de V le pH du mélange serait égal au pK 4 du couple
acide/base qui est de 10,3 ?

On donne : 10*' =8.10°; 10 =2 ; 10> = 1,58,

Exercice (33): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2015 (TSM/SE),
I/-Une solution aqueuse d’un acide carboxylique AH de concentration
C=10"mof.2" aunpH =29 225°.

a)-Calculer les concentrations molaires de toutes les especes chimiques en
solution.

b)-Calculer le pK, du couple acide/base.

c)-Sachant que pour préparer 100 cm’ de cette solution, il a fallu dissoudre dang
I’eau 4,6.107 g d’acide pur, calculer la masse molaire de cet acide carboxylique,
Trouver sa formule et son nom.
d)-10 cm® de la solution d’acide précédent sont dosés par une solution de soude
de concentration 2.10% mo£.£"'. Quel volume de solution de soude faut-il verser
pour atteindre 1’équivalence ? On donne : 10%7=125.10"; log 7=0,84.
Exercice (34): Extrait Bac-Unique (Guinée) -Session 2017 (TSM/SE).
Soit S une solution aqueuse d’acide faible AH de pH = 2.

1)-On dose un volume V = 10 m£ de S par une solution d’hydroxyde de sodi
de concentration C’ = 0,2 mof.£™.

L’équivalence acido-basique est obtenue quand on a versé un volume

V’ = 5,5 m{ de solution d’hydroxyde de sodium.

a)-Ecrire 1’équation-bilan de cette réaction.

b)-Calculer la concentration C de S.

2)-Faire ’inventaire des especes chimiques présentes dans S, calculer leur
concentration. En déduire pK, du couple acide/base.

3)-Cet acide AH est un acide dichloroalcanoique : deux atomes d’hydrogene
chaine carbonée d’un acide carboxylique ont été remplacés par deux

atomes de chlore.

a)-Sachant que 700 m£ de S contiennent 11 g de cet acide, déterminer la fi
brute de AH. _
b)-Quels sont les isoméres possibles ? Donner, pour chacun, la formule sémi*
développée et le nom.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 9291, -‘=~’i§l.l(mdja T. & Ismael S
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Exercice (37): A/ a)- Quelles analogies peut-on faire entre une réaction
acido-basique et une réaction d’oxydoréduction 7
b}~ Quelles sont les méthodes permettant de déterminer I’équivalence acig.
basiques ?

B/- Soit une solution de propanoate de sodium de molarité C = 10 moy ¢!
A Vg= 100 cm’ de cette solution, on ajoute un volume V d’une solution
d’acide chlorhydrique de méme concentration C. On obtient ainsi une
solution S. Le volume V, exprimé en cm’ est tel que : 10 <V < 90,

Le pH de la solution S est 5,4. Le couple CH;CH,COOH/CH;CH,COO" est
tel que pK, =4,9.

[CH;CH,C00™]
[CH3CH,COOH]
pour la solution S. Pour cela, on procédera de la fagon suivante :
a) A partir de 1’équation d’électroneutralité de la solution S, exprimer la
concentration de cette solution en ion propanoate [CH;CH,COO]
(Expression 1).
b) Donner un encadrement de I’expression [Na'] — [CI] avec 10 <V < 90.
¢) Comparer la valeur minimale de [Na'] — [Cl] au reste des termes de
Pexpression (1) et faire des approximations nécessaires afin d’exprimer la
concentration de 1’ion propanoate en fonction de V.
d) Exprimer la concentration en acide propanoique en fonction de V et
monter gk [CH3CH,CO07] Vg
[CH3CH,COOH]  V

2) Pour pH = 5,4, calculer V.
3) Pour pH = pK,, calculer V. Comment s’appelle la solution dans ces
conditions.
4) On veut préparer la solution identique 2 la solution S préparée au 3)
(pH = pK,). Pour cela, on utilise 100 cm® d’une solution d’acide
propanoique de molarité C = 102 mof £ et Vz’ en cm’ d’une solution de
soude de molarité Cy’ = 4.10% mo2.£™. Calculer V5.

Données : 10%=4; 10%°=3 16

1) On se propose de déterminer le rapport en fonction de V

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91,:-- h,,.i'-iigmﬁaja-'l‘. & Ismael S.
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V;+ Vo=Vr = Vs+V,=150 (*)

: : 5 =r . CoV.
A Ja demi-équivalence : ;= —=1]s = 21;=175 V,= %— = V=,
2

Remplagons V; par son expression dans (x) :
Vs + V=150 = 2Vs=150 D’oit:Vs=75ml; Ainsi:V,=75 mé
Pour fabriquer cette solution tampon on peut mélanger 75m¢ de

CH3COOH de Cs=10"'mot/t avec 75m¢{ de NaOH de C, = 5. 10™2mot) |

2" maniére : |

NH; HCI Solution tampon

{ vV, =? { V=7 {VT = 150ml
C3 =5.102mo#/# (C; = 10 'mo#/# pH =92

V3+Vi=Vr = V3+V;=150 (%)

C5Vs
2C,4

Ala demi-équivalence : y=—75 = 27,=7; V= = V= 0,25V,

Remplagons V par son expression dans (*) :
V3 +V3=150=1,25V5=150 = V3=120m¢ ; V,=30mi
On peut mélanger 120mt de NH; de C3 = 5.10 2mot/t avec 30 mé
HCl de C;=10""mot/t pour fabriquer cette solution tampon.

*3*™ manidre :

—

CH:COOH CH3COONa _ Solution tampon
{ Vs =? [ Ve =2 '+ = 150m?
Cs =107"'mo#/f (Cg = 5.10"2mo#/¢ pH = 9,2

Vs+Ve=Vr = V5+Ve=150 (%)

*Aspecttampon : s =1 < Vz= -q-f:—‘ Vs =10,5Vs¢

Remplagons Vs par son expression dans (*) :

Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 91,3.;-;5;%§mnaj. T. & Tsmael S.(zmO)
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Exercices d amélioration ]

Exercice (1) : Une solution aqueuse d’acide acétique de concentration
Ca=5.10"mot.L” aunpH égale a 3.
1) Déterminer les concentrations des espéces chimiques présentes en solution,
2) Calculer le coefficient de dissociation.
Exercice (2) : On considére les espéces chimiques suivantes :
CsHs-COOH, HCOQ', C,HsOH, HF, HCJ, F', CI, CH3-NH,, C¢Hs-COO',
CH;-NH;', C;Hs0", HCOOH.
1) Préciser leur nom.
2) Former tous les couples acide/base possibles.
3) Repérer ceux dont ’'une des formes acide ou base est forte.
Exercice (3) : a) Définir :
- un couple acide/base,
- un acide et une base selon la théorie de Bronsted, donner des exemples.
- un acide et une base selon la théorie d’ Arrhénius, donner des exemples.
b) Quel est I’avantage de la théorie de J.N.Bronsted sur la théorie de
S.A.Arrhenius ?
¢) Donner trois exemples de couples acide/baes :
- dont les deux formes sont faibles ;
- dont la forme acide est forte ;
- dont la forme basique est forte.
d) Que penser de I’affirmation suivante tirée d’un manuel de chimie organique :

« L’éthanol est un alcool ; ¢’est aussi un acide.» |
€) Quelles analogies peut-on faire entre une réaction acido-basique et une "
réaction d’oxydoréduction ? '
Exercice (4) : Dans une solution d’acide acétique de pH = 3,9, 12% des
molécules sont ionisées. Calculer le pK, du couple acide /base.

Exercice (5) : Le nom chimique de I’aspirine est ’acide acétylsalicylique.
Calculer le pH d’une solution obtenue en dissolvant 500 mg d’aspirine dans
100 mf d’eau pure.

On donne le pK du couple acide/base égal a 4,56.

Exercice (6) : Le pH d’une solution d’acide fluorhydrique est égal 2,6.
Déterminer sa concentration initiale sachant que le pk, du couple HF/F est égal
232,

Réponse ;: C,=1,25.10% mot/%.

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 9%;;—;}—;%§I.Kundja T. & Ismael S.(Izmo)§
s ¢

—— e

ko
N



1'l'hlne-l : Acides et bases e i
_ n solution aquecuse - pH 2
_ Edition 2020 bis

Exercice (7): Le PH d’une solutj ' :
- ton d’acide acét :
Ca=102 ol gt shtiad 1que de concentration

];ét;r:rm%ler les com:,entratlons des espéces chimiques présentes en solution.
N deduire le pK, duy couple acide- base présent,

Exercice (8) - Le PH d’une solution
}° Calculer 1a concentration de toute

4107 mot ¢! d’ammbniac est 10,6

s les espéces présentes dans Ja solution.
K4 du couple NH,"/NH;,

gaz ammoniac NHj faut-il dissoudre dans

300 m¢ 4’ istillé ' i
eau distillée pour obtenir une solution de concentration 10~ mof.£! 2

*Volume molaire dans Jes conditions de I’expérience : 24 £.mof™.

La dissolutfion se produit sans variation de volume de la solution.
b) La solution obtenue a un pH égal 3 11,1.

g:tlfi 5 c(;ncgnuation des ions H;0" et OH" qu’elle contient.
}l.épﬂnsi.:;lfa 5001;2?? ;c it bafquJe 0}1 neutre_ ?

. ) ;D) [1'1301] =7,9.10" mot. ¢! -
’ : [OH]=1,3.10° mo¢.£ ; solution basique.
Exercice (10) : On mesure le pH de 50 ml d’une solution d’éthylamine &
10? mot.2™ ; on trouve pH = 11,3. On ajoute alors 450 m{ d’eau distillée 2 la
solution précédente, on homogénéise et on mesure 3 nouveau le pH : on trouve
pH =10,8.
1) Ecrire I’équation d’ionisation de 1’éthylamine.
2) Calculer dans les deux cas, les concentrations des espéces présentes.
3) Quelle est, dans les deux cas, la quantité d’amine ionisée ?
En déduire I’effet de la dilution sur I’équilibre d’ionisation de I’éthylamine.
Exercice (11) : Le pH d’une solution décimolaire d’acide fluorhydrique (HF) est
égal 2,6. Calculer la constante d’acidité K, du couple HF/F" ainsi que le pKa.
Exercice (12) : Le couple A/B aun pK; =3 ; le couple A’/B’ a un pK,, = 6.
Comparer la force des acides A’ et A puis celle des bases B et B’.
Exercice (13) : a) Quelles sont les méthodes permettant de déterminer
Péquivalence acido-basiques? ‘ :
b) définir un indicateur coloré. . et
¢) Qu’appelle-t-on domaine de virage (ou zone de virage) d’un indicateur
coloré ? .
@) Quel est le critére de choix d’un indicateur coloré pour un dosage
¢) Quelle est I’'importance des indicetteuxs colorés ?
f) Qu’appelle-t-on réaction prépondérante ?

2

L 7

X fone HCOOH de
Exercice (14) : 1. Une solution aqueuse d’acide métha:gique HC e
concentration C = 10 mol.¢" aunpH égal 22,42 25°C. &

. Sig Kandja T. & Tsmael
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a)-Ecrire 1'équation de la réaction de I’acide méthanoique avec 1’ean.
b)-Calculer la concentration des espéces présentes en solution ; en déduire la
constante Ka du couple considére.
2. On appelle a le degré de dissociation de 1’acide méthanoique noté HA.
nombre de moles de HA dissociées

nombre initial de moles de HA .
a)-En écrivant la constante d’acidité du couple et 1’équation de conservation de |,
matiére, exprimé a en fonction de Kaet de [H30']. .
b)-Pour des valeurs de pH comprises entre 1 et 6 calculer numériquement a, faire
un tableau, puis tracer a = f(pH).
3. On introduit souvent le coefficient p = 1 — a.
a)-Quelle est la signification chimique de £ ?
b)-Tracer le graphe B = g (pH) dans le méme repere que a = f(pH).
c)-A quoi correspondent les domaines situés de part et d’autre de la courbe
B = g (pH) ? Conclure.
Exercice (15) : a) définir une solution tampon.
b) Donner les propriétés d’une solution tampon ?
¢) Citer les types de solution tampon que vous connaissez, donnez les
caractéristiques de chaque type.
d) Qu’appelle- ton pouvoir tampon ?
Exercice (16) : Quelles équations—bilans traduisent I’action, en solution
aqueuse : - d’un acide fort sur une base forte ;

- d’un acide faible sur une base forte ;
- d’un acide fort sur une base faible.

Exercice (17) : Que peut-on dire du pH a I’équivalence :
- de la réaction d’une base forte avec un acide faible en solution aqueuse ?
- de la réaction d’un acide fort avec une base faible en solution aqueuse ?
- de la réaction d’un acide fort avec une base forte en solution aqueuse ?
Exercice (18) : Quel volume de solution de méthanoate de sodium 2 0,2 mo£.£”
faut-il verser dans 100 cm’ d’acide méthanoique 4 0,1 mof.£™ pour obtenir un
mélange de pH = 3,6 ? Donnée : Pour le couple HCOOH/HCOO', pK, = 3,8.
Exercice (19) : I.’acide méthanoique HCOOH est un acide faible.
1)-Quelle est sa base conjuguée ?
2)-Une solution (S,) d’acide méthanoique a un pH = 2,4, Sachant que le pK, du
couple acide/base conjugueés associé a ’acide méthanoique vaut 3,8, calculer la
concentration molaire volumique Cy de cette solution (S,) d’acide méthanoique.
Réponse : 2) C,=0,104 mof.£™"
Exercice (20) : On titre un acide faible AH (constante d’acidité K,)
concentration globale C par une base forte comme la soude. Nous posons
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__ [Base] _ [Base]

" iacide] C
1)-Donner ’expression générale de Ia [H30] en fonctiopn o
2)-Démontrer que le pH = pK, + log Cx+[H30%]-[0H]

) : C(1-x)~[H;0+]+[0H]
Exercice (21) : On prépare deux solutions 2 0,1 mog ¢!

