1/21
ACIDES et BASES

solutions aqueuses acides

et solutions aqueuses basiques

a- pH autour de nous...
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L’acidité d’'une solution est I'une de ses caractéristiqogmitantes.
L’acidité est intimement liée a la_« basicité
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b- pH dans le milieu biologique

(
Sang: 7,38 <pH < 7,52
7d Sinon risque de coma,tétanisation»
5’1,‘:-1{% “t \ Des_tamponempéchent les variations du pH.
t, ]} Les reins organe régulateur du pH, élimine I'excés
\ d’acidité du sang.

Urine : 4,5 < pH <! ; valeur normale, 6,
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c- 'eau est amphotere
A la foisacide etbasique

La seule « solution » ne possédant gue deux esgémes en méme quantité :
I'ion_hydronium(ou oxonium) HO" et I'ion hydroxydeOH..

d- les trois relations

d;...dans I'eau
[H,0" ] = 10" mol.L*, [OH"] = 107 mol.L*
l)pH=7 (neu re
pH=-1lo [ ]
o' J.

*2) Ke (Kj) =[ H;0" |.[OH" | = 10*

9 (10" J-[or]



d,...dans toutes les solutions aqueuses

1)pH=- Iog[H30+] . potentiel hydrogénd,mesure I'acidité
[H,0"] = 10°" mol.L"* Ve
(grandeur sans unit %‘f}]l @

g ¥/l

2) Ke (K;) :[H30+].[OH‘] = 10 produit ionique de I'ea(@ 25°C)
3) solution électriguement neutre :

ICEDILY

e- échelle de pH

nd.ul"r-a.

A C lb D 8 A = E
EHOJ /I ,’0 10 10 10 LO 10 10 10 10 ,1.9, 16 107" 10™ 0™

B, ¢y 0O 1 2 3 2 B 1%
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PH

[OH_] 107" 1b'5 1b4* 10“ 10"’ 10 10 10 10-6 b 10 0 10 ,}O

f- mesure de pH

f, pH-meétre

Il est constitué d’'une électrode double (ou deextébdes simples) reliée a un voltmetre.
La mesure se fait en plongeant I'électrode dasslhation. (précision de 0,1 unité).

f, indicateurs colorés

lls permettent de déterminer un encadrement duapet; des zones de virage différentes d’un indicateu

I'autre.

a) phénolphtaléine, incolore pour pH < 8,1, rose p8ut < pH <9,8 et lilas pour pH >9 8
b) bleu de bromothymol, jaune pour pH < 6, vert pout pH < 7,5 et bleu pour pH > 7,5
c) hélianthine, rouge pour pH < 3,1, orange pour 3,pHd < 4,5 et jaune pour pH > 4,5

f; papier pH

Imbibé de plusieurs indicateurs colorés, il perpatcomparaison avec une échelle de teinte allant d

rouge au violet de connaitre le pH de 0 a 14 anecprécision de I'ordre de l'unité.

Exercice 1

Une solution a un pH =5.

Elle contient des ions hydronium, hydroxyde etaeIEQz'aq.
Calculer la concentration molaire des trois espéndgues.

Exercice 2

Une solution a un pH = 12,6.

Elle contient les ions hydronium, hydroxyde et lmemnyB&*aq.
Calculer la concentration molaire des ions présents
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Exercice 3
Une solution de volume V = 250 émontient 8.1F mole d’ions hydronium.

1) Calculer son pH.
2) La solution est-elle acide ou basique ?
3) En déduire la concentration molaire des iordrdwyde.

pH = - Iog[H3O+]

=14 + |og[0H']

pH:-Iog[OKTe_] =-log Ke-log[o—a_]

Exercice 4
Une solution de volume V = 100 mL contient I’I@ole d’'ions hydroxyde.

1) Calculer son pH.
2) La solution est-elle acide ou basique ?

g- concentrations molaires volumiques des solutions agueuses

«10° mol.L* < C < 1 mol.L%.
(pour éviter des calculs compliqués car dans IZ{&dsOﬂ = [OH_] =107 mol.LY

* espéce chimique ultraminoritaire  u

espece chimique minoritairen
ESPECE CHIMIQUE MAJORITAIRE M

neubra

A L E

A
(o] /l 70 10 0 ?O IO 10 10 10‘“ 10° 19," 0w g "

[&;H<J1 2 40" 104* 10 E 10"’ 10 10 104 70_‘ 10 10 10 10L 10 IIO

Fort faible faible Forte
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1 ACIDE

1, Définition
Il libére 1 (des) proto(s) H', pour former 1 (des) ions hydronium (oxonjunil;O"aq au cours d’une
réaction chimique avec I'eaw@.

1g_Acide Fort en solution agueuse @)

15, définition
Un Acide Fort provogue une réaction totale aveau @vec formatiordes_ions hydroniurkizO",q
accompagnés d’anions
(Dans I'état initial une petite quantité d’ions hgdium est présente conformément a I'équilibre Watotolyse de 'eau.