AH, I'autre d’une monobase B". Les pH respectifs sont
1)-Calculer les pK, du couple AH/A" et BH/B".
2)-Quel est, de AH ou BH, I’acide le plus fort ?
3)-Quelle est, de A" et B', 1a base la plus forte ?
Réponses : 1) [A']= [HgO*J= 7,9.10"mot/€ ; [AH]=9,9.10%mot/¢;

PK4=5.2. [BH]=[OH]=10" mo¥/t ; [B]=10" mot/¢ - [H:0']= 10" mo/¢ ; pK, = 7
2) AH est plus fort que BH. 3) B’ est plus fort que A
Exercice (22) : On dissout 0,1 mo£ de chlorure d’
solution d’ammoniac 3 0,1 mof.£™. on obtient la s
1)-En déduire le pK, du couple NH,'/NH;,.
2)-Quelle masse de chlorure d’ammonium solide faut-l dissoudre par litre de

, 'une d’un monoacide
3,1et10.

ammonium dans 1 litre de
olution A ; son pH est 9,2.

| solution A pour que le pH soit €gal 3 9.

On admet que le volume reste pratiquement constant pendant la dissolution.
Exercice (23) : On prépare deux solutions & 107 mo£.£™, 'une d’un acide A,H et
de A H. Les pH des solutions de A;H et de A,H valent respectivement 4,7 et 3,9.
1° Quel est I’acide le plus fort ?

2° Queiles sont les concentrations de chacune des espéces en solution dans les
deux solutions ?

3° En déduire les constantes K, et pK, pour ces deux acides.

Exercice {24) : 1° Le pH d’une solution de méthanoate de potassium 2

0,2 mol.L7, est ¢gal a 8,6. Calculer le pKA du couple HCOOH/HCOO..

2° Le pH d’une solution 4 0,3 mo£.£™ d’acide propanoique

CH; — CH, —~ COOH est égal 4 2,7. b

Calculer le pK, du couple : CH;- CH,- COOH/CH;-CI-F-COO . .
Exercice (25) : On prépare deux solutions 4 0,1 mo£.£”, 'une d’un monoacide
AH, I’autre d’une monobase B’ . Les pH respectifs sont 3,1 et 10,0.

1° Calculer les pK, des couples AH/A” et BH/B".

2° Quel est, de AH ou de BH, I’acide le I;Iusfforrtte ‘f?

3° Quelle est, de A ou de B, la base la plus fo ——
--~.__(._}_"*3"*':‘g'l'l;*‘—'B 26) : On prépare deux solutions 3 5.10° mot.£*, Pune dune T
P'autre d’une base B,. : _ 12

Les pH des solutions de B, et de B, valent respectivement 9,8 et 11,2.

1° Quelle est 1a base 1a plus forte ?

2° xﬂc sont les cnncfntrations de chacune des espéces dans les deux

| . (31 T. & Ismael S.(lzmo)§
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solutions ?

3° En déduire les constantes K, et pK 4 pour ces deux bases.

Exercice(27): Le pKA du couple NH,"/NH, est 9,2, celui du couple HS’ /8% est 13,
1° Sur un axe gradué en pH, placer les domaines de prédominance des diverses
formes de ces deux couples.
2° L’étiquette d’'un ﬂacon porte la mention : « sulfure d’ ammonium en solutiop i
aqueuse a 20% (3 mof.£™). » cette mention désigne-t-elle les especes
effectivement majoritaires présentes dans le flacon 7
3° En fait, le pH de la solution est égal 4 9,2. o b
Indiquer, sans faire de calcul, les espéces effectivement majoritaires.
Exercice (28) : Pour chacune des solutions figurant dans le tableau suivant,

choisir I'une des valeurs propsées pour le pH.
- .- | Concentration Valeurs | Valeur |

(m"a t") |pKa|. proposées |Choisie

= Pﬂurle OB e

07 [BR454 [2A182]

10T l3aea [aoizel
Io.z 4’ 3 6 ?0 8’3 2 :

Exercice (29) On mélange g mof. d’aclde mcthanmque et 2.107 mot
d’éthanoate de sodium en solution aqueuse le pH de la solution obtenue est 5,1, | |
pK4 du couple CH;COOH/CH3COO est 4,8.

La solution préparée est-elle une solution tampon ?
Exercice (30) : On fait barboter un courant d’ammoniac NH; dans 100 ¢m’ d’un
solution aqueuse A de chlorure d’ammoniac 4 0,1 mo£.£™". Quand la dissolution
est terminée, on obtient une solution B ; le pH de la solution B est égal 4 8.6. '
Le volume de la solution B est le méme que celui de la solution A.

1° Faire I’inventaire des diverses espéces chimiques présentes dans la solution B.
Calculer leurs concentrations molaires (sauf celle de NH;).
2° Le pK, du couple NH,'/NH; est 9,2. Calculer la concentration molaire en NH:
dans la solution B. Quel volume d’ammoniac, mesuré dans les conditions '
normales, a-t-on dissous dans la solution A pour obtenir la solution B ?
Exerclce (31) : Pour préparer une solution tampon de pH = 8.9, on mélange

10 cm’ d’une solution de chlorure d’ammonium (NH,C1) 2 0,1 mof.£" et V cm’
d’une solution d’ammoniac (NH3) 2 0,2 mof.2".

Calculer V sachant que le pK, du couple NH,'/NH; est égal 4 9.2.

Exercice (32) : 1° Le pK, du couple CH;COOH/CH;COO" est égal 2 4,8.
Quel volume de solution d’acide éthanotque 30,1 mof.2” faut-il verser dans

50 cm® d’éthanoate de sodium & 0,2 mo.¢"! pour obtenir une solution tampon d
pH=427

Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 91r.4-;;‘.]b1§1.md,a T. & Ismael §.(1zmo)
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on d’ammoniag 3

) : . /NH, :
I%ﬂ’-‘_}_“ﬁ;@ih Quels volumes de solutiop 102 mol/l d’ammoni;: zit f:l%:atl:lfl s
d’ammonium faut-il mflanger Pour avoir un litre de solution de pH = 6.4 9 =
Le pKA du couple NIL; /NH;J, est 9,25 . h
Exercice (34) : Extrait BAC- Guinéen-1990 TSM

On réalis;: un tampc!n en mélan%eant 100 cm® d’acide méthanoique 4 0,1 mog_¢”
et 50 cm” de S_(gude 20,1 mof.£”. La constante Ka du couple HCOOH/HCOO" est
égale 3 1,6.10%,

' 1)-Quel est le pH du tampon ?

2)-Quel volume d’acide chlorhydrique 4 0,1 mo£.¢" faut-il ajouter pour que le
pH soit égal & 3,5 ? On donne :log 1,6 =0,2.

Réponses : 1)pH=pK, =338 (demi-équivalence). 2) Vyg = 16,66 cm®.
Exercice (35) : Le couple CO,,/HCO;", dont Ie pKa vaut 6,1 2 37°C, est I’un des

- systémes tampons du sang, dont le pH vaut 7.4 a37°C.

=

1° Sachant que la concentration du dioxyde de carbone dissous est 0,0014 mot.£",
déterminer la concentration en ions hydrogénocarbonate dans le sang.

2° Déterminer le pH du sang aprés qu’une réaction a libéré 5.10” mof.2" d’ions
H;0", en supposant le systéme fermé (dans cette hypothése, tout le dioxyde de
carbone reste dissous).

3° Dans la réalité, en régime « normal », la concentration en dioxyde de carbone
reste constante dans le sang grice aux échanges gazeux pulmonaires. Déterminer
la valeur du pH du sang aprés qu’il a absorbé 5.10> mo€.£™” d’ions H;0".
Exercice (36) : On dissout dans un volume V = 2 litres d’eau pure une masse m
de chlorure d’ammonium anhydre NH,Cl : le chlorure d’ammonium est

| entirement dissous et il n’y a pas de variation de volume.

Le pH de la solution obtenue est égal 4 5,5. : '
Sachant que le pK, du couple ion ammonium/ammoniac est -f-,gal #9,3:
1)-Calculer la concentration molaire volumique C de la solution de chlorure
d’ammonium. ~ .
2)-En déduire la masse m de chlorm;e d’ammoil;um anhydre dissoute.

Réponses : 1) C=2.10" mof.t" 2)m=2,13¢. bk
Exercice (37) : Quelle masse d’éthanoate de sodium anhydre i:t“ett:ﬂ ﬁ:os];‘li;;on
dans 1litre de solution d’acide éthanoique 2 0,1 mo¢.£™ pour f:ﬁ b
de pH = 3,5 ? On négligera la variation de volume pen_dﬂn; la dissold
Donnée : Pour le couple CH;COOH/CH;COO’, pKa= 4,7.

Réponses : m(CH;COOHNa) = 0,517g
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 big

Exercice (38) : Une solution d’acide méthanoique HCOOH, de concentration
mo!laire volumique égal 2 0,1 mol.L”, aun pH t?ga.l aza.
1° a) Calculer les concentrations des especes chimiques présentes dans la

solution. ,
b) Déterminer la valeur du pK, du couple acide méthanoique /ion méthanoate 3

0,1 unité pres. ,
2° a) Quel est le volume de solution de méthanoate de sodlumi de concentration
molaire volumique égale a 0,1 mof.0”', faut-il ajouter a 10 cm” de la solution
précédente pour obtenir une solution de pH égal a 3,8 7 (Répondre a la question
et justifier la réponse sans faire de calculs.)
b) Quelles sont les propriétés de la solution obtenue ?
3° On désire préparer une solution tampon A de pH = 4,2 et une solution tampon
B de pH = 9,2. On dispose des solutions suivantes, ayant toutes la concentration
molaire volumique C = 0,1 mo€.£™.
Solutions : - d’acide benzoique C¢HsCOOH,

- d’acide chlorhydrique,

- d’ammoniac,

- d’hydroxyde de sodium,

- de benzoate de sodium,

- de chlorure d’ammonium,
Donner une maniére d’obtenir 150 cm® de chacune des solutions A et B.
On donne les pK, des couples acido-basiques suivants :
C¢HsCOOH/CgHsCOO- : pKa=4,2;  NH;/NH; : pK=9,2.

(Sujet du Bac C-E, Amiens 1984)
Exercice (39) : Pour préparer une solution de pH = 2 on utilise 1£ de solution de
HCl 20,1 mo£.2™" auquel on ajoute une quantité convenable d’acétate de sodium
(CH;COONa), anhydre, cette addition ne modifie pas le volume de la solution, le
pK4 du couple CH3COOH/CH;COO" est égal 4 4,8.
Calculer la masse d’acétate de sodium utilisée.
. Réponse : m(CH;COONa) = 7,38 g.

Exercice (40) : Deux solutions acides ont la méme concentration ¢ égale 4
10” mot.2™.
- S est une solution de chlorure d’hydrogeéne de pH = 2,0.
- S, est une solution d’acide méthanoique de pH =2.9.

1) En déterminant les concentrations des ions H;O" de §; et S,, montrez que 'une’

est une solution d’acide fort et 1’autre d’acide faible.
On écrira les équations-bilan des réactions de ces acides, avec 1’eau.

2) Vérifier par le calcul que la constante pK 4 du couple correspondant 4 1’acide
méthanoique est égale a 3,7.

3) Soient V, et V, les volumes d’eau a ajouter 3 un méme volume V = 107%,
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Tome-1: Acides et bases en solution 4queuse - pH

respectivement de S, et S, pour obtenir deux solutiong §'

pH = 3,4. On appellera V' et V', les volumes des solutio
Déterminer V.I : Vz, V"l et \’"2.

Justifier qualitativement que V', < V',
(Sujet du Bac C-E Toulouse 1987)

Réponses : Vi=0,24 ¢; v, =025 ¢ $ V2=0,073 & V', = 0,083 ¢ = g3 g
Exercice (41) : On se Propose de Vérifier par dosage I’étiquetage d’un ﬂs;con
contenant une solution S, d’acide méthanoique (acide formique).

L’¢étiquette porte les indications suivantes i - Acide formique,

- 80% en masse,
- Masse volumique de la solution - 1180 g.dm
- M=46,0 gmot™! (masse molaire).

Edition 2020 his

1 €t 8% de méme
D8 8y et 8'; obtenues.

gouttes de phénolphtaléine.
On dose alors ce prélévement au moyen d’une

obtenu pour un volume de soude versé égal 4 10,3 cm’.

1° Ecrire 1’équation de 1a réaction chimique qui se produit lors du dosage.
2° Définir I’équivalence acido-basique.