Cette quantité est négligée tant que la conceatratolaire G > 10° mol.L™Y)
La concentration molaire de I'acide est notge C

1z, monoacide AH

a- bilan
Solution agueuseH3;0" g+ A aq et OH , ultraminoritaire; (A™ : anion)
AH+H,0 - H,O" + A
Etat du systeme | avancement| n,,, Ny o N, o n_
Etat initial 0 n, exces | = 0
Etat intermédiaire x n,—Xx |exces X X
Etat final Xnax = Na 0 exces Nio =M | Ny =Ny
n N .
Mo e i, <[00, ]=[ AL]
1 1
pH = - log G
b- exemples

*HCI, chlorure d’hydrogene ou acide chlorhydriqeCl +H,0 — H,O" + CI")
Solution d’acide chlorhydriqueH;O0"aq + Cl aq et OH-,q ultraminoritaires.

ooy
() . 6{3 . c@g A s

*HNO;, acide nitrique, ANO, + H,O — H,O + NQ)
Solution d’acide nitrique : !;OJraq + NOg,_aa) et OH oq Ultraminoritaires.

-
L —

)P - -

(Un oxoacideest un acide dans lequel I'atome d’hydrogénepgtii, sous forme de
proton H, est lié & un atome d’oxygéne : HN®LSO,...)
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153 diacide AH,
AH,+2H,0 - 2H,0" + A ; (anion X)
* H,SQ,, acide sulfuriqueH,SQ,+2H,0- 2H,0 + S

Solution d’acide sulfurique : 2d@+aq + SQ;Z-aq et OH ,q Ultraminoritaires.

n No  Neg . -
H21804: HEO = Sf smt[HsO aq]=ZCA:2[Sq aq]

_®p-3 -

On « dissout »de n’est pas une simple dissolutiamgis une véritable réaction chimique entre
I'acide et I'eay, 448 mL de chlorure d’hydrogene HG@azeux dans 2 L d’eau.
(Le volume molaire dans les conditions de I'expéz@est 22,4 L.md)
Le volume de la solution obtenu est...2 L.
1) Calculer la concentration molairg @e I'acide.
2) Ecrire I'’équation bilan de la réaction chimicgrdre cet acide et I'eau.
3) Calculer la concentration molaire des ions gmésen solution (40" aq, OH aq €t Clag).
4) En déduire le pH de cette solution d’acide dhydrique.

Exercice 6
Une solution chlorhydrique contient 4 fois plusotié hydronium que d’ions hydroxyde.
1) Calculer la concentration molaire des ions bgdrm.
En déduire le pH de la solution.
2) Calculer la concentration molaire des ions gmés

Exercice 7.

L’acide sulfurique est un diacide de formulgS@y,.

Une solution d’acide sulfurique a un pH = 4.

Calculer la concentration molaire des ions présemtsolution.

ssExercice 8

L’acide nitrique a pour formule HN§2

Une solution d’acide nitrique de concentration rirel&,0.10° mol.L* a un pH = 1,7.
1) Vérifier que 'acide nitrique est un acide fort

2) Ecrire I'’équation bilan de la réaction chimicgrdre cet acide et I'eau.

3) Calculer la concentration molaire des ions gmésen solution.

1z, solution aqueuse

Elle contient troisespéces ioniques.
Solution aqueuse d’ Acide Fart

[HSOQQJ = [A;q—] >>> [ OH;qJ

1c acide faible en solution agueuse

1., définition
Un acide faible provogue une réaction partiellecdieau avec formatiord'ions hydronium HO",q

accompagnés d’anions.
Dans I'état finalil reste une partie de I'acidpii n’a pas réagi avec l'eau.
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La concentration molaire de I'acide est not@e C

1., exemple
*H3;CCOOH, acide éthanoique (acide acétique, vinaigre)
(CH,COOH+ H,0- H,0 + CH,COO)
Solution acide : |3’D+aq + CHgCOan + CHsCOOHestantet OHaqultraminoritaire

—
e
&g « W -4 - g8
Etat du systeme | avancement| n,,, N0 Ny o R
Etat initial 0 n, exces |= 0
Etat intermédiaire x n,— X exces X X
Etat final Ynax Ny,—X.. |©€Xces | x X

Car [ H:0 |2 A
pH = —Iog[ H3O+aq]; pH > —log C,

Cacide restant= Ca - [A_aq:l

*Exercice 9

L’acide éthanoique de formule bruteHzO,, est un monoacide faible

On utilise un acide de concentration molaige=C1.10* mol.L™.

Une solution de cet acide a un pH = 3,4.

1) Montrer que c’est un acide faible.

2) Ecrire I'équation bilan de la réaction chimicpegtielle entre cet acide et I'eau.

3) Calculer la concentration molaire des espéebisiques présentes en solutionsQhg, OH g,

CoH30; g i0n éthanoate ou acéetasolution électriquemenmteutre)et GH4O restant en solution
(conservation de la matiere).

1.; constante d’acidité K, - pKa
Pour caractériser la « force » d’un acide faiblealeule saconstante d’acidité K:
H,O" |.| C,H,0,
[CZ H 402res tant]

pKa =-log Ky  (Ka =107
Plus I'acide est fort plus Kest grand et plus pKest petit

KA:

(ho)[eho]_ [CHO] :
Kn =-| =90y PO
PiA o [C2H402restant] Og[C2H402restant] og|: i ]
[C.H,0; ]
H= logr ———==
pPH = pKa + 91C, .0,

»¢4) Calculer K et pKa pour I'acide éthanoique.

C -

«s5) Quel est le pourcentage de dissociatiale cet acide & = —22"R<d
A

1, solution aqueuse

Elle contient quatrespéces, une espece moléculaire et trois espatqaes.
Exemple: solution aqueuse d’acide éthanoique

[C2 H402]restant > I: H3O§Qi| = |: C2 H3O-%q:| ce I: OH{Q]
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2 BASE

2, Base Forte en solution aqueuse

2,1 définition
Une Base Forte subit umiéssolutiontotaledans I'eauavec libératiordesions hydroxydeOH
accompagneés de cations
(Dans I'état initial une petite quantité d’ions hgelyde est présente conformément a I'équilibre
d’autoprotolyse de I'ealkette quantité est négligée tant que la concémratolaire G > 10° mol.L™).
La concentration molaire de la base est notge C

2, monobase COH

a- bilan
Solution aqueuseC+aq + OHaqet HO",q Ultraminoritaire (C+ . cation)
COH - C" + OH
Etat du systeme | avancement | Ncoy n.. N,
Etat initial 0 Ng 0 =
Etat intermédiaire | X Ng—X | X X
Etat ﬁnal Xnax= e O nC+ = nA nOH‘ = nB
r‘|COH — nC* — nOH’ P — + — -
R soit G = [C aq]—[OH aq]
[HO" || OH™ |= K= 10%"a25°C
" - K
[HO" ]G =K, ; [HO" |= 22
N K
pH = - Iog[Hso ]: -log—= =-log Ke + log G
C:B
pH=14 +log G
b- exemples

*NaOH,, hydroxyde de sodium ou souddgOH - Na + OH)
Solution de soudeNa+aq + OHaqet H30"5q ultraminoritaires.

::"'"__h d:’ssalm“'—"g'l @ 4 @
. {_j:) —

*KOH, hydroxyde de potassium ou potask®H - K" +OH")
Solution de potasseK+ + OH et H:0",, ultraminoritaires.

2,3 dibase C(OH),
C(OH), — 20H + C** ; (cation C*)
* Ba(OH) sulfate de baryumBa(OH), — B&" +2 OH
Solution de sulfate de baryum : Ba+ 2 OHaqet H:0"ultraminoritaires.
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Exercice 10

On dissout 0,2 g de soude (NagHans 0,5 L d’eau.

1) Calculer la concentration molairg Ge la base.

2) Ecrire I'’équation bilan de la dissolution déokse dans 'eau.

3) Calculer la concentration molaire des ions gmésen solution (Oll, HsO aq €t Ndag).
4) En déduire le pH de cette solution d’hydroxgeesodium.

Exercice 11

L’hydroxyde de baryum a pour formule Ba(QH)

Une solution d’hydroxyde de baryum a pour pH = 7,3.

Calculer la concentration molaire des ions présgans cette solution.

Exercice 12

Une solution d’hydroxyde de sodium de concentratmmtaire 1.1 mol.L* a un pH = 11.
1) Vérifier que c’est une base forte.

2) Calculer la concentration molaire des ions @mésen solution.

2,4 solution aqueuse

Elle contient troisespéces ioniques.
Solution aqueuse de Base Farte

[OHe |=[Caa ]>>>[ 104

2g_base faible en solution agueuse

2;5; définition
La base capté ou des protonsHpour former 1 (des) ions hydroxy@H o @
La concentration molaire de la base est noige C
Une base faible provogue une réaction partielle #eay, avec formatiord’ions hydroxyde OH
accompagné de cation.
Dans I'état finall y a une_partie de la basgi n'a pas réagi avec I'eau.

25, monobase B

a- bilan
B+H,0 » BH"+ OH"
Solution basique : OH;‘, BH+aq, Brestant€t H:0" ., ultraminoritaire

b- exemple
*NH3, ammoniac
NH,;+ H,O - NHZ + OH
Solution basique . Ohlq + NH4+aq + NHzestanteet HO*aqultraminoritaire

- ———

G5 - &P — € - @

Etat du systéme | avancement My, Ny, N,
Etat initial 0 Ny exces 0
Etat intermédiaire x Ny — X exces X
Etat final Ynax Ny = X exces | x. .. X o
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Ce - [ OH ™, |=[ NH; ]
pH=-log|H 0" | ; pH <14 +log G

Chrestante= Cg - |: N Hzaq]

*Exercice 13

L’ammoniac de formule NElest une monobase faible

On utilise une base de concentration molage=C.10% mol.L™.