En déduire la concentration molaire de la solution S.

3° Quelle est la concentration molaire de la solution S, ?

En déduire 1a masse d’acide pur contenue dans un litre de Ia solution So.
4° Le pourcentage annoncé sur I’étiquette vous parait-il correct ?
Exercice (42) : 1° Le pH d’une solution aqueuse d’ammoniac NH;, de
concentration 10 moE.E‘l, est 10,6. .

a)-Ecrire I’équation de la réaction ayant lieu entre I’ammoniac et ’eau, et

calculer les concentrations des différentes espéces présentes dans la solution (3

I’exception de I’eau). ' e
b)-En Iaif’h-’:duire la valeur de la constante K4 du couple acide/base mis en jeu lors de
€action de I’ammoniac avec de 1’eau. _ }

122:’ 1rL:cpH d’une solution aqueuse de monoéthylamine C,HsNH, de concentration

10” mot.£™” est 11,4, s

a)-Répondre aux mémes questions a) et b) que da’ns la qu?snonll A

b)-Dans les deux couples acide/base cités, entre 1 ammoniac et la

monoéthylamine, quelle est la base la plus forte 7 Jus‘tlﬁer;écédente

3° On préléve 20 cm’ de la solution d(_e mZ?Oégtﬁgy% = obt;mue iy
ssivement une solution aci : e en

doilsls};;fzf: lljggg;ede chlorure d’hydrogéne gazeux 'd@S 1£d ca (01'1: néghgcra la

variation de volume). bie £ :

‘‘‘‘‘‘ .J
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Ydition 2020 bis

a}-Quel sera le volume de solution d’acide chlorhydrique versé a I’équivalence ?
Vous rappellerez la définition de I’équivalence.
On donne les masses molaires atomiques : M(H) = 1,0 g. mol™; M(CI) = 35,5 g.mot "
b)-Tracer 1’allure de la courbe de variation du pH en fonction du volume de
solution d’acide chlorhydrique versé. Il ne sera fait aucun calcul, mais on choisira
judicieusement quelques points de référence pour justifier le trace.

(Sujet du Bac D Canada 1984)
Exercnce (43) : 1° On mélange 10 cm’ d’acide éthanoique a 0,10 mo£. £ avec
40 cm® d’éthanoate de sodium de méme concentration : le pH obtenu est 5,4.
Déterminer les contentrations des espéces chimiques présentes dans le mélange
et en déduire la constante d’acidité K.
2° On se propose de chercher expérimentalement la valeur trouvée au 1°.
Pour cela, on réalise dlfferentes solutions en mélangeant un voiume V, d’acide
éthanoique a 0,10 mof.¢™” avec un volume Vy d’éthanoate de sodium de méme
concentration. |
Les pH des mélanges sont les suivants :
Va (Cm’) [ 1010 |10 - ZIL 30150
Vg (Cm‘-") 20 |30 |40 110 |10 |10
BH .. 5.0 153 |54 4514341

Représenter grapthuement
& [CH3C007)
pH =1 (Log & [cH, coou])

Donner I’équation de la courbe obtenue et en déduire la valeur du pK,, puis celle
de la constante d’acidité.

Exercice (44) : On veut préparer une solution (S) dont le pH soit égal a 10,3.
Pour cela on effectue un mélange de deux solutions (S,) et (Sg) :

(S4) : solution de chlorure d’ammonium NH,C] de molarité C, = 0,02 mo£. i
(Sp) : solution d’ammoniac NH; de molarité Cz= 0,05 mo2.2™.

Calculer les volumes V, et Vy de chacune des deux solutions (S,) et (Sg) 2
mélanger pour obtenir un volume V = 200 cm’ de solution (S).

NB : On rappelle que le pK, du couple ion ammomumfammomac vaut 9, 3
Réponses : V,=40 cm’ ; Vg = 160 cm’

xercice (45) : On a une solution d’ éthanoate de sodium CH;COONa de
concentration molaire volumique C. Le pH de cette solution est égal a 8,4.
Sachant que le pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate est égal 4 4,8,
déterminer C. Réponse : C=1,0.10% mot/t
Exercice (46): ¢ 1 d’une solution aqueuse contient 0,1 mof d’acide
méthanoique HCOOH et 0,1 mof de méthanoate de sodium HCOONa.
Son pH est égal a 3,8.
1° Déterminer le pK, du couple HCOOH/HCOO
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH

Edition 2020
2° On dissout 0,4 g d’hydrox =

devient égal a 3,9,
Expliquer qualitaiivement pourquoi ia variatio :
S i : 0 du pH est si faible
Quele serait-eile si nous dissolvions Ja me tité @ :
dans 17 d’eau pure ? ™€ quantité d’hydroxyde de sodiumn

* 14 d’une solution tampon contient 0,2 mof d’acide éthanos
d’éthanoate de sodium. Le PK,4 du couple CH,C00 anoique et 0,2 mo?

H/C )
3° Quel est le pH de cette solution ? H;COO" est ¢gal 44,8,

4° On verse, dans cette solution une

: solution d’acide bromhydrique 3 ¥
(HBr est un acide fort) jusqu’a ce qu ydrique a 1 mo£.{

e le pH soit égal 4 4,5,
Quel volume V(en cm®) a-t-on versé 9 1

5° Quel serait le pH si nous avion
dans 1€ d’eau pure ?

Exercice (47) : On dispose de diverses solutions, toutes 4 0,1 mo£.2”, avec
lesquelles on réalise les melanges suivants.

Indiquer ceux qui constituent des solutions tampons :

2) 20 m¢ de solution d’acide éthanoique et 10 m£ de solution d’hydroxyde de
sodium ;
b) 20 mt de solution d’hydroxyde de sodium et 20 mé d’eau distillée ;
¢) 20 m& de solution de chlorure d’ammonium et 15 m¢ de solution d’ammoniac
d) 20 m¢ de solution d’acide chlorhydrique et 10 m£ de solution de chlorure
d’ammonium ; |
€) 20 m{ de solution d’éthanoate de sodium et 30m¢ de solution d’acide nitrique;
f) 20 mt de solution d’acide méthanoique et 7 m& de solution d’hydroxyde de
sodium.
Exercice (48) : On mélange 20 m{ d’une solution d’ammoniac de concentration
0,3 mo?/L avec une solution d’acide chlorhydrique de concentration 0,2 mo£/%.
Quel volume d’acide chlorhydrique faut-il ajouter 4 la solution d’ammoniac pour
obtenir une solution de pH =9,5. Le pK, du couple NH, /NH; est égal 4 9,2.
On donne : 10*°=2. .
Exercice (49) : On réalise un mélange d’une solution A d’acide formique
(méthanoique) et d’une solution B de méthanoate de 59dium . :
-Volume du prélévement A : V=50 cm’ ; concentration molaire volumique :
Ca=10"mot.2". A ¥

; concentration molaire volumique :

yde de sodium dang |a solution précédente - son pH

S verse ce volume V de solution bromhydrique

-Volume du prélévement B : Vg =25 cmv’
Cp=5.10" mof.87 . v s uese ;-I.’It'ég:;l'ﬁ42 ‘ _
1)-a) La solution obtenue a un pH. ys: P bR
Calculer les concentrations molaires volumiques des espéces chimiques en
pl'éSEIlOB : Gy i TR OMINETE < o G ‘ : -

a2 291G a T. & Ismael S.(lzmo){
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Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH Kdition 2020 bis

b) Montrer que pK, du couple méthanoique/méthanoate vaut 3,8.

2) On veut préparer une solution tampon a pH = 3,8 :

a) Soit en utilisant les solutions A et B précédentes. Calculer les volumes \."3 i Act
V' des prélévements des solutions A et B & mélanger pour obtenir 300 cm” de ]a
solution tampon. ‘

b) soit en utilisant la solution A et une solution S d’h droxyc_lf: de sodium
(soude) de concentration molaire volumique Cs= 10" mof.L™. ' ;
Calculer les volumes V*’ 4 et Vs de soude 2 mélanger pour obtenir 300 cm” de la
solution tampon. % ;

Réponses numériques : 1)a) [H;0"]=6,3.107; [OH}=1,6.10 mot.t

Na'] = 1,67.10% ; [HCOO'] = 1,67.10” ; [HCOOH]~ 0,67.10" mol.T . :

b) pKa=3,8 2) a)V’4=250 cm’,V’s= 50 cm’; b) V*’4=200 cm’; V"’5= 100 cm :
Exercice (50):1) Le pH d’une solution de méthanoate de potassium a 0,2 mof.¢
est égal a 8,6. Calculer le pK4 du couple HCOOH/HCOO'.

2) Le pH d’une solution 2 0,3 mof.£™ d’acide propanoique CH;-CHZ-_COOH est
égal 4 2,7. Calculer le pK, du couple : CH;CH,COOH/CH3;CH,COO'. _
Exercice (51) : Une solution aqueuse a 0,5 mof.£" d’un acide carboxylique AH
aun pH qui vaut 2,0 4 25°.

1° Déterminer les concentrations des espéces chimiques contenues dans cette
solution. En déduire la constante d’acidité du couple acide/base utilisé ;
I’identifier & ;

couple | chloroéth

SERRN e
b

o v G L IE e f R e il
Ecrire les formules de I’acide et de sa base conjuguée.
2°Quel volume V(en m{) d’une solution aqueunse d’hydroxyde de sodium (soude)
a2 0,4 mof.£™" faut-il ajouter 4 10 mé de la solution d’acide pour amener son pH 4 4,0 ?
Exercice (52) : NB: L’unité utilisée pour la mesure de tous les volumes est Ie litre.

Les résultats numériques seront donnés avec deux chiffres significatifs.

1) On veut préparer 0,1000 £ d’une solution de pH égal a 4,0.

Pour cela on mélange un volume V; d’une solution d’acide méthanoique de
concentration C; = 1,0.10" mo£.£™ et un Volume V, d’une solution de
méthanoate de sodium de concentration C,= 5.10%mo?0.£".

Le pK, du couple acide méthanoique/ion méthanoate est égal 3 3,8.

a) Quelles sont les espéces chimiques présentes dans la solution ?

Calculer leurs concentrations molaires en fonction de VietV,.

b) Calculer V, et V,.

c) Calculer, en mole, les quantités d’ions méthanoate et de molécules d’acide

Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 9153--;;;53;§1.Kmuja T. & Ismael S.(zmo)§
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’ o : Acides ot bases en sojuti

I Tatibt ¢ A tion aqueuse - pj Edition 2020 pis
| méthanoique présents dans Iz volume de so
2) on verse dans 0,1600 £ de la solution cj
soude décimolaire.

a) Donner I’équation-bilan de la réaction chimi
melécules d’acide méthanoique (on rappelle q

. comme totale).

lution préparée,
~dessus un volume V de solution de

que entre les iong OH- ef les
ue cette réaction egt considérée

méthanoique dans le mélange aprés réaction (o
. fonction de V).
¢) Calculer V sachant que le pH aprés réaction est égala 4,1,
Que peut-on conclure quant aux propriétés de la solution initiale ?
Réponses numériques: 1) a) [H;0'] =10, [OH]=10"; [Na'] = 0,5V,;
[HCOO]=0,5V,-10*; [HCOOH] = V,-10"mo¢_{~! b) Vi=24 em’; V, = 76 e’
¢) ngcoo- = 3,8.10 mole s Dcoon = 2,4.107° mole.
2)b) tucoo =3,8.10°+10" V; npeoon=24.102- 107 v ¢) V=33.10"£ =33 em’
Exercice (53) : On dispose quatre (4) solutions de méme concentration molaire
volumique C = 10 mo#.£".
- A solution de soude ; B : solution d’ammoniac :
- C : solution de chlorure d’ammonium :

D : solution de chiorure de sodium.

On remplit 4 flacons avec ces solutions et on les numerote de 1 4 (voir tableau)
Flaconn® [T 1273 |4

pH- 7 156(7 [106]12

1-Attribuer une lettre a chaﬁﬁe solu w.

tion dans le tableau.
2-On prépare 2 £ d’une solution tampon en versant une solution de HCI de
concentration C; = 10 mo£.£™" et de volume V, dans un volume V, de la
solution du flacon (n°3). Calculer V; et V,.

3-On prépare 2 £ de la méme solution en versant un volume V; de la solution du
 flacon (n°3) dans le volume V, de la solution du flacon (n°1). Calculer V; et V.
Exercice (54) : On dispose d’une solution aqueuse d’acide monochloroacétique
de formule CH,CICO,H dont la base conjuguée est ’ion CH,CICO, .

A 20 cm’ de cette solution, on ajoute progressivement une solution aqueuse
d’hydroxyde de sodium de concentration égale 4 0,1 mo£.£”. On note les
résultats expérimentaux suivants, ou V est le volume de soude versé.

! , A o
Ve [0 ° 57,100 18 ]85
7 129

52 | G
104 [11,1 [114 |

Lo 1=
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1) Ecrire I’équation de la réaction chimique responsabic des variations du pH |
avant 1’équivalence. |
2) Tracer sur du papier millimétrique la courbe représentant les variations du pH
en fonction du volume de soude versé. g

Echelles : 1cm par unité de pH en ordonnée ;1cm pour V =2 cn” ¢n apscisse,

3) Déduire de la courbe les valeurs de la concentration molaire de la solution
acide ainsi que de la constante pKA du couple CH,CICO,/CH,CIO,".

4) Pour V=15 om’ calculer les concentrations molaires des différentes espéces
chimigue présentes dans la solution.

Exercice (55) :1° Une solution aqueuse d’éthanoate de sodium 410" mot.g!
un pH de 8,9. Faire I’inventaire des especes chimiques présentes dans la solution

et calculer la concentration en ions éthanoate.

2° On mélange 10 cm® de la solution précédente avec 10 cm’ d’une solution
d’acide chlorhydrique a 10" mo2.2™.

Le pH de la solution ainsi obtenue est €égal a 3.

a) Faire ’inventaire des espéces chimiques présentes et calculer la nouvelle
concentration en ions éthanoate.

b) Montrer que cette variation de concentration en ions éthanoate ne peut étre due |
a la seule dilution.

Quelle est, dans ces conditions, la réaction qui peut justifier cette variation ?

¢) Calculer la concentration en acide éthanoique dans la solution finale et en
déduire le pKA du couple acide éthanoique/ion éthanoate.

Exercice (56) :On dispose dans un bécher de 30 cm’ d’une solution aqueuse
d’acide méthanoique de formule HCOOH. On neutralise progressivement cette
solution par une solution aqueuse d’hydroxyde de sodium (ou soude caustique)

de concentration molaire 0,10 mof.£" e tableau suivant :

= 5055551109114 {118 51117
1) Tracer directement sur la copie la courbe représentant les variations du pH en
fonction de V5. ;

Echelles : en abscisse, 1 cm pour 2 cm’ ; en ordonnée, 1 cm pour ’unité de pH.

2) L’acide méthanoique est-il un acide fort ou un acide faible ? Justifier votre
réponse sans calcul. Ecrire I’équation- bilan du dosage.

3) Construire le point d’équation E et en déduire une valeur approchée dela
concentration molaire de cette solution acide.

4) Déduire de la construction graphique la constante d’acidité du couple acide
méthanoique/ion méthanoate.

5) On veut préparer une solution tampon de pH = pK  partir d'une solution |
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|’ Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - py
| d’acide meéthanoique de concentration mo

' laire C = 0,10 mog.¢".
‘@) 1" méthode : on ajoute de la soy

de caustique a 1’état solide.

modifie pas le v
Données : masses m
m{Na) =23 g.mog!,
Réponses numériques :1) C, = 1,03.10" mot.£™; 4) K= 1,6.10* ;5)a)m=2g; b)
|Exercice (57) : On verse progr

| : essivement un volume Vi
‘d’amde chlorhydrique dans 20,0 cm’ d’une solution

‘de concentration molaire 1,0.10" mog ¢!

La valeur du pH mesuré en fonction du volume V
‘I suivqn} le volume V, étant mesuré en cm’) :

olume de la solution.
olaires atomiques : m(C) = 12 g.mog’!

 m(H) =1 gmot™ » m(0) = 16 g.mot! !

m'=68g.
d’une solution aqueuse
aqueuse, de monoéthanamine

A est donnée par le tableau

Va0 11,0 . [20 [3.9140 160 180 [10,0 12,0 1140 1690 1|

0 160 118,0
‘ PH LT IIL5 T4 (113 (112 (11,05 [ 109 10,7106 [10A4 [10,T 94"
| 19.0 "19,;'50_" 20,0 | 21:0122,0123,6 - 24,0 126,0.{ 28,0 30,0 1330 <

83006 305125 [ 3|15 70 (19 [1% - [ 75 ide)

1) Tracer la courbe de variation du pH en fonction de V4 (Echelles : 2 cm par
unité de pH en ordonnée ; 0,5 cm par cm’ en abscisse).

Ecrire I’équation de la réaction qui se produit. _ _

2) Déterminer soigneusement les coordonnées du point d’équivalence ;

mterpréter la valeur du pH a I’équivalence. Déterminer graphiquement le pK, du

couple acide/base correspondant a la monoéthanamine. . o el

3) Calculer la concentration molaire volumique de la solution étudiée d’acide

chlorhydrique.

Répons{.s ngmériques :2) Ve=194 cm’ ; pHE=16,05 ; PKa =10,75.

3) Co=1,03.10" mo&.£™. _ x

Exercice (58) : On dispose d’une solution d’un acide fort A, de conoentml:;:;:

molaire 0,1 mo£.£”, et d’une solution d’une base B, de concentration mo

inconnue. _ :

On met dans un bécher un volume Va = 10 cm’ de la solution fie E‘li,a;t;;n :m

progressivement la solution de A. On mesure le pH de la soiutl:gsu]m :ui oy
our chaque volume v de solution de A ajoutée. gngbtlﬁﬂt es

) Tracer sur papier milimétré la courbe représentant la variation du p

fonction de v. ;
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Tome-1 : Acides et bases en solution agueuse - pH Edition 2020 bis

Echelles : 1 cm pour 1 cm’ ; 2 cm pour 1 unité pH. |
2) Déterminer les coordonnées du point d’équivalence et la concentration molaire
de la solution de B. Que peut-on dire de 1a base B d’aprés la cour:oe précédente ?
3} On met dans un bécher 10 cm’ de la solution précédente de B 2 laquelle on
ajoute deux gouttes d’élianthine. .
On f2it couler progressivement la solution de A dans le bécher. Decrire
I’évolution de la couleur de la solution contenue dans le bécher, en fonction du
volume V de solution de A ajoutée.
L’observation de la couleur de la solution contenue dans le bécher permet-clle
une détermination, éventuellement approximative, de la valeur de V
correspondant au point d’équivalence ?
La couleur d’une solution contenant de I’hélianthine dépend du pH de cette
solution : elie est rouge si pH < 3,1, orange si pH > 441a i
couleur étant intermédiaire si 3,1 < pH < 4,4, et variant progressivement quand
le pH passe de 3,1 a4,4.
La présence de ’hélianthine ne modifie pas le pH de la solution contenu dans le
bécher. Réponses numérigues: 2) Vg =8 cm’; pHp =5,4; Cp = 8.107 mol.I"; pK, =9.2.
Exercice (59) : On dispose de deux solutions :
0,1£ d’une solution A d’acide chlorhydrique de concentration molaire
10% mo£.£™"; 0,12 d’une solution B d’éthanoate de sodium de concentration
molaire 10” mof.£”, dont le pH vaut 8,9.
On mélange les deux solutions et on obtient un pH de 5,75.
1) Calculer le nombre de moles d’ions éthanoate : a) dans la solution B ;

b) dans le mélange.

Conclure.

2) Calculer le pK, du couple CH,COOH/ CH;COO- :

a) 4 partir des concentrations molaires dans B ;

b) a partir des concentrations molaires dans le mélange.

Réponses numériques : 1) ny )= 10 107 mote ; l.’lg..{z)=9.10-3 mofe. Réaction totale.
2) pPKay = PKap=4.3.

Exercice (60) : Les solutions considérées sont supposées toutes & 25°c.

1) On désire préparer une solution S, d’acide chlorhydrique de pH égal a 2.

Quel volume v de chlorure d’hydrogéne, pris & 25°C sous la pression

atmosphérique normale, faut-il dissoudre dans le volume V;= 100 cm * d’eau ?

On considére que le volume V, reste constant au cours de la dissolution. On

donne le volume molaire d’un gaz & 25°C, sous la pression atmosphérique

normale : V,= 24,5 2.mot™.

2) On considére d’autre part une solution S, d’ammoniac, de concentration

C,=10? mot.2". Un pH-métre indique 1l>our cette solution : pH = 10,6.

Déterminer les concentrations, en mo£.£™, des différentes espéces chimiques
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contenues dans cette solution. En déduire | .

. es v'aleurs de la
puis de la constarte pK, du couple ion ammoniumy/s onci;‘:stame

3) On ajoute au volume V, =200 cm * de Ia solution

de la solution S; .On obtient une solution Lf:lzlgao;gsf ;eg?lume V=100 cm *
Cettf,l valeur f:éagﬁrr:e-t—cl%e les résultats précédents ? :'
Quelle prepriéte présente la solution S obtenue ? ,
on la dilue en lui ajoutant un volume d’eau dgeque?;sg:;ﬂ;l;gid;g% I':H 4
Exercice (61) : 1) Quelle masse m d’acide benzoique (C4HsCO,H) doit-on
dissoudre dans de I’eau distillé pour obtenir V = 200 cm ° d’une solution de
concentration égale & C; = 1,0x10™ mof.£" en acide benzoique ?

2) Le pH de cette solution étant de 2,6, calculer les concentrations des différentes
espéces en solution.

3) L’acide benzoique est-il un acide entiérement dissocié ou un acide faible ?
Justifier la réponse.

'4) On préléve V;=10,0 cm’ de cette solution et on lui ajoute V,=15,0 cm’ d’une
solution d’hydroxyde de sodium de concentration C,=1,0x10™ mo£.¢". Le pH du
mélange obtenu est égal & 4,2. Calculer les concentrations des différentes
espéces en solution. Données : M(C) = 12 g.mot™, M(0) =16 g.mof™", M(H) = 1 g.mot™".
Exercice (62) : Une solution aqueuse de méthanoate de sodium, entiérement
dissocié en ions méthanoate et sodium, de concentration C = 5,0x10” mo£.£™ a
un pH égal a 8,2.

1) Recenser la différente espéce en solution. A

2) Déterminer leur concentration molaire. . A :

3) Effectuer un classement d’aprés leurs concentrations, en espéces majoritaires,
minoritaires ou ultra-minoritaires.

Exercice (63) : Toutes les solutions sont supposées a la température de 25%.

1) Une solution S, d’hydroxyde de sodium (soude) a un pH égal ﬁ 12,0.
Calculer la concentration molaire des différentes espéces en solution.

2) Une solution S; de chlorure d’ammonigm a un pH égal a 5,6 pour une
‘concentration molaire C = 1,0.10” mol.£™. :

a) Préciser les couples acide-base en équilibre dans cette solution. ,

b) Calculer les concentrations molaires dcls dxﬁ'ér?_:xtes espéces en solution.

c) Déterminer le pK, du couple dont l’acltde est 'ion ammpmum,l .

3) On dispose d’une solution S; d’ammoniac de concentration molaire

C'=1,0.10" mot.£™. 5, | ]

Quel volume de cette solution faut-il ajouter a 20£ mﬁ-"éﬁz s;l;gon S, de
g 1 btenir une solution de pH: : A

AT lumes Va d’une:solution aqueuse d’acide

Exercice (64) : Déterminer les vo - : : :
Eﬂx;::;;ue de concentration Ca = 2,0x10 I mot.£" et Vy d’une solution aqueusg

d’acidité X,

o s 5 i T. & Ilmlél S-ﬂm'u)ﬁ
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d’éthanoate de sodium de concentration Cp, = 4,0x 10" mof.£”" 4 mélan ger pour
obtenir 0,75 litre de mélange de pH = 5,4.

Le pKa du couple acide éthanoigue/ion éthanoate est pris égal a 4,8,

I ’éthanoate de sodium est entiérement dissocié en ions CH3CO; (g et Na'(
Exercice (65) : Une solution aqueuse d’ammoniac de concentration molaire
C =4,00.10? mo£.£™" aun pH de 10,9.

1) En déduire la valeur de la constante pK 4 du couple img ammonium/ammoniac,
2) Dans 20,0 cm’ dans cette solution on verse X cm’ d’une solution d’acide
chlorhydrique de concentration 3,00.10™ mof.£". Ecrire I’équation de la réaction,
Quel doit étre la valeur de X pour obtenir une solution de pH = 9,27
Quelle propriété posséde la solution ainsi obtenue 7
3) On reprend 20,0 cm’ de la solution d’ammoniac.

On y ajoute de la solution d’acide chlorhydrique de fagon & obtenir I’équivalence.
Comment le pH de la solution se situe-t-il par rapport & 7 ? Justifier voire
réponse.

Exercice (66) : On dose un volume V;,=20,0 m{ d’une solution aqueuse
d’ammoniac 3 ’aide d’une solution d’acide chlorhydrique de concentration
molaire Ca = 0,14 mof.£". Les résultats sont rassemblés dans le tableau suivant,
ou Va est le volume d’acide versé.

Va(me).- [0 |6,0[100[12,0[140]142]14,4 [14,5 [ 148
-pH mesuré [ 11,1 19,5190 18,6 {77 {7,0--165 160 |50
Va(mf) [1501152 1561160 |18,0120,0130,0
pHmesuré 14,0 "[3;5 28 126 {22 {20 1,6
1) Ecrire 1’équation de la réaction acido-basique
2) Tracer la courbe de variation du pH de la solution en fonction de Va, avec les
échelles suivantes : - 0,5 cm pour Va =1 m{ en abscisses ;
- 1 cm pour I’unité de pH en ordonnées.
3) Déduire de cette courbe :
a) Les coordonnées du point d’équivalence ;
b) La valeur du pK, du couple acide/base conjuguée concemé,
¢) Calculer la concentration molaire C, de la solution d’ammoniac.
4) Expliquer pourquoi la solution est acide a I’équivalence.
Quelle condition doit remplir I’indicateur coloré utilisé pour ce dosage ?
Exercice (67) : L’ion éthylammonium C,HsNH;" est un acide dont la base
conjuguée est 1’éthylamine C,HsNH,.
On dispose de trois solutions aqueuses A, B et C de méme concentration
C=10" mof.L™ : - A est une solution de chlorure de sodium ;
- B est une solution de chlorure d’éthylammonium ;
- C est une solution d’hydroxyde de sodium.