Une solution de cette base a un pH = 10,6.

1) Montrer que c’est une base faible.

2) Ecrire I'équation bilan de la réaction pargetle cette base avec I'eau.

3) Calculer la concentration molaire des espéné&septes en solution 38", OH, NH," ion ammonium
et NH; restant en solution.

233 solution aqueuse

Elle contient quatrespéces, une moléculaire et trois ioniques.
Exemple: solution aqueuse d’ammoniac

[NH,] >[OH;q]z[NHZaJ>>>[H30;q]

restant

3 Mélange et dilution

3, Mélange de deux solutions

31 deux solutions acides

Exercice 14

On mélange 100 mL d’'une solution acide de pH =200 mL d’une solution acide de pH = 1,1.
1) Calculer la quantité d’'ionszB",q présents dans le mélange provenant des deuxasolutiiales.
2) En déduire le pH du mélange ?

3,2 deux solutions basiques

Exercice 15

On mélange 100 mL d’'une solution basique de pH,5 4200 mL d’'une solution basique de pH = 11,1.
1) Calculer la quantité d’ions Old présents dans le mélange provenant des deuxaswutiitiales.

2) En déduire la quantité d’ions® 5 présents dans le mélange.

3) En déduire le pH du mélange.

3g_Dilution
Si les concentrations molaires de I'acide et dealse sont supérieures 8%1iol.L™", on néglige la
présence des ionsB ', et OHaq apportés par I'eau dont la concentration estrhol.L ™
Exercice 16
1) Dans 0,5 L d’'une solution acide a pH = 2, orutgdlLL d’eau.
Quel est son nouveau pH ?
2) On ajoute & 500 citfune solution basique & pH = 12,9, 2 L d'eau Hiésti
Pour trouver le nouveau pH de la solutionéh, il faut :
- Calculer la quantité d’'ions O} présents dans les 500tm
- Puis leur concentration molaire dans la solutibnée
- Calculer la concentration des iong()ilaq
- Et enfin déduire le pH.
3) Quel volume d’eau faut-il ajouter & 10 mL d'wswution acide a pH = 3, pour que le pH de la
solution diluée soit égala4 ?...a5?...a6?
Conclusion ?



11/21

4 REACTION ACIDO-BASIQUE

4, Acides et bases en solutions agueuses
résumé FORT faible

acide | AH+H,0 - H,0",,+ OH,, |AH *HO— Hi0"aq + OHayq

réaction partielle

réaction totale

[H30+:| = [ A_] >z I: OH_] [C2 H402]restant > [ H3O+] = [ C H302] >>> I: OH]
base | COH - C',,+OH B + H0 — BH",q + OHaq

dissolution totale reacton partele

I:OH_] = [C+} >>> I: H30+} [NH3]restant > [OH_] :|: NHZ] >>>|: HSU]

4g Principe de la réaction acido-basique

Au cours d’une réaction entre un monoacide et uoeaiase il y a « échange protonique » entre l'acide
et la base :

I’acide donneunproton qui estcapté par labase
acidg + base = base+ acide
(couple acide/ base et couple acide/ base)

4c Exemples
Réaction acido-basiqueBase FORTE baseole
acide FORT H,0'+OH™ - H,0+ H,O* H.O"+ NH, - H,0+ NH;
acidefaible C,H,0,+ OH - C,H,G + H,C | non envisagee

* . C’est I'inverse de I'autoprotolyse de I'eau
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5 Mélange d’une solution acide et d'une solution basique

Acide Fort etBase Forte
Le mélange est exothermiqukse produit une forte élévation de température.
Solution acide H3;0" + A”
Solution basique C" + OH"
Les ionshydronium H 0" réagissent avec les iohgdroxyde OH™ pour former de I'eau,
ils se neutralisent(échange de protons).

H,0*+OH™ - 2H,0

Laréaction de neutralisaticnressemblent » a f@action de précipitation
Les anions Aqet les cations G, spectateurs, restent en solution.
lIs ne participent pas a la réaction acido-basigssont seulement dilués
La réactiorest totaleles proportions ne sont pas stacechiométriqueagn’exces de I'un par rapport a
l'autre.

Etat du systéeme | avancement o N, Ny o

Etat initial 0 N, Ng exces
Etat intermédiaire x N, — X Ny — X exces
Etat final M¥nax Np = X Ny = X exces

La plus petite valeur de 'avancement @u %) donne le réactif limitant.
Le calcul du pH ne pourra se faire qu'apres av@atisé un bilan de matiére.
Clacide et la base sont mis dans de I'eau)

*Exercice 17
On mélange un volumeAd’une solution d’acide chlorhydrique {8, + Clagde concentration
molaire G, ayant un pk avec un volume ¥ d’une solution d’hydroxyde de sodium (Na+ OH o)
de concentration molaireg@yant un ph.

a- Réaliser le bilan de matiére des ions hydroret hydroxyde.

b- Calculer leur concentration molaire dansolation aprés la réaction de neutralisation.

c- En déduire le pH de la solution obtenue.