1° Les mesures de pH de ces trois solutions prises dans un ordre quelconque
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| ont donné les valeurs suvantes : 5,9 . 7,0 ;13,0.

En indiquant, sans calcul, les raisons de votr
solutions A, B et C 1513 valeur de son pH.

2° On ajoute 100 cm” de solution C 3 100 em? :

A Ii| ] cm” de solution A. Le pH de ]a
Montrer que cette valeur de pH permet de conc]
3° Maintenant, on ajoute 100 cm® de solution C
Le pH de la solution obtenue est 1 7 8
Comparer la quantité ny d’ions OH apportés par les 100 cm’ de solution C ala
quantité n d’ions OH présents dans le meélange.

Peut-on dire qu’il ya eu réaction lors du mélange des solutions B et C ?

S1 oui, €crire 1’équation de la réaction.

4° Déduire de ce qui précéde I’équation-bilan de la réaction d’ionisation de
I’éthylamine en solution aqueuse.

Calculer le pK 4 du couple ion éthylammonium/éthylamine.

Exercice (68) : L’acide ascorbique ou vitamine C (vendue en pharmacie sous la

¢ choix, attribuer 3 chacune deg

ure a une 3:»:imple dilution,
a 100 cm” de solution B.

forme de comprimés), est un acide faibie de formule brute C¢HgOg, c’est-a-dire
CeH706H si 1’on veut 1’écrire sous la forme AH.
1° Quelle est la formule de sa base conjuguée ?

 2° Ecrire I’équation-bilan de sa réaction sur I’eau.

Dans la suite de cet exercice, pour simplifier, on pourra représenter 1’acide
ascorbique par la formule AH.

3° On dissout un comprimé dans 200 cm® d’eau distillée : on obtient une solution
(1). On préléve 10 cm® de (1) que ’on dose avec une solution (2) d’hydroxyde de
sodium (soude) , de concentration initiale égale 4 1,5.10 mo£.£" , €n présence
d’un indicateur coloré convenable : Le rouge de crésol. Le virage d’un indicateur

st obtenu quand le volume de la solution de la soude versé est égal 9,5 cm®.

Qu’entend-on par indicateur convenable? Sachant que le domaine du virage du

rouge de crésol est [7,2 ; 8,8], que peut-on dire du pH a équivalence ?

4° Quelle la quantité d’hydroxyde sodium utilisée pour atteindre I’équivalence ?

En déduire la quantité d’acide ascorbique contenue dans un comprimé et la masse

correspondante.

5° Déterminer la concentration de la solution initiale (1).

6° Le pH de cette solution vaut 2,7 & 25°C. | ;

Déterminer la concentration des espéces présentes dans la solution.

En déduire le pK, du couple acide ascorbique/ion ascorbate.

Connaissant le pK, de I’acide éthanoique (4,8).

Préciser lequel des deux acides éthanoique ou ascprblque,_est le plus fo_rt.

Exercice (69) : 1° Dans un laboratoire, une bouteille d’acide chlorhydrique _porte

une étiquette sur laquelle on peut lire : « Acide chlorhydrique, masse volumique :
Collection M.Mouna C. (+224) 628 1792 91z~~~ {4§L.Kandja T, & Ismael S.(lzmo)§
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Editicn 2020 bis 1

1190 kg.m >, pourcentage en masse d’acide pure : 37%, masse molaire
moléculaire du chlorure d’hydrogeéne : 36,5 g.mot” ». ,
On extrait de cette bouteille 4,15 cm’ d’acide, que 1’on compléte a 500 cm” avec

de I’eau dilstillée. Montrer que la concentration de cette solution d’acide est
0,1 mof.£™.

2° Afin de vérifier ce iitre, on réalise le dosage de cet acide chlorhydrique par une
solution d’amine RNH; & 0,032 mof.0”.

Dans 20 cm’ de cette derniére solution, on verse la solution d’acide
précédemment préparée. Le tableau ci-aprés indique les différentes valeurs de pH
en fonction du volume V (en cm’) d’acide versé, les solutions étant 2 25° C,
Construire la courbe pH = f(V) sur du papier millimétré.

Ve 1 2 I3 4 |45 |5 152
pH | 114 |11,0 [10,7 [10,4 [102 [10,1 {98 |97
Va |54 |56 |6 |62 |64 |66 |68 |7
oH |94 |93 [8,75 84 |68 (56 |3.,7 [3.2
va (75 (& (9 (10 [if [12
pH 2,75 |25 (22 [2 [1,9 [185

3°Déterminer le point d’équivalence et la valeur du pK, du couple
RNH,'/RNH, ; en déduire la concentration de la solution de la solution d’acide
utilisée. Cette concentration est-elle effectivement égale 2 0,1 mof.£” ?

4° A partir des valeurs de la concentration de la solution d’amine et de son pH
initial, vérifier la valeur du pK, déterminé graphiquement.

Exercice (70) : 1° On mélange 40 cm’ d’une solution d’acide chlorhydrique 2
0,3 mof.£7 et 60 cm® d’une solution d’ammoniac a 0,2 mol.L7".

Le pH de la solution obtenue est égal a 5,1.

Faire le bilan des espéces présentes et calculer leurs concentrations.

En déduire la valeur du pK 4 du couple NH, /NHs.

2° Quel volume d’une solution d’acide chlorhydrique a 0,1 mof.£ ! faut-il verser
dans 100 cm’ d’une solution d’ammoniac a 5.10% mo£.™ pour que le pH soit
égal au pK, du couple NH, /NH; ?

Exercice (71) : On se propose d’étudier le couple

ion méthylammonium/méthylamine (CH;-NH;"/CH;-NH,), noté BH/B.

Afin d’étudier I’acidité du couple, on procéde a la manipulation suivante

Un volume Va = 40 cm’ d’une solution de chlorure de méthylammonium
(CH3-NH,CY) de concentration Ca = 5. 102 mo?.£™" est placé dans un bécher.
On ajoute 4 1’aide d’une burette graduée, un volume Vy, d’une solution de
méthylamine (CHy-NH,) de concentration C, = Ca = 5,107 mot.£".

On agite et on reléve les valeurs du pH. On réalise ainsi onze (11) mélanges
successifs dont les résultats sont reportés dans le tableau ci-dessous.
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Vi(em®) [5,0[6,3]8,0 [10,0]12,6(15,9[29,0]125,2131,7]39,9]50.2 |
H 9,819,9[10,0/10.110,2]10,3]10,410,5|10,6|10,7]10.8

| . =
1° Calcuier les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans le

premier mélange.

2° Montrer que pour chacun des mélanges, on peut écrire : sl &
(5] - [BHT] Va

B~ X

3° Représenter la courbe pH = f (log(X)).

Echelle : 1 cm pour 1 unité de pH et 1 cm pour 0,1 unité de log(X)

4‘: Montrer que I"on peut €crire pH = B + o log(X) ol « et B sont des constantes 2
déterminer.

5° Déc.luire les valeurs d‘l:l pK, et de la constante d’acidité K5 du couple BH'/B.
Exercice (72) : Quel doit étre le pH d’une solution contenant de I’aide

On supposera par la suite que

| méthanoique pour que 25% de ce composé y soit 4 I’état moléculaire ?

Couple HCO,H/HCO, : pK, = 3,8.

Exercice (73) : Sur I’étiquette d’une bouteille commerciale d’ammoniac, on peut
lire :

Masse molaire : 17 g.mo£
NH3 i ‘[

Masse volumique de la solution : 450 kg.m™
Pourcentage en masse de NH; : 33%.

a) Quel volume de cette solution faut-il prélever pour obtenir 500 ml d’une
solution S de concentration 10” mo£.£™ ?
b) Décrire le mode opératoire pour préparer les 500 m¢ de S (quelques schémas
clairs et annotés sont suffisants).
¢) La solution S a un pH égal 2 11,1 & 25°. Calculer les concentrations et les
quantités de matiére des ions H;0" et OH présents dans S.
» Produit ionique de 1’eau : Ke = 107
Réponses: 2) V'=5,72mt ; ¢) [H;0'] =7,9.10" mot.£™; [OH] = 1,3.10° mot/¢;

Do+ = 3,95.10"* mo¥; nog. = 6,5.10" mot.
Exercice (74) : a) Quelies sont les méthodes permettant de déterminer
I’équivalence acido-basiques ?
b) Définir un indicateur coloré.
¢) Qu’appelle-t-on domaine de virage (ou zone de virage) d’un indicateur
coloré ?
d) Quel est le critére de choix d’un indicateur coloré pour un dosage ?
e) Quelle est I'importance des indicateurs colorés ? . _2 5
Exercice (75) : Calculer le pH d’une solution d’acide sulfurique & 10 mof.& .
Sachant que pK (HSO4/804™) = 2. :
Exercice (76) : a) Une solution d’acide méthanoique de concenfration

ﬁﬁﬁﬁﬁﬁ
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10" mof.£" a un pH = 2,5 ; montrer avec fe minimum de calcul que cet acide est
faible. :

b) Ecrire 1’équation-bilan de sa réacticn avec 1'eau.

¢) Pour préparer une solution d’acide ¢thanoique de concentration 10" mog.2!,

on introduit dans une fiole jaugée un V d’acide pur que 1’on compléte 3 1% ;
calculer le volume V d’acide.

On donne : masse volumique d’acide pure éthanoique : 1,05 g/om’.

d) La solution obtenue est diluée 10 fois ; son pH devient égal a 3,4. Calculer la
concentration de toutes les espéces chimiques présentes en solution diluée.

¢) En déduire si 1’acide est fort ou faible.

Exercice (77) : On dispose d’une solution aqueuse d’acide éthanoique a

10" mot.2". On préléve 500 cm’ de A et on compléte 100 cm’ avec de ’eau
distillée ; on obtient une solution B. On préléve ensuite 100 cm’ de A et on
compléte avec de I’eau distillée 1000 cm’ afin d’obtenir une solution C. |
a)-Calculer la concentration en acide éthanoique de chacune des solutions B et C.
b)-Classer qualitativement ces trois solutions A, B, C selon leurs pH respectifs.
c)-Dresser le bilan qualitatif des espéces chimiques présentes dans la solution B
sachant que le pH de cette derniére est égal a 3,1.

d)-Calculer le pourcentage des molécules d’acide éthanoique ionisées dans la
solution B ; le comparer aux pourcentages des molécules d’acide éthanoique
ionisées dans la solution A puis dans la solution C.

Exercice (78) : Trois solutions aqueuses ont le pH=2,5. La 1° contient
5,9.10° mo£.£™" d’acide 1-chloro propanoique (CH,CICH,COOH) ; la s o
1,2.10" mo?.£" d’acide 2-chloro propanoique (CH;CHCICOOH) et la 3°™
3,2.10° mo£.£”" d’un monoacide AH.

a)-L’acide AH est-il fort ou faible ?

b)-Calculer pour chacune des deux solutions acides chloropropanoiques, les
concentrations molaires volumiques des especes acides et leurs bases conjuguées.
c)-Calculer la constante d’acidité de ’acide 2-chloro propanoique.

En déduire les pK, de ces deux (2) solutions. Quel est 1’acide le plus fort ?
d)-Le pK, de I’acide propanoique a pour valeur 4,9.

Donner deux conclusions relatives 4 1’influence de la substitution halogénique de
la force d’acide carboxylique. | I
Exercice (79) : On dissout 535 g de chlorure d’ammonium (NH,Cl) dans de
I’eau, de maniére a obtenir 1 £ de solution.

La mesure du pH de cette solution conduit a la valeur pH =5,1.

a) Justifier qualitativement le fait que la solution obtenue présente un pH acide.
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b) Déterminer les concentrations des especes présentes en solution,
¢) Calculer la constante d*acidité duy couple acide/base étudié.

d) En déduire la valeur du pK, correspondant.
Exercice (80) : On souhaite réaliser 200 mé d’un
benzoique de concentration 2 g/¢.

a) Quelle masse d’acide doit-on dissoudre dans cette solution 7

b) Le pH de la solution vaut 3.

L’acide est-il fort ? Calculer le coefficient de dissociation a de cet acide.

¢) On préleéve 10 me de la solution et on compléte & 500 me avec de I’eau pure,
Le coefficient de dissociation devient alors o’ = 0,357 ; en déduire le pH.

d) Dans les deux (2) cas précédents, déterminer & partir du coefficient de

dissociation la valeur numérique du rapport : K = [CsH5CO0"][H, 0*]
[CsHsCOOH]

€ solution aqueuse d’acide

e) En déduire la valeur du PK4 de I’acide benzoique.
Exercice (81) : 1)-Une solution S, de gaz ammoniac de concentration molaire
volumique C=2.10" mo£.£”, a un pH égal 3 10,8 4 25 °c.
. a) Déterminer les concentrations des especes chimiques présentes en solution.

~ b) Calculer ie rapport B entre le nombre de moles d’ammoniac ayant réagi avec

I'eau et le nombre total de moles introduites en solution (B= LN%Z). Interpréter.
. ¢) Evaluer pour la solution S, le rapport R = [E:::},] et le produit K = R.[H;0"].
2)-On mélange 20 m¢ de solution S, et 20 m& d’une solution d’acide
chlorhydrique 2.10” mo£.£™. On obtient Iz solution S; de pH = 5,65.
a) Calculer les concentrations des espéces présentes dans la solution S,.
- b) Calculer les nouvelles valeurs de R et K.
3)-Une solution S; de chlorure d’ammonium de concentration C = 102 mob.t”, a
un pH de 5,65 (On admet que le chlorure d’ammonium est totalement dissocié en
' solution aqueuse en ions NH,' et CI").
a) Calculer les concentrations des espéces présentes dans la solutio[:HSi.
3

' b) Calculer les nouvelles valeurs de R et K ainsi que celle de a= ==

' ¢) Comparer les valeurs de R et K obtenues pour les trois solutions. Imerprfter

Exercice (82) : La quantité d’ions H;O et le pH de solutions & 10?mo¢.£™ :
a)-de chlorure de sodium, c)-d’acide chlorhydrique,

t b)-de chlorure d’ammonium, d)-d’hydroxyde de potassium,

augmentent-ils, diminuent-ils ou restent-ils constants lorsque 1’on dilue ces

solutions avec de I’eau pure ?

——
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Exercice (83) : 1° Soit une solution 8, d’acide .chlurh ydrique de concentration,
molaire 10" mof.0"'. Le pH-métre afﬁche'sens:blem?nt pH=] 4 25 c.

On veut préparer, a partir de S, dgux soh_lltmns S; et S; ayant respectivement pour
concentrations 107 mo£.£™' et 107 mot.£™. ‘

a)-Quel est le matériel utilisé¢ ? cnmmept procede-t-on ? _

b)-Quel est le pH de chacune des solutions S, et S;? JUStlﬁE:J‘ |

2° On recommence la méme expérience a partir d’une solution S, d’un acide AY
de concentration 107 mo£.£" . .

Le pH-mettre donne a 25°c les valeurs de pH suivantes :

Solution | 8’y |87, | S’; |
pH 12913,4{39
a)-En comparant les pH des solutions S, et S’;, que peut-on conclure sur 'acide
AH?

b)-En utilisant les résultats expérimentaux précédents, donner l’al'lure des POUrbes
pH = f(-logC) pour chacun des deux acides (C étant la concentration molage des
solutiens). Préciser cette allure lorsque la dilution augmente, les concentrations
des solutions acides devenant trés faibles.

Quelle réflexion vous suggére la comparaison de ces deux courbes ?

3° a)-Déterminer les concentrations molaires des espéces chimiques présentes
dans la solution S’, d’acide AH.

b)-Sachant que le degré d’ionisation a de 1’acide AH est le rapport du nombre de
moles d’acide ionisées au nombre de moles d’acide AH mises en solution,

calculer sa valeur pour les trois solutions S’;, S°; , S’;. Interpréter qualitativement
la variation observée.

Exercice (84) : 1° Une solution aqueuse d’éthylamine C,Hs-NH,, de
concentration molaire volumique C = 0,1 mof.£", aun pH de 11,8.

Déterminer la proportion des molécules d’éthylamine ayant réagi avec 1’eau et la
quantité d’éthylamine présente dans 30 cm? de cette solution.

2° A 30 cm’ de cette solution on ajoute 10 cm® d’une solution de chlorure
d’éthylammonium (le composé solide a pour formule C,HsNH;Cl) de
concentration 0,2 mo£.£”". Le pH vaut alors 11,0.

Déterminer la concentration molaire volumique de ce mélange en éthylamine
ainsi que la quantité d’éthylamine présente dans cette solution. Comparer ce
dernier résultat a celui de la question précédente. Quelle réaction s’est produite ?
Exercice (85) : Dans un ballon A, on prépare 500 m{ d’une solution d’acide
cthanoique par dissolution de 3 g d’acide pure dans I’eay distillée.

Dans un second ballon B, on prépare 500 m& d’une solution d’éthanoate de
sodium par dissolution de 4,1g d’éthanoate de sodium pure dans I’eau distillée.
On mélange en suite 60 m{ de la solution A 4 40 m£ de la solution B pour obteni
une solution S dont le pH a pour valeur 4,6.
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‘ 2020 bj
1° Qu’elles sont 1a nature et la concentraiion bis

présentes dans la solution S ?
zo Que! est le pK4 de I’acide éthanoique ?
3° A 10 m£ de la solution A on a_]oute 10 m¢ d’une solyt;
concentration molaire 10™ mo¢.£". *OlHon de soude de
Le pH de ce nouveau mélange sera-t-il mféneur Ou supérieur 3 77
réponse). H=1gmob”;Na=23 gmot?: c =15 gmot” ; O Pll;sclﬁer la
Exercice (86) : Les sulutmns sont prises a 25° - nggd
1° On préléve Vo —10 cm’ d’une solution d’ amde étha
Co=1,0. 10" mot.2”; on lui ajoute un volume V cm?
a) Soit C la nouvelle concentration de la solution.
Etablir la relation entre C, Cy, V, et V,

b) On mesure le pH des solutions ainsi obtenues pour différentes valeurs de V.
Remp:er et compléter le tableau ci-dessous, puis représenter graphiquement
= f(-lo C (Echelles: 5 cm pour une unité de pH 5 cm pour une unité de log C).
; E r ':“‘3;9'"3“-' ""19‘ "."-?3 ?F'd 40& 60 ‘;' 93 150
290 13,053,151 3.25 1530 540 |

molaire deg €speces Chimiqueg

noique de concentration
d’eau.

ufﬂ-%:"%s- T e
c) En déduire I’ €quation numérique de la courbe.

Cette équation demeure-t-elle valable pour des solutions trés diluées ? pourquoi ?
2° a) Calculer les concentrations des différents espéces présentes dans la solution
correspondant 2 I’acide V=90 cm’ d’eau.

b) L’acide éthanoique étant faiblement dissocié, montrer que la relation :
[CHsC00™] _ [H30™] A .
[CH,COOR] € est vérifiée a quelques pour cent prés.

¢) On admettra que 1’égalité précédente est utilisable dans tout le domaine

. CH;C00™
d’étude. Compte tenu de la réaction : pH =pKj +1°g‘[fEi;,cTH!]' 3

établir la relation entre le pH, la constante pK, et log C. Constater qu’elle est en
accord avec 1’équation numérique trouvée a la question 1° c).
En déduire la valeur de la constante pK4. ,

Exercice (87) : On dissout ensemble, dans de 1’eau pure, np moles d’acide
éthanoique et ng moles d’éthanoate de sodium.
La solution S ainsi préparée a un volume total de V litres. et
1° Quelles sont toutes les espéces chimiques présentent dans la solution

2°Onposera: Cp =~ (mof. ehy, Cg= P.;,g' (mot.t™).

’ I acldc-bnse
D’autre part, on désigne par K, la constante d acldxté dli ‘couple
correspondant & ’acide éthanoique. = | .
2) Pour la solution 8, trouver l’expressmn donnant K4 f““"“““ de Ca,Ca:
[H;0"] et [OH].

el 0)§
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis ]

b) Monter que si [H3 0*] et [OH] sont négligeables par rapport a C, et C,
i i .
I’expression trouvée au 2° a) peut s'ccrire Sous la forme : Ky = [H30%] » Eﬁ _
A partir de cette derniére relation, déterminer I’équation de la courbe (D) 1
. . C :
représentant le pH de la solution S en fonction de log ﬁ,

On donne pK, = 4,75 a la température de 25°¢c, qui est également celle de la
. . C
solution S. Tracer la courbe (D) en prenant comme limites pour log ﬁ les

valeurs -1 et +1. (Utiliser, pour le tracé de (D), une feuille de papier millimétré oy |

C
seront portés les axes gradués en logi et pH).

¢) On mélange un volume de 10 m¢ d’une solution aqueuse d’acide éthanoique
de concentration molaire 0,10 mo£.2™, 2 un volume de 40 m£ d’une solution
aqueuse d’éthanoate de sodium de méme concentration molaire.

Le mélange ainsi obtenu a un pH égale & 5,40 2 la température de 25°C.
Montrer que la valeur de ce pH est en accord avec les résultats du 2° b).
Exercice (88) : On considere la solution d’un acide faible AH (de volume
V,=100cm’, de concentration telle que Cy =102 mol.£™") et de pK, connu) dans
laquelle on verse progressivement un volume Vg de solution d’hydroxyde de
sodium (de concentration Cg =107 mo£.£™"). On mesure la valeur V de Vp pour
laquelle pH = pKa, ainsi que la valeur Vg de Vg a ’équivalence.

On étudie les comportements de plusieurs acides ; certaines mesures ont donné
les résultats suivants :

Acide . [pKa]V(cm’)]| Vg(cm’)
[[Méthanotgue 38| 48 |
2 |Ethanoiqué .~ {48150 | "
3| Chloroéthanoique | 29 | 37|~
4 | Dichloroéthanoique [ 1,3 | = [

1° Etude des solutions initiales d’acide.
Parmi les encadrements suivants, donner le plus étroit qui soit valable pour le pH
de toutes les solutions initiales étudiées: de0a7; delj3a7; de2a7.
Justifier. _

2° Etude des valeurs V correspondant 3 la situation pH = pKa.

a) Quelle est, dans cette situation, la relation entre [AH] et [A7] ? Etablir alors la
relation (notée (1)) donnant V en fonction de C,, V,, Vg et K.

b) Pour les trois premiers acides du tableau, montrer que la relation (1) est en
accord avec les résultats expérimentaux.

c) Pour le dernier acide, aucune valeur de V n’est portée dans le tableau, la
mesure ne pouvant étre effectuée.

0.) Expliquer, & I’aide des résultats précédents, pourquoi la mesure ne peut étre.
effectuée.
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Tome-i : Acides et bases en solution aqueuse - pj

" Edition 2020 bis
B) Expliquer clairement g situation chimique,

d) Que se passerait-il si les solutinne inse: : Ao
! olutions initiaes des acides &t
concentrées ? . § ctaient plus

3° Etude de I’¢ uivalence,
a) Pour chacup des acides, déterminer V
b) La Comparaison entre V et VE fai
c\ies acides. Montrer que I’on pourrait
A quelles conditions la Proposition
acceptable ?

1° a) Quelle masse de cristaux de chlorure d’ammonium NH,CI faut-i] dissoudre

€= 0,100 mof.£'9
On donne Ies MAasses mo

laires atomiques : N = 14,0 g.mot'; H = 1,0 g.mot™';
Cl'= 35,5 g. mog!,

. b) La mesure dy PH de la solution précédente donne 5.1.

Er.?rire I’équation-bilan de 15 réaction qui s’est produite lors de la dissolution des
cristaux et qui justifie le PH acide mesuré.

Déterminer les concentrations molaires deg différentes espéces en solution.

2° a) On place dans un bécher yn volume V = 20,0 cm? de Ia solution de
chlorrure d’ammonium de concentration molaire ¢ = 0,100 mof_¢"!

Quelle est 1a quantité d’ions ammonium présente dans ce bécher ?

b) On place dans un second bécher un volume V' = 5,0 cm? de solution
d’hydroxyde de sodium (soude) de concentration molaire ¢’ = 0,200 mof 27",
valuer la quantité d’ions OH" présent dans ce second bécher.

c) On mélange le contenu des deux béchers précédents. La mesure du pH du
melange donne 9,2. Déterminer la quantité d’ion NH," et OH- dans le mélange.
En déduire qu’une réaction a eu lieu lors du melange. Ecrire son équation-bilan.
Cette réaction est-elle partielle ou pratiquement totale ?

Exercice (90) : Dans le tableau ci-dessous, S, et S, représcntent_ deux solutions
(¢ventuellement de I’eau distillée). M, et M, sont les concentrations des deux
solutions, V; et V, leurs volumes respectifs.
Dans la demnire colonne fi gure le pH du mélang

C- |

o B0
;

c de

deux solutions.
i 2 NIRRTk ""‘-."

by At il

CHICIOOUH] NaOH 10,107 sy € P3L] &
Déterminer Jes volumes A, B ¢ C du tableau précédent et justifier les réponses
isant & chaque fois un raisonnement détaillé. y L
Collection animmn C: (+224) 628 1792 91! ----- -L81.Kandja T. & Ismael S.(Izmo)§
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Tome-1 : Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis -

¢ CH,CICOOH/CH,CICOQ" vaut 2,9.

Exercice (91) : Toutes les solutions sont a la température de‘zgocl |
1‘; Dans de 1’eau pure, on fait barboter du chlorure d’hydrogéne, puis on ajuste

A
;‘c;?f Sfifalseoalzt}z: ﬂ?::fui.zgg ;E de cette solution est égal a 3,0. Calculer |a
concentration des divers ions. Déterminer le volume de chlorure d’hydr?gén -
dissous, mesuré dans les conditions_ normales d:? tcmpérqturc et de pression.
25 A 10 cm’ de la solution S, on ajoute 40 cm” de solution de chlorure de
sodium. Le pH de cette nouvelle solution S; est 3,7.