Montrer que celui-ci est :
- pH =7, dans le cas d’'une réaction totale et simatetriqgue

-pH=- |O{Mj , dans le cas d’'un exces de la solution acide.

V,+V;

-pH=14+ Io{%v%\cj’*v’*j , dans le cas d’'un exces de la solution basique.
B A
1) Va =200 mL, pH = 2,0 et \§ = 200 mL, pH = 12,0.
2) Vo =800 mL, pH = 2,0 et \4 =500 mL, pH =12,0.
3) Va =300 mL, pH = 2,0 et \4 = 200 mL, pH = 12,3.
d- Calculer la concentration molaire des iordism et des ions chlorure qui sont restés dangligisn

dans les trois cas.
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6 DOSAGE ACIDO-BASIQUE

Dosage d’'uracide fort (ou d’un aciddaible) par une base forte
Dosage d’'undase forte(ou d’une baséaible) par un acide fort.

6, Principe

6,1 but

Déterminer la quantité de matiedine espece chimique présente dans une solution :
- quantité d’ions hydronium qu’un acide fort aule peut libérer
- quantité d’'ions hydronium qu’une base forte peodier
- quantité d’ions hydronium qu’ungse faibigdoeut capter

6,4, réaction chimique utilisée

- réaction totale
- réaction unigue et rapide

6,3 technique d’un dosage volumétrique

« mélange d’'un volume Ad’acide avec un volumegie base »
On utilise une solution titrantele concentration connue
L’autre solution est de concentration inconnue

6A4 matériel

Burette graduéequi accueille la solution titrante.

Bécher,qui accueille la solution de concentration inconmrélevée avec lpipette jaugée, munie
de propipette

pHmeétre

Agitateur magnétique avec son barreau aimapt&ir homogénéiser rapidement le mélange.

645 mode opératoire

On ajoute progressivement la solution titranteadeurette, dans le volume connu de solution & titwe
bécher.

6,6 tableau de valeurs

On dresse un tableau de valeurs :
- volume versé.
- pH correspondant mesuré.

6,7 courbe
Puis on trace la courbe de titrage : pH =,£J.
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6g_Dosage d'un acide fort par une base forte

65; données

monoacide (HO g +A s €t monobase (Gg+ OHag)
Va et G : volume et concentration de 'acide.
Vg et G : volume et concentration de la base.

6g; aspect de la courbe

La courbe est croissante
Elle présente trois parties distinctes

Elle tend vers unasymptoténorizontale,

dont le pH (b) est donné par celui de la basantié:.
L’ajout de base ne maodifie plus beaucoup le pH.

Dans cette zone ou la concavile la courbe
s'inverse, le pH varie beaucoup et on y trouve
le point équivalent E.

La connaissance deva permettre de calculer
la concentration £inconnue.

Elle est presque rectiligne au début.
L’'ajout de base fait peut varier le pH.

6g3 avant et apres I’équivalence

Avant I'’équivalence
Les ions OHconstituent le réactif limitant.

: 4 K x
Les ions HO", [ H,0 }zc—esont en exces.
B

pH=-lo CaVa— G Vs
V,+V,

Pour \5 = 0 mL, le pH (a) est celui de I'acide sg

Apres I'équivalence
Les ions HO" constituent le réactif limitant.
Les ions OHsont en exces.

pH = 14 + log Z2¥e = CaVa
V, +V,

Pour & infini, le pH (b) est celui de la base sey

I

L’asymptote horizontale est pH = 14 + log C

6g4, détermination du point d’équivalence E

H “a\

-y

wK

F

s
¢

‘H"‘-'y’\
’ /

' >
*

Deux tangentes paralléles, proches des rayons
de courbures minimaux.

Deux droites perpendiculaires aux précédentes.

Médiatrice du segment de droite compris
entre les deux droites paralléles.

E : intersection de la médiatrice avec la courbe.

e.
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6g;5 caractéristiques du point E
pH = 7 a I'équivalence
Les ions hydronium kD" et les ions hydroxyde Osbnt dans desroportions staechiométriques.
Volume Vg verseé.

6gs réaction chimique a I’équivalence
H,0"+OH - 2H,0

Cette situation se produit pour un volume de bassévparticulier V.
Vge : volume a I'équivalence.