Comparer la quantite d’ions H,O" présents dans les 50cm’ de S; avec la quantité

d’ions H;O" apportés par les 10 cm’ de S. Interpréter le résultat.

3° A 10 cm’ de la solution S ; on ajoute 40 cm” de solution d’éthanoate de
sodium 2 10~2 mo£.£”. Le pH du mélange S, obtenu est égag a6,4
a) Comparer la quantité d’ions H;0" présents dans les 50 cm” de S, avec la |

quantité d’ions H,0" apportés par les 10 cm’ de S. . ot

Interpréter qualitativement le résultat et écrire I’équation chimique
correspondante.

b) Quelles sont les espéces chimiques présentes dans la solution ?

¢) Déterminer la concentration de chacune d’elles.

Exercice (92) : On dissout 0,017g d’ammoniac NH3z dans de 1’eau, on compléte
le volume avec de 1’eau distillée a 1 litre.

La solution obtenue a un pH égal 4 10,1.

1) Montrer que I’ammoniac est une base faible.

2) Calculer les concentrations molaires des espéces présentes dans la solution.

3) Calculer le degré d’ionisation de I’ammoniac.

On donne : masse molaire de ’ammoniac = 17 g/mo¥.

Exercice (93) :On dispose de deux solutions :

(S1) : solution de soude Concentration C;= 0,10 mo£/£.

(S2) : solution de chlerure d’ammonium Concentration C,= 0,10mof/£; pH = 5,9,
On mélange V,=100 m£ de S, avec V,=100 m{ de S,.

Le pH du mélange est de 12,4. '

1) Calculer le nombre de moles de chacune des espéces présentes dans 100 mf de S,.
2) Calculer le nombre de moles de chacune des espéces présentes dans 100 m£ de Sz.
3) Calculer le nombre de moles de chacune des especes présentes dans le
mélange.

4) Peut-on dire qu’il s’est produit une réaction lors du mélange ? si oui laquelle ?
Ecrire 1’équation bilan de cette réaction.

Exercice (94) : On donne : pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate = 4,7.
On dissout dans 1’eau de maniére a obtenir un litre de solution : une mole d’acide
méthanoique, une mole d’acide éthanoique et une mole d’hydroxyde de sodium.

Le pKa du coupl
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis

La mesure du pH de la solution obtenue conduit 4 la valeur pH = 4,25.

1) Déterminer [CH;C00~] et [CH;COGH]. ;

2) Calculer les concentrations molaires des autres espéces chimiques en solutic

3) Calculer la constante d’acidité du coupie acide méthanoique/ion méthanoate

Exercice (95) : On donne les pK,4 des couples NH,*/NH; : 9,2 ;

CH3;COOH/CH;C00™ : 4,8.

Une solution (8) est obtenue en mélangeant une solution d’ammoniac et une

solution d’acide éthanoique.

1) Représenter sur un axe I’espéce (ou les espéces) qui prédominent suivant Je I

du mélange.

2) Les espéces CH;COOH et NH;3 peuvent-elles coexister en grands nombres

dans Ie mélange ? Justifier.

On dissout maintenant 0,10 mole d’acide ¢thanoique et 0,10 mole d’ammoniac

dans de I’eau. Le volume de la solution obtenue est V =1 litre, le pH est égala’

Calculer les concentrations des especes chimiques présentes dans le mélange.

Classer ces espéces en espéces majoritaires, minoritaires et ultra-minoritaires.

Exercice (96) : 1) Une solution aqueuse d’éthanoate de sodium de concentratio

C=0,10 mo£/¢ a un pH égal 4 8.9,

Faire I’inventaire et calculer les concentrations molajres des especes chimiques

en solution.

2) Une solution aqueuse de chlorure d’ammonium NH,CI de concentration

molaire C = 0,10 mo£/f a un pH égal 4 5,1.

Faire I’inventaire des espéces chimiques présentes en solution.

Calculer les concentrations de ces espéces.

Exercice (97) : On donne : constante d’acidité du couple

CH3;COOH/CH3C007=1,8.1075 .

On dispose d’une solution aqueuse d’acide éthanoique de concentration

C=0,20 mot/£. On admettra évidemment [OH~] << [H30*].

1) Etablir la relation [CHsCO0~]*+ Ka.[CH;C00~] — Ka.C =0

2) Résoudre I’équation du second degré obtenue. En déduire le degré d’ionisatic

de I’acide.

Exercice (98) : On prépare trois solutions S,, S, et S; du méme acide noté AH.

La solution (S;) est de concentration molaire volumique 10°Co (mo¢.£"), Ia

solution (Sz) est de concentration molaire volumique 10~*Co, la solution (Ss) e

de concentration molaire volumique 10~%Co. il

On mesure pour chaque solution le pH 2 25°C et I’on trouve respectiven

valeurs (4,25) pour (S4), (4,75) pour (S,) et (5,25) pour (Ss). b

a) Montrer, 4 partir de ces données que I'acide est faible.

b) Ecrire I’équation bilan correspondant a la réaction de cctaoide a,vecl au.

¢) Quelles sont les espéces chimiques présentes dans les solutions ?
Collection M.Mouna C. (+224) 628 17 92 91,---- 561 Ka n
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Calculer le concentration molaire volumique de chaque cspé_:ce ch1m1qE§ présente
dans la solution (S2) sachant que Ia concentration de celle-ci est de 107 mo ' il
d) En déduire la constante d’acidit¢ et la valeur du pK 4 du couple acide/base
conjuguée. ‘
e) Calculer le coefficient de dissociation de ’acide dans la solution (S2). Ce
résultat est-il en accord avec la conclusion de la question a) ? On {appe}le que le
coefficient de dissociation est le rapport du nombre de moles d’acide dissoci€ au
nombre de moles d’acide initialement mis en solution.
Dans tout ’exercice, la température des solutions est de 25°C.14
A cette température, le produit ionique de I'eau est égala 107"
Exercice (99) : On dispose d'une solution aqueuse d’un acide faible AH
L’acide réagit sur I’ean suivant une réaction limitée aboutissant a un §tat
d*équilibre : AH + H,0 2 A~ + Hz0" . Le degré d’ionisation de I’acide est a.
La constante d’acidité du couple AH/A™ est Ka. On suppose [OH™] << [H30"].

2

1) Etablir la relation Ka = == | |
Comment s’écrit cette relation dans le cas ou a est négligeable devant 1(o<<1)? |
2) « Plus une solution aqueuse acide est diluée, plus le degré d’ionisation de |
I’acide est élevée ». Btes-vous d’accord avec cette affirmation ?

Peut-on le justifier & partir de la relation établie précédemment ?

Exercice (100) :Une solution d’acide méthanoique de concentration
C=1,00.1072 mof/L aunpH=2.9.

1) Ecrire ’équation traduisant 1’action de 1’eau sur I’acide méthanoique.
Calculer les concentrations molaires des différentes espéces présentes dans la
solution. Calculer la constante d’acidité K, puis le pK, du couple.

2) Calculer le degré d’ionisation o de 1’acide dans la solution.

Commenter cette valeur.

3) Démontrer que d’une maniére générale, on a la relation a =

4) Reproduire et compléter le tableau suivant :
pH 01N Z 3 | 4805 |6
a (%)
Tracer la courbe pH = f(x). Echelle : 1cm pour 1 unité pH ; 1cm pour 10%.
Quelle conclusion pouvez-vous tirer de I’examen de cette courbe ?
Exercice (101) : 1) On mélange 10,0 mé de solution aqueuse de chlorure
d’ammonium 1,0.10™2 mo£/? et 20,0 mo&/L.

Le pH de la solution obtenue est 9,85.

- Calculer les concentrations molaires des différentes espéces chimiques en
solution.

- Le classer en majoritaires, minoritaires et ultra minoritaires.

1
14 10~ P P

-
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Tome-1: Acides et bases en soiution aqueuse - pH Edition 2020 bijs

2) Quels volumes de solutions d’acide méthanoique HCOOH de concentration
2,0.107% mot/L et de méthanoate de sodium HCOONa de concentration
3,0.10~*mo#/¢ doit-on mélanger pour obtenir un litre de solution de pH = 4,17
Le pKa du couple est 3,75.

Exercice (102) : On dispose de deux solutions (S,) et (S
V =100 m¥.

(S,) est une solution d’éthanoate de sodium de pH = 8.9 et de concentration
C,= 0,10 mo&/L.

(S2) est une solution de chlorure d’hydrogéne de concentration C2=0,10 mot/e.
1) Faire I'inventaire des espéces présentes dans chaque solution.

Calculer le nombre de moles de chacune des especes.

2) On mélange 100 m£ de la solution (81) et 100 mZ de la solution (S,).

On mesure le pH du mélange, on trouve 3,05.

Faire ’inventaire des esp&ces présentes dans cette solution.

Calculer le nombre de moles de chacune des especes.

Ecrire I’équation bilan de la réaction qui s’est produite lors du mélange. Justifier.

Exercice (103) : a) Quel indicateur coloré faut-il utiliser :
- Pour doser une base faible par un acide fort ?

- Pour doser un acide fort par une base forte ?

- Pour doser un acide faible par une base forte ?

b) Comment prouver le caractére fortement acide d’une solution ?

c) Quelques gouttes de phénolphtaléines placées dans une solution S restent
incolores ; la solution S devient bleue avec quelques gouttes de bleue de

2) de méme volume

bromothymol. Donner une valeur approximative du pH de la solution S.

Exercice (104) : Pour un indicateur coloré considéré comme un couple acide-
base I/l , on peut définir un pK, dont la valeur est située dans la zone de
virage. On défini la zone de virage d’un indicateur I par les bornes pK, - 1 et
pKa + 1.

[s]

1) Calculer le rapport [ 2UX bornes de la zone de virage.

2) A I’aide des deux valeurs du rapport précedent, expliquer pourquoi en dehors
de la zone de virage une seule teinte prédomine : soit celle de la forme 1, soit
celle de la forme I;. o

Exercice (105) : On considére une solution d’acide benzoique C¢Hs-COOH de
concentration Ca = 0,010 mo{/£. La base mjuguée de cet acide est I’ion
benzoate C¢Hs-COO" . ' :

On préleve deux échantillons de cette solution acide, a 25°¢, et on y ajoute
respectivement du bleu de bromophénol et du vert de bromocrésol.

o
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Téﬁﬁéig Iindicateur en furf_tlun du pH |

Indicateur o s bl i
Bish de bromophénol | 'aune 39 Lo B AW AR
Vﬁtdﬁ’hmmnaéwl jaune 38 vert 54 blen |

A i
Le bleu de bromophénol prend une teinte verte et le vert de bromocrésol une
teinte jaaune. Entre quelles limites se situe le pH de la solution acide 7

L’acide benzoique est-il un acide fort 7
Exercice (106) :On dissout une masse m = 815 mg de chlorure
d’alkylammonium de formule C,Han+1NH;Cl dans I'eau disltillée de[ fagon a
obtenir 12 de solution S, de concentration molaire Co= 10 mol.L ™.
1-a) Montrer, sans faire de calcul, que ce chlorure d’alkylammonium est un
acide.

b) Déterminer la formule semi-développée et e nom du chlorure
d’alkylammonium.
2-Le pH de la solution S, est égal 2 6,4 2 25°C.
a) Recenser les espéces chimiques présentes dans la solution S et calculer leurs
concentrations molaires volumiques.
b) Calculer le pKa du couple acide-base obtenu.
3-On mélange un volume V,= 10 cm’ de la solution Sq avec un volume V; d’une
solution d’hydroxyde de sodium de concentration C;= 10" mof.2". Le pH du
mélange est 11.
a- Faire le bilan qualitatif des espéces chimiques présentes dans le mélange.
b- Exprimer les concentrations molaires volumiques de CI, C.Hj.1NH7 et de
C,Hjp+1NH; en fonction de V.

c-Calculer V,.
4-On dispose de trois solutions S, S; et S, toutes de méme concentration
Co= 10% mot.£™. - S, solution de ’amine C Hj,+iNH> ;

- §,, solution d’hydroxyde de sodium ;

- S,, solution d’acide chlorhydrique.

On désire préparer une solution tampon S’ de pH = 10,8 et de volume V = 30 cm’.
a) Des solutions S, S; et S, lesquelles doit-on mélanger pour obtenir S’ :

) Calculer les volumes des solutions mélangées.

¢) Citer les propriétés de S’.

Exercice (107) : On prépare différentes solutions en mélangeant pour chacune
un volume V, d’une solution (S,) d’acide éthanoique de molarité C, avec un
volume Vg de solution (Sg) d’éthanoate de sodium de molarité Cs.
OnaCu=Cp=C=0,10mol.t"".

Les valeurs du pH des solutions ainsi préparées sont données dans le tableau
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ci-apres :

Valem) | 50 | 40 [ 30 207""iﬂ‘1m“-‘- e

Valen)| 10 | 10 | 10 | 10 | 10 [ 29 Tap——2l 10

LS -0 I ‘___-r_-_

| pH [41(42]43[45[485 53 ?31 50
Jo Sachant que I’éthanoate de sodium est entiérement digsge 3 155

- . OCi€ et ionisé ep
solution aqueuse et que I’on peut négliger la dissociation de |’ sl s sé en
[CHsCO00™] _ Vg lde Cthanoique,

on dédire I'égalité : (EErr = OB,
20 Représenter graphiquement le pH en fonction de log L1260

= 0~
30 Montrer que la courbe Ti:‘ésemjm PH=f (log {7 5om ) est une droite
€007 .
déquation pH = A+B log ——[CH: coon) > A et B sont des constantes.
Calculer A et B numériquement.

4° Que représente la constante A ? En déduire la valeur de la constante d’acidité
K, ainsi que le pK4 du couple acide éthanoique/ion éthanoate.

5° Calculer les concentrations molaires volumiques des différentes espéces
chimiques en selution pour pH = 5.

Exercice (108) : Lorsqu’une eau distillée est mise en présence d’air
atmosphérique, le dioxyde de carbone se dissout et réagit comme un monoacide
faible, suivant ’équation : CO; (dissous) + 2H,0 2 HCOj3 et H;0" .

On connait la constante d’acidité du couple CO,(dissous)/HCO3 :

[HCO31[Hs0%] _ 107 i
(05 (dissous)] 4,27.10”°. Le pH de la solution ainsi obtenue est 5,55.

1° Faire le bilan des espéces chimiques présentes dans la solution et calculer leurs

concentrations.

On admet que la concentration [CO,(dissous)] reste constante dans la suite de
I’exercice.

2° En déduire, en mol, la quantité de CO, initialement dissous par litre d’eau.

'3° On se pose la question de savoir si la présence du couple CO,(dissous)/HCO3

intervient dans la mesure du pH d’une solution d’acide chlorhydrique de

concentration molaire Co, fabriquée avec cette eau; le pH de cette solution est 2 .

a) Citer les espéces chimiques en solution. § ot

'b) Calculer le rapport — 2] dans la solution dacide chlorhydrique.

[CO;(dissous) Mt ' .
©) En déduire la concentration Co de Iacide chlorhydrique. Conclure.

‘Exercice (109) : Les biologistes étudient in vitro de nombreuses réactions du
‘métabolisme cellulaire en milieu tamponné 3 pH = 7,0. Pour réaliser de telles
‘solutions, ils utilisent souvent I’acide cacodylique (CHs),AsO,H, que I'on
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Tome-1: Acides et bases en solution aqueuse - pH Edition 2020 bis

notera HC par la suite. A 37°C, le pK, du couple HC/C est 6,2.

1° Déterminer les quantités et les masses d’acide cacodylique et d’hydroxyde de
sodium nécessaires a Iz préparation de 1£ de solution tampon a pH =7, telle que
la somme des concentrations en acide cacodylique et en jons cacodylate soit
égale 4 0,1 mof.£". On se placera a 37°C. :

2° L’une des réactions biochimiques étudiées libére 3.10™ mof de protons par
litre. Calculer les nouvelles valeurs des concentrations en HC et en C aprés
réactions ; en déduire alors le pH du milieu. Conclure.

Exercice (119) : Au cours d’exercices violents, I’organisme produit de 1’acide
lactique C;05H; , que I’on notera HLac par la suite.

A 37° C, le pK, du couple HLac/Lac” est 3,86. Cet acide se retrouve dans le sang,
ot il réagit avec le couple CO2,/HCO3 de pKa= 6,102 37°C.

1° A 37°C, 1£ de sang normal contient 0,027 mof d’ion hydrogénocarbonate et
0,0014 mol de dioxyde de carbone dissous ; en déduire le pH du sang normal.

2° Sur un axe vertical gradué en K, placer les couples acide/base HLac/Lac et
CO,,/HCO3 . En déduire la réaction qui se produit dans le sang lorsqu’il se forme
de I’acide lactique (on la supposera totale).

3° Au cours d’un effort prolongé, I’organisme d’un athlete a produit de I’acide
lactique évalué a 8.10™* mot par litre de sang. Calculer les nouvelles
concentrations en ions hydrogénocarbonate et en dioxyde de carbone dissous.

En déduire le pH du sang immédiatement aprés la réaction.

Exercice(111): On mesure le pH de 100 m¢ d’acide méthanoique 3102 mot.2™";
on trouve pH = 2.,9. On ajoute alors 900 m£ d’eau distiliée a la solution
précédente, on homogéneise et on mesure a nouveau le pH : on trouve pH=34.
1° Ecrire 1’équation d’ionisation de I’acide méthanoique.

L’ionisation est-elle totale ou partielle ? Justifier.

2° Calculer, dans les deux cas, les concentrations des espéces présentes.

3° Quelle est, dans les deux cas, la quantité d’acide ionisé ? En déduire I’effet de
la dilution sur I’équilibre d’ionisation de I’acide méthanoique.

Exercice(112): On considére une solution saturée d’acide benzoique C¢HsCOOH
dans I’eau. Son pH vaut 2,95. ;

1° Ecrire 1’équation de la réaction d’ionisation de 1’acide benzoique par I’eau.
Calculer la concentration des molécules CgHsCOOH (non dissociées) et celle des
ions benzoate C¢HsCOO- présents, sachant que le pKA du couple
C5H5COOH/CGH5(:OO- est égal a 4,2 ; :

En déduire la solubilité totale de 1’acide benzoique dans 1’eau, en mot.0”,
puisen g.£”.
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-~ 2° La concentration [CsHsCOOH] déterminée ay 1° Ieprésente | o

C¢HsCOOH qu’un litre d’eau peut renfermer 3 1’ éta¢ moléculaj
L’expérience mentre que cette quantité est indépendante dy ?Ir
Nous admettrons, par ailleurs, que 1’ion benzoate est 4
' I’eau dans les conditions du 2°.

Cela étant, nous dissolvons maintenant de 1’acid i

pH contrdlé, constamment égal 4 5,5. Calculer, :nb;ﬁ?ﬁu‘:jzns une solution de
I’acide benzoique dans ces nouvelles conditions, +  “Oficentration de
Exercice(113): On Considére 1 £ d’une solution d’é :
L i s, O astate) de
1° Calculer les concentrations de toutes les espéces chimi
cette solution.

E:: dédu-ire la constantf: d’acidité K, du COI;.IJ]E acide éthanoique/ion éthanoate,

2° On ajoute & la solution précédente 1 cm’ d’acide chlorhydrique concentré, 3 5
mo£.2”. Quelle est la quantité d’ions H;0" ajoutés ?

3° Le pH de la solution ainsi obtenue est 4,8.

Calculer les nouvelles concentrations des espeéces: H;0', CH;,CO0", CH,COOH.
(On consideérera que le volume , qui n’a augmenté que d’un millidme, est resté
pratiquement constant.)

4° Ecrire 1’équation-bilan de la réaction des ions hydronium sur les ions
‘éthanaoate.

Exercice(114): L’une des méthodes utilisées par les géologues amateurs pour

tester la présence de calcaire est de verser quelques gouttes d’une solution
d’acide chlorhydrique sur la roche étudiée et d’observer 1’éventuel dégagement
'de CO,. Le calcaire est essentiellement constitué de carbonate de calcium CaCOs,
formé d’ions Ca” et CO%~.

1° Ecrire la réaction de 1’ion H;O" sur 1’ion carbonate CO%~, puis I’équation
justifiant le dégagement de dioxyde de carbone.

2° Si I’on ne dispose pas de solution d’acide chlorhydrique , on peut observer la

méme réaction en utilisant du vinaigre blanc. Justifier.

Données : pK(CO,,/HCO3)=6,4 ;

pKa(H CO3/C037)=10,3 ;

- pKa(CH;COOH/CH;CO0)=4,8. bk
Exercice (115) : Le phosphate d’ammonium (NH,);PO4 est un engrais binaire
qui apporte au sol les éléments azote N et phosphore P. -
On prépare une solution de phosphate d’ammonium €n disso
phosphate d’ammonium solide dans 1£ d’eau.

' Colletion M.Mou

a quantité de
c.

de la solution.
totalement soluble dang

ques présentes dans

lvant 0,1 mo& de
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Le Couple NH{ /NH; a un pKa égala 9,2 etle couple HPO; un pK, égal 2124,
1° Placer les domaines de prédominance des diverses formes de ces deux couples
sur un axe gradué en pH. | o

2° Les ions ammonium et phosphate peuvent-ils étre tous deux majoritaires dans
la solution ? .

3° Le pH de la solution est 8,9; quelles sont les espeéces effectivement
majoritaires ? ‘ .

4° Déterminer les concentrations en ions ammonium et en ammoniac dans la

solution. T B,
N.B : On négligera les autres couples acido-basiques faisant intervenir I’élément phosphore.

Exercice (116) : L’acide ascorbique, ou vitamine C, de formule C¢O¢Hs peut étre
considéré comme un monoacide.
Le pKa du couple CcOgHg/CsOgH7 est 4,1 2 25°C. :
L’étiquette d’une boite de vitamine C500 porte les indications suivantes
« Composition par comprime : - acide ascorbique : 0,253 g ;

- ascorbate de sodium : 0,283 g. »
1° Déterminer les quantités d’acide et de base conjugués dans un cOMprime.
2° Calculer le pH de la solution obtenue par dissolution d’un comprime.
3° Quelle particularité des comprimés de vitamine C contenant de
’hydrogénocarbonate de sodium présenteraient-ils ?
Données : pKA(CO/HCO3) = 6,4 225°C.
Exercice (117) : * Un comprimé B d’aspirine contient 250 mg d’acide
acétylsalicylique CqO4Hsg, qui en est le principe actif et que I’on notera AH.
A 25° C, la solubilité de cet acide est 2,5 g par litre d’eau.
1° Calculer le volume minimal d’eau nécessaire 2 la dissolution compléte du
comprime B.
2° Déterminer la concentration de la solution ainsi obtenue.
3° Cette solution a un pH égal 4 2,7 ; en déduire le pK, de I’acide
acétylsalicylique.
- La solution étant nettement acide, 1’ingestion répétée d’aspirine peut entrainer
des troubes gastriques. C’est la raison pour laquelle on en utilise parfois une
formulation tamponnée & I’hydrogénocarbonate de sodium NaHCO;.
On consideére 3 présent un comprimé C d’aspirine tamponnée contenant 250 mg
d’acide acétylsalicylique et de I’hydrogénocarbonate de sodium.
4° Expliquer I’origine des bulles qui se dégagent lors de la dissolution du
comprimé C.
Données : pKa(CO2y/HCO3) = 6,4 & 25°C,
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| 5° En fin de dissolution, le pH de la solution est 6,8; sou
" : : - _&5% 9,6, sous quelle forme 1e
principe actif du comprimé se trouve-t-il majoritairement ?

Exercice (118) : Les détartrants a cafetiére vendus dans le comme
| contiennent principalement de I’acide sulf s

1amique, ou acj : :
formule NH,SO;H. C’est un sclide blanc qui ,qen soluticlr:c z:l éiiulﬁmque,
un monoacide fort. : porte comm
Le tartre qui se dépose dans les canalisations des cafeti :
constitué de carbonate de calcium CaCOs;. S ellbn
On ra;!pelle que le carbonate de calcium CaCOj est peu soluble dans I’ean
contrairement ’hydrogénocarbonate de calcium Ca(HCOs3),.
1° Par quelle réaction acido-basique peut-on expliquer le détartrage a ’acide
sulfamique ?
7° On dissout 1,2 g de détartrant commercial dans 200 m{ d’eau et on dose
70 m¢ de la solution obtenue par une solution d’hydroxyde de sodium a
0.1 mo&.2". L équivalence est btenue pour un volume d’hydroxyde de sodiur
versé égal a 11,6 cm’.
Quelle est la concentration de la solution en acide sulfamique ?
3° Quel est le pourcentage en masse d’ acide sulfamique dans le détartrant
¢tudi€ ?
Données : pKa(CO2g/HCO3) = 6,4 ; pKA(HCO0357) =10,3.
‘Exercice (119) : Une solution aqueuse alcoolique contient 34,5g d’éthanol |
litre. Son oxydation ménagée a 1"air, dans des conditions convenables, donne
vinaigre, dont le constituant essentiel est I’acide éthanoique.
On négligera 1’évaporation lors de 1’oxydation, si bien que le volume de la
solution pourra étre considéré comme constant.
1° Ecrire ’équation-bilan de la réaction d’oxydation.
2° Le pH du vinaigre obtenu est 2,6.
La constante pK, du couple acide éthanoique/ion éthanoate vaut 48.
Calculer les concentrations en ions éthanoate et en acide éthanoique.
30 L’oxydation est-¢lle totale ?
4° A la solution alcoolique initiale, ’est-a-dire non oxydée, on ajoute une
<olution de dichromate de potassium K,Cr,07 €n milieu sulfurique.
Qu’observe-t-on ? Quels produits peut-on obtenir ?
®  Ecrire les équations-bilans correspondantes. _
Exercice (120) : 1° Un comprimé de « vitamine C efferverscent» contient d¢
acide ascorbique noté AsbH (de pKx tel que pK A(AsbH/AsD) = 4,1) et de
’hydrogenocarbonate de sodium NaHCO; (pKa(Cqu/HCUE) =6.3)
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