6g; quantité de matiere régissantes a I’équivalence
n(H:0") = n(OH)

6gs pH a I’équivalence
Le produit ionique de I'eau étant K 10 & 25°C, I'égalité des quantités de matiére im@itiégalité
des concentrations molaires en ion®Het en ions OH

[H3O+aq]al'équivalence: [OH_aq} al équivalen(= 107 mOI-L-l

PHa requivalence= 7

6gg évaporation

Apres évaporation de la solution a I'équivalenaepbtient le résidu solideAC constitué des ions
spectateurs Agt Caq

6¢c Dosage d'une base forte par un acide fort

(monobase et monoacide)
La courbe présente aussi trois parties distinctes

Avant I'’équivalence

pH _
A pH=14+lo CoVe = CuVa
444 VB +VA
b1 e Pour Va =0 mL, le pH (b) est celui de la base
\ seule .
Apres 'équivalence
?. g S e = e ) i - = _
pH = - log CaVa— G Vs
| V,+V,
Pour Vi infini, le pH est celui de I'acide seul.
p :L\..__w_ L’asymptote horizontale est pH = - log.C
dl.1..1--.-..- = = ——— a;4-_a_—.-_'.‘.‘..
""rt— b/ ’mﬁl

E : point d'équivalence
Les ions hydronium kD" et les ions hydroxyde Oldont dans dgsroportions stoechiométriques.
H,O'+OH™ - 2H,0
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Cette situation se produit pour un volume d’acidese particulier We.
Vae : volume a I'équivalence.
CB.VB = CA.VAE
Aprés évaporatigron obtient le résidu solideAC constitué des ions spectateureAC.

Exercice 18

D’aprés le graphe représentant la variation du pibaction du volume de base versé :

1) Quelle est la concentration molaire de latsmtuacide sia=17?

2) Quel volume de solution acide était présensdamécher sachant que la concentration molaire
de la solution basique est 1,5 1Mol.L™ et que le volume de base versé a I'équivalence est

Veg = 100 cni?

3) Vers quelle valeur tend le pH de la solutiorsdm’on continue a ajouter la solution basique 8:2)?

Exercice 19
D’aprés le graphe représentant la variation du pibaction du volume d’acide versé :
Il faut verser 8,5 mL d’une solution d’acide chlgdnique de concentration molaire 14ol.L™
dans 20 mL d’une solution d’hydroxyde de sodiurarpabtenir I'équivalence acido-basique.
1) Quel est le pH a I'équivalence ?
2) Calculer la concentration molaire de la solutiasique.

Quel est le pH de la solution basique ?
3) Vers quelle valeur tend le pH de la solutiorsd’on continue a ajouter la solution acide ?
4) En utilisant les résultats précédents tracgraphe représentant la variation du pH.
5) Calculer la concentration molaire des ions &jiears Naet CI présents dans le bécher a

I'équivalence...ainsi que celles des ion®OH, et OHag
En déduire la masse de chlorure de sodium J\h€3loute a I'équivalence.
Cette masse augmente-t-elle aprés I'équival@nc

*6p_Dosage d'un acide faible par une base forte

pH

A I'équivalence:

AH+OH™ — A +H,0
e A est une base faible : pH > 7
CaVa=GCa.Vee

, A la demi-équivalence
! [AH qond] =[ A ; PH = pK

| [~]

: - pH=pKA+Iog[AH

restan t]




17/21

*6¢ Dosage d’'une base faible par un acide fort

pH
A
Ayt
pK-- A la demi-équivalencepH = pK
H
- A I'équivalence: B+ H,0" - BH" + H,0
BH" est un acide faible : pH < 7
CB.VB = CA.VAE
a4 -
ﬁ-l

*Exercice 20Q
1) Acide faible : acide méthanoique : CHOQBH,0,)
a- Ecrire I'équation bilan de la réaction qupseduit a I'équivalence.
b- La concentration molaire de la solution basigtant 1.16 mol.L™ et le volume de la solution acide
étant 10 mL, calculer la concentration molairdadsolution acide pour un volume basique versé a
I'équivalence e = 7,7 cni.
2) base faible : ammoniac N
a- Ecrire I'équation bilan de la réaction quipseduit a I'équivalence.
b- On verse & I'aide d’une burette une soluéioitle de concentration molaire I 1fol.L™* dans
20 mL d’une solution d’'ammoniac contenue danbérgher.
Calculer Ir% concentration molaire de la 8otubasique pour un volume acide versé a I'éqeived
Vae = 19,2 cm.

7 Exercices divers
Exercice 21
Sur I'etiquette d’'un flacon on lit:|  Agide formique CHO;
80 % en masse
densité d = 1,18
M =46 g.mo™

On préleve un échantillon de ce flacon que 'on& 200 fois.
On dose 10 mL de la solution obtenue avec uneisnlbasique de concentration molairé' ¥fol.L™.
A I'équivalence on a utilisé 10,3 mL de solutiorsicme.
1) Calculer :
a- la concentration molaire se cette solution.
b- la concentration molaire de I'échantillon.
2) Vérifier les informations inscrites sur I'étiefte.

Exercice 22

Une solution de densité d = 1,23 contient 5% ersmddydroxyde de sodium (soude) NaOH
Calculer :

1) La masse de soude présente dans un litre tesodation.
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2) La concentration molaire de cette solution.
On préléve un échantillon...que I'on dilue 100 fois
3) En déduire la nouvelle concentration molaire.
4) Calculer le pH de cette nouvelle solution.
(Peau= 1 kg.L™)

*Exercice 23 pluies acides
Certains oxydes (...souvent produits par les nooda® combustions domestiques et industrielles) :
COyg SO, NOy, NOyg...entrent en contact avec I'eau contenue dans tlas réactions se produisent
et on obtient des acides en solutions aqueuses :
- acide carbonique €03,
- acide sulfurique k5O,
- acide nitrique HN@
(Ces solutions contiennent des ions carbonatg GGulfate SG o, nitrate NQ g
hydrogénocarbonate HG&, hydrogénosulfate HSQ,, hydroxyde OH, etc..mais surtout des ions
hydronium H30",q)
1) Le dioxyde de soufre Sgest oxydé par le dioxygene de l'air en trioxydesdafre SQ,.
Ce dernier réagit avec I'eau pour donner lagulfurique HSQy,.
a- Ecrire les équations bilan de ces deux réasti
b- Sachant que sur Londres, chaque année iled¥édpuivalent de 500 tonnes d’acide sulfurique,
guelle est la masse de dioxyde de soufre présarst|'air ?
2) Le marbre, le calcaire...contiennent du cart®datcalcium CaC4
Ce dernier est attaqué par les ions hydronig@'{d contenus dans les pluies acides.
La réaction produit un dégagement de dioxydeadkone et de I'eau...les ions calciun?*@g
passent en solution.
a- Ecrire I'équation bilan de cette réaction.
b- Sachant que la facade d’'un immeuble recoihepenne 10 fde pluie par an, quelle est la masse de
calcaire qui disparait ?
(pH moyen de I'eau de pluie : 5)

esExercice 24 (Acide fort etacide faiblg

On realise le dosage pHmeétrique de 10 mL de deidesé\H, et AH, par une solution d’hydroxyde
de sodium de concentration 0,1 mdl.L

Vg (ML) représente le volume d’hydroxyde de sodiums&e

L’'un des deux acides efrt, I'autre estaible.

Acide AH,

Vg1 0 2 4 6 8 9 9,9 10 119 12 15
pH 1 1,2 1,4 1,6 2 2|13 3,3 7 10,7} 12 12,3
Acide AH

Vez| O 1 2 3 4 5 § T B 9 99 10 1141 12| 15
pH 1 29| 38| 42 44 46 48 » 52 34 58 p8 80,111,141 12| 12,3

1) Faire un schéma annoté du dispositif expériatent

2) Tracer pour les deux acides, sur un méme gyaphles courbes pH: f(Vg1) et pH = f(Vey).
Echelle: 1 cm pour une unité pH et 1 cm pour 1 mL.

3) Identifier sur le graphique, I'acidert et I'acidefaible.

4) Calculer les concentrations molaires des deidea.

5) Déterminer le pK et la constante d’acidité 'deitle faible.

6) Vers quelle valeur tend le pH de la solutiold@dorsqu’on continue a ajouter la solution basi@u

*Exercice 25

Pourdéboucher les canalisatigms utilise des produits domestiques qui sontsoésgions
concentrées d’hydroxyde de sodium, NaQoude).

Sur I'étiquette de I'un de ces produits on lit :
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- densité d = 1,2 (masse volumique 1,2 g.cnt)
- contient 20 % en masse de soude.
1) Montrer que la concentration molaire C de latien commerciale est voisine de 6 mét.L

2) Quel volume de solution commerciale faut-illevér pour obtenir 1L de solution diluée de
concentration molair8.10* mol.L™* ?

Les solutions de soude sont des solutions de base f
3) a- Rappeler la définition d’'une base forte.
b- Calculer le pH de la solution diluée.
Pour vérifier sa concentration, on dose 5 mL dsolation diluée par une solution d’acide
chlorhydrique de concentration,& 1.10% mol.L™.
4) a- Ecrire I'’équation bilan de la réaction.
b- Pour obtenir I'équivalence, on doit versBmmL de la solution d’acide chlorhydrique.
Calculer la concentration de la solutioué.
Retrouve-t-on la valeur souhaitée ?

*Exercice 26
De nombreuxcombustibles industrieigontiennent des produits soufrés.
Lors de leur combustion avec le dioxygene de ll@lement soufre est transformé en dioxyde
de soufre S@
Ce dernier est oxydé en trioxyde de soufre,$Qi est rejeté avec les fumées et se dissoutldans
gouttes d’eau en suspension dans l'air, pour ddfawde sulfurique HSO,.
1) Ecrire et équilibrer ces trois équations bilan.
Chaque année, 230 millions de tonnes de dioxydmdize sont rejetées dans I'atmosphere.
2) Quelle masse d’acide sulfurique se forme-t-il ?
En moyenne, les pluies annuelles représententautedr d’eau de 93 cm.
En admettant que I'acide sulfurique est le seydoasable de leur acidité, calculer :
3) a- Le volume des pluies annuelles, sachantegteeyon de la terre estrtR 6400 km.
b- La concentration molaire C de cette sotutitacide sulfurique.
c- La concentration molaire C' des ions hydnmnH;O",q (rappel : I'acide est un diacide
d- Le pH de la pluie, dans ces conditions.

*Exercice 27
On suppose que lesssolutionsne provoquent pas de variation de volume du stlvan
1) Soit une solution&i'acide chlorhydrique de concentration molaisg @tenue par « dissolution »

dans un volume M d’eau pure a 25°C, d’un volume,de chlorure d’hydrogene pris & une pression
de 1015 hPa.

a- Ecrire I'équation bilan de la réaction.

b- Calculer le pH de la solution.S

c- Calculer le volume yde gaz nécessaire pour obtenir S
2) Soit une solution &’hydroxyde de sodium de concentration molaisgedbtenue par dissolution
dans un volume M d’eau pure a 25°C, d’'une masse m d’hydroxyde daisosous forme de pastilles.

a- Ecrire I'équation bilan de la dissolution.

b- Calculer le pH de la solution.S

c- Calculer la masse m de solide nécessaireqimenir 3.

3) On ajoute un volume\e solution $& un volume Y= 10 cni de S pour obtenir
I’équivalence acido-basique.

a- Ecrire I'équation bilan de la réaction.
b- Exprimer et calculer )/
(Données C; = 4,1 10° mol.L*; Vg1 =2,0L ; G =2,0.10° mol.L*; Ve, = 10 L
Ke=10"*3 25°C ; R = 8,3 J.malK™)

esExercice 28

L’élément sodium est représenté par la carte diitlesuivante :
“Na

1) En déduire :
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a- la composition du noyau d’'un atome de sodium.
b- le nombre d’électrons d’'un atome de sodium.
c- la formule électronique et la formule de Lewe I'atome.
d- I'ion que cet atome est susceptible de danner
Le métal sodium est conservé dans du pétrole, daais I'eau.
On préléve, avec précautions, 920 mg de métal sodiu
On les dispose a la surface d'un litre d’eau désticontenue dans un cristallisoir.
Le sodium réagit vivement avec I'eau : du dihydrogée dégage, de I'hydroxyde de sodium apparait
en solution lorsque le sodium a totalement réagi.
2) a- Ecrire I'équation bilan de la réaction.
b- Au cours de cette réaction, le sodiumlaté oxydé ou réduit ? Justifier la réponse.
c- Quel est le volume de dihydrogéne gazegagé ?
d- Apres avoir calculé la concentration dessien solution, en déduire le pH de la solutiorobé
apres reaction.
Pour neutraliser la solution contenue dans leatlisbir, on emploie une solution d’acide
chlorhydrique titrée & 1,0 mol’L
3) a- Ecrire I'’équation bilan de la réaction detn&isation.
b- Quel volume d’acide chlorhydrique doit-cerser ?
(volume molaire gazeux : 22,4 L.n)l

esEXxercice 29
La chaux est un corps solide de formule Ca(OH)
Elle se décompose dans I'eau en ions calciufi,gat en ions hydroxyde Ok
A 25°C, une solution de chaux, saturée, a une ctrat®n de 0,0126 mol:Len ions calcium.
1) Calculer la concentration massique en ionswalen mg.L.
2) Ecrire I'équation de la dissociation de la chdans cette solution.
3) Déterminer la concentration molaire volumigndans hydroxyde et en déduire le pH de
cette solution.
On veut neutraliser 50 mL de cette solution avetadide chlorhydrique de concentration 0,05 mdl.L
4) a- Ecrire I'’équation de la réaction de neusedion.
b- Calculer le volume d’acide chlorhydriqueegsaire.

esExercice 30

On se propose de déterminaldalinitéd’'une eau industrielle.

Pour ceci on réalise le dosage pH-métrique de 5@'edu par une solution d’acide chlorhydrique
de concentration molairexG 1.10" mol.L™.

pH

Les résultats des différentes mesures
ont permis de tracer la courbe
ci-contre :

On admettra que l'alcalinité était due a la seagelfaible : I'ion hydrogénocarbonate HGQ
1) Déterminer graphiquement :
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a- les coordonnées du point d’équivalence.

b- le pKa de la base faible.
2) Ecrire I'équation de la réaction de dosages palculer la concentration molaire et la conceiatna
massique de la base.
3) Le titre alcalimétrique complet (T.A.C) d’'unales’exprimant par le méme nombre que le volume
exprimé en mL d’une solution acide telle que=2.10%> mol L™ nécessaire pour doser 100 mL d’eau,
déterminer le T.A.C de I'eau étudiée.